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От автОРОв

–     

    


      
      






–


–
–
– расчет равновесного состава реакционной смеси.

Многовариантные задачи, приведенные в пособии, позволят 
сформировать задания по каждой из этих расчетных работ. 

требования к подготовке и оформлению расчетной работы 
подробно изложены во введении к первой части данного учебного 
пособия.
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4. Расчет изменений  
экстенсивных свОйств системы. 

химическОе РавнОвесие

•



•


–


      

      
     
    


     

     








– зависимость энергии Гиббса реакции от глубины реак-

ции; изменение энтропии за счет протекания реакции; 
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изменение энтальпии за счет протекания реакции; рас-
чет интегрального изменения экстенсивного свойства; 
теплота химической реакции; закон Гесса;

–– закон химического равновесия для газовых реакций; уравне-
ние изотермы химической реакции; влияние температуры 
на химическое равновесие; уравнение изобары химической 
реакции; расчет равновесного состава системы (прямая 
задача химического равновесия); факторы, влияющие на 
выход продукта в системе с одной реакцией; определение 
констант равновесия — обратная задача химического 
равновесия.

Расчет экстенсивных свойств системы  
за счет протекания в ней химической реакции

изменение экстенсивного свойства E (объема, энтропии, 
энтальпии, внутренней энергии, энергии гиббса и т. д.) при посто-
янных давлении и температуре за счет протекания химической 
реакции находится по формуле

,

,k k
kp T

E
e

 ∂
= ν ∂ξ 
	  (4.1)

где  e
k
— парциальное мольное экстенсивное свойство компонента 

k в реакционной смеси;
ν

k
 — стехиометрическое число компонента k в данной реакции.

стехиометрическое число компонента k совпадает со стехио-
метрическим коэффициентом в уравнении реакции по значению 
и по знаку, если вещество k — продукт реакции, и совпадает со 
стехиометрическим коэффициентом по значению, но противопо-
ложно по знаку, если компонент k — исходное вещество.

так, например, для реакции 2A + B = 0,5C имеем

2; 1; 0,5.A B Cν = - ν = - ν =

в давно используемых учебниках при нахождении какого-
либо свойства, характеризующего реакцию, например энтальпии, 
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говорится, что нужно из суммы энтальпий продуктов реакции 
вычесть сумму энтальпий исходных веществ. по сути, исполь-
зование понятия стехиометрического числа, т. е. стехиометри-
ческих коэффициентов с учетом знаков, приводит к тому же 
результату, что и в учебниках прошлых лет, но при этом позво-
ляет упростить и формы уравнений, и сами расчеты. итак, сте-
хиометрическое число равно стехиометрическому коэффици-
енту для исходных веществ, взятому с минусом, а для продуктов 
реакции — с плюсом.

после интегрирования (4.1) можно найти интегральное изме-
нение экстенсивного свойства Е. возникающую при интегри-
ровании проблему, связанную с тем, что необходимо знать, как 
меняется парциальное мольное экстенсивное свойство по мере 
протекания реакции, решают при помощи следующего приема. 
представляют парциальное мольное свойство вещества k в виде 
суммы

	 (4.2)

где   — стандартное мольное свойство вещества k;
 — изменение стандартного мольного свойства за счет 

образования смеси реагирующих веществ, т. е. отклонение от 
стандартного состояния.

стандартное свойство вещества k характеризует данное веще-
ство в стандартном состоянии. в соответствии с рекомендаци-
ями иЮпак стандартное состояние вещества выбрано следу-
ющим образом: температура вещества в стандартном состоянии 
равна температуре системы; давление над веществом (или давле-
ние газообразного вещества) равно 1 бар (105 па). следовательно, 
понятие стандартного мольного свойства системы никак не свя-
зано с какой-либо конкретной температурой. исторически сложи-
лось так, что для единообразия справочных данных стандартные 
мольные величины стали определять и табулировать при давлении 
1 атм и температуре 298 K. именно эти условия называют стан-
дартными условиями.
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первое слагаемое в уравнении (4.2) зависит только от давле-
ния и температуры, а второе слагаемое зависит от концентрации 
раствора.

если в качестве стандартного мольного свойства использо-
вать мольное свойство Е компонента в виде чистого вещества , 
то второе слагаемое уравнения (4.2) будет соответствовать парци-
альной мольной функции смешения :

o  .m
k k ke e e= 	   (4.3)

известно, что обычно парциальная мольная функция смеше-
ния существенно меньше самого парциального мольного свой-
ства, т. е.  поэтому в уравнении (4.3) часто учитывают 
только стандартную часть, и подстановка полученного выражения 
в (4.1) приводит к выражению для расчета изменения экстенсив-
ного свойства за счет протекания химической реакции

o o

,

,k k r
kp T

E
e e

 ∂
= ν = ∆ ∂ξ 
	  (4.4)

где   — стандартное мольное свойство Е реакции.
Это может быть, например:
•• стандартная мольная энтропия реакции 

• стандартная мольная энтальпия реакции 
• стандартная мольная энергия гиббса реакции 
рассмотрим, как, используя формулу (4.4), можно рассчитать 

изменение энтропии системы за счет протекания в ней химиче-
ской реакции, т. е. найти стандартную мольную энтропию реак-
ции 

запишем формулу (4.4) относительно энтропии:
o o.r k k

k

s s∆ = ν∑

стандартное мольное изменение энтропии реакции при темпе-
ратуре 298 к рассчитать довольно просто, так как в справочниках 
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приводятся значения стандартных мольных энтропий чистых 
веществ именно при температуре 298 K и давлении 1 атм 
Эти данные позволяют рассчитать

o o
298 ,298.r k k

k

s s∆ = ν	  (4.5)

для расчета стандартных мольных энтропий реакций при 
любых других температурах, отличных от 298 K, можно восполь-
зоваться одной из форм определительного выражения для изобар-
ной теплоемкости:

.p
p

s
c T

T

∂ =  ∂ 

преобразовав это выражение и записав его относительно 
изменения свойств в результате протекания реакции, получим

oo

.r pr

p

cs

T T

∆ ∂∆
= ∂ 

преобразование этого выражения приводит к следующей 
формуле:

o
o ,r p

r

c
d s dT

T

∆
∆ =

а интегрирование этого дифференциального уравнения в пределах 
по температуре от Т

1
 до Т2 и соответственно по стандартной моль-

ной энтропии реакции от  до  приводит к следующему 
выражению:

2

2 1

1

o
o o .

T
r p

r T r T

T

c
s s dT

T

∆
∆ 	     (4.6)

для того чтобы воспользоваться уравнением (4.6) и вычи-
слить стандартную мольную энтропию реакции при любой 
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температуре, нужно располагать данными о зависимости стандар-
тной мольной изобарной теплоемкости реакции от температуры 

 Эта зависимость в общем виде может быть найдена по 
уравнению (4.4), т. е.

o o
, ( ),r p k p k

k

c c T∆ = ν	  (4.7)

где   — зависящая от температуры стандартная мольная изо-
барная теплоемкость компонента k;

ν
k
 — стехиометрическое число компонента реакционной 

смеси k.
зависимость стандартной мольной изобарной теплоемкости 

вещества k от температуры удобно выражать степенным рядом 
следующего вида:

o 2 2
, ( ) ,p k k k k kc T a b T c T c T -′= + + 	  (4.8)

где  — коэффициенты температурного ряда теплоем-
кости. Это по сути подгоночные коэффициенты, которые позво-
ляют реально наблюдаемую зависимость изобарной теплоемкости 
описать степенным уравнением. их значение зависит от природы 
вещества и его агрегатного состояния. они найдены в определен-
ном диапазоне температур (обычно он указывается в последнем 
столбце справочных таблиц), для задач расчетных работ диапа-
зоны температур выбраны таким образом, чтобы приведенные 
в справочных таблицах коэффициенты можно было использовать 
(поэтому в данном учебном пособии в примерах таблиц, в самих 
таблицах приложения столбец с указанием диапазона температур 
определения коэффициентов опущен).

подстановка уравнения (4.8) в формулу (4.7.) приводит 
к уравнению зависимости стандартной мольной изобарной тепло-
емкости реакции от температуры:

o 2 2 ,r p r r r rc a bT cT c T -′∆ = ∆ + ∆ + ∆ 	   (4.9)

где ; ; ; .r k k r k k r k k r k k
k k k k

a a b b c c c c′ ′∆ = ν ∆ = ν ∆ = ν ∆ = ν∑ ∑ ∑ ∑
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–
     



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

o 2
, ( ) ;p k k k kc T a b T c T -′= + +

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

o 2
, ( ) .p k k k kc T a b T c T= + +

но поскольку в реакции могут одновременно участвовать 
вещества разной природы, то, чтобы не ошибиться в записи 
и в расчетах, лучше использовать именно такую форму зависимо-
сти стандартной мольной изобарной теплоемкости вещества k от 
температуры, которая включает одновременно и коэффициент c, 
и коэффициент c′ (уравнение 4.8).

например, в реакции C12H26 + H2  2н−C6H14 (если ее условно 
записать как A + B = 2C ) сумма коэффициентов температурного 
ряда теплоемкостей будет рассчитываться следующим образом:

( 1) ( 1) 2 ;r k k A B C
k

a a a a a∆ = ν = - ⋅ + - ⋅ + ⋅∑

( 1) ( 1) 2 ;r k k A B C
k

b b b b b∆ = ν = - ⋅ + - ⋅ + ⋅∑

( 1) ( 1) 0 2 ;r k k A C
k

c c c c∆ = ν = - ⋅ + - ⋅ + ⋅∑

( 1) 0 ( 1) 2 0.r k k B
k

c c c′ ′ ′∆ = ν = - ⋅ + - ⋅ + ⋅∑
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расчет стандартной мольной энтропии реакции  при про-
извольной температуре T основан на соотношении (4.6), причем 
в качестве начального состояния удобно выбрать температуру 
298 K, т. е. Т

1
 = 298 K. при этом величина  нами уже 

найдена по формуле (4.5):
o

o o
298

298

( )
.

T
r p

r T r

c T
s s dT

T

∆
∆ 	     (4.10)

дальнейшее преобразование приводит к выражению, позво-
ляющему рассчитать стандартную мольную энтропию реакции 
при любой температуре:

( )

( )

o o
298

2 2
2 2

ln 298
298

1 1298 .
2 2 298

r T r r r

r r

T
s s a b T

c c
T

T

∆ = ∆ + ∆ + ∆ - +

′∆ ∆  + - - - 
 

запишем формулу (4.4) для стандартной мольной энтальпии 
реакции и стандартной мольной энергии гиббса реакции:

o o o o, .k kr k r k
k k

h h g g∆ = ν ∆ ∆ = ν ∆∑ ∑

входящие в эти формулы стандартные мольные энтальпии 
и функции гиббса  чистых веществ найти невозможно, так как 
нельзя определить абсолютное значение внутренней энергии 
вещества, а следовательно, и любых других термодинамических 
функций, включающих внутреннюю энергию.

для решения проблемы, возникающей в связи с этим при рас-
чете изменений стандартных мольных энтальпий и энергий гиб-
бса реакций, используют линейную комбинацию реакций обра-
зования веществ — участников реакций из базисных веществ. 
считается, что основой для такого рода линейной комбинации 
реакций является закон гесса.
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в 1836 г. герман иванович гесс экспериментально установил: 
при проведении опытов при постоянных температуре и давлении 
или при постоянных температуре и объеме количество теплоты, 
выделяемое (или поглощаемое) при реакции, протекающей по 
одному пути, равно количеству теплоты при реакции, протекаю-
щей по какому-либо другому пути, если из одних и тех же началь-
ных веществ получаются одни и те же продукты.

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.

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 25 °с. например, углерод 
берут в виде графита, бром в виде жидкости. исключения сделаны 
для фосфора и олова, для которых в качестве базисного вещества 
приняты белые модификации (белый фосфор P4) и белое олово 
(β-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 веществ в любых стандартных состоя-
ниях принимают

если в линейную комбинацию входят реакции образования 
химических соединений из простых веществ, записанные относи-
тельно единственного продукта с единичным стехиометрическим 
коэффициентом, то стандартное мольное изменение экстенсивного 
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свойства за счет протекания реакции может быть найдено по сле-
дующей формуле:

	 (4.11)

например, для расчета стандартной мольной энтальпии какой-
либо реакции используют формулу

	 (4.12)

стандартная мольная энтальпия образования вещества k
будет зависеть от температуры. проще всего определить стандарт-
ную мольную энтальпию реакции при 298 K, так как значения 
стандартных мольных энтальпий образования веществ при темпе-
ратуре 298 K приведены в справочниках.

стандартную мольную энтальпию реакции r при температуре 
298 K рассчитывают по формуле

чтобы найти стандартную мольную энтальпию реакции при 
другой температуре, воспользуемся уравнением Кирхгофа:

o o
o o

, ( ) ( ).r k
k k p k r p

k kp p

h h
c T c T

T T

   ∂∆ ∂
= ν = ν = ∆   ∂ ∂   
∑ ∑

интегрирование этого уравнения с учетом выражения для 
стандартной мольной изобарной теплоемкости реакции приводит 
к уравнению

o o

298 298

.
T T

r r ph c dT∆ = ∆∫ ∫

( )o o 2 2
298

298

.
T

r T r r r r rh h a bT cT c T dT-′∆ - ∆ = ∆ + ∆ + ∆ + ∆∫  (4.13)
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в левой части уравнения (4.13) получается разность стандарт-
ных мольных энтальпий реакций, наблюдаемых при двух темпе-
ратурах: 298 K и температуре Т. следовательно, чтобы найти стан-
дартную мольную энтальпию реакции при температуре Т, нужно 
уравнение (4.13) преобразовать, учтя также и соотношение (4.9):

( )o o 2 2
298

298

.
T

r T r r r r rh h a bT cT c T dT-′∆ = ∆ + ∆ + ∆ + ∆ + ∆∫

( ) ( )

( )

o o 2 2
298

3 3

298 298
2

1 1298 .
3 298

r
r T r r

r
r

b
h h a T T

c
T c

T

∆
∆ = ∆ + ∆ - + - +

∆  ′+ - - ∆ - 
 	

 (4.14)

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.

теплота — это функция перехода, она зависит от пути пере-
хода системы из начального состояния в конечное. поэтому нужно 
использовать на практике такие условия проведения опытов, когда 
величина dQ является полным дифференциалом, т. е. теплота при-
обретает свойства функции состояния.

известно, что  и 
если проводить опыты при постоянных объеме и темпера-

туре реакционной системы или при постоянных давлении и тем-
пературе, то теплота процесса приобретает свойства функции 
состояния.

в связи с вышесказанным расчет теплового эффекта реак-
ции при постоянном давлении проводят по формуле (4.14). если 
в уравнении (4.14) все слагаемые, не содержащие температуру 



в какой-либо степени, суммировать (обозначим эту величину А), 
то получится уравнение вида

A h°T = А + А а Т  + ̂ Т 2 + ̂ Г 3,г т 2 з

которое можно назвать уравнением зависимости теплового 
эффекта реакции от температуры.

Стандартное мольное изменение энергии Гиббса реакции 
можно найти по формуле (4.11), записав ее относительно измене­
ния энергии Гиббса

Arg° = ,
к

где Arg° — стандартная мольная энергия Гиббса образования 
вещества к.

Стандартную мольную энергию Гиббса реакции при 298 К 
можно найти по формуле

A r S 298 =  ^ " 1  V f c A g t , o 6 p , 2 9 8  • 

к

Для расчета Arg °98 ПРИ Другой, отличной от 298 К, темпера­
туре Т  можно использовать соотношение

A rg 0T = A rh°T- T A r4- (4-15)

При этом значения A rg° и A rh°T должны быть известны.
Имеются и другие способы расчета Arg°.
Известно, что частная производная энергии Гиббса по тем­

пературе в условиях постоянства давления равна отрицательной 
энтропии, т. е. если записать это в символах, характеризующих 
реакцию, получим



Интегрирование уравнения (4.16) в пределах по температуре от 
298 К  до некоторой температуры Т  приводит к уравнению вида

1
Л ,£ ? - Л ,Й » = - /  \ Ы Т , (4.17)

298

где стоящая под знаком интеграла стандартная мольная энтропия 
реакции зависит от температуры по уравнению (4.10), подстановка 
которого в уравнение (4.17) приводит к следующему выражению:

1
К ё т = К ё ш ~  J

298

\ S298 + J  
298

Z VA  с°р{Т)
dT dT. (4.18)

Теперь выражение (4.18) необходимо подставить в уравнение зави­
симости стандартной мольной изобарной теплоемкости реакции 
от температуры, т. е. уравнение (4.9). Получается довольно гро­
моздкое уравнение, которое можно в дальнейшем преобразовать 
путем объединения числовых слагаемых, включающих темпера­
туру в определенной степени в коэффициенты М й\М х\ М 2;М _2:

. Т  298 . Т  2982In 1-------- 1 = М п;  298 ч---------= М.;
298 Т  0 2 2Т  1

Т2 2 982 2 983 , , 1 1  1-------------- 1------- — М 2\ ------1--------- z----------- — М  2.
6 2 ЗТ 2 2 Т  2 • 298 298Г “2

Тогда полученное после интегрирования уравнение (4.18) приоб­
ретает вид:

\S°T = Л A s  -  T A X *  -  T[AraMn + АГЪМ, + А,сМ2 + Агс'М  _2]. (4.19)

Коэффициенты М 0;М 1;М 2;М_2, рассчитанные для разных 
температур, сведены в справочные таблицы. Этот метод расчета 
стандартной мольной энергии Гиббса реакции называется мето­
дом Темкина —  Шварцмана.

17



Расчет константы равновесия химической реакции
Нахождение константы равновесия химической реакции 

называют обратной задачей химического равновесия. Это может 
быть экспериментальное нахождение или теоретический расчет.

Существуют методы расчета константы равновесия по спра­
вочным данным. Определив стандартную мольную энергию Гиб­
бса в результате протекания химической реакции при какой-либо 
температуре процесса, можно вычислить величину константы 
химического равновесия данной реакции при этой же темпера­
т у р е ^ :

К? р
V

(4.20)

где Arg° — стандартное мольное изменение энергии Гиббса за 
счет протекания реакции.

Этот метод вообще не предусматривает эксперимента. Если 
известны стандартные мольные энтальпия и энтропия реакции 
при данной температуре, то по соответствующим уравнениям 
можно вычислить стандартную мольную функцию Гиббса иссле­
дуемой реакции при искомой температуре, а через нее величину 
константы равновесия

Arg°T =Ar^ - T A rs°T.

Если значения стандартных мольных энтропии и энтальпии 
при данной температуре неизвестны, то можно воспользоваться 
методом Темкина и Шварцмана, т. е. по величине стандартных 
мольных энтальпии и энтропии при температуре 298 К  и значе­
ниям коэффициентов температурной зависимости мольной тепло­
емкости реакции рассчитать стандартную мольную энергию Гиб­
бса реакции при любой температуре.

Можно использовать метод комбинирования равновесий. 
Например, экспериментально при одной и той же температуре 
были найдены константы равновесия двух реакций:
18



1. СН3ОН(г)+ СО НСООСН^ К р = Р«С00С̂ Р\
Рсн3онРсо

2. Н2+ 0,5НСООСН^г) СН3ОН(г) К р = Рсв̂ р  ̂ .
РщРшХЮСЯ3

Константу равновесия реакции синтеза метанола

2Н2 + СО <=> СН3ОН(г) К р = Рс^ р1[
РщРсо

можно найти, комбинируя константы К р и К р:

к ' = к ' ( к ; ) 2.

Закон химического равновесия
Данный закон можно сформулировать следующим образом: 

в равновесной системе для каждой реакции произведение актив­
ностей компонентов — участников реакции в степенях, равных 
стехиометрическим коэффициентам в данной реакции, есть 
величина постоянная, зависящая только от температуры и дав­
ления и не зависящая от начальных концентраций компонентов. 

Математическая запись закона химического равновесия:

П
А равн 

а 1 = к : .

Константа равновесия связывает парциальные давления всех 
веществ, участвующих в реакции, и нельзя изменить парциальное 
давление ни одного из них, чтобы это не повлекло за собой соот­
ветствующего изменения парциальных давлений всех остальных 
веществ, участвующих в реакции, которое приводит к прежнему 
численному значению константы равновесия. Из определитель­
ного выражения (4.20) видно, что константа равновесия химиче­
ской реакции является безразмерной величиной.
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Константы равновесия одной и той же химической реак­
ции при выражении активности через различные концентраци­
онные шкалы будут различными. Запишем выражения закона 
химического равновесия в разных концентрационных шкалах 
активностей:

где К? — константа равновесия реакции г при выражении кон­
центрации через парциальные давления участников реакции;

К сг — константа равновесия реакции г при выражении концен­
трации через молярные концентрации участников реакции;

К, —  константа равновесия реакции г при выражении кон­
центрации через мольные доли участников реакции.

Связь между константами равновесия, выраженными в раз­
ных концентрационных шкалах, основана на уравнении Менделе­
ева — Клапейрона, записанном в виде

Уравнения изотермы и изобары химической реакции
Уравнение изотермы химической реакции или уравнение изо­

термы Вант-Гоффа имеет вид

где Аг —  химическое сродство реакции г; [а] — размерность 
активности.
20
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Получаем следующие соотношения:



Во втором слагаемом справа под знаком логарифма находится 
произведение так называемых произвольных активностей, т. е. 
активностей в любой момент времени, только не в момент равно­
весия. Это могут быть, например, начальные активности ак, пар­
циальные давления р к, мольные доли N k и т. д.

Для газовой реакции, если газы близки к идеальным, уравне­
ние изотермы будет иметь вид

-A r = A rg  = -R T \n K ?  + Д П пГТ 
'   ' А А

f  V*
Рк

A
[Р ]

Для реакции в растворе, который близок по свойствам к иде­
альному совершенному раствору,

-A r = A rg  = -R T  In К ? + RT  1 п П ( ^  Ук.
' ’ к А г£

Как видно из уравнений, величина химического сродства 
в одной и той же реакции при одной и той же температуре может 
быть различной и зависит от исходных парциальных давлений или 
концентраций веществ. Для того чтобы иметь возможность срав­
нивать химическое сродство различных веществ, было введено 
понятие стандартного химического сродства.

С помощью уравнения изотермы реакции определяют воз­
можность или невозможность реакции при данных условиях. 
Самопроизвольный процесс сопровождается при постоянстве дав­
ления и температуры уменьшением свободной энергии Гиббса, 
следовательно, для того чтобы реакция имела место, величина 
мольного изменения энергии Гиббса за счет протекания реакции 
Arg  должна быть отрицательна.

Из уравнений изотермы реакции можно оценить, какая из 
рассматриваемых реакций будет наиболее вероятна при опре­
деленных условиях. Для точного вывода необходимо распола­
гать данными о величине константы равновесия и о значениях 
активностей в данный момент, т. е. учитывать и первое, и второе
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слагаемое в уравнении изотермы реакции. Но если данные о зна­
чениях активностей неизвестны, то можно сделать приближенный 
вывод по первому слагаемому уравнения изотермы. Чем более 
отрицательно значение стандартной мольной энергии Гиббса 
какой-либо реакции, тем она более вероятна по сравнению с дру­
гими рассматриваемыми при этих условиях.

Чтобы найти влияние температуры на величину константы 
равновесия, нужно воспользоваться уравнением изобары 
Вант-Гоффа:

дТ
А X  
R T2

При выводе интегральной формы уравнения изобары Вант- 
Гоффа примем, что в некотором интервале температур стандарт­
ная мольная энтальпия реакции не зависит от температуры, т. е. 
Arh° Ф / (Г). Тогда получаем

d\nK ? =
A h 0 dT A h 0 1

+ const. (4.21)
R T 2 ' Л R T  

Это уравнение прямой линии в координатах

1 п ^ ;  - .
г Т

Угловой коэффициент прямой позволит определить величину 
стандартной мольной энтальпии реакции. Если интегрирование 
проводили в пределах, то получаем

In И ;

И ,

2 __
A h 0

R Т\ J 2

1

ll J
(4.22)

По этому уравнению можно вычислить стандартную мольную 
энтальпию реакции по формуле

И ,A RTtr2
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По уравнению изобары, зная константы равновесия при двух 
разных температурах, можно рассчитать стандартную мольную 
энтальпию реакции, а зная ее и константу равновесия при одной 
температуре, рассчитать константу равновесия при любой другой 
температуре.

Расчет состава равновесной смеси —  
прямая задача химического равновесия

Расчет равновесного состава по известной величине кон­
станты равновесия называется прямой задачей химического равно­
весия. Рассмотрим основные принципы такого расчета. Например, 
имеется газовая реакция и можно предположить, что при усло­
виях опыта поведение всех газов близко к поведению идеальных 
газов. Тогда закон химического равновесия в общем виде можно 
записать следующим образом:

где под знаком произведения расположены величины, относящи­
еся к состоянию равновесия: отношение парциального давления 
вещества к  к единице размерности давления, т. е. безразмерные 
величины.

Парциальное давление каждого участника реакции по закону 
Дальтона

В уравнении фигурирует число молей каждого компонента 
в момент установления в системе равновесия пк. Эту вели­
чину легко можно вычислить по так называемому балансовому
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соотношению, которое в общем виде в случае протекания 
в системе одной реакции выглядит следующим образом:

где nkQ — начальное число молей вещества к; 
vk — стехиометрическое число вещества к;
£ — глубина рассматриваемой реакции.
Если теперь выразить числа молей всех компонентов через 

начальные количества и глубину реакции, то при известном общем 
давлении в системе и известной величине константы равновесия 
получится одно уравнение с одной неизвестной величиной — глу­
биной реакции:

В реакциях термической диссоциации веществ часто исполь­
зуют такую переменную, как степень термической диссоциации.

Пример реакции термической диссоциации в общем виде 
А = 2В + С. Если обозначить число молей исходного, термически 
разлагающегося вещества через п0, то степень термической диссо­
циации находится по формуле

_  число продиссоциировавших молекул исходного вещества _  _  Ъ,

Из этого соотношения можно связать глубину химической реак­
ции со степенью термической диссоциации

где п0 относится к исходному веществу, которое в реакции терми­
ческой диссоциации обычно записано с единичным стехиометри­
ческим коэффициентом.
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Для любого участника реакции к балансовое соотношение 
можно записать не через глубину реакции, а через степень терми­
ческой диссоциации:

nk = nk,o+vknQa.

Запишем данные для расчета равновесного состава

А = 2В + С 

пк0, моль п0 О О

я£“н, моль и0(1 -а )  2п0а

^ п к = и0(1 -  а ) + 2п0а  + п0а  = и0(1 + 2а)

п0 а

1 - а  
1 + 2а

2а  
1 + 2а

а
1 + 2а'

Следует обратить внимание на то, что при правильной записи 
балансовых соотношений введенное нами число молей исходного 
вещества п0 должно сократиться. Закон химического равновесия 
для рассматриваемой реакции имеет вид

К ! = p I pc

рЛр]!
Г N lN rВ С

N a

Уравнения для расчета состава равновесной смеси

К р =
с л2 

р

чЬЬ
4 а

(1 -а )(1  + 2 а )2

При известной константе химического равновесия и равнове­
сного давления это уравнение с одной неизвестной степенью тер­
мической диссоциации.
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Примеры решения 
типовых задач расчетной работы

Пример 4.1. При температуре 570 К найти стандартные 
мольные энтропию, энтальпию и энергию Гиббса реакции 
2СН4 + С2Н2 + Н2 —» 2С2Н6. Все вещества газообразные и их свой­
ства близки к свойствам идеальных газов.

Дано: газовая реакция 2СН4+ С2Н2+ Н2 —» 2С2Н6. Т=  570 К.

Найти. Лг£570, Arh510, Arg510.

Решение. Заполняем табл. 4.1 с исходными данными по всем 
участникам этой реакции, используя справочные данные и учиты­
вая их стехиометрические числа в ней.

Таблица 4.1
Данные для расчета стандартных мольных 

энтропий и энтальпий реакции

Вещество к v* AAw m » кДж/моль <298. ДЖ/(М0ЛЬ-К)

сн4 -2 -74,85 186,27

с2н2 -1 226,75 200,82

Н2 -1 0 130,52

с2н6 2 -84,67 229,49

Расчет стандартных мольных энтальпии и энтропии реакции, 
протекающей при 298 К, производим по формулам, используя зна­
чения стандартных мольных энтальпий и энтропий компонентов 
при 298 К:

298 ~  ^ У к ^ к . обп.298? 
к

А  Л °9 8  =  ( - 2 )  (-74,85) +  (-1) • 226,75 +

+ (-!)•  0 + 2-(-84 ,67) = -246,39 кДж/моль;



V 2°98 = (-2 ) • 186,27 + (-1) • 200,82 + (-1) • 130,53 +

+2 • 229,49 = -  244,9 Дж / (моль • К ) .

Уравнение для расчета стандартного мольного изменения 
энтальпии в ходе химической реакции (стандартной мольной 
энтальпии реакции) при любой температуре называется уравне­
нием Кирхгофа:

г дАгкоЛ 
дТ

= \с °р(Т).

Разделяя переменные и проводя интегрирование, получим
т

Д Х  = Л,Л£*+ j  Дгс;(Г>И ’ = ДгА ^ + Дгв (Г -2 9 8 )  +
298

A h ,(г 2 -2 9 8 2) + ̂ ( г 3 -2 9 8 3) - Д гс' - — — . (4.23)
Т  298

Составляем табл. 4.2. для расчета величин А а, А Ъ, А с, А с ’.

Таблица 4.2

Коэффициенты температурной зависимости теплоемкости

Вещество к v* c l k(T) = ak + b kT +  ckT2 +c'kT -2

ак V  ю 3 с • 106к c'k • КГ5

с н 4 -2 14,32 74,66 -17,43 —

с 2н 2 -1 20,44 66,65 -26,48 —

Н2 -1 27,28 3,26 — 0,5

с 2н 6 2 5,75 175,11 -57,85 —

к
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Ara = (-2)-14,32+ ( - l ) - 20,44+

+ (-1) • 27,28 + 2 • 5,75 = -64,86 Дж/ (моль • К);

к

Arb = (-2 ) • 74,66 • 10“3 + (-1) • 66,65 • 10“3 +

+ (—1)-3,26-10_3 +2-175,11-КГ3 =0,13099 Д ж /(моль-К2);

v ' = Z v*c*;к

Агс' -  (-2 ) • 0 + (-1) • 0 +

+ (-1 ) • 0,5 • 105 + 2 • 0 = -50000 Дж • К/моль;

v = Z v*c*;к

А,с = (-2)-17,43-10“6 + (-1)(-26,48-10“6) + (-1)-0  +

+2• (-57,85• 10“6) = -54,35• 10“6* Дж / (моль-К3).

Стандартная мольная изобарная теплоемкость реакции выра­
жается уравнением вида

с°Р,к (т) = ~64’86+ 0’ 13099Г -  54,36 • 10“6 Т 2 -  0,5 • 105 Т~2.

Подстановка последнего выражения в уравнение (4.23) позво­
ляет вывести уравнение температурной зависимости стандартной
28



мольной энтальпии химической реакции и рассчитать эту вели­
чину при заданной в условии задачи температуре:

\ К  = -232570-64 ,86Г -1-65,495-Г2 -18,12-10“6Г3 + 0,5-105Г -1.

ДД°70 = -232570 -  64,86 • 570 + 65,495 • 5702 -  

-18,12 • 10“6 5 703 + 0,5-105 -570-1.

Дг/г507о = -251530 Дж/моль.

Теперь найдем стандартную мольную энтропию реакции Ars£ 
по (4.10):

А ГЩ. = -246390 + (-64,86) (Г -  298) + ’ ^  ( г 2 -  2982) +0,13099
2

298

Дг5у = Дг̂ 298 + А,.а1п•°T =Ars°29S + Дга1п— + Д Д Г -2 9 8 )  +

А Х  = -244,9 + (-64,86) In----- + 0,13099(Г -  298) +
298
Т

-54,36-10^ (Г2 29g2) -50000Г 1____ 1 _ '
2 2 { Т 2 2982 J
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Проведя преобразования, находим уравнение температурной 
зависимости энтропии данной реакции и вычисляем ее при 579 К:

Аг5° (Г) = 88,25 -  64,86 In Т  + 0,13099Г -  27,18 • 10~6Т 2 + 25Ш Т ~ \

Ars °570 = 88,25 -  64,861п570 + 0,13099 • 570 -  

-27,18 • 10“65702 + 25000 • 570“2.

Ar.s°70 =-257,58 Дж/(моль-К ).

При помощи функций A h° и Ars° можно рассчитать значение 
стандартного мольного изменения энергии Гиббса в ходе химиче­
ской реакции Arg° при температуре 570 К:

\ g ° ™ = \ h ° 70- 570Ars °70 =

= -251530-570-(257,58) = -104710 Дж/моль.

Пример 4.2. Определить зависимость теплового эффекта 
гомогенной газовой реакции 2Н2 + СО = СН3ОН от температуры 
при постоянном давлении и рассчитать его при 500 К.

Дано: Гомогенная газовая реакция 2Н2 + СО = СН3ОН.
Т =  500 К ;р  = 1 атм.
Найти: Arh° = f { T ) ,  ДД°00.
Решение. Формируем табл. 4.3 с найденными в справочной 

литературе значениями стандартных мольных энтальпий образо­
вания компонентов реакции, а также коэффициентов температур­
ной зависимости мольных изобарных теплоемкостей всех участ­
ников реакции. Далее приведем довольно компактный способ 
вычислений: в последней строке табл. 4.3 будем записывать алге­
браическую сумму величин по столбцу с учетом стехиометриче­
ских чисел данного компонента в этой реакции.

С учетом найденных сумм получаем, что стандартный тепло­
вой эффект реакции при 298 К  равен

Arh°9S = -90,7 кДж/моль,

зо



а уравнение температурной зависимости стандартной мольной 
изобарной теплоемкости имеет вид

Агс°р = -67,69 + 94,58 • 10“3Г -  31,04 • 10~6Т2 -  0,54 • 105 Т~\

Таблица 4.3

Стандартные энтальпии образования 
и коэффициенты температурной зависимости 
изобарной теплоемкости участников реакции

Вещество к v* ^hc,обр,298 ’
кДж/моль

с0р,к(Т) = ак+ЬкТ + скТ2 + с[Т-2

ak ък v i o 6 с; .ю - 5

н 2 -2 0 27,28 3,26 0,0 0,5

СО -1 -110,5 28,41 4,10 0 -0,46

с н 3о н 1 -201,2 15,28 105,2 -31,04 0

АГ -90,7 -67,69 94,58 -31,04 -0,54

Стандартный мольный тепловой эффект реакции при любой 
другой температуре Т  находится по формуле

1

Дг/£ = АЛ°98 + f Arc°p (T)dT  =ДЛ °98 + Ага(Т  -  298) +
298

+ ^ ( г 2 - 2 9 8 2 ) +  ^ ( 7т3 - 2 9 8 3) - Д гс/ 1 1
Т  298

Дгй£ = -90700 + (-67,69)( Г -2 9 8 )+ —(94,58• 10-3) ( г 2 - 2982) -

-0,33-(-31,04-10-6) ( г 3 -2 9 8 3) + 0,54-105
Т  298
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Преобразование полученного уравнения приводит к выражению 
температурной зависимости теплового эффекта реакции

\h ° T = -74540 -  67,69Т  + 47,29 • 10“3 Т2 -

-10 ,35-Ю ^Т3 +0,54-105Г-1.

Подстановка в это уравнение значения Г = 5 0 0 К  приводит 
к результату:

Arh° = -74540 -  67,69 • 500 + 47,29 • 10“3 • 5002 -  

-10 ,35-Ю-6 -5003 + 0,54-105 -500-1 =-97750 Дж/моль.

Пример 4.3. Определите, какая из приведенных ниже двух 
реакций пиролиза пропана

1. Сзн 8 <=> с н 4+ С2н 4; 2. Сзн 8 <=> Н2 + С3Н6

будет протекать с большей вероятностью при 1000 К и 1 атм?

Дано: реакции 1. С3Н8 <=* СН4+ С2Н4; 2. С3Н8 ^  Н2 + С3Н6.
Т=  1000 К ;р = 1 атм.

Найти: определить наиболее вероятную реакцию.
Решение. Для того чтобы определить, какая из двух реакций 

наиболее вероятна при 1000 К и 1 атм, необходимо вычислить 
величину стандартной мольной энергии Гиббса каждой реакции. 
Та реакция, у которой эта величина будет более отрицательна, 
и будет наиболее вероятной в данных условиях.

Стандартные мольные энергии Гиббса реакций рассчитываем 
по методу Темкина — Шварцмана. Справочные данные для обеих 
реакций приведены в табл. 4.4.

Коэффициенты уравнения Темкина —  Шварцмана при 1000 К 
равны:

М0 = 0,5088; М г = 0,2463 • 103;
М2 = 0,1310 • 106; М_2 = 0,2783 • 10"5.
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Таблица 4.4

Стандартные энтальпии образования, 
энтропии и коэффициенты температурной зависимости 

изобарной теплоемкости участников реакций

Вещество к ^к,обр,298 »
кДж/моль

s°Лк, 298’
Дж/(моль • К)

с°р,к{т) = ак +ЪкТ + скТ2+с'кТ-2

ак V  юз с • 106к с; .ю - 5

с 3н 8 -103,85 269,91 1,72 270,75 -94,48 0

СН4 -74,85 186,27 14,32 74,66 -17,43 0

с2н 4 52,30 219,45 11,32 122,01 -37,90 0

Н2 0 130,52 27,28 3,26 0,0 0,5

с 3н 6 20,41 266,94 12,44 188,38 -47,60 0

Производим необходимые расчеты, используя формулы

298 =  обр298’ 298 =  kS k.29K’
к к

V  = Z v*fl*; A^  = Z VA ;  V  = S V*C*; V , = S v*c*-к к к к

Arg \ T )  = Arh°x -Т А ^ ш -Т [ А гаМ0 + ДГШ , + ДгсМ2 + Д,с'Л/_2]. 

Для первой реакции:

А1А 298 = (-1) • (-103,85) + (-74,85) + 52,30 = 81,30 кДж /моль. 

V 2°9 8  = ( - ! ) • (  269,9l) + 186,27 + 219,45 = 135,81 Дж/(моль-К). 

V  = ( - l ) - l ,72 + 14,32 + 11,32 = 23,92 Д ж /(м ольК );

\ Ь  = (-1)• 0,27075 + 0,07466 + 0,12201 = -0,07408 Д ж /( моль-К2);

\ с  = (-1) • (-94,48 • НГ6) ■+ (-17,43 • 1(Г6) +

+ (-37 ,90 -1(Г6) = 39,15-1(Г6 Дж /(моль-К3).
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A lC' =  0.

A :g 0 = AjA^g -1000АЛ°98 -1 0 0 0 [V M 0 + АгШ г + \ c M 2] =

= 81300-1000-135,81-1000- 

•[23,92-0,5088 + (-0,07408)-0,2463-103 + 39Д5-106 -0Д310-106] =

-  -53565 Дж/моль.

Для второй реакции:

А2/^98 = ( - l ) -(-103,85) +0 + 20,41 = 124,26 кДж/моль.

A2s298 = (-l)-(2 6 9 ,9 l)  + 130,52 + 266,94 = 127,55 Дж/(моль-К).

А2а = (-1)-1,72 + 27,28 + 12,14 = 37,70 Д ж /(моль-К);

А26 = (-1) • 0,27075 + 0,00326 + 0,1883 8 = -0,07911 Дж / (моль-К2);

А2с = (-1) • (-94,48 • 10“6) + 0 + (—47,60 • 10“6) =

= 46,88-10_б Д ж /(моль-К 3);

А2с' = 0 + 0,5-105 + 0 = 0,5-105 Д ж - К / м о л ь .

A2g° = А2Щ9% -1000А25298 -ЮОО[А2аМ0 + А2ЬМ1 + А2сМ2 + А2с'М_2] =

= 124260 -1000 -127,55 -1000 • [37,70 • 0,5088 + (-0,07911) • 0,2463 • 103 + 

+ 46,88 • 10“6 • 0,1310 • 106 + 0,5 ■ 105 ■ 0,2783 • 10“5 ] = -9269 Дж /моль.
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Сравнивая значения стандартных мольных энергий Гиббса 
реакций, делаем вывод о том, наиболее вероятной в данных усло­
виях является реакция 1.

Пример 4.4. При гидрокрекинге н-додекана возможно про­
текание реакции С12Н26 + Н2 2н-С6Н14. Учитывая то, что все 
вещества газообразные, и то, что их свойства близки к свойствам 
идеальных газов, найти величину константы химического равно­
весия реакции при температуре 900 К  по справочным данным.

Дано: газовая реакция С12Н26 + Н2 2н-С6Н]4. Т=  900 К.

Найти: К?.
Решение. Для определения величины константы скорости 

химической реакции необходимо вычислить величину стандарт­
ной мольной энергии Гиббса реакции при 900 К. Расчет произ­
водим по ранее приведенным формулам. Необходимые величины 
находим в справочниках и формируем табл. 4.5 со справочными 
данными по всем компонентам этой реакции.

Таблица 4.5

Данные для расчета стандартных мольных 
энтропий и энтальпий реакции

Вещество к А/г4,о6р,2985КДж/мОЛЬ Sk,29S, Дж/(М0ЛЬ ' К)

с 12н26 -1 -286,69 622,54

Н2 -1 0,0 130,52

с6н 14 2 -167,19 388,40

V ! 98 = Z vA°.2!,8 = (-1)-«22,54 +
к

+(-!)•!30,52 + 2-388,4 = 23,74 Д ж/(моль-К).

Составляем табл. 4.6 для расчета величин А а, А Ъ, А с, Ас'.
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Таблица 4.6

Коэффициенты температурной зависимости теплоемкости

Вещество к vi с°рЛ(.Т) = ак+ЬкТ + скТ2 + с'кТ-2

ak V  10» с -  10бк с; -ю 5

с 12н 26 -1 14,19 844,82 593,08 0,0

Н2 -1 27,28 3,26 0,0 0,5

с 6н 14 2 8,66 505,85 -184,43 0,0

Ara = ^ v kak = ( - 1) • 14,19 + (-1) • 27,28 + 2 • 8,66 =
к

= -24,15 Д ж /(моль-К);

А гЪ =  А  = ( - ! ) •  0,84482 +  (-1) • 0,00326 +  2 • 0,50585 =
к

= 0,16 362 Д ж /(моль-К 2);

Arc = Y  v kck = (-1) • 5,931 • 10-4 + (-1) • 0 + 2 • (-1,844 -10^) =
к

= -9 ,6 2 -КГ4 Дж /(моль-К3);

Arc' = = ( - 1) •0 + ( - 1) *50 000 + 2 • 0 = -50  ООО Дж - К/моль.
к

Найденные коэффициенты позволяют записать зависи­
мость стандартной мольной изобарной теплоемкости реакции от 
температуры:

\ С°Р(Т) = -24,15 + 0,1636Г -  9,62 • 10-4 Г2 -  5 • 104Т~2 Дж/(моль-К).

Подстановка значений температурной зависимости стандарт­
ной мольной изобарной теплоемкости реакции в выражение для 
расчета стандартной мольной энтропии реакции
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Ars°T = Д Х *  + \ a  In—  + A rb{T -  298) +

Arc ( r 2 -2 9 8 2) - — C ^ 1 1
Г  298

приводит к следующему виду уравнения:

Ars°(T) = 23,74-24,15 In + 0,16 362 (Г -2 9 8 ) -
29 8

- - •9 ,6 1  92•10^( г 2 - 2982) + — • 50 ООО-
Т 2 2982у

ДХоо ~ -251,57 Дж/(моль - К).

Стандартную мольную энтальпию реакции можно вычислить 
по формулам:

л Л »  = ■*** = (-1) • (-286,69) + (-1) • 0 + 2 • (-167,19) =
к

-  -4 7 ,69 кДж /моль.

1

Д Х = А А °М+ { \ c l ( T ) d T  = \ h l K + \ а ( Т - 29%) +
298

+ ^ - ( т 2 - 2982) + ̂ ( г 3 -  2983) -  Дгс'А с

Т 298,

Arh°T = - 47 690-24,15(Г -298) + —0,16 362 (т2-  2982) -

-0,33-9,6192-10^ ( г 3 -2 9 8 3) + 50 000
Т  298

Ar/z9°00 = -2 2 8  570 Дж/моль.
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Стандартную мольную энергию Гиббса данной реакции при 
900 К  найдем как

\ § 9 0 0  =  АА°оо -9 0 0 Д Х 00 =

= -228 570 -  900 • (-251,57) = -2157,0 Дж /моль.

Располагая данными о значении стандартной мольной энер­
гии Гиббса реакции при 900 К, найдем величину константы 
равновесия

К г = ехр
RT

Г
= ехр -2157

8,314-900
= 1,33.

Пример 4.5. По заданным значениям константы равновесия 
газовой реакции ([/?] = Ша) при разных температурах найти зна­
чение стандартной мольной теплоты реакции:

Г, К 630 1000 1320 2000 2300

к ; 1,1 65,7 500 3520 4900

Дано-. К* = /(Г ) .
Найти Arh°.
Решение. По известной температурной зависимости кон­

станты химического равновесия реакции тепловой эффект реак­
ции или стандартную мольную энтальпию реакции определяют 
графически. При этом нужно воспользоваться уравнением изо­
бары Вант-Гоффа, которое в интегральной форме имеет вид (4.21):

In К? = - -— —-  + const.
R Т

Очевидно, что в координатах

I n ^ ;  1/Т

по экспериментальным данным получится линейная зависимость. 
Для построения этого графика рассчитаем логарифмы констант 
скорости при разной температуре и обратную температуру.
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in .к; 0,095 4,185 6,215 8,166 8,497

1 /т, к-1 1,587 1,000 0,758 0,500 0,435

Величина 1 IT  довольно мала и для удобства оформления осей 
и построения графиков часто используют величину 103/Г. Чтобы 
уравнение (4.21) не изменилось, его записывают следующим 
образом:

А./г° 103 + const,In К !
1(Г-Д Т

следовательно, в координатах In К ^\ 103/Г  угловой коэффициент 
прямой (рис. 4.1) будет равен

а = A rh° 
10 3 R

10 3/Г, К-1

Рис. 4.1. Зависимость натурального логарифма константы равновесия
от обратной температуры
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Наносим на координатную плоскость экспериментальные 
точки в нужном формате, усредняем зависимость, затем выбираем 
две удаленные друг от друга точки М х и М2 и определяем угловой 
коэффициент прямой по формуле

Угловой коэффициент касательной численно равен тангенсу 
угла наклона, который не имеет размерности, но сам угловой 
коэффициент — величина размерная. В этой задаче \а\ = К.

Arh° = -10ъЯа = -103• 8,314-(-7,43) = 61,77 кДж/моль.

Пример 4.6. Для реакции N2 + ЗН2 = 2NH3, протекающей 
в газовой фазе при 298 К, константа равновесия при выражении 
давления в паскалях равна 6,0 • 105, а стандартная мольная энталь­
пия реакции равна -92,2 кДж/моль. Найти константу равновесия 
при 500 К.

Дано: реакция N2 + ЗН2 = 2NH3. Тх = 298 К;
К* = 6,0-105; [р\ = 1 Па; AГЬ° = -9 2 ,2  кДж/моль. Т2 = 500 К.

Найти К 2 .
Решение. Из интегральной формы уравнения изобары (4.22) 

имеем

Следовательно, К 2 =0,18.

Пример 4.7. Для газовой реакции 2А = В + С+ D  известно, 
что при равновесии давление в системе равно 1,2 атм, а глубина 
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реакции равна 0,3- Найти константу равновесия, если начальные 
количества исходных веществ равны стехиометрическим коэффи­
циентам, продукта в начальный момент нет.

Дано: химическая реакция 2А = В + С + D. \  = 0,3.

П А ,0 ~  П В ,0 ~  0 »  П С ,О — n D ,0 ~

Найти К Д
Решение. Запишем в общем виде закон химического равнове­

сия для этой реакции:

К Р  =  Р в Р с Р р

Г (РаЛ р У

Парциальные давления компонентов — участников реакции — 
можно найти как

Pk=PNk-

Для составления закона химического равновесия химической 
реакции, протекающей в системе, можно поступить следующим 
образом. Запишем реакцию, а под каждым ее участником некото­
рую полезную информацию.

2 А = В + С + D

Начальное число молей 2 0 0 0

Равновесное число молей 2 - S  5 5 5

Сумма чисел молей 2 - ^  + 5 + 5 + 5 = -25

Мольные доли
2-22; % 
2 - 5  2 - ^

5
2 - 5

зхР 
1

Теперь легко выразить парциальные давления каждого участ­
ника реакции и подставить их в закон химического равновесия:

к р  _  Р в Р с Р р  _  Р ^ 3

'  (pAf [ p ]  4(1- 3 2(2 -£)[/>]'
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Поскольку равновесия величина глубины реакции нам 
известна, то подстановка численных значений дает величину кон­
станты равновесия:

К р = -------- ’ у '---------
г 4(1 -  О, З)2 (2 -  0,3)[/?]

1,2 -(0,3) = 9,7-10 3. [/?] = ! атм.

Пример 4.8. При 1000 К и 1 атм протекает реакция термиче­
ской диссоциации С3Н8 Н2 + С3Н6, причем исходное вещество 
пропан к моменту установления равновесия продиссоциировало 
на 86,8 %. Определите значение константы равновесия при этой 
температуре.

Дано: реакция C3Hg Н2 + С3Н6. Т=  1000 К; р  = 1 атм.
а  = 0,868.

Найти К р.
Решение. Запишем закон химического равновесия в /7-шкале 

для рассматриваемой реакции, предварительно обозначив реак­
танты следующим образом:

Учитывая, что парциальное давление любого реактанта равно 
Pk = pN k, получим далее

Нужно выразить все мольные доли через степень термиче­
ской диссоциации.

Для этого запишем информацию о числах молей компонентов 
в разные моменты времени в виде табл. 4.7.
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Таблица 4.7

Данные для составления закона равновесия

Характеристика Компонент

А В С

Начальное число молей по 0 0

Число молей в момент равновесия п0( \ - а ) п0а п0 а

Суммарное число молей, п0 + п0а

Равновесные мольные доли 
компонентов, Nk

1 - а  
1 + а

а  
1 + а

а  
1 + а

Теперь закон химического равновесия имеет следующий вид: 

Р
К ! =

(  01 1
г а  ^

vl + a j U  + a J а

LР]
1 - а  
1 + а

|> ]  ( l - a 2)

Подстановка численных значений степени термической дис­
социации и равновесного давления приводит к следующему 
результату:

1 0,8682К !
[р ]  ( 1 - 0 , 8 6 8 2)

= 3,05; [/?] =1атм.

Пример 4.9. Рассчитайте равновесный состав идеальной газо­
вой системы, в которой протекает реакция С12Н26 + Н2 2н-С6Н14 
при температуре 900 К. В начальный момент времени в системе 
присутствуют по 1 молю н-додекана и водорода. Продуктов реак­
ции в начальный момент времени нет.

Дано: газовая реакция С12Н26 + Н2 ^  2н-С6Н14. Т=  900 К.
Найти: равновесный состав.
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Решение. Формируем табл. 4.8 для дальнейшей работы. При 
этом вводим символьное обозначение реактантов, для составле­
ния балансовых соотношений руководствуемся формулой

nk = nk,0+V&

а для определения мольных долей — формулой

к

Таблица 4.8

Данные для составления закона равновесия
Компонент

Характеристика с 12н 26
(Л)

н 2
(В)

с 6н 14
(О

Начальное число молей, пк0 1 1 0

Число молей в момент равновесия, пк 1 - S 1 - S 2^

Суммарное число молей, Х л =2
Равновесные мольные доли 
компонентов, Nk 1 -S

2
1 -S

2

Закон химического равновесия для рассматриваемой реакции

К Р = Т Л ( р у * = Рс = N c = 4^2 
'  k) РаРв n an b (1

Решение квадратного уравнения относительно глубины хими­
ческой реакции дает значение £, = 0,266. Теперь легко определить 
состав в шкале мольных долей. Находим выражение для равнове­
сных мольных долей компонентов и, располагая значениями глу­
бины реакции, вычисляем их значения.

N a = N b =I ^ J - 0 , 2 6 6 = 0 367. ^  = ^=0,266.
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Пример 4.10. Реакция А + В = С + 2D протекает в газовой 
фазе. Составьте уравнение закона химического равновесия и рас­
считайте равновесный состав смеси, если известно, что кон­
станта равновесия при температуре опыта равна 0,54 ([р] = 1 атм), 
начальные количества веществ равны пА0 = 2 моль; пво = 0,5 моль; 
псо= 1 моль; псо = 0, а давление в системе 2 атм.

Дано: газовая реакция А + В = С + 2D. К% = 0,54 ([р] = 1 атм); 
пА0 = 2 моль; пво = 0,5 моль; псо = 1 моль; псо = 0;р  = 2 атм.

’ Найти: Na;N b, N c ; Nd.
Решение. Для составления закона химического равновесия 

сформируем табл. 4.9, в которой запишем балансовые соотноше­
ния и выражения для мольных долей реактантов.

Таблица 4.9
Данные для составления закона равновесия

Характеристика
Компонент

А В с D
Начальное число молей, nkQ 2 0,5 1 0
Равновесное число молей, пк 2 - $ 0,5-4 i + s
Суммарное число молей, М II 3,5 + 4
Равновесные мольные доли 
компонентов, Nk 2 - $ 0,5-^ 1+S 2^

3,5 + 4 3,5 + 4 3,5 + 4 3,5 + 4

Выражение закона химического равновесия будет иметь вид

К р =ГГ(г> Г  = - £ _______452(1 + ^)______
'  i [/>](3,5 + 5 ) ( 2 - ^ ( 0 ,5 - § ) '

Это выражение после подстановки в него данных из условия 
задачи примет вид:

0 54 = _____ 8^ 1 + ̂ >____________  (4 24)
’ (3,5 + |) ( 2 - ^ ) ( 0 ,5 - 5 ) -  }
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Подобные уравнения решают или методами последователь­
ного приближения, или графически. Задавая в разумных пре­
делах значение £, с некоторым шагом и вычисляя правую часть 
уравнения, можно получить графическую зависимость /(£ ) от 
Очевидно, что /(£ ) не может быть отрицательна, следовательно, 
в нашем примере £ < 0,5. Несложные расчеты (не надо раскрывать 
скобки ни в числителе, ни в знаменателе!) приводят к следующим 
значениям:

£, 0,1 0,2 0,25 0,3 0,35
Д 9  0,128 0,192 0,380 0,724 1,388

Наносим эти данные на график (рис. 4.2).

т

Рис. 4.2. Графическое определение 
глубины химической реакции

Если отметить на графике зависимости точку с ординатой К? 
(соответствующей значению константы равновесия при исследу­
емой температуре), то решением уравнения (4.24) будет являться 
значение абсциссы этой точки.
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В общем случае на графике зависимости может быть 
несколько точек с заданной ординатой Щ , все они являются реше­
ниями уравнения К? = /(£,), и полученные значения £, нуждаются 
в дополнительной проверке. По графику определяем, что при 
/ (Q = КР = 0,54 значение глубины химической реакции равно 
£ = 0,28.

Равновесный состав смеси — это равновесные мольные 

доли всех компонентов. Подставляя полученное значение глубины 
реакции в выражения мольных долей компонентов, получаем:

= 0,455; NB= 0,058; Nc= 0,339; ND= 0,148.

Пример 4.11. В реакторе находится идеальная газовая смесь: 
3 моль пропена и 1 моль бутана при 500 К  и 1 атм. Одновременно 
протекают две реакции:

1) реакция ал кэширования С3Н6 + С4Н10 = СуН16 (2,3-диметил- 
пентан);

2) реакция полимеризации 2С3Н6 = С6Н12 (1-гексен). Конс­
танты равновесия этих реакций при 500 К  и 1 атм равны 
К* =34,5; ^  = 7,19; [р] = 1 атм.

Каков будет теоретический выход продуктов?
Дано: идеальная газовая смесь с двумя химическими реак­

циями:
1) С3Н6 + С4Н 10 = С,Н]6; K f = 34,5;

2) 2С3Нб = СбН12; = 7,19.

по,с3я6 = 3 моль; «0,с4я10 = 1 моль. Т = 500 К; р  = 1 атм.

Найти N r „ ; N r „ .7̂"16 6̂̂12
Решение. Удобно перевести запись реакций в символьное обо­

значение такого типа: С3Н6 —► А; С4Н10 —> В; С?Н16 —> С; С6Н12 —*■ D. 
1.А + В - С ,

2.2A = D, %2.
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Законы химического равновесия для реакций:

к ..  Р с [ р \  Ы  N c 

РлРв Р N aN b ’

К Р = £ s M  = M ^ d

2 Рл Р  К '

Законы химического равновесия каждой реакции нужно 
выразить через две переменные — глубины реакций £ и t,r  При 
этом, если в системе две и более реакции, удобно учитывать 
данные в форме табл. 4.10, записывая балансовые соотноше­
ния по каждому компоненту, учитывая его участие во всех воз­
можных реакциях со стехиометрическим числом этого компо­
нента в каждой реакции. Например, балансовое соотношение для 
А имеет вид

Ч  = Ч,о + Z  = пл,о + + v aA  = 3-Si -  ^32-

Таблица 4.10 

Данные для составления закона равновесия

Компонент А В С D

\ о 3 1 0 0

ч 3 - ^ - 2 ^ 1 - 5 . 5. 5*

5 ^ = 3 - $ , - 2 ^  + 1 - ^ + $ , + $2 = 4 - ^ - ! ; 2

ч 3 -  4i -  2^2 1 -5 . 5.
4 - ^ - ^ 2 4^ 1 Sn 1 <Гг

«
to 4 -^ ! -§2 4^ 1 гГ

* 1 <гт
*

to

48



После подстановки в законы химического равновесия реакций 
выражений равновесных мольных долей компонентов — участни­
ков реакций 1 и 2 — получаем систему нелинейных уравнений:

к р Н  5 i(4 - 5 i ~ y  [j?]52( 4 - 5  i - h )
1 -  р  ( з - ь - г у о - ь ) ’ 2 “  р  ( г - ь - ъ Г

Для графического решения системы из этих уравнений нужно 
выразить зависимости Ъ,2 = / ( ^ i)-

_ 1 4 2 ^ -3 5 ,5 ^ -1 0 9 ,5  g - 3 ^
2 7 0 ^ - 6 9  ‘ 2 2 ,8^ - 4 , 8 '

Графическое изображение этих зависимостей на одной коор­
динатной плоскости (рис. 4.3) дает решение системы уравнений.

^2

Рис. 4.3. Графическое решение системы уравнений

Следует отметить, что получение зависимости \ 2 = /  (Д ) — 
довольно кропотливая работа, требующая внимания и аккурат­
ности.
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Пример 4.12. Как изменится выход продуктов в случае, если 
в систему, где протекает реакция C3Hg = СН4 + С2Н4, ввести посто­
ронний газ (например, азот) в количестве и0?

Решение. Рассмотрим случай, когда в системе постоянное дав­
ление. Константа равновесия реакции, которую удобно записать 
как А = В + С, равна

к р  = РвРс = Р N b N c  = Р пвпс (4 25)
Р А [ Р ]  [ Р ]  n a  [ р ] п А { ^ п ) '

Очевидно, что эта константа не зависит от того, присутствует 
в системе посторонний газ или нет, она определяется только при­
родой реакции и температурой. Закон химического равновесия для 
случая, когда посторонний газ присутствует, будет следующим: 

= J L K K  ц = _ Р _ _ п л ^

т  к  м „ Л 2 > ) '

где ( ^ л )  = 2 > « 0.

Поскольку то для постоянства константы нужно
чтобы увеличилось и соотношение пвпс / пА, следовательно, введе­
ние постороннего газа в систему при постоянном давлении будет 
способствовать увеличению выхода продуктов.

Рассмотрим случай, когда посторонний газ вводится в систему 
при постоянном объеме. Выразим парциальные давления участни­
ков реакции по закону Дальтона, а затем общее давление по урав­
нению Клаузиуса — Менделеева и подставим полученные выра­
жения в (4.25):

а  г  nk X  пьК ТP k =Nkp = * ^   ;
v

к р  = RT пвпс
\.Р У  пА

Отсюда видно, что в случае постоянного объема добавление 
в систему постороннего газа не влияет на выход продукта.
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Задачи 4.1.1-4.1.20
Вычислить тепловой эффект реакции (табл. 4.11) при дав­

лении 1 атм и температуре 298 К: а) при постоянном давлении; 
б) постоянном объеме.

Таблица 4.11
Данные условия задач 4.1.1-4.1.20

Задачи для расчетной работы

№ задачи Реакция
4.1.1 2Н2 + СО = СН3ОН(ж)

4.1.2 4НС1(г) + 0 2 = 2Н20 (ж) + 2С12

4.1.3 2N2 + 6Н20 (Ж) = 4N H f + 3 0 2

4.1.4 4NO + 6Н20 (Ж) = 4NH3 + 5 0 2

4.1.5 С 0 + ЗН2 =СН4 + Н20 (ж)

4.1.6 С 02+4Н2 =СН4 + 2Н20 (ж)

4.1.7 С2Н50Н (ж)= С 2Н4+Н 20 (ж)

4.1.8 СН3СНО(г) + Н2 = С2Н5ОН(ж)

4.1.9 С6Н̂ ж) + ЗН2 = С6Н[ж)

4.1.10 СН4 + 2 0 2 = С 02 + 2Н20 (ж)

4.1.11 2Н2 + СО = СН3ОН(ж)

4.1.12 4НС1 + 0 2 = 2Н20 (ж) + 2С12

4.1.13 2N2 + 6Н20 (Ж) = 4NH<r) + 3 0 2

4.1.14 4NO + 6Н20 (Ж) = 4NH3 + 5 0 2

4.1.15 С 0 + ЗН2 =СН4 + Н20 (ж)

4.1.16 С 02 + 4Н2 = СН4 + 2Н20 (ж)

4.1.17 с 2н 5о н (ж)= с 2н 4+ н 2о (ж)

4.1.18 СН3СНО(г) + Н2 = С2Н5ОН(ж)

4.1.19 С6Н «  + ЗН2 =С 6Н «

4.1.20 СН4 + 2 0 2 = С 02 + 2Н20 (ж)
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Задачи 4.2.1-4.2.10
Определите, какая из реакций, протекающих при пиролизе 

бутана (табл. 4.12), наиболее вероятна при температуре 1000 К
и давлении 1 атм.

Таблица 4.12

Данные условия задач 4.2.1-4.2.20
№

задачи
Реакция 1 Реакция 2

4.2.1 С4Нш = 2СН4 + С2Н2 с4н10 = сн4 + с 3н6
4.2.2 с4н10 = сн4 + с3н4 + н2 с4н10 = сн4+с3н6
4.2.3 с4н10 = сн4 + с3нб С4Н10 = ЗН2+2С2Н2

4.2.4 С4Н10 = 2Н2 + С4Н6 (бутадиен) с4н10 = сн4+с3н6
4.2.5 С4н10 = н2 + С4н8 (цис-2-бутен) С4Н10 = 2СН4 + С2Н2

4.2.6 С4Нш = ЗН2 + 2С2Н2 с4н10 = сн4 + с 3н4 + н2
4.2.7 С4Нш = 0,5С5Н12 + 0,5С3Н8 с4н10 = сн4 + с 3н6
4.2.8 с4н 10 = с н 4 + с3н 4 + н 2 С 4Н Ю = 2Н2+ С4Н6 (бутадиен)

4.2.9 С4Н10 = Н2 + С4Н8(1-бутен) С4Н10-З Н 2 + 2С2Н2

4.2.10 С4н10 = н2 + С4н8 (транс-2-бутен) С4н10 = 0,5С5Н12 + 0,5С3Н8
4.2.11 с4н10 = сн4 + с3н6 с4н10 = сн4 + с 3н4 + н2
4.2.12 С4Н10 = ЗН2 + 2С2Н2 С4Н10 = Н2 + С4Н8(1-бутен)

4.2.13 с4н10 = сн4 + с3н6 с 4Н ю  = Н 2 + С4Н8 (транс-2-бутен)

4.2.14 с4н10 = сн4 + с3н6 С4Н10 = Н2 + С4Н8 (цис-2-бутен)

4.2.15 С4н10 = 2Н2 + С4Н6 (бутадиен) С4Ню = ЗН2 + 2С2Н2
4.2.16 С4Нш = ЗН2 + 2С2Н2 С4Н10 = 0,5С5Н12 + 0,5C3Hg

4.2.17 С4Нш = 0,5С5Н12 + 0,5С3Н8 с4н10 = сн4 + с3н4 + н2
4.2.18 с4н10 = сн4 + с3н4 + н2 с4н10 = сн4 + с 3н6
4.2.19 С4Н10 = Н2 + С4Н8(1-бутен) С4н10 = 2Н2 + С4нб (бутадиен)

4.2.20 С4н10 = н2 + С4н8 (транс-2-бутен) С4Н10 = ЗН2 + 2С2Н2

52



Задачи 4.3.1-4.3.20
Для системы с протекающей в ней реакцией (табл. 4.13), где 

все вещества находятся в газообразном состоянии при давлении 
1 атм и температуре Г, найти стандартные мольные энтальпию, 
энтропию и энергию Гиббса реакции.

Таблица 4.13

Данные условия задач 4.3.1-4.3.20

№ задачи Реакция T, К

4.3.1 S 02C1 -> s o 2+ Cl2 400

4.3.2 2Н2+ S2—► 2H2S 500

4.3.3 2NO -> N2 + 0 2 450

4.3.4 2N 02—> 2NO + 0 2 520

4.3.5 N20 4^ 2 N 0 2 570

4.3.6 4NH3 + 5 0 2 -> 4NO + 6H20 600

4.3.7 2NH3^ N 2+3H 2 610

4.3.8 CO + H20  -► H2+ c o 2 670

4.3.9 2CO + 2H2 —» CH4 + COz 710

4.3.10 CO + 3H2-> CH4+ H20 490

4.3.11 CH3COOH -»  2CO + 2H2 650

4.3.12 CH4+ 2H20  -> C 02+ 4H2 810

4.3.13 4NH3 + 5 0 2 -► 4NO + 6H20 900

4.3.14 c2h 5o h ^ c2h 4+ h 2o 830

4.3.15 2H20  + 2C12 —*■ 4HC1 + O, 690

4.3.16 C2H4 + H2^ C 2H6 700

4.3.17 CH3OH —»■ CO + 2H2 800

4.3.18 CH3COOH^ 2CO + 2H2 600

4.3.19 2CH4 + C2H2 + H2—► 2 C2H6 910

4.3.20 2S02+ 0 2^ 2 S 0 3 550
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По заданным значениям константы равновесия К? газовой 
реакции ([/>] = 1 Па) при разных температурах Т  (табл. 4.14) гра­
фически найти значения стандартной мольной теплоты реакции. 
Считать, что в указанном диапазоне температур она постоянна.

Задачи 4.4.1-4.4.20

Таблица 4.14

Данные условия задач 4.4.1—4.4.20

№ задачи Данные эксперимента

4.4.1 Т, К 961 990 1020 1075 1150

К 126,5 221,4 404 1054 3428

4.4.2 т, К 290 303 317 339 357

ц 81,5 186,8 445,8 1451 3361

4.4.3 т, к 950 1000 1050 1150 1190

V 114,2 270 741,3 3428 6003

4.4.4 т, к 950 980 1010 1042 1136

К? 114,9 181 330 590 2807

4.4.5 т, к 950 980 1020 1064 1176

к 114,9 181 404 863 4915

4.4.6 т, к 900 1000 1100 1200 1300

к 150 300 1200 5000 9000

4.4.7 т, к 283 293 307,3 333,1 348

к 48,6 91,2 298 1139 2200

4.4.8 т, к 971 1010 1124 1163 1236

156 330 2208 4024 10721

4.4.9 т, к 290 307,3 328 339 357

к ; 81,5 298 780,5 1451 3361

4.4.10 т, к 950 990 1042 1111 1236

Ц 114,9 221 590 1882 10721
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Окончание табл. 4.14
№ задачи Данные эксперимента

4.4.11 Т, К 285,7 293 307 317 333

Ц 54,6 91 298 446 1139

4.4.12 Т, К 350 377,1 400 450 500

ц 3,98 33,1 141 1860 14800

4.4.13 т, к 961 990 1031 1111 1163

ц 126,5 221,4 483 1882 4024

4.4.14 т, к 980 1020 1050 1099 1150

к; 181 404 741 1635 3428

4.4.15 т, к 569 635 909 1176,5 1250

к 1,105 2,58 60,34 460 3641

4.4.16 т, к 293,3 300 306,8 330 350

К 99,5 185 270,4 1120 3340

4.4.17 т, к 960 1000 1100 1140 1210

К 146 310 2100 3950 10700

4.4.18 т, к 850 970 1050 1162,8 1250

к 100 250 1100 3641 8000

4.4.19 т, к 950 1050 1149,4 1234,6 1298,7

к; 200 1100 3641 8103 13359,7

4.4.20 т, к 285,7 290 300 310 316,5

ц 49,4 87 280 900 2000

Задачи 4.5.1-4.5.20
Для некоторой газовой реакции известны величина константы 

равновесия K f  при температуре Тх ([j?] = 1 атм) и величина стан­
дартной мольной энтальпии реакции ArhCT. Полагая, что стандар­
тная мольная энтальпия реакции постоянна в данном диапазоне 
температур, найти константу равновесия реакции при темпера­
туре Т2 (табл. 4.15).
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Таблица 4.15

Данные условия задач 4.5.1-4.5.20

№ задачи Tv К К* Лг/гст, кДж/моль Т2, К

4.5.1 300 2,17 23,5 510

4.5.2 312 1,89 20,1 570

4.5.3 314 1,13 19,8 560

4.5.4 459 2,15 21,2 310

4.5.5 388 3,10 34,7 420

4.5.6 400 2,38 33,2 640

4.5.7 460 2,76 18,9 660

4.5.8 500 2,88 26,8 380

4.5.9 510 1,89 25,0 320

4.5.10 370 1,95 33,9 530

4.5.11 560 2,54 12,3 340

4.5.12 310 2,46 36,0 550

4.5.13 420 2,17 38,1 570

4.5.14 440 1,89 29,9 580

4.5.15 460 1,13 28,4 590

4.5.16 480 2,15 45,5 600

4.5.17 520 3,10 29,1 415

4.5.18 730 2,38 36,5 510

4.5.19 540 2,76 32,9 370

4.5.20 350 2,88 38,1 560

56



Для газовой реакции, уравнение которой приведено 
в табл. 4.16, найти константу равновесия при 298 К  и давлении р, 
если известна величина равновесной глубины реакции £, при этой 
температуре. Начальные количества исходных веществ равны сте­
хиометрическим коэффициентам, продукта реакции в начальный 
момент нет.

Задачи 4.6.1-4.6.20

Таблица 4.16

Данные условия задач 4.6.1-4.6.20

№ задачи Реакция р, атм §
4.6.1 0,5А + 25 = С U 0,40

4.6.2 0,5А + В  = С 2 0,56

4.6.3 0,5Л + В  = 2С 2 0,36

4.6.4 А + В = С 2 0,72

4.6.5 А +  2В = С 1,5 0,65

4.6.6 А + 0,5 В = 2 С 1,5 0,64

4.6.7 2А + В  = С 1,5 0,72

4.6.8 2 А + В  = 2С 1,5 0,49

4.6.9 2А + 2В = С 1,3 0,48

4.6.10 А + 2В = 2С 1,5 0,40

4.6.11 А + 2В = 0,5 С 1,4 0,40

4.6.12 0,5А + 2В = 2С 1,3 0,46

4.6.13 А + 0,5 В = С 2 0,52

4.6.14 А + 0,55 = 2 С 2,1 0,41

4.6.15 2А + 0,55 = С 1,8 0,54

4.6.16 2А + 0,55 = 2 С 1,9 0,44

4.6.17 А = В  + С 1,4 0,75

4.6.18 2 А = В  + 0,5С 1,3 0,80

4.6.19 А = 25 + С 1,5 0,62

4.6.20 А = В  + 2С 1,4 0,69
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Реакция термической диссоциации гексана (табл. 4.17) про­
текает при давлении р  и температуре Г и к  моменту равновесия 
степень термической диссоциации равна а . Вычислите значение 
константы равновесия при этой температуре: а) из справочных 
и б) из экспериментальных данных.

Таблица 4.17
Данные для задач 4.7.1-4.7.20

Задачи 4.7.1-4.7.20

№ задачи Реакция г, к а р, атм

4.7.1 с6н14̂ с н 4+с 5н10 500 0,809 0,6

4.7.2 С6Н14̂ н - С бН12 + Н2 1000 0,842 0,8

4.7.3 с6н 14̂ с 6н 12цикл + н 2 1100 0,763 0,9

4.7.4 с6н 14̂ с н 4 + с 5н 10 500 0,747 0,9

4.7.5 с  л  <=> с  н • сн, + н,6 14 '  5 9 Зцикл 2
900 0,889 0,9

4.7.6 с6н 14̂ с 6н 12цикл + н 2 1100 0,782 0,8

АЛЛ с6н14̂ с н 4+ с5н10 550 0,889 1,8

4.7.8 с  л  <=> с  л  • сн, + л6 14 т  5 9 Зцикл 2
850 0,742 1,9

4.7.9 с6н 14̂ с 6н 12цикл+ н 2 1100 0,802 1,7

4.7.10 с6н14<=>сн4 + с 5н10 550 0,941 0,7

4.7.11 С6Н14̂ н-С6Н12 + Н2 1000 0,827 0,9

4.7.12 с  л  ^  с  л  • сн, + н,6 14 т  5 9 Зцикл 2
850 0,670 2,8

4.7.13 с6н 14̂ с 6н 12цикл + н 2 1100 0,823 1,6

4.7.14 с6н14<=>сн4+ с5н10 500 0,834 0,5

4.7.15 с  л  <=> с  л  + л6 14 '  6 12цикл 2
1100 0,579 2,5

4.7.16 с д 4^ с 5н9-сн3цикл + н2 800 0,650 2

4.7.17 с6н14̂ с н 4 + с 5н10 550 0,878 1,6

4.7.18 С6Н14̂ н-С6Н12 + Н2 1000 0,813 1

4.7.19 с6н14̂ с 6н12цикл + н2 1100 0,489 4

4.7.20 с6н14̂ с н 4 + с 5н10 500 0,729 1
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Для химической реакции, протекающей в газовой фазе, 
известна величина константы равновесия К р ([/>] = 1 атм) при 
температуре реакции (табл. 4.18). Определите состав равновесной 
смеси, если равновесное давление равно р.

Таблица 4.18
Данные условия задач 4.8.1-4.8.20

Задачи 4.8.1-4.8.20

№ задачи Реакция Ц р, атм

4.8.1 0,5Л + 2В = С 1,15 1Д

4.8.2 0,5А + В = С 2,19 2

4.8.3 0,5А + В = 2С 2,02 2

4.8.4 А +  В = С 5,88 2

4.8.5 А +  2В = С 4,87 1,5

4.8.6 А + 0,55 = 2 С 4,43 1,5

4.8.7 2А + В  = С 10,17 1,4

4.8.8 2 А + В  = 2С 3,03 1,5

4.8.9 2А+2В = С 3,13 1,3

4.8.10 А + 2В = 2С 1,28 1,5

4.8.11 А + 2В = 0,5 С 1,26 1,4

4.8.12 0,5А + 2В = 2С 1,85 1,3

4.8.13 А + 0,5 В = С 1,74 2

4.8.14 А + 0,55 = 2 С 1,85 2,1

4.8.15 2А + 0,55 = С 1,21 1,8

4.8.16 2А + 0,55 = 2 С 1,28 1,9

4.8.17 А = В  + С 1,80 1,4

4.8.18 2 А = В  + 0,5С 2,01 1,3

4.8.19 А = 2В + С 1,13 1,5

4.8.20 А = В  + 2С 1,47 1,4
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Задачи 4.9.1-4.9.20

При давлении 1 атм и некоторой температуре {которая не 
используется при решении задачи и поэтому тут не указана) 
в газовой системе возможно одновременное протекание следую­
щих реакций (табл. 4.19) с константами химического равновесия 
при этой температуре, равными K f  и K f. Определите состав рав­
новесной смеси, если известно, что в системе в начальный момент 
времени нет продуктов реакций, а начальные концентрации реа­
гентов соответствуют их стехиометрическим коэффициентам.

Таблица 4.19

Данные для задач 4.9.1^4.9.20

№ задачи Реакции и их константы равновесия

4.9.1 1. СН3С1 + Н20  -> СН3ОН + НС1 K f  = 0,00154

2. 2СН3ОН -> СН3ОСН3 + Н20  K f  =10,6

4.9.2 1. С6Н6 + С3Н6 -> С6Н5С3Н7 (кумол) K f  = 0,685

2. С6Н5С3Н7 + С3Н6 -> С6Н4(С3Н7)2 K f  = 0,239

4.9.3 1. 2С3Н6 —> н-С6Н12 K f  =7,19

2. н -СбН12 -> С6Н12 {транс-2-гексен) K f  = 8,9

4.9.4 1. С12Н26 + Н2 -> 2н-С6Н14 K f  = 35,6 

2- С12Н26 + Н2 —» н-С4Н10 + н-С8Н18 K f  =33,6

4.9.5 1. С12Н26 + Н2 —> 2н-С6Н14 K f  = 1,32

2. С12Н26 + Н2 —» н-С4Н10 + н-С8Н18 K f  = 1,07

4.9.6 1. С8Н18 —> jw-C6H4 (СН3 )2 + 4Н2 K f  =216

2. С8Н18 о-С 6Н4(СН3)2 + 4Н2 K f  = 104

4.9.7 1. C3H8-> C 3H6+H 2 K f  =2,41

2. С3Н8 -> С2Н4 + СН4 K f  = 639

4.9.8 1. С4Н8 -> СН3 -  СН = СН = СН3 {цис) K f  = 2,05

2. С4Н8 —» СН3 -  СН = СН = СН3 {транс) K f  = 3,60
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Окончание табл. 4.19
№ задачи Реакции и их константы равновесия

4.9.9 1. С12Н26 + Н2 - »  2н-С6Н14 £ '  =1,32

2. С12Н26 + Н2 —» н-С5Н12 + н -С7Н16 £ '  = 0,98

4.9.10 1. С3Н8 —» С3Н6 + Н2 £ '  =0,0561

2. С3Н8->С 2Н4 + СН4

тгo'VOII

4.9.11 1- С8Н18 —» л*-С6Н4(СН3)2 + 4Н2 £ '  = 216

2- С8Н18 —» и -С 6Н4(СН3)2 + 4Н2 £ 2 =97,2

4.9.12 1. С12Н26 + Н2 -»  2н-С6Н14 £ '= 8 2 7

2 - ^ 2^26 + Н2 —> н-С5Н12 + н-С7Н16 £ '  =  763

4.9.13 1. С3Н8 —» С3Н6 + Н2 £ * = 0 ,4 5 9

2. С3Н8->С 2Н4 + СН4 £ 2 =226

4.9.14 1 • С8Н18 —> и-С6Н4 (СН3 )2 + 4Н2 £ * = 9 7 ,2

2 .С 8Н18->С 6Н5С2Н5 + 4Н2 £ 2 =25,3

4.9.15 1.С8Н18^ и-С 6Н4(СН3)2 + 4Н2 £ '= 9 7 ,2

2- С8Н18 —> о-С 6Н4(СН3)2 + 4Н2 K l  =104

4.9.16 1.С2Н5С6Н5- > 0-С 6Н4(СН3)2 £ '= 3 ,1 4

2- С2Н5С6Н5 —» jm-C6H4(CH3)2 £ '  =3,65

4.9.17 1.С2Н5С6Н5- > 0-С 6Н4(СН3)2 £ '= 3 ,3 6

2 .С 2Н5С6Н5-> л -С 6Н4(СН3)2 £ '= 2 ,7 0

4.9.18 1. С4Н8 СНз -  СН = СН = СН3 {цис) £ '  = 2,05

2. С4Н8 ->  СН2 = СН(СН3)2 £ '= 1 0 ,3

4.9.19 1. СН3(СН2)2 СН3—̂  Н2+ С4Н8 {транс-2-бутен) £ '= 0 ,4 1 6

2. СН3(СН2)2СН3 Н2 + С4Н8 (г^ыс-2-бутен) £ '= 0 ,4 8 2

4.9.20 1. СН3(СН2)2 СН3-> Н2 + С4Н8 {транс-2-буген) £ '= 1 ,9 1

2. СН3(СН2)2СН3 —> Н2 + С4Н8 {цис-2-бутен) £ '= 2 ,7 7



5. РАСЧЕТ И ПОСТРОЕНИЕ ДИАГРАММЫ 
ГЕТЕРОГЕННОЙ СИСТЕМЫ

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

нить расчетную работу, включает изучение следующих позиций:
-  условие равновесия фаз; правило равновесия фаз Гиббса; 

уравнение Клаузиуса — Клапейрона; диаграммы состояния 
однокомпонентных систем;

-  фазовые равновесия в двухкомпонентных системах: 
жидкость — пар; закон Рауля; диаграммы «давление — 
состав» для равновесия жидкость — пар в двухкомпонен­
тной системе; законы Коновалова; диаграммы кипения; 
правило рычага; фазовые равновесия в двухкомпонентных 
конденсированных системах.

Условия фазового равновесия
При термодинамическом равновесии происходит выравнива­

ние соответствующих интенсивных переменных контактирующих 
систем. Равенство температур, давлений и химических потенци­
алов компонентов при равновесии непосредственно вытекает из 
второго закона термодинамики.

Гетерогенная система — это система, состоящая из двух 
и более различных по природе фаз. Испарение, плавление, субли­
мация — это примеры изменений состояния вещества, не сопро­
вождающиеся изменением химического состава. Основная идея 
термодинамического описания подобных процессов состоит 
в стремлении системы при постоянных температуре и давлении 
к минимуму энергии Гиббса. Фазовая диаграмма — это графи­
ческий образ физического состояния вещества, представленный 
в координатах давление — температура. Фаза вещества —  это
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состояние материи, однородной по химическому составу и физи­
ческим свойствам. Бывают твердая, жидкая, газообразная фазы. 
Твердые фазы иногда бывают разными для одного и того же 
вещества, например, аллотропные модификации фосфора (белый 
и черный фосфор).

Фазовый переход — это самопроизвольное превращение 
одной фазы в другую, происходящее при некоторой, определен­
ной для данного давления температуре. Известно, что для воды 
при давлении 1 атм и температуре ниже 273,15 К стабильной 
фазой является лед. С точки зрения изменения энергии Гиббса 
это означает, что при температуре ниже 273,15 К  энергия Гиб­
бса уменьшается при фазовом переходе вода —> лед (или жид­
кое состояние —> твердое состояние), а при температуре выше 
273,15 К  энергия Гиббса уменьшается при обратном переходе: 
лед —*■ вода (твердое состояние —> жидкое состояние). Темпера­
тура фазового перехода Гф п —  это та температура, при которой 
две фазы находятся в равновесии, т. е. энергия Гиббса минимальна 
(при данном давлении), а ее изменение Ag^11 равно нулю. Фазовая 
диаграмма вещества наглядно показывает области температур 
и давлений, в которых термодинамически устойчивы разные фазы 
данного вещества. Фазовые границы — это линии, разделяющие 
данные области. Любая точка на этих линиях (фазовых границах) 
относится одновременно к обеим фазовым областям, т. е. в ней 
находятся в равновесии две фазы. Это равновесие наблюдается 
при соответствующих значениях давления и температуры.

Температура, которая при данном давлении отвечает состо­
янию равновесия между жидкой и твердой фазами вещества, 
называется температурой плавления. Вещество плавится при 
той же температуре, что и затвердевает, следовательно, темпера­
тура плавления равна температуре кристаллизации (замерзания). 
Если давление равно 1 атм, то получим нормальную темпера­
туру плавления (замерзания), если давление 1 • 105 Па, то такая 
температура называется стандартной температурой плавления 
(замерзания).
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На фазовой границе между областью стабильного сущест­
вования жидкости и областью стабильного существования газа 
в равновесии находятся жидкость и газ. Но газообразная фаза 
некоторого чистого вещества, находящаяся в равновесии с этим 
веществом в жидком состоянии (или твердом состоянии), называ­
ется насыщенным паром вещества. Давление пара, равновесного 
с жидкостью, называется давлением насыщенного пара вещества. 
Следовательно, фазовая граница жидкость — пар на фазовой диаг­
рамме показывает, как меняется давление насыщенного пара жид­
кого вещества в зависимости от температуры. Аналогично линия 
фазового равновесия твердое вещество — пар показывает, как вли­
яет температура на величину давления насыщенного пара при суб­
лимации. Давление насыщенного пара при повышении темпера­
туры увеличивается, так как, согласно распределению Больцмана, 
возрастает заселенность состояний с высокой энергией, что соот­
ветствует стремлению молекул удалиться друг от друга.

При нагревании жидкости в открытом сосуде происходит ее 
испарение с поверхности. Когда будет достигнута температура, 
при которой давление насыщенного пара станет равно внешнему 
давлению, процесс испарения охватит весь объем жидкости, и пар 
начнет распространяться во внешнюю среду. Процесс свободного 
испарения в объеме жидкости называется испарением.

Температура, при которой давление насыщенного пара жид­
кости становится равным внешнему давлению, называется тем­
пературой кипения при данном давлении. Если внешнее давле­
ние равно 1 атм, то температура кипения называется нормальной 
температурой кипения, а если внешнее давление равно 1 • 105 Па, 
то температуру кипения принято называть стандартной темпе­
ратурой кипения. Легко видеть, что эти температуры отличаются 
незначительно.

При некотором наборе термодинамических переменных 
в равновесии одновременно могут находиться три фазы: жидкая + 
твердая + пар или жидкая + твердая (1-я модификация) + твер­
дая (2-я модификация). На диаграмме состояния этому явлению
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соответствует тройная точка, в которой пересекаются три фазо­
вых границы. Как будет показано далее, на положение тройной 
точки повлиять нельзя, она реализуется при единственных, строго 
определенных значениях давления и температуры, характерных 
для данного вещества.

Если жидкость нагревать в закрытом сосуде, то будут проис­
ходить иные явления. По мере увеличения температуры давление 
пара будет расти, а следовательно, будет расти и его плотность 
массы. Одновременно плотность массы жидкости будет умень­
шаться из-за ее расширения. В какой-то момент плотности массы 
жидкости и пара станут одинаковыми, и граница раздела двух 
фаз исчезнет. Температура, при которой наблюдается это явление, 
называется критической температурой данного вещества, а дав­
ление пара, соответствующее критической температуре, — крити­
ческим давлением. При температуре выше критической не суще­
ствует отдельно фазы «жидкость» и фазы «пар» (и не существует 
фазовой границы «жидкость — пар»). В закрытом сосуде при тем­
пературе выше критической существует единственная фаза веще­
ства, называемая сверхкритическим флюидом. Она занимает весь 
объем замкнутого сосуда.

Принято газообразную фазу, находящуюся выше критической 
температуры в открытом сосуде, называть газом, а находящуюся 
ниже критической температуры — паром. Можно также отметить, 
что при температуре выше критической газ ни при каких давле­
ниях нельзя перевести в жидкую фазу.

Гетерогенная система находится в состоянии равновесия, если 
масса и состав фаз не изменяются во времени. Если же масса или 
состав фаз меняется, это означает, что происходит фазовое превра­
щение или фазовый переход. Фазовый переход связан с массооб- 
меном между фазами.

Условия равновесия между двумя открытыми подсистемами:
Т а = Гр —  термическое равновесие;

а   Р
Р -  Р — механическое равновесие;

а    р

И* ~Рк — химическое равновесие.
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Правило равновесия фаз Гиббса
Число независимых переменных, изменение которых не нару­

шает термодинамического равновесия системы, называется вари­
антностью системы, или числом степеней свободы. Если оха­
рактеризовать равновесие системы через число сосуществующих 
фаз, то вариантность системы, или число степеней свободы, —  это 
число свойств, которые можно произвольно менять, не изменяя 
при этом числа равновесных фаз. Число степеней свободы равно 
разности между общим числом переменных (свойств системы), 
характеризующих систему, и числом уравнений, связывающих эти 
свойства.

Правило равновесия фаз Гиббса позволяет определять число 
независимых переменных, от которых зависят остальные пере­
менные, математически правило фаз Гиббса записывается так:

оо = 2 + k - f - r ,  (5.1)

где ю — число степеней свободы, или вариантность системы;
к — число компонентов;
/  — число фаз;
г —  число уравнений связи; цифра 2 в правиле равновесия 

фаз Гиббса показывает, что в системе могут изменяться давление 
и температура. Если, например, процессы протекают при постоян­
ном давлении, то вместо 2 нужно ставить 1.

Когда число степеней свободы равно нулю, наблюдается 
равенство числа независимых переменных числу уравнений 
связи, при этом все переменные будут строго определены, вари­
антность системы будет равна 0, т. е. говорят, что система инвари­
антна, безвариантна или нонвариантна. Математическое выра­
жение правила фаз Гиббса, используемое в однокомпонентной 
(т. е. состоящей из одного компонента) системе, имеет вид:

(d = 2 + k - f - r  = 2 +  1 - /  = 3 - / .
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Из уравнения следует, что если в системе в состоянии равно­
весия находится одна фаза, то вариантность системы равна

ш = 3 - /  = 2;

если имеются две равновесные фазы, то вариантность равна

© = 3 - /  = 1

и, наконец, если в системе в равновесии три фазы, то

(0-3-f  =  0 .

Уравнения фазового равновесия 
в однокомпонентных системах

Общий вид уравнения равновесия фаз в однокомпонентной 
системе

( 5 2 )

где sa -  = Дур_>а — мольное изменение энтропии при переходе
из фазы р в фазу а;

ра - ц р =Дцр̂ а — мольное изменение объема при переходе из 
фазы р в фазу а.

С другой стороны, известно, что при постоянных температуре 
и давлении

'Т тф .П  ?

где ha -  /гр = Д/гр_кх — мольное изменение энтальпии при переходе 
от фазы р в фазу а;

ГФ-п — температура фазового перехода.
Отсюда можно получить еще одну форму уравнения 

Клаузиуса —  Клапейрона:

Ф
dT  Гфп Л г/^а '
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Для процесса плавления уравнение (5.3) можно записать как
dp _ Л /Г  
dT ~ Т™Аош '

Для фазовых переходов «плавление», «возгонка», «конденса­
ция» дифференциальная форма уравнения Клаузиуса — Клапей­
рона будет иной. Например, для равновесия «жидкость —  пар» 
это будет уравнение

d \n p  А/гисп
dT RT 2 (5.4)

Из опыта известно, что для многих жидкостей наблюдается 
почти полная независимость Д/гисп от температуры при Т  «с 7”ф 
и быстрое уменьшение энтальпии испарения до нуля в окрестно­
сти критической температуры. Поэтому можно провести интегри­
рование, полагая, что ААисп = const.

Решение уравнения имеет следующий вид:

1п = — ——----- — + С, (5.5)
[р] R T

где [/?] — единица измерения давления;
С — постоянная интегрирования.
Уравнение (5.5) линейно в координатах

г ’ И

(рис. 5.1) с угловым коэффициентом
А /гиспа = —

R

Расположение точек вдоль прямой линии указывает на выполне­
ние уравнения Клаузиуса —  Клапейрона. В этом случае можно 
рассчитать мольную теплоту испарения жидкости по формуле

ААИСП = -aR,
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предварительно определив коэффициент наклона линии на 
рис. 5.1 следующим способом. Выбирают две произвольные, но 
достаточно удаленные друг от друга точки М } и М2, принадлежа­
щие линии на графике, и производят расчет а по формуле

In
I р ]а -

In
УМХ

Г 1 Л

V ^7 У м , Jmx

Рис. 5.1. Зависимость натурального логарифма 
давления от обратной температуры

Из уравнения (5.4) при интегрировании можно получить еще одну 
полезную для расчетов формулу:

р 2 М исп [ 1 1
Т,

In
RPi -  И2

А уже из этой формулы вытекает уравнение граничной линии на 
диаграмме

р 2 = дехр
Ah* 1

R

где р 2\р х\Т2,Тх — координаты двух произвольных точек на кривой 
испарения.
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Аналогичные уравнения легко получить и для процесса 
возгонки:

d]n p  _ A h B03r ы р 2 _  М возг f 1 1 ] .
dT ~ R T 2 ’ P l ~ R [Т2 7

Д/гвозг ' 1 1
R Т. 2

Мольная энтальпия возгонки обычно больше, чем мольная 
энтальпия испарения. Энтальпия — функция состояния, и ее изме­
нение в ходе процесса не зависит от пути процесса, а определяется 
лишь изменением значений в начальном и конечном состояниях. 
Значит, в тройной точке справедливо следующее соотношение:

Л/гвозг =Л/гисп+ Л /Г .

Фазовое равновесие в двухкомпонентных системах
Условия фазового равновесия «жидкость — пар» в двухком­

понентной системе с присутствием каждого компонента в каждой 
фазе следующие:

Г = Г Ж ; р и = р ж; ^ = р ж .

В общем виде вариантность системы будет равна

ш = 2 - /  + 2 = 4 - / -

Диаграмма состояния в этом случае является трехмерной, что 
неудобно для построения и анализа, поэтому часто используют 
условную вариантность

(ор = 2 - /  + 1 = 3 - /  или сог = 2 - /  + 1 = 3 - / ,

т. е. проводят опыт в условиях постоянства одного из параметров: 
давления или температуры.

Огромное значение при исследовании фазового равновесия 
«жидкость —  пар» в двухкомпонентных системах имеет закон 
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Рауля: парциальное давление пара компонента над раствором 
пропорционально мольной доле его в жидкой фазе:

Pk =P°k N?,

где р к — парциальное давление компонента к  над раствором;
р°к — давление пара чистого вещества к;
Nk —  мольная доля компонента к  в растворе.
В случае идеальных растворов закон выполняется для всех 

компонентов и для всех концентраций. Закон Рауля представляет 
собой прямолинейную зависимость давления пара любого компо­
нента раствора от его мольной доли. Изобразим эту зависимость 
графически для каждого компонента раствора, выразив парци­
альные давления и первого и второго компонента относительно 
какой-либо одной мольной доли, например, мольной доли второго 
компонента (рис. 5.2). На этот же рисунок нанесем линию, отве­
чающую общему давлению пара над раствором, которое равно 
сумме парциальных давлений компонентов:

P = Pt + P2 =P°l ^ - ^ )  + p lN J  = p l  + ( p l - p l ) N ' .  (5.7)

Рис. 5.2. Зависимости парциальных давлений компонентов 
и общего давления от состава раствора:

1 - д = / К ) ;  2 - л = / ( л £ ) ;  з - р = / ( л £ )
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Поведение некоторых растворов отклоняется от закона Рауля. 
Парциальное давление пара компонента над реальным раство­
ром может быть больше или меньше, чем парциальное давление 
пара компонента над идеальным раствором такого же состава. 
При рассмотрении реальных растворов необходимо в выражении 
для химического потенциала учитывать коэффициенты активно­
сти. Закон Рауля для реальных систем будет записан следующим 
образом:

Рк = Р°к «Г = Р°к Щ Гк или р Г  = Р ?  У*-

Это уравнение является основой для определения активно­
сти компонентов и коэффициентов активности по давлению пара 
над раствором. Измерив реально наблюдаемое давление пара, 
например растворителя над раствором, и зная, каким должно быть 
давление пара в случае идеального раствора, легко определить 
и величину коэффициента активности

„неид
.ж Р кУ (5.8)

Р?

Коэффициент активности является функцией концентрации, 
т. е. зависит от состава раствора, поэтому зависимость парциаль­
ных давлений компонентов от состава раствора не будет линей­
ной. Она может немного отличаться от линейного хода зависимо­
сти в идеальном растворе, а может отличаться существенно. Точно 
так же и общее давление пара над реальным раствором не будет 
линейным. Известны как положительные, так и отрицательные 
отклонения от закона Рауля (рис. 5.3).

Если давление пара над реальным раствором больше, чем над 
идеальным раствором такого же состава, то отклонения называ­
ются положительные (рис. 5.3, а), если наоборот, то отклонения 
отрицательные (рис. 5.3, б).
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0 N *  1 1

a 6

Рис. 5.3. Незначительные отклонения от закона Рауля: 
а —  положительные; б —  отрицательные

Вообще говоря, принято еще подразделять отклонения на 
незначительные и значительные. Знак и величина отклонения зави­
сят от природы растворителя и растворенного вещества. Откло­
нения от идеальности обусловлены как физическими, так и хими­
ческими причинами (дипольное взаимодействие, поляризация, 
образование водородных связей, ассоциация, диссоциация и т. д.).

Значительные отклонения от закона Рауля в системе сероугле­
род — ацетон представлены на рис. 5.4.

Т = const
р

Pi

1

Рис. 5.4. Значительные отклонения 
от закона Рауля
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Примеры задач на этот теоретический материал 
и алгоритм решения

Пример 1. При температуре Т  давление насыщенного пара 
над чистой водой равно р. Рассчитать и выразить в Па давле­
ние насыщенного пара при той же температуре над раствором, 
содержащим ml г воды и т2 г вещества А. Раствор можно считать 
идеальным.

Алгоритм решения. При решении необходимо воспользо­
ваться уравнением закона Рауля (5.6), записанного относительно 
растворителя: р х = р х Ихж. Для того чтобы определить мольную 
долю вещества 1, в растворе используем формулу

АТЖ = "h /M 1
mi/M l +m2/M 2'

Пример 2. На основании экспериментальных данных о пар­
циальных давлениях паров над системой (p v p 2) постройте график 
зависимости парциальных и общего давления (р) над системой 
от мольной доли второго компонента Nr  Определите, имеются ли 
отклонения от закона Рауля (положительные или отрицательные, 
существенные или незначительные) и вычислите коэффициенты 
активности каждого компонента раствора при N2 = 0,3.

Алгоритм решения. По табличным данным необхо­
димо изобразить графически зависимости р х = f { N 2 )
и Р2 = / Ю  , а также вычислить по соотношениям р  = р х+ р 2 или

р  — р х +[р°2 — p f) N 2 и изобразить зависимость р  — f ^ N 2 ). Если
рассматриваемый раствор относится к идеальным, то получатся 
зависимости, как на рис. 5.2. Если раствор относится к реальным, 
то получатся зависимости, примерный ход которых изображен на 
рис. 5.3 и 5.4. Далее проводим линии, которые соответствуют иде­
альному поведению раствора, и, восстанавливая перпендикуляр от 
значения мольной доли N2, находим значения /?“сид и р™, затем по
формуле (5.8) находим у®
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Построение диаграммы парожидкостного равновесия
Для построения диаграммы гетерогенной системы «жид­

кость — пар» нужно использовать следующие переменные: давле­
ние, температуру и мольную долю одного из компонентов, напри­
мер, второго, в жидкой и в парообразной фазе, т. е. р ,Т ,N l ,N * . 
Это будет объемная диаграмма, но обычно используют плоское 
сечение такой пространственной диаграммы, например, изотерми­
ческое сечение при Т - const (рис. 5.5). По оси ординат диаграммы 
будет отмечаться давление.

Рис. 5.5. Изотермическая диаграмма 
парожидкостного равновесия

По оси абсцисс —  состав, который в зависимости от того, 
какая фаза нас интересует, мы будем считывать с разных линий: 
с линии 1 будем находить Щ , с линии 2 — N^. При этом нужно 
проводить горизонтальную линию (ее принято называть нодой 
или коннодой) при том давлении, при котором нужно определить 
состав равновесных фаз. И из точек пересечения с линиями жид­
кости и пара опустить перпендикуляр на ось состава и определить 
состав жидкой и паровой фаз.

Диаграмма делится двумя линиями равновесия на три части, 
или на три области. В области I в равновесии находится жидкость. 
В области II — в равновесии находится пар. Внутри двухфазной 
области III находятся в равновесии и жидкость, и пар.

Для определения относительных количеств сосуществующих 
в равновесии фаз, в данном случае пара и жидкости, используется
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правило рычага: количество фаз, находящихся в равновесии 
{масса или число молей), обратно пропорционально отрезкам, на 
которые точка, отвечающая составу системы, делит ноду, сое­
диняющую данные фазы.

Если на оси состава откладывались мольные доли, то правило 
рычага записывается как

пж _ N * - N 2 
n * ~ N 2- N * ’

а если массовые доли, то нужно использовать формулу
тж = ср2~ф2
т п Ф з-Ф з’

(5.9)

(5.10)

Примеры задач на этот теоретический материал 
и алгоритмы решения

Пример 1. При некоторой температуре и давлении находятся 
в равновесии жидкая и паровая фазы двухкомпонентной системы, 
содержащей диэтиловый эфир (1-й компонент) и четыреххло­
ристый углерод (2-й компонент). Масса системы равна т, кг. 
Известны массовые доли СС14 в системе ф2, паровой ф!| и жидкой 
Фз фазах. Чему равны массы жидкой и паровой фаз?

Алгоритм решения. Решаем систему уравнений

тж +тП -  т; 

тж _ Фз-Фз
т фз -  фз .

Пример 2. Известны данные о составах равновесных фаз 
системы бензол (1-й компонент) — пропанол (2-й компонент): 
мольные доли 2-го компонента в системе N2, в жидкой N*  и паро­
вой N* фазах. Первоначальная масса системы т. Определите 
массы равновесных фаз и массы каждого компонента в каждой 
фазе.

Алгоритм решения. Нужно найти массы равновесных фаз 
тж и тп, а также массы каждого компонента в каждой фазе, т. е.
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тж; тж; m,n; m“. Можно использовать разные пути решения. 
Рассмотрим один из них. Общее число молей в системе най­
дем как п = т /М , а мольную массу системы —  по формуле 
М  = M XNX + M 2N 2. Решение системы уравнений

пж +па =п;

< пж _ N 2 - N 2 
пи ~ N2- N 2

позволит определить пж и пи.
Массы равновесных фаз тж и та определяются по формулам

тж = пжМ ж = пж [(1 -  Щ  )М Х + Щ М 2 ] ,

т11 = ппМ п = «п [(Г-  ЛГ2П )М Х + N*M2 ].

Зная пж и па, далее нетрудно найти и числа молей каждого ком­
понента в каждой фазе по формулам типа: пж - п жЩ , щ - п иЩ , 
а затем по формулам типа тж = пжМ к и тк = пикМ к определить 
массы каждого компонента в каждой фазе.

Типы диаграмм парожидкостного равновесия
Изотермические диаграммы бывают разных типов. На рис. 5.6 

приведена диаграмма, которая соответствует идеальному поведе­
нию жидкого раствора (линия жидкости — прямая линия), а в слу­
чае реальных растворов наблюдаются отклонения от идеальности, 
и линия жидкости не будет прямой линией. На рис. 5.7 приведены 
изотермические диаграммы с незначительными отклонениями 
свойств жидкой фазы от закона Рауля. Пунктиром на рис. 5.7 пока­
зана гипотетическая линия жидкости, если бы раствор был иде­
альным. Линии жидкости в этих диаграммах — это линии р°ар2, 
а линии пара — это линии р°хЪр°2. Приведенные диаграммы иллю­
стрируют выведенные теоретически Д. Гиббсом и эксперимен­
тально Д. Коноваловым законы парожидкостного равновесия — 
законы Коновалова — Гиббса.
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Рис. 5.6. Диаграмма «давление — состав»

а б
Рис. 5.7. Изотермические диаграммы с отклонениями от закона Рауля: 

а —  отрицательными; б — положительными

1-й закон. Пар по сравнению с жидкостью обогащается тем 
компонентом, добавление которого к жидкости увеличивает общее 
давление пара над ней.

2-й закон. Точкам экстремума на кривых кипения и конденса­
ции (кривых жидкости и пара) отвечает такое равновесие между 
жидкостью и паром, когда составы этих фаз одинаковы.
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Второй закон Коновалова — Гиббса относится к таким систе­
мам, в которых в поведении жидких растворов наблюдаются зна­
чительные отклонения от закона Рауля.

Вид подобных изотермических диаграмм представлен на 
рис. 5.8. Линии жидкости в этих диаграммах —  это линии p°aAbpl, 
а линии пара — это линии plcAdp\. Точки А — точки азеотропа. 
Азеотропные смеси (иначе нераздельно кипящие) характеризу­
ются тем, что в процессе дистилляции образующийся конденсат 
имеет тот же состав, что и кубовый раствор. Это делает невозмож­
ным разделение смеси на составляющие компонент: в этом слу­
чае можно получить лишь один чистый компонент и азеотропную 
смесь. Считается, что максимум на фазовых диаграммах возникает 
в тех случаях, когда в результате ассоциации молекул компонентов 
давление пара над раствором становится ниже соответствующей 
идеальной величины, т. е. взаимодействие компонентов стабили­
зирует жидкость. Наличие минимума на фазовой диаграмме сви­
детельствует о дестабилизации смеси относительно идеального 
раствора в случае, когда преобладает отталкивание частиц компо­
нентов друг от друга.

а б
Рис. 5.8. Вид изотермических диаграмм 

с азеотропными точками: 
а — верхний азеотроп; б — нижний азеотроп
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Широко применяются также изобарические диаграммы, или 
диаграммы кипения.

На рис. 5.9 приведена диаграмма кипения системы, в кото­
рой первый компонент более летуч, чем второй. Линия составов 
пара —  это линия Т°аТ%. Выше этой линии термодинамически 
стабилен пар. Линия составов жидкой фазы — линия Т^ЪТ^. Ниже 
этой линии термодинамически стабильна жидкая фаза. Область 
между этими двумя линиями является двухфазной областью: здесь 
одновременно сосуществуют и паровая, и жидкая фазы. Составы 
этих фаз находятся в точках пересечения интересующей нас изо­
термы с линиями жидкости и пара.

Рис. 5.9. Общий вид диаграммы кипения

В этих диаграммах также справедливы законы Коновалова — 
Гиббса и правило рычага. Следует отметить, что если по диаг­
рамме давление — состав можно судить об идеальном поведении 
жидкой фазы в некоторых системах (линия жидкости будет прямой 
линией), то по диаграмме кипения такой вывод сделать затрудни­
тельно, потому что прямая линия жидкости даже при идеальном 
жидком растворе получается не всегда.
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Повышение температуры кипения разбавленных растворов 
и понижение температуры замерзания

Зависимость между составом идеального разбавленного рас­
твора нелетучего вещества N*  и температурой кипения этого рас­
твора Т  может быть выражена уравнением

1пД^ =
Щ open

R т т° (5.10)

где ЛА°’ИСП — мольная энтальпия испарения чистого растворителя;

— температура кипения чистого растворителя.

В случае неидеального раствора выражение (5.10) преобразу­
ется к виду

ДА?
InJV^y*

R Т Т°

где у* — коэффициент активности чистого растворителя в рас­
творе данного состава.

В частном случае идеального предельно-разбавленного рас­
твора можно выразить повышение температуры кипения раствора 
как

AT™a = zld2, (5.11)

где 8j —  эбуллиоскопическая постоянная, равная

_ R{T°)2M x 
ДА?

= — — L; (5.12)
1 А 7 0 ,ИСП 7 v  '

d2 — концентрация растворенного вещества, моль/кг.

Уравнение (5.11) — закон повышения температуры кипе­
ния раствора по сравнению с температурой кипения чистого 
растворителя.
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Пример задачи на этот теоретический материал 
и алгоритм решения

Пример. При давлении 1,013 • 105 Па определить температуру 
кипения раствора нелетучего вещества (2-й компонент) с мольной 
долей N* в веществе А (1-й компонент раствора). Температура 
кипения чистого вещества А равна Т°, а его мольная энтальпия 
испарения Ah?’*cn.

Алгоритм решения. Поскольку температура кипения чистого 
вещества А дана в условии задачи, то для нахождения темпера­
туры кипения раствора нелетучего вещества нужно вычислить 
повышение температуры кипения по формуле (5.11) и найти затем 
температуру кипения раствора как Т° + А Г™.

Эбуллиоскопическую постоянную данного растворителя 
находим по формуле (5.12), а концентрацию, исходя из следую­
щих допущений, принятых в связи с тем, что раствор разбавлен­
ный, по формуле

,  Ж  Ж  Ж  д г Ж

^  — 2 _ 2__  Щ____ ~ 2 = 2
2 <  п?М1 (пж -п * )М х ~ пжМ х М х '

Уравнение Шредера
Раствор в отличие от чистой жидкости не отвердевает цели­

ком при постоянной температуре; при некоторой температуре, 
называемой температурой начала кристаллизации, начинают 
выделяться кристаллы растворителя и по мере кристаллизации 
температура раствора понижается (поэтому под температурой 
замерзания раствора всегда понимают именно температуру начала 
кристаллизации). Рассмотрим случай, когда при охлаждении иде­
ального совершенного раствора кристаллизуется только один ком­
понент — тот компонент, которого больше, т. е. растворитель.

Уравнения, характеризующие это равновесие, имеют вид
Гкр= Г к. p 4 = p *.t
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r d \ n N ^  
дТ

о , п л

R T 2
(5 .13)

Уравнение (5.13) называется уравнением Шредера, оно приме­
нимо для идеальных совершенных растворов. Данное уравнение 
описывает равновесие «жидкость — кристаллы растворителя». 
Температуру, наблюдаемую при этом, называют температурой 
кристаллизации, соответственно, температурой кристаллизации 
чистого растворителя и температурой кристаллизации раствора.

Интегральная форма уравнения Шредера для идеального 
раствора

1 л,ж А /г.0’1 In У  = —3-
1 R г р О  

1 1 Т

для неидеального раствора
Д/т0’™

1пУ,жуГ = -—5—  
1 1 R г р О  

.  1 Т

где

Закон понижения температуры кристаллизации

ДГкр= -У 1б/2,

r (t °)2m x

Д/г,0’"
: К х называется криоскопической постоянной.

Фазовое равновесие «жидкость —  твердое вещество»
В случае рассмотрения равновесия «жидкость — твердое» 

давление, как маловлияющий фактор, считается постоянным, 
поэтому в качестве переменных выступают температура и состав. 
Такие диаграммы состояния называют диаграммами плавкости.

К основным элементам строения бинарных диаграмм плавко­
сти относятся: координатные оси, вертикали составов, изотермы, 
кривые ликвидуса и солидуса, особые точки (точки составов 
химических соединений, точки эвтектики и перитектики), изо­
термы полиморфных превращений. В зависимости от взаимной
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растворимости компонентов в твердом виде и от возможности 
образования химических соединений между компонентами суще­
ствует большое количество видов диаграмм плавкости. Любую, 
даже самую сложную на вид диаграмму можно рассматривать как 
сочетание нескольких простых, каждая из которых существует 
в определенном диапазоне концентраций.

Любая диаграмма плавкости представляет собой графический 
образ в координатах «температура (ось ординат) —  состав (ось 
абсцисс)». Концентрационная шкала может быть различной: моль­
ные или массовые доли, мольное или массовое содержание (в %). 
Так как в бинарной системе существуют простые соотношения 
между концентрациями обоих компонентов (типа: NA + NB = 1 
или cpj  +  ф 2 =  1), то цифры на оси абсцисс указывают содержание 
какого-либо одного компонента (чаще всего, В, или 2-го). Оче­
видно, что левая ось концентраций соответствует чистому компо­
ненту А (или 1-му компоненту системы), а правая —  чистому ком­
поненту В (или 2-му компоненту системы).

Все поле диаграммы разделяется на ряд областей, соответст­
вующих равновесному существованию определенных фаз. Обо­
значение этих фаз обычно пишется в соответствующей области 
диаграммы. Для удобства работы с диаграммами примем следую­
щие обозначения: жидкую систему будем обозначать буквой L (от 
лат. liquidus —  жидкий), например, расплав, содержащий компо­
ненты А и В — ЬАВ. Твердую фазу будем обозначать заглавной бук­
вой S  (от лат solidus — твердый), например, кристаллы чистого 
компонента А — SA, кристаллы твердого раствора, содержащего 
компоненты А и В —  SAB, если на диаграмме образуется не один 
твердый раствор, то будем обозначать твердый раствор, в котором 
компонент А является растворителем, через а , а твердый раствор, 
в котором растворителем является компонент В, через р. Верти­
калью состава называется перпендикуляр, опущенный из любой 
точки диаграммы на ось концентраций или восстановленный 
к ней из какой-либо точки этой оси.

Изотермами (нодами, коннодами) на двухкомпонентных диаг­
раммах состояния являются прямые, проведенные параллельно
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оси концентраций. Линии ликвидуса (от лат. liquor — жид­
кость) — это линии, выше которых существует только жидкая 
фаза. Можно также сказать, что линии ликвидуса графически 
отображают зависимость температуры равновесной системы от 
состава жидкой фазы. Точки кривых ликвидуса показывают также 
температуру начала кристаллизации расплава при его охлажде­
нии. Линии солидуса — это линии, ниже которых на диаграмме 
жидкая фаза существовать не может (1-е определение). Точки 
на кривых солидуса показывают температуру конца кристаллиза­
ции при охлаждении расплава. Иногда линией солидуса называют 
линию, показывающую зависимость состава твердой фазы от 
температуры равновесной системы (2-е определение).

В случае образования в системе твердых растворов такое 
определение линии солидуса совпадает с приведенным ранее. 
Однако для систем с нерастворимостью веществ в твердом виде 
линия зависимости состава твердой фазы от температуры будет 
совпадать с осью ординат, а линия, ниже которой в системе не 
может быть жидкости, пройдет горизонтально через точку эвтек­
тики. В этих системах данные два определения линии солидуса не 
совпадают. К особым точкам на диаграммах плавкости относятся 
точки эвтектики, точки перитектики, точки, характеризующие 
состав образующихся химических соединений и т. д.

Диаграммы плавкости строят по кривым охлаждения. Кривая 
охлаждения — это зависимость температуры системы от времени. 
Если количество тепла, отводимого из системы в единицу времени 
постоянно и при охлаждении системы не происходит никаких 
превращений, сопровождающихся выделением или поглощением 
теплоты, то температура системы по мере охлаждения с посто­
янной скоростью будет непрерывно и плавно понижаться. Число 
степеней свободы на таком участке кривой охлаждения зависит 
от числа компонентов в системе. Рассмотрим, например, систему, 
в которой находится один компонент А, он нагрет до более высо­
кой температуры, чем его температура кипения, и постепенно 
охлаждается. Вариантность такой системы (ор = k —f  + 1 = 1. Если 
температура системы достигнет температуры кристаллизации

85



вещества А, то начнут выделяться первые кристаллы чистого А, 
но при этом некоторое время в системе будет находиться и жидкое 
вещество А, т. е. будет равновесная система, содержащая две фазы: 
твердую и жидкую. Жидкая фаза — это чистое вещество А, твер­
дая фаза — кристаллы чистого Л. Вариантность такой системы 
будет равна в) = к - f  +1 = 0.

Нулевая вариантность системы на кривой охлаждения 
будет изображаться прямой горизонтальной линией, ее про­
должительность зависит от количества вещества. Как только 
жидкое вещество все будет исчерпано, горизонтальный участок 
прекратится.

Температура при фазовом переходе не изменяется, хотя при 
охлаждении от системы с постоянной скоростью отводится тепло. 
Но при кристаллизации вещества выделяется теплота кристалли­
зации и отводящее тепло полностью возмещается возникающим 
в данном превращении теплом. Поэтому пока происходит фазовое 
превращение, температура системы остается постоянной, и на кри­
вой охлаждения наблюдается горизонтальный участок (рис. 5.10). 
Величина этого участка тем больше, чем больше масса системы. 
Причем часто для начала превращения необходимо некоторое 
переохлаждение, поэтому реальные кривые получаются примерно 
такими, как изображено пунктирной линией (см. рис. 5.10). Диа­
грамма плавкости — это диаграмма в координатах «темпера­
тура — состав» при постоянной величине давления. Состав может 
быть выражен в мольных долях, в массовых долях и, соответст­
венно, в мольных или массовых процентах. На рис. 5.11 приве­
дены координатные оси диаграммы плавкости и та информация, 
которая обычно известна: температуры плавления чистых веществ 
(они могут быть расположены по-другому).

Ось АТ  —  ось чистого вещества А. Ось ВТ  —  ось чистого 
вещества В.

Совершенно очевидно, что в верхней части диаграммы при 
высоких температурах будет находиться расплав ЬАВ (внутри 
диаграммы), содержащий оба компонента. Это будет раствор — 
гомогенная система, т. е. число компонентов 2, а число фаз — 1.
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Вариантность системы в любой точке этого расплава равна 
(ор -  к -  f  + 1 = 2. В общем случае больше ничего сказать нельзя, 
так как в зависимости от того, что образуется в твердом виде, воз­
можны совершенно разные виды диаграмм плавкости, и, естест­
венно, им будут соответствовать разные типы кривых охлаждения. 
Каждое из веществ, образующих диаграмму плавкости, в твердом 
виде может существовать в двух видах: в виде индивидуального 
(чистого) вещества SA, SB или в виде компонента твердого раствора 
со вторым веществом SM.

-‘АВ

О

р  -  const

N B

г р  О

1 В

В

Рис. 5.10. Вид кривой 
охлаждения

Рис. 5.11. Области стабильного 
существования фаз

Если каждое из веществ, образующих диаграмму плавкости 
в твердом виде, существует в виде индивидуального (чистого) 
вещества, то говорят, что образуется диаграмма плавкости 
с неограниченной растворимостью в жидком и полной нераст­
воримостью в твердом состоянии. Такие диаграммы также назы­
вают диаграммы с простой эвтектикой.

В нижней части такой диаграммы (когда жидкой фазы 
в системе уже не будет) в любой точке (кроме осей) в системе 
будут находиться два типа кристаллов: кристаллы А и кри­
сталлы В. Обозначение SA и SB (или SA + SB).
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Если вещества А и В в твердом виде образуют твердый 
раствор, то говорят, что это диаграмма плавкости системы 
с неограниченной растворимостью и в жидком и в твердом 
состоянии.

В нижней части диаграммы будет находиться одна фаза — 
твердая, представляющая собой твердый раствор веществ А и В. 
Обозначение £ . Но бывают случаи, когда в некотором диапазоне 
составов возможно образование твердого раствора, а в другом 
диапазоне этой же диаграммы — твердый раствор не образуется. 
Тогда говорят, что такая диаграмма плавкости относится к типу 
диаграмм с ограниченной растворимостью веществ в твердом 
виде.

Рассмотрим диаграмму плавкости системы с простой 
эвтектикой.

В верхней части диаграммы при высоких температурах 
система будет представлять собой расплав (жидкий раствор), 
содержащий компонент А и компонент В. В нижней части диаг­
раммы при низких температурах, когда жидкости нет, система 
будет представлять собой механическую смесь кристаллов А 
и кристаллов В, SA + SB. Между этими двумя областями будут 
существовать переходные области, в которых одновременно будут 
находиться и жидкий раствор (расплав), содержащий оба компо­
нента, и кристаллы А (в одной части диаграммы), и кристаллы В 
(в другой части).

Запишем зависимость температуры начала кристаллиза­
ции (Т) системы, состоящей из двух компонентов, при условии, 
что кристаллизуется чистый растворитель, т. е. уравнение Шре­
дера для идеальных растворов

В разных частях диаграммы в качестве растворителя высту­
пают разные компоненты. Для левой части диаграммы раствори­
телем является компонент А.

Уравнение Шредера для левой части диаграммы:
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Выразим в явном виде зависимость Т  = f ( N g  т. е. темпера­
туру равновесной системы «насыщенный раствор —  кристаллы 
твердого вещества» при разных составах раствора

7’0’крЛй0,пл Т о,крл / о,пл
Т=  1А ^ ПА__________   1А ̂ ПА_______  (5 14)

Д/г°’пл -R T °,Kp In Д/г°,пл -  i?7^,Kp In (l -  )'

Уравнение (5.14) — это уравнение Т = f { N ) — левая ветвь 
линии ликвидуса. Для правой части диаграммы растворителем 
является компонент В.

Запишем уравнение Шредера для правой части диаграммы:

7,0,кр Л /|0,пл
Т  =  в в  (5 15)

Д/г°,пл -  RT°,wp In TV* V ' 7

Линии зависимости температуры начала кристаллизации рас­
плава от состава жидкой фазы называются линиями ликвидуса.

Линии зависимости температуры системы от состава твер­
дой фазы называются линиями солидуса. Точка пересечения 
двух ветвей линий ликвидуса называется точкой эвтектики. 
Точка пересечения ветвей ликвидуса показывает температуру 
и состав расплава, который одновременно находится в равнове­
сии с кристаллами одного и другого чистого вещества. Расплав, 
соответствующий точке Е, называется эвтектическим, а темпе­
ратура —  эвтектической температурой. Смесь кристаллов А и В, 
которые одновременно выпадают при эвтектической температуре 
из расплава, называется твердой эвтектикой. Твердая эвтектика 
состоит из двух разных по природе твердых фаз: кристаллов Л 
и кристаллов В. Графическое изображение зависимостей (5.14) 
и (5.15) приводит к диаграмме плавкости, общий вид которой при­
веден на рис. 5.12.



Рис. 5.12. Диаграмма плавкости системы с простой эвтектикой
и кривые охлаждения

Проанализируем процессы, происходящие в разных областях 
диаграммы плавкости. Такая диаграмма часто изображается с рас­
положенными справа кривыми охлаждения некоторых составов 
этой диаграммы. Первая из приведенных кривых охлаждения — 
это кривая охлаждения чистого вещества Д. Далее расположена 
кривая охлаждения расплава точки а. В точке а система представ­
ляет собой жидкий раствор, содержащий два компонента. При­
нято высокотемпературный раствор называть расплавом. Кстати, 
жидкое чистое вещество тоже иногда называется расплав чистого 
вещества (это связано с тем, что температуры жидкого чистого 
вещества довольно велики и жидкое состояние более естественно 
назвать расплавом, чем раствором). Участок аЪ\ происходит охла­
ждение жидкого расплава; & = 2; / =  1; ю = 2. Участок Ьсе: пер­
вые кристаллы чистого вещества А образуются в системе при тем­
пературе точки b. к = 2 ; /=  2; со = 1. В точке Ъ из системы выпало 
некоторое количество кристаллов А, при этом состав жидкой фазы 
почти не изменился.

Далее по мере охлаждения из расплава будут продолжать 
выделяться кристаллы вещества А, а уже выпавшие кристаллы



будут расти. Так как чистое вещество А в виде кристаллов будет 
уходить из расплава, то расплав обедняется веществом А (обога­
щается веществом В), и его состав будет изменяться по линии ЪЕ 
вплоть до того момента, когда состав станет эвтектическим. 
Состав жидкой фазы при охлаждении меняется от точки Ъ до Е, 
при этом состав твердой фазы не меняется —  это кристаллы 
чистого вещества А; последние капли жидкости имеют состав 
точки Е. Участок ее у при достижении системой температуры 
эвтектики в равновесии будут находиться три фазы: кристаллы 
вещества А, кристаллы вещества В, а также расплав эвтектиче­
ского состава; к = 2; / =  3; со, = 0.

При эвтектической температуре в системе существуют 
последние порции расплава —  жидкой фазы, эвтектического 
состава. В течение некоторого времени происходит кристаллиза­
ция этого эвтектического расплава в виде твердой эвтектики (мел­
кокристаллической смеси кристаллов А и В). При этом система 
безвариантна. На кривых охлаждения наблюдается горизонталь­
ный участок. Участок exd\ дальнейшее охлаждение кристал­
лов А и кристаллов В; к = 2; / =  2; юр = 1. При охлаждении рас­
плава точки g  (так называемого эвтектического расплава) кривая 
охлаждения имеет вид, похожий на кривую охлаждения чистого 
вещества. Но кристаллизующаяся из этого расплава эвтектика — 
это не однородная твердая фаза, а механическая смесь кристал­
лов А и В. Такая смесь обладает особыми свойствами, она имеет 
наиболее низкую во всей системе температуру плавления. При 
наступлении эвтектического превращения жидкость становится 
одновременно насыщенной обоими компонентами. При кристал­
лизации одного из них в какой-то точке объема системы проис­
ходит обогащение окружающего этот кристаллик объема вторым 
компонентом, что создает благоприятные условия для кристалли­
зации второго компонента, т. е. в непосредственной близости от 
кристалла первого компонента появляется кристалл второго, что 
препятствует их дальнейшему росту. Появляется мелкодиспер­
сная смесь кристаллов — эвтектика. Ниже температуры эвтектики 
в системе нет жидкой фазы.
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Пример задачи на этот теоретический материал 
и алгоритм решения

Пример. Постройте изобарическую диаграмму системы бен­
зол (вещество А) — хлорбензол (вещество В), полагая, что в твер­
дом состоянии эти вещества не растворимы, а в жидком обра­
зуют идеальный раствор. Известны температуры кристаллизации 
и энтальпии плавления вещества А: Г40,кр и Д/^’пл и вещества В: Т°,щ> 
и Д/г"’™.

Алгоритм решения. Воспользуемся уравнениями (5.14) 
и (5.15) и, задавая произвольные значения мольных долей 
веществ А и В от 0,1 до 0,9, вычислим температуры начала кри­
сталлизации расплавов при таком составе системы. Изобразим 
полученные зависимости графически, определим координаты 
точки пересечения ветвей ликвидуса — точки эвтектики. Прове­
дем через точку эвтектики горизонталь. Подпишем, что в каждой 
области находится.

Существуют такие системы, в которых вещества А и В  могут 
образовывать химическое соединение. Твердое химическое соеди­
нение постоянного состава — это одна фаза, одна кристаллическая 
решетка, в которой частицы компонентов правильно чередуются, 
причем соотношение между компонентами в кристаллической 
решетке повсюду одно и то же. Линия ликвидуса образует мак­
симум в некоторой точке С {сингулярная точка). В этой точке 
составы жидкой и твердой фаз совпадают. По обе стороны от 
точки С находятся эвтектики Е  и Ег  Такого типа диаграммы 
называются диаграммами с образованием конгруэнтно плавяще­
гося соединения (рис. 5.13). Эту диаграмму можно рассматривать 
в виде сочетания двух диаграмм плавкости с простой эвтектикой. 
Первая: вещество А и устойчивое химическое соединение А В у 
с эвтектикой в точке Е у Вторая: устойчивое химическое соедине­
ние А В у и вещество В  с эвтектикой в точке ЕТ

Систему, отвечающую составу, характеризуемому сингуляр­
ной точкой (точка С), можно рассматривать как однокомпонент­
ную — это устойчивое химическое соединение. На кривой охлаж­
дения этого состава появится горизонтальный участок. Если
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вертикальную линию, соответствующую составу этого соеди­
нения, принять за ось чистого вещества и рассматривать только 
часть полной диаграммы плавкости, то вариантность системы 
равна к = 1; / =  2; ю -  0.

г р О

1 А

К

(А)

р  = const

С /

\ /  Е  '2 Е2 к

Ех К

г р О

1 В

(В)
1

Рис. 5.13. Диаграмма плавкости с образованием устойчивого 
химического соединения

Если вертикальную линию, соответствующую составу этого 
соединения, рассматривать как часть всей диаграммы плавко­
сти, то к  = 2; / =  2, но при таком рассмотрении системы появля­
ется уравнение связи: это реакция образования химического 
соединения хА + уВ = АхВу, значит, вариантность системы равна 
он = к —f  + 1 — 1 = 0 . Для того чтобы найти состав устойчивого 
химического соединения (точка С), определим мольную (массо­
вую) долю компонента В в соединении по диаграмме. В кристал­
лах устойчивого химического соединения {А В )  отношение масс,х  у

приходящихся на каждый вид частиц, следующее:

Х _ NА _ ПА _ ™л/

У N B п.
'М,
/ М„

= Ч>АМ Ь 

Ф ВМ /
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Диаграмма плавкости системы, образованной компонентами, 
неограниченно растворимыми в жидком состоянии, полностью 
нерастворимыми в твердом состоянии с образованием неустойчи­
вого химического соединения (соединения, плавящегося инкон- 
груэнтно), приведена на рис. 5.14. Бывают такие системы, кото­
рые при определенном соотношении веществ тоже образуют 
химическое соединение, но оно до какой-то температуры устой­
чиво, а далее разлагается. Говорят, что такое соединение пла­
вится инконгруэнтно, т. е. с разложением. Если мы выделим это 
соединение из системы и начнем его нагревать, то оно станет раз­
лагаться ниже своей температуры плавления, и состояния, когда 
это чистое твердое соединение находится в равновесии с чистым 
жидким соединением, наблюдаться не будет. Кристаллы неустой­
чивого химического соединения — это тоже правильно сформи­
рованные кристаллы. Состав соединения находится аналогично 
составу устойчивого химического соединения. Диаграммы плав­
кости таких систем не имеют максимума, их называют диаграм­
мами со скрытым максимумом. Проанализируем диаграмму плав­
кости с инконгруэнтно плавящимся соединением.

Рис. 5.14. Диаграмма плавкости системы 
с образованием неустойчивого химического соединения
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При температуре точки С в системе находятся в равновесии 
три фазы: расплав, содержащий оба компонента (состава точки 
С), кристаллы чистого вещества В и первые кристаллы неустойчи­
вого химического соединения к = 2; / =  3; = 0. Получается, что
для того, чтобы при этой температуре состав расплава был посто­
янным (безвариантная система) и смогли бы выпадать кристаллы 
химического соединения, ранее выпавшие кристаллы В должны 
раствориться. Точка С называется переходной, или перитекти- 
ческой, температура и расплав также перитектическими. Здесь 
так же, как и в эвтектике, находятся в равновесии три фазы: одна 
жидкая (расплав) и две твердые. Но есть отличие. В эвтектике две 
твердые фазы одновременно выпадают, в а перитектике одна твер­
дая фаза выпадает, а другая растворяется.

Бывают такие диаграммы плавкости, в которых в нижней 
части диаграммы наблюдается существование твердых раство­
ров (рис. 5.15). Такие диаграммы называются также диаграммами 
плавкости системы с неограниченной растворимостью веществ 
в жидком и твердом состояниях. На рис. 5.15 обозначены — 
область жидкого раствора веществ А и В; SAB — область твердого 
раствора веществ А и В; LAB + SAB — двухфазная область, включа­
ющая в себя жидкий раствор и твердый раствор обоих веществ. 
Общий подход к определению состава различных фаз в двухфаз­
ной области (например, состав в точке а): через интересующую 
нас точку проводим горизонтальную прямую (конноду или ноду) 
до пересечения с линиями границ раздела двухфазной и однофаз­
ной областей. В точке а система двухфазна: жидкая фаза — раст­
вор, содержащий два компонента, и твердая фаза — твердый раст­
вор, содержащий два компонента.

Составы сосуществующих в равновесии фаз определяются по 
диаграмме: точка b —  пересечение с линией ликвидуса — опреде­
ляет состав жидкой фазы; точка с — пересечение с линией соли- 
дуса —  определяет состав твердой фазы.

Различают три типа твердых растворов: замещения, вне­
дрения и вычитания. В твердых растворах замещения атомы 
растворенного вещества (веществ) располагаются по узлам
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кристаллической решетки, замещая атомы растворителя. При 
растворении одного металла в другом всегда образуются твердые 
растворы замещения.

Рис. 5.15. Диаграмма плавкости системы, 
образующей твердые растворы

Следует отметить, что в системах с образованием твердых 
растворов при температурах, находящихся выше линии ликви­
дуса, нет твердой фазы, а при температурах ниже линии соли- 
дуса — нет жидкой. В данной системе, не имеющей разрывов 
непрерывности в составах твердого раствора, образуется всегда 
один и тот же твердый раствор переменного состава, т. е. твердый 
раствор одного и того же структурного типа, причем все двухком­
понентные составы кристаллизуются только в виде твердого рас­
твора S ^ , а в чистом виде компоненты А и В из таких составов не 
выпадают.

В ходе кристаллизации при разных температурах из расплава 
выпадают кристаллы твердого раствора разного состава, может 
создаться впечатление, что полностью затвердевший расплав 
должен представлять собой смесь кристаллов твердого раствора
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разного состава. Однако при равновесных условиях (а диаграммы 
состояния выражают только равновесные состояния вещества) 
этого не произойдет. Окончательно затвердевший расплав будет 
состоять только из одних однородных кристаллов твердого рас­
твора, состав которого совпадает с составом исходного расплава. 
Это произойдет именно потому, что точки кривой солидуса выра­
жают состояние равновесия системы, т. е. такое состояние, когда 
процесс диффузии прошел до конца. Поскольку на кривой соли­
дуса данной температуре соответствует в равновесных условиях 
только какой-то один определенный состав твердого раствора, 
ранее выпавшие кристаллы другого состава должны исчезнуть: 
в результате диффузии произойдет перераспределение вещества 
между жидкостью и ранее выпавшими кристаллами и образу­
ются только кристаллы состава, определяемого соответствующей 
температурой.

Диаграммы плавкости системы с ограниченной раствори­
мостью веществ в твердом виде бывают двух видов: диаграмма 
с простой эвтектикой и диаграмма с перитектикой. Такого типа 
диаграммы имеют область или несколько областей образования 
твердых растворов (на рис. 5.16 это твердый раствор а  вблизи оси 
чистого вещества А и твердый раствор Р вблизи оси чистого веще­
ства В —  см. рис. 5.16).

Линия ликвидуса на этой диаграмме — это линия Т%ЕТ£. 
Линия солидуса состоит из двух частей: это TAE'D и T^E”DV 
Эвтектическая горизонталь: Е'ЕЕ”. Такого типа диаграммы имеют 
область или несколько областей образования твердых раство­
ров (на предлагаемом рисунке это твердый раствор а  вблизи оси 
чистого вещества А и твердый раствор р вблизи оси чистого веще­
ства В (см. рис. 5.16). Линия ликвидуса на этой диаграмме — это 
линия ТдЕТ°. Линия солидуса состоит из двух частей. Это TAE'D 
и T°E"DV Эвтектическая горизонталь: Е'ЕЕ".

Рассмотрим процесс охлаждения расплава, характеризуемого 
точкой ау

Участок аха : охлаждение расплава, содержащего оба ком­
понента. Участок а2аъ\ кристаллизация твердого раствора а .
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Двухфазная область: кристаллы твердого раствора а  + расплав. 
Участок а3а4: расплава в системе нет, происходит охлажде­
ние кристаллов твердого раствора. Участок а4а5: двухфазная 
область: кристаллы твердого раствора а  + кристаллы твердого 
раствора (3.

Рис. 5.16. Диаграмма плавкости системы 
с ограниченной растворимостью веществ в твердом виде

В диаграмме с перитектикой (рис. 5.17) существуют две одно­
фазные области твердых растворов: раствор а  (ограничен линией 
T°b3C'b4D), раствор Р (ограничен линией T°C”D^. Эти же линии 
можно считать линиями солидуса. Линия ликвидуса: Т°АСЬ^1.

На рис. 5.17 показано, что находится в каждой области 
диаграммы.

Перитектическая горизонталь — это СС'С". В каждой 
точке на ней в равновесии находятся три фазы: расплав состава, 
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определяемого проекцией точки С на ось абсцисс, твердый рас­
твор а  состава, определяемого проекцией точки С' на ось абсцисс, 
и твердый раствор р состава, определяемого проекцией точки С" 
на ось абсцисс.

Рис. 5.17. Диаграмма плавкости с перитектикой

Рассмотрим охлаждение системы состава точки Ь. Учас­
ток bb}: охлаждение расплава, содержащего оба компонента А 
и В. Участок Ър2. двухфазная система: расплав + кристаллы твер­
дого раствора р. Температура точки Ь2: в системе три фазы: рас­
плав, содержащий оба компонента; твердый раствор а  и твердый 
раствор р. При этой температуре все выпавшие ранее кристаллы 
твердого раствора Р растворятся. Участок Ъ2 Ъъ: продолжают 
образовываться и растут кристаллы твердого раствора а . Область 
на диаграмме гетерогенная: расплав + твердый раствор а. Учас­
ток ЪрА: охлаждение твердого раствора а . Участок Ь4Ь5: система 
снова переходит в двухфазную область: кристаллы твердого рас­
твора а и кристаллы твердого раствора р.
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Пример 5.1. Для чистой воды с мольной массой 0,018 кг/моль 
известны температурные зависимости давления насыщенного 
пара над жидкой водой (т. е. при равновесии «жидкость —  пар») 
и давление насыщенного пара над кристаллами воды (т. е. при 
равновесии «кристаллы —  пар»):

Примеры решения типовых задач
расчетной работы*

Равновесие Зависимость давления насыщенного пара от температуры

Жидкость —  пар р, Па 614 645,5 720,5 880 1043

Т, К 273,2 274,7 277,8 283,3 288,2

Кристаллы —  пар р, Па 340,4 358 399,4 483 614

Т, К 266 266,7 268 270,3 273,2

При температуре тройной точки плотности воды в твердом 
и жидком состояниях равны 918 кг/м3 и 1000 кг/м3 соответственно.

Найти: по этим данным координаты тройной точки; опреде­
лить графически мольные теплоты испарения и возгонки, полагая, 
что они не зависят от температуры; рассчитать мольную теплоту 
плавления в тройной точке; найти температуру плавления веще­
ства при давлении 3 • 107 Па.

Решение. Зависимости р(Т) для указанных равновесий пред­
ставляют собой кривые линии, и для решения задачи их нужно 
линеаризовать. Это можно сделать, если рассмотреть интеграль­
ную форму уравнений Клаузиуса — Клапейрона:

, р  А/гисп 1 , р  М В03Г 1Ш т ^  = ------------ + const, = -------------
[/>] R Т [р\ R т

+ const,

где первое уравнение соответствует зависимостям давления насы­
щенного пара от температуры для равновесия «жидкость — пар», 
а второе —  для равновесия «кристаллы — пар». Для удобства

* Приведены примеры решения комплексных задач, которые охватывают 
несколько простых.
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умножим правую часть уравнении на единицу, представив ее как 
103/103. Тогда уравнения будут иметь вид

А /гисп 103 , р ААвозг 103In
[Р] 103R Т

+ const, In
103Д т + const.

Составим вспомогательную таблицу:

Равновесие Зависимость логарифма давления насыщенного пара 
от обратной температуры

Жидкость —  пар 1пр 6,42 6,47 6,58 6,78 6,95
1077; к-1 3,66 3,64 3,60 3,53 3,47

Кристаллы —  пар 1пр 5,83 5,88 5,99 6,18 6,42
1077; К-1 3,76 3,75 3,73 3,70 3,66

Построив график в координатах ln /? -1 0 3 / Т, по угловому 
коэффициенту прямых легко найти мольные энтальпии испарения 
и возгонки.

По рис. 5.18 определяем координаты тройной точки О —  это 
точка пересечения линий АО  и ОВ. Из рис. 5.18 видно, что в трой­
ной точке Inр  = 6,42, а 103/Г =  3,66. Давление равно 614 Па и тем­
пература 273,2 К.

а,
43

WIT, Кг1

Рис. 5.18. Зависимость натурального логарифма 
давления насыщенного пара от обратной температуры 

для равновесия «жидкость — пар» (линия АО) 
и для равновесия «твердое — пар» (линия ОВ)
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Линия АО соответствует экспериментальным данным по рав­
новесию «жидкость — пар», угловой коэффициент которой равен

а, =
А К

1 103Д ’

а = -  6’9 ~ 6’5 - -2 ,8 5 7  К,
( Ю '/ Г ^ - ^ О '/ Г ^  3,49-3,63

М исп = -Ю 3̂  = -1 0 3 -8,314-(-2,857) = 23753 Дж/моль.

Линия ОВ соответствует равновесию «кристаллы — пар». 
По угловому коэффициенту можно рассчитать мольную теплоту 
возгонки:

А/гвозг
«2 = 103Д

( 1 п Д - ( 1 п р ) 4 6 ,3 - 5 ,9 5

2 ”  (lO3 ! Т \  - ( lO 3 ! Т \  ”  3 ,6 8 -3 ,7 4  “  ’ ^

ААвозг = -1 0 3Яа2 = -103 • 8,314-(—5,833) = 48495 Дж/моль;

Ah303T = Ahmn + Ah™, Ah™ = 24,742 кДж/моль.

Чтобы определить температуру плавления при давлении 
3 • 107 Па, воспользуемся уравнением Клаузиуса — Клапейрона 
в форме

dp _ Ah™ 
dT ~ T™Av™'

Проинтегрируем его в пределах от координат тройной точки 
до координат той самой точки с координатами р  = Ъ • 107 Па и Т — 
та температура, которую нужно найти.
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Найдем мольное изменение объема при плавлении

АхГ = v * - v TB
М  М  0,018 0,018 =-1,6-10 6м3/моль.
рж ртв 1000 918

Следует отметить, что у воды так же, как и у немногих еще 
веществ, например у висмута, отрицательный мольный объем 
плавления, поскольку мольный объем льда будет больше, чем 
мольный объем жидкой воды. Для большинства веществ мольный 
объем плавления получается положительной величиной.

Температура плавления вещества при давлении 3 • 107Па 
равна 272,6 К.

Пример 5.2. По изобарической диаграмме состояния (диаг­
рамме кипения) системы ацетон (компонент А) — сероуглерод 
(компонент В) (рис. 5.19) выполните следующие задания:

1) проведите анализ фазового состояния системы;
2) проанализируйте процесс нагревания системы первона­

чального состава, характеризуемой точкой а, от темпера­
туры 312 К  до температуры 328 К;

3) определите мольную массу системы, общее число молей 
и число молей каждого компонента в точке а, если известно, 
что масса системы 1 кг;

4) определите массы компонентов в жидком и парообразном 
состоянии в системе массой 1 кг, характеризуемой точкой d;

тр.т ?

1пГ_ (3-107-614)(-1,6-10-6) f  5,61 = 5,608. Т = е5’ш
24742



5) определите, какой компонент и в каком количестве нужно 
добавить к 1 кг системы, находящейся при температуре 
320 К  в точке d, чтобы система стала гомогенной (при этой 
же температуре).

Ацетон
Т, К

3 34
г р ОЛА

330

326

322

318

314

310

Сероуглерод
(В)

р  = c o n 5t

кj>....... ^

А S

d f I
д

1 .

V II сЧ
m

а

Ш уаз
0,2 0,4

г р  ОЛВ

0,6 0,8 
в

1,0

Рис. 5.19 . Диаграмма кипения 
системы «ацетон — сероуглерод»

Решение
1. Линии на диаграмме кипения: линия Т° g  /  с Т 331Т° — 

кривая зависимости состава насыщенного пара от температуры; 
линия Т° hebT^mTg  —  кривая зависимости состава кипящей жид­
кости от температуры.

Гомогенные области: область I — пар, область III — жидкость. 
Гетерогенная область — область II — жидкость + пар.
Особые точки: ТА, Гв° — температуры кипения чистого веще­

ства Л и чистого вещества В. Т23 — температура кипения азеотроп- 
ной смеси, состав азеотропной смеси NB = 0,66; NA = 0,34.
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2. При нагревании системы от точки а до точки b система 
гомогенна, это жидкость. В точке Ъ (при температуре 317,3 К) 
начинается кипение. В точке Ъ кипящая жидкость находится 
в равновесии с паром. Состав первых порций пара соответствует 
точке с, т. е. N B = 0,45. При сравнении состава жидкости и пара, 
находящихся при одной температуре, видно, что пар обогащен 
сероуглеродом (компонент В). Естественно, что жидкость будет 
обедняться сероуглеродом и температура кипения жидкости изме­
няется от точки Ъ до точки h. Следовательно, температура кипе­
ния первоначальной смеси (состав точки а) меняется с 317,3 К  до 
325 К. Последняя капля жидкости исчезнет при 325 К, причем ее 
состав будет соответствовать точке h, а состав равновесного с этой 
жидкостью пара (т. е. находящегося при такой же температуре, что 
и жидкость) будет соответствовать точке g. Выше точки g  система 
будет опять гомогенна —  это пар.

3. Точка а характеризуется следующими параметрами: темпе­
ратура 312 К, состав системы NB = 0,2.

Мольная масса системы в этой точке находится по формуле

М  = M aN a + M bN b = 0,8 -0,058 + 0,2 -0,076 = 0,0616 кг/моль.

Общее число молей определяется как
п = т / М  = 1 / 0,0616 = 16,234 моль.

Известно, что
пА -  N An и пв -  N Bn,

пА -  0,8 • 16,234 = 12,987 моль; пв -  0,2 • 16,234 = 3,247 моль.

4. В точке d  система гетерогенна: она состоит из жидкой фазы 
и пара. Состав жидкой фазы соответствует точке е, а состав паро­
вой фазы — точке /

Воспользуемся данными диаграммы кипения и определим 
составы равновесных фаз, соответствующих точке d. Для этой 
точки

NB = 0,2; N B =0,37; =0,15.
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По правилу рычага
_ л г ж п 9 — п  15

= 0,294.пп _ N B- N *  _ 0 ,2 -0 ,15
пж N * - N B 0 ,3 7 -0 ,2

Общее число молей в системе пж + пп- п -  16,234 моль. 
Отсюда, решая систему, находим пж = 12,545 моль; пп = 3,688 моль.

Это общее количество молей в жидкой и паровой фазах. Най­
дем число молей каждого компонента в разных фазах.

Состав жидкой фазы соответствует точке е, т. е.

NB =0,15; TV* = 1-TV* =0,85. 

пж=пжЫж =12,545-0,15 = 1,882 моль; 

тв =пвМ в =1,882-0,076 = 0,143 кг. 

пж=пжИ ж =12,545-0,85 = 10,663 моль;

тж - п жМ А =10,663-0,058 = 0,618 кг.

Состав паровой фазы соответствует точке f  т. е.
N1=  0,37; TV“ =1-TV*=0,63.

ппв =nnN B =3,688-0,37 = 1,364 моль;

тв -  пвМ в =1,364-0,076 = 0,104 кг.

n“ = nnN l  = 3,688 • 0,63 = 2,324 моль;

тпА = п\М А =2,325-0,058 = 0,135 кг.

5. Систему, находящуюся в состоянии, характеризуемом точ­
кой d, можно перевести в две гомогенные области: либо в жид­
кость, либо в пар. Следует отметить, что при этом мы будем нару­
шать существующее равновесие, описываемое данной диаграммой 
кипения, так как будем добавлять в систему определенное количе­
ство какого-либо компонента. Один из методов расчета — метод
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неизменного компонента. Рассмотрим случай, когда систему пере­
водят в жидкость. Очевидно, что при таком переводе в нее нужно 
будет добавлять ацетон. Поскольку данный перевод осуществля­
ется при постоянной температуре, равной 320 К, то, воспользо­
вавшись диаграммой кипения, найдем, чему будут равны мольные 
доли обоих компонентов при такой температуре, если это будет 
жидкая фаза.

Состояние новой системы (с добавленным ацетоном) можно 
охарактеризовать новым положением на диаграмме чуть левее 
точки е, т. е. NB = 0,15, a NA = 1 ~ N B = 0,85. Как было отмечено 
ранее, добавлять в систему следует ацетон. При этом сероуглерод 
добавлять не нужно, значит, количество сероуглерода останется 
таким же, каким было в точке d.

В точке d:
пв = пв +пв=  1? 882 +1,364 = 3,246 моль.

Это количество сероуглерода будет соответствовать ^  = 0,15 
в новой системе (с добавленным ацетоном). Составляем 
пропорцию:

3,246 моль CS2 — 0,15;
Хмоль (СН3)2СО — 0,85.

Находим количество ацетона в новой системе:

^  3,246-0,85X  = —--------  —  = 18,394моль.
0,15

Чтобы ответить на вопрос задачи, т. е. узнать, сколько нужно 
добавить ацетона, из количества ацетона в новой системе вычтем 
количество ацетона в системе, характеризуемой точкой d.

В точке d:
пл ~ па +па =10,663 + 2,324 = 12,987 моль.

АпА =18,394 -12,987 = 5,407 моль.

Атл =АпаМа =5,407-0,058 = 0,314 кг.
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Пример 5.3. Проанализируйте диаграмму плавкости двухком­
понентной системы «платина (1-й компонент) — сурьма (2-й ком­
понент)» (рис. 5.20), выполнив следующие задания:

г, к 
2000

1800

1600

1400

1200

1000

800

Р1(Д)
о 0,2 0,4 0,6 0.8 1

Рис. 5.20. Диаграмма плавкости системы «платина — сурьма»

1) укажите число, природу сосуществующих фаз и вариант­
ность системы на различных полях диаграммы;

2) назовите особые линии и точки на диаграмме;
3) определите тип образующихся химических соединений 

и их состав (формулы);
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4) проведите анализ процесса охлаждения расплава ( ф в  = 0,44) 
от 1800 до 750 К; постройте кривую охлаждения;

5) определите массы фаз в системе общей массой 3 кг 
в точке с;

6) охарактеризуйте процесс нагревания системы с массовой 
долей сурьмы фв = 0,8 от 800 до 1600 К.

Решение
1. По виду представленной диаграммы можно заключить, что 

в этой системе возможно:
а) образование твердого раствора компонента В в компо­

ненте А. Обозначим этот твердый раствор а;
б) наличие двух эвтектических смесей (Ех и Е2);
в) в системе образуются два химических соединения — 

одно из них плавится конгруэнтно и является устой­
чивым химическим соединением (точка Н ), другое 
плавится инконгруэнтно и является неустойчивым хими­
ческим соединением (точка D). Для характеристики рав­
новесия и определения вариантности системы на различ­
ных полях диаграммы сформируем табл. 5.2.

Вариантность системы определяется с помощью правила рав­
новесия фаз Гиббса (5.1)

Давление в данной системе постоянно, следовательно, вари­
антность при постоянном давлении (условная вариантность) (йр 
равна:

(£>п — к — f  + 1 — г.р j

2. Линией ликвидуса на рассматриваемой диаграмме является 
кривая Т°Е] е] d] схЬНЕ2Т°. Выше нее в системе существует только 
жидкий раствор (расплав), содержащий компоненты А и В .  Каждая 
точка этой линии показывает температуру кристаллизации первых 
порций расплавов различных составов. Линии солидуса (если рас­
сматривать их как линии, определяющие состав твердой фазы от 
температуры): Т°Е[}ц; DDX\ ННХ\ Т° 1.
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Таблица 5.2

Число и природа сосуществующих в равновесии фаз 
на различных полях диаграммы плавкости. 

Вариантность системы (сэ̂ )

Поле Число и природа сосуществующих фаз ( / ) сор
I / =  1: ЬАВ — жидкий расплав, содержащий оба компонента 2

II / =  1: твердый раствор, содержащий оба компонента 2

III / =  2: расплав LM + кристаллы твердого раствора 1

IV / =  2: расплав ЬАВ + кристаллы устойчивого химического соединения 1

V / =  2: расплав LAB + кристаллы устойчивого химического соединения 1

VI / =  2: расплав LAB + кристаллы неустойчивого химического 
соединения

1

VII / =  2: кристаллы устойчивого химического соединения + кристаллы 
неустойчивого химического соединения

1

VIII / =  2: кристаллы неустойчивого химического соединения + 
+ кристаллы твердого раствора

1

IX / =  2: кристаллы устойчивого химического соединения + кристаллы 
чистого компонента В

1

X / =  2: расплав ЬАВ + кристаллы чистого компонента В 1

Температура плавления чистого компонента^: 7̂ ° = 2000 К.
Температура плавления чистого компонента В: Т° = 1500 К.
Температура плавления смеси эвтектического состава Е : 

TEi =900 К. Первый эвтектический состав: (фд)£| =0,26. Темпера­
тура плавления смеси эвтектического состава Е2: ТЕ̂ =1060 К. Вто­
рой эвтектический состав: (срв)£2 = 0,97. Ниже температуры 900 К 
в системе при любом составе не существует жидкой фазы. Темпе­
ратура перитектического превращения TD = 1300 К.

3. По виду диаграммы можно заключить, что вертикаль 
DDX соответствует чистому веществу —  неустойчивому хими­
ческому соединению (максимум на кривой линии ликвидуса не 
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реализуется), а вертикаль ННХ соответствует чистому веществу — 
устойчивому химическому соединению. Определим формулы 
образующихся химических соединений.

Массовая доля сурьмы в неустойчивом химическом соедине­
нии (точка D ) (фв)л = 0,48. В кристаллах этого соединения (обо­
значим его Д ,Д д) отношение масс, приходящихся на каждый вид 
частиц, следующее:

тл Ж

Отсюда

тАМ в Ф АМ В.
vB твМ А фВМ А ’

Фл = 0,52; фд =0,48; :vB =0,67 = 2:3.

Следовательно, формула неустой­
чивого химического соединения имеет 
вид Л Д .

Также можно определить формулу 
молекулы устойчивого химического 
соединения — АВу

4. Проведем анализ процесса охла­
ждения расплава с массовой долей 
сурьмы 0,44 в диапазоне 1800-750 К. 
Укажем, что будет происходить 
в системе данного состава (фв = 0,44) 
при ее охлаждении от температуры 
1800 К и построим кривую охлаждения 
(рис. 5.21).

От точки а до точки Ь: охлаждение 
расплава (прямая линия в диапазоне 
значений 1800-1480 К), / =  1, (йр = 2, 
состав расплава (фг)а = 0,44.

ill

Т, к

Рис. 5.21. Кривая 
охлаждения расплава



В точке Ъ: начало кристаллизации устойчивого химического 
соединения АВ3, / =  2 (расплав + кристаллы АВ3); to = 1; состав 
расплава (фв)й ~ 0,44. Наклон кривой охлаждения становится 
более пологим, так как снижение температуры компенсируется 
выделением тепла при кристаллизации устойчивого химического 
соединения.

В точке с: продолжается кристаллизация АВ3; расплав обед­
няется сурьмой (компонентом B ) , f — 2 (кристаллы АВ3 + расплав 
состава (срл)е = 0,38); to = 1.

В точке d: начинается кристаллизация неустойчивого химиче­
ского соединения А2В3 и растворение выпавших кристаллов устой­
чивого химического соединения АВ3; / =  3 (расплав + кристаллы 
АВ3 + кристаллы А2В3); = 0. На кривой охлаждения этому про­
цессу соответствует горизонтальная линия с нонвариантностью 
системы. Состав расплава, находящегося в равновесии с двумя 
кристаллическими фазами (фд)^ = 0,35.

В точке е: продолжается кристаллизация соединения
А2В3; / =  2 (расплав + кристаллы А2В3); со = 1 ;  состав расплава
( ф Д  = о,з.

В точке f: кристаллизация расплава эвтектического состава, 
соответствующего точке Е  ; f =  3 (расплав + кристаллы твердого 
раствора а  + кристаллы А2В3); сор = 0; на кривой охлаждения снова 
горизонтальный участок, состав расплава (фд)^ = 0,26.

В точке h: охлаждение твердофазной смеси;/ =  2 (кристаллы 
твердого раствора а  + кристаллы А £ ^ \  (ар = 1.

5. Определим количество фаз, находящихся в системе (перво­
начальной массой 3 кг) при равновесии, характеризуемом фигура­
тивной точкой с. Эта точка (фв)с = 0,44 попадает в гетерогенную 
систему со следующим составом фаз: «жидкая фаза —  расплав» 
( ф Д  = 0,38; твердая фаза, находящаяся в системе при этой же 
температуре — кристаллы устойчивого химического соединения, 
состав которых ( ф Д  = 0,66.
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При использовании правила рычага получим

тж _ с с 2 _  (фд)С2 ~(фд)с _ 0 ,6 6 -0 ,4 4 _ 3 667 
“ cCl _ (фЛ)е- ( ф Д  “ 0 ,4 4 -0 ,3 8 “  ’

т ж + т ТВ =3.

Решая систему уравнений, легко найти массу каждой из фаз, 
находящихся в равновесии: тж = 2,357 кг; /и™ = 0,643 кг.

6. При нагревании смеси с массовой долей сурьмы, равной 
0,80, от 800 до 1600 К  будет происходить следующее. В началь­
ный момент будет просто идти нагревание смеси АВ3 (кристаллов 
устойчивого химического соединения) и кристаллов компонента В. 
Первые капли жидкости появятся при температуре 1060 К, они 
будут иметь состав (̂ >в)Ег = 0,97. Некоторое время в системе будут 
находиться и кристаллы компонента В, и кристаллы устойчивого 
соединения, и расплав, содержащий компоненты А и В. В дальней­
шем все кристаллы компонента В расплавятся, и система станет 
двухфазной — кристаллы устойчивого химического соединения 
и расплав, содержащий компоненты А и В. По мере повышения 
температуры состав расплава будет меняться от (фг )£г = 0,97 до 
Фд = 0,8. Процесс плавления закончится при температуре 1520 К. 
Состав расплава при этой температуре соответствует фв = 0,8. 
Дальнейшее нагревание приведет к повышению температуры рас­
плава. Состав расплава при нагревании меняться не будет.
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Задачи 5.1.1-5.1.20
Для равновесия «твердое вещество А — насыщенный пар 

вещества А» известны значения давлений насыщенного пара 
р 1 и р 2 при температурах системы соответственно Т{ и Т2 (табл. 
5.3). Определите величину мольной энтальпии сублимации веще­
ства^.

Таблица 5.3

Данные для задач 5.1.1-5.1 20

Задачи для расчетной работы

№ задачи Вещество А Рх, Па Tv К Р2, Па т2, К
5.1.1 Муравьиная кислота 1,413 277 2,372 281

5.1.2 Ацетон 1333 242 13330 282

5.1.3 Циклогексан 3333 273 5799 282

5.1.4 Четыреххлористый углерод 133 223 1319 253

5.1.5 Муравьиная кислота 1,706 278 2,372 281

5.1.6 Ацетон 2666 252 13330 282

5.1.7 Циклогексан 5065 279 5799 282

5.1.8 Четыреххлористый углерод 466 237 1319 253

5.1.9 Метанол 2966 267 4786 273

5.1.10 Муравьиная кислота 1,879 279 2,372 281

5.1.11 Ацетон 5332 264 13330 282

5.1.12 Циклогексан 4399 277 5799 282

5.1.13 Четыреххлористый углерод 800 246 1319 253

5.1.14 Метанол 1333 257 4786 273

5.1.15 Муравьиная кислота 2,066 280 2,372 281

5.1.16 Ацетон 1333 242 13330 282

5.1.17 Циклогексан 4066 276 5799 282

5.1.18 Четыреххлористый углерод 1213 252 1319 253

5.1.19 Метанол 133 229 4786 273

5.1.20 Метанол 695 248 4786 273
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Задачи 5.2.1-5.2.20

Таблица 5.4

Данные для задач 5.2.1-5.2.20

№ задачи Условие задачи

5.2.1 Удельная теплота испарения амилового спирта С5НпОН при 
температуре кипения 138 °С и давлении 1,013 ■ 105 Па равна 
592 кДж/кг. Определить давление при 140 °С

5.2.2 Под каким давлением будет кипеть диэтиламин при 20 °С, если его 
нормальная температура кипения 58 °С, а теплота парообразования 
27,844 кДж/моль?

5.2.3 Температура кипения жидкого метанола при 0,267 • 105 Па равна 
34,7 °С, а при давлении 0,533 • 105 Па равна 49,9 °С. Вычислить 
температуру кипения при нормальном давлении

5.2.4 Давление пара этанола при температурах 70 °С и 80 °С 
соответственно равно 0,750 • 105 Па и 1,082 • 105 Па. Рассчитать 
удельную теплоту испарения

5.2.5 Давление пара бензола при температурах 20 °С и 30 °С 
соответственно равно 0,1 • 105 Па и 0,157 • 105 Па. Рассчитать 
мольную теплоту испарения

5.2.6 Температура кипения бутанола под давлением 1,013 • 105 Па 
равна 117,8 °С и удельная теплота испарения 591,2 кДж/кг. Какая 
температура кипения бутанола при давлении 1,000 • 105 Па?

5.2.7 Удельная теплота испарения диэтилового эфира 360,2 кДж/кг при 
температуре кипения 34,66 °С под давлением 1,013 • 105 Па. 
Определить давление пара при 36,5 °С

5.2.8 Давление пара СС14 равно 0,828 • 105 Па при 70 °С и 1,122 • 105 
Па при 80 °С. Рассчитать мольную теплоту испарения 
четыреххлористого углерода

5.2.9 Давление пара этиламина при 5,8 °С и 162 °С соответственно 
равно 0,642 • 105 Па и 1,000 • 105 Па. Рассчитать мольную теплоту 
испарения этиламина

5.2.10 Давление пара четыреххлористого углерода 0,828 -105 Па при 70 °С, 
теплота испарения 1 кмоль СС14 30781,688 кДж/кмоль. Рассчитать 
нормальную температуру кипения
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Окончание табл. 5.4

№ задачи Условие задачи

5.2.11 Определить давление насыщенного пара четыреххлористого 
углерода при 60 °С, если СС14 кипит при 75 °С и 1,013 -105 Па 
и мольная теплота парообразования равна 30833 Дж/моль

5.2.12 Давление пара этилового эфира при 0 °С равно 0,246 • 105 Па, 
а при 10 °С 0,383 -105 Па. Определить мольную теплоту испарения 
этилового эфира

5.2.13 Давление пара этилового эфира при 20 °С равно 0,577 • 105 Па, 
а при 30 °С 0,846 • 105 Па. Определить мольную теплоту испарения 
этилового эфира

5.2.14 Давление пара этилового эфира при 10 °С равно 0,382 • 10 5 Па, 
а при 20 °С 0,577 • 105 Па. Определить мольную теплоту испарения 
этилового эфира

5.2.15 Определить нормальную температуру кипения этилового эфира, 
если давление его паров при 30 °С равно 0,846 • 105 Па, а мольная 
теплота испарения 28367,52 Дж/моль

5.2.16 Давление пара хлороформа при 50 °С равно 0,713 • 105 Па, мольная 
теплота испарения хлороформа 30836 Дж/моль. Определить 
нормальную температуру кипения хлороформа

5.2.17 Давление пара хлороформа при 20 °С равно 0,215 • 105 Па, а при 
30 °С 0,331 • 105 Па. Определить мольную теплоту испарения 
хлороформа

5.2.18 Давление пара хлороформа при 30 °С равно 0,331 • 105 Па, а при 
40 °С равно 0,492 10 5 Па. Рассчитать мольную теплоту испарения 
хлороформа

5.2.19 Давление пара хлороформа при 40 °С равно 0,492 ■ 105 Па, а при 
50 °С равно 0,713 • 105 Па. Вычислить мольную теплоту испарения 
хлороформа

5.2.20 Давление пара этиламина при -5,6 °С и +5,8 °С соответственно 
равно 0,376 • 105 Па и 0,641 • 105 Па. Определить мольную теплоту 
испарения этиламина
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По известным значениям давлений насыщенного пара над 
жидким веществом А р х и р 2 при температурах Тх и Т2 (табл. 5.5) 
определите величину мольной энтальпии испарения вещества Д.

Задачи 5.3.1-5.3.20

Таблица 5.5

Данные для задач 5.3.1.-5.3.20

№ задачи Вещество А Д ,П а Tv к р 2, Па т2, К
5.3.1 Муравьиная кислота 2082 279 3279 289

5.3.2 Ацетон 46188 308 63317 316

5.3.3 Вода 573 273 1600 288

5.3.4 Тетрахл орметан 3865 283 4398 286

5.3.5 Метанол 12697 298 21328 317

5.3.6 Муравьиная кислота 2932 285 3279 289

5.3.7 Ацетон 51720 311 63317 316

5.3.8 Циклогексан 6931,6 285,2 7731,4 287,5

5.3.9 Тетрахлорметан 2465 270 4398 286

5.3.10 Метанол 16396 307 21328 317

5.3.11 Муравьиная кислота 2626 283 3279 289

5.3.12 Ацетон 56186 313 63317 316

5.3.13 Циклогексан 6198,6 382,3 7731,4 287,5

5.3.14 Тетрахлорметан 1319 253,2 4398 286

5.3.15 Метанол 18929 313 21328 317

5.3.16 Муравьиная кислота 2372 281,4 3279 289

5.3.17 Ацетон 37724 303 63317 316

5.3.18 Циклогексан 5798,6 282 7731,4 287,5

5.3.19 Вода 760 278 1600 288

5.3.20 Метанол 6665 283 21328 317
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Задачи 5.4.1-5.4.20
При температуре тройной точки для вещества А известны 

мольные энтальпии испарения А/гоисп и возгонки Д/г0,В03Г, а также 
плотности масс твердого ро тв и жидкого р0,ж вещества. Нормальная 
температура плавления вещества А равна Т. Полагая, что мольная 
энтальпия плавления и температурный коэффициент dp/dT посто­
янны, определите температуру плавления вещества при давле­
нии р  (табл. 5.6).

Таблица 5.6

Данные для задач 5.4.1-5.4.20

№ задачи А Ah°’Kcn,
кДж/моль

Ah°’B03T,
кДж/моль

p ° , ™

кг/м3
р о . ж ,

кг/м3
Г, К р  • ю -5, 

Па
5.4.1 Zn 121,4 128,4 6914 6920 692,6 200
5.4.2 Си 320,9 333,9 8410 8370 1356 150
5.4.3 Ag 255,4 266,7 9680 9320 1235 160
5.4.4 К 87,7 89,9 851 830 336,7 170
5.4.5 Bi 174,2 185,0 9350 10240 544,5 180
5.4.6 KF 180,4 206,8 2430 1914 1119 190
5.4.7 I2 45,3 60,8 4820 3970 386,7 210
5.4.8 Br2 32,2 42,7 3140 2930 266 200
5.4.9 сн3соон 29,7 41,2 1266 1053 289,8 220

5.4.10 NH3 24,1 31,8 810 664 195,5 140
5.4.11 Zn 121,4 128,4 6914 6920 692,6 150
5.4.12 Си 320,9 333,9 8410 8370 1356 160
5.4.13 Ag 255,4 266,7 9680 9320 1235 170
5.4.14 К 87,7 89,9 851 830 336,7 180
5.4.15 Bi 174,2 185,0 9350 10240 544,5 190
5.4.16 KF 180,4 206,8 2430 1914 1119 210
5.4.17 I2 45,3 60,8 4820 3970 386,7 200
5.4.18 Br2 32,2 42,7 3140 2930 266 220
5.4.19 CH3COOH 29,7 41,2 1266 1053 289,8 140
5.4.20 NH3 24,1 31,8 810 664 195,5 200
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Задачи 5.5.1-5.5.20
Дана зависимость давлений насыщенного пара над твердым 

и жидким веществами мольной массы М  (табл. 5.7). Определите 
координаты тройной точки, значения мольных энтальпий воз­
гонки и испарения этого вещества. Определите теплоту плавле­
ния вещества, располагая данными о плотностях массы вещества 
в твердом р0>тв и жидком ро ж состояниях при температуре тройной 
точки. Вычислите мольные энтропию и энергию Гиббса плавле­
ния вещества.

Таблица 5.7

Данные для задач 5.5.1-5.5.20

№
задачи

Условия Давление насыщенного пара над твердым 
и жидким веществами при разных температурах

5.5.1 М  = 0,046 кг/моль 
ро,тв _  1240 кг/м3 

р°>* = 1290 кг/м3

Над
твердым

веществом

Г, К 277 278 279 280 281

р, Па 1530 1706 1879 2092 2372

Над
жидким

веществом

Т, К 279 281 283 285 289

р, Па 2120 2372 2626 2880 3352

5.5.2 М =  0,058 кг/моль 
р°,та = 822 кг/м3 

р°’ж = 812 кг/м3

Над
твердым

веществом

Г, К 252 264 271 281 293

р, Па 2666 5332 7998 13330 26660

Над
жидким

веществом

Т, К 303 308 311 313 316

р, Па 37724 46188 51720 56186 63317

5.5.3 М =  0,064 кг/моль 
р°.™ = 1600 кг/м3 
р0,ж = 1560 кг/м3

Над
твердым

веществом

Т, К 183 188 196 199 204

р, Па 303 626 1980 3000 5260

Над
жидким

веществом

Т, К 204 210 216 230 244

р, Па 5260 6880 8280 13328 20800

5.5.4 М =  0,032 кг/моль
р°,та = 837 кг/мЗ

р°,ж = 825 кг/м3

Над
твердым

веществом

Т, К 229 248 257 267 273

р, Па 103 694,5 1333 2966 4786

Над
жидким

веществом

Г, К 283 298 307 313 317

р, Па 7200 12697 16396 18929 21328
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Продолжение табл. 5.7
№

задачи
Условия Давление насыщенного пара над твердым 

и жидким веществами при разных температурах

5.5.5 М =  0,034 кг/моль 
родв =Ю 1 0  кг/м3 

ро,ж = 980 кг/м3

Над
твердым

веществом

Г, К 173 178 182 184 190

р, Па 7330 11600 16795 19995 31200

Над
жидким

веществом

Г, К 194 2 0 0 207 215 2 2 0

р, Па 38000 46655 55986 69476 78000

5.5.6 М =  0,081 кг/моль 
родв = 1625 кг/м3 

р°’ж =1610 кг/м3

Над
твердым

веществом

Г, К 177 180 182 184 185,5

р, Па 15500 2 0 1 0 0 24060 28659 32992

Над
жидким

веществом

Г, К 180 188 191 194 197

р, Па 25200 38000 44460 51990 59985

5.5.7 М =  0,084 кг/моль
ро,тв = 7 9 6  кр/м3
р°,ж = 7 8 8  кг/м3

Над
твердым

веществом

Г, К 273 276 277 279 282

р, Па 3332 4066 4346 4872 5799

Над
жидким

веществом

Г, К 280 282 283 285 288

р, Па 5500 5799 5960 6260 6700

5.5.8 М =  0,127 кг/моль 
родв = 2970 кг/м3 

р°,ж = 2850 кг/м3

Над
твердым

веществом

Г, К 209 213 216 2 2 0 224

р, Па 22660 29860 35990 45990 59990

Над
жидким

веществом

Г, К 219 227 229 231 233

р, Па 55400 66650 69800 73000 76000

5.5.9 М = 0 , 1 2 2  кг/моль 
p O ’TB =1105 кг/м3

р°,ж = 1 0 9 5  кг/мз

Над
твердым

веществом

Г, К 353 363 373 383 393

р, Па 34 78 175 362 680

Над
жидким

веществом

Г, К 363 395 400 404 408

р, Па 187 760 973 1133 1399

5.5.10 М =  0,152 кг/моль 
р0,тв =985 кг/м3 

р°>ж = 977 кг/м3

Над
твердым

веществом

Г, К 433 438 441 444 448

р, Па 31320 36000 39300 42600 47450

Над
жидким

веществом

Г, К 446 451 460 470 480

р, Па 46500 49990 55990 63320 71365
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Продолжение табл. 5.7
№

задачи
Условия Давление насыщенного пара над твердым 

и жидким веществами при разных температурах

5.5.11 М  = 0,027 кг/моль 
рО’Тв = 718 кг/м3 
р ° ’ж = 709 кг/м3

Над
твердым

веществом

Г, К 248 254 257 259 260

р, Па 8000 13800 18200 21200 23330

Над
жидким

веществом

Т, К 260 265 270 278 282

Р, Па 23330 27200 31900 40300 46200

5.5.12 М =  0,030 кг/моль 
р 0,тв = 1272 кг/м3 
р 0,ж = 1260 кг/м3

Над
твердым

веществом

Т, К 104 107 109 110 112

р, Па 9000 14660 20000 22600 29650

Над
жидким

веществом

Т, К 105 114 115 116 117

р, Па 17330 35600 38200 42000 46000

5.5.13 М =  0,018 кг/моль 
рО’Тв = 918 кг/м3 

р 0>ж = 1000 кг/м3

Над
твердым

веществом

Т, К 268 269 270 271 272

р, Па 340 386 430 480 533

Над
жидким

веществом

Т, К 272 273 275 278 283

р, Па 533 560 620 730 920

5.5.14 М =  0,0835 кг/моль 
ро,™ = зззо  кг/м3 

р 0,ж = 2150 кг/м3

Над
твердым

веществом

Т, К 102 103 105 107 115,6

р, Па 14000 16100 20100 26600 68650

Над
жидким

веществом

Т, К 111 117 118 119 120

р, Па 63980 74000 76000 78000 80000

5.5.15 М  = 0,1275 кг/моль 
р°>™ =1145 кг/м3 
р°’ж = 982 кг/м3

Над
твердым

веществом

Т, К 338 343 347 351 354

р, Па 350 530 730 1010 1266

Над
жидким

веществом

Т, К 354 358 364 369 374

р, Па 1266 1400 1666 1920 2200

5.5.16 М =  0,154 кг/моль 
ро,™ = J680 кг/м3 

р0>ж = 1650 кг/м3

Над
твердым

веществом

т; К 223 237 246 252 253

р, Па 133 420 790 1210 1320

Над
жидким

веществом

Т, К 244 253 270 283 286

р, Па 1020 1320 2200 3100 3400
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Окончание табл. 5.7
№

задачи
Условия Давление насыщенного пара над твердым 

и жидким веществами при разных температурах

5.5.17 М =  0,174 кг/моль
ро,тв = 9 5 4  цр/мЗ 
ро,ж = 94§ кр/мз

Над
твердым

веществом

Г, К 418 446 460 475 491

р, Па 133 630 1300 2600 5332

Над
жидким

веществом

Г, К 505 523 552 583 612

Р,  Па 8200 13300 24000 44000 72000

5.5.18 М  =  0,254 кг/моль
ро,тв = З9б0кг/м3 
р°,ж = 3900 кг/м3

Над
твердым

веществом

Г, К 381 383 386 390 392

р, Па 8000 8800 10200 12600 14000

Над
жидким

веществом

Г, К 388 392 393 397 401

р, Па 12400 14000 14500 16000 17600

5.5.19 М =  0,052 кг/моль 
р°’та = 3010 кг/м3 
р°,ж = 2 9 5 5  кг/м3

Над
твердым

веществом

Г, К 237 240 243 245 249

р, Па 39900 48600 58600 66650 86650

Над
жидким

веществом

Г, К 248 249 253 254 255

р-10~\
Па 0,834 0,860 0,969 1,00 1,04

5.5.20 М =  0,044 кг/моль 
р0,тв = 1542 кг/м3 
р°-ж =1510 кг/м3

Над
твердым

веществом

Г, К 190 196 203 213 220

J9-10-5,
Па 0,5 0,92 1,7 4,02 6,5

Над
жидким

веществом

Г, К 220 226 230 236 242

р-10-5,
Па 6,5 7,5 8,2 9Д 10,16

122



При температуре Т  давление насыщенного пара над чистой 
водой равно р. Рассчитать и выразить в Па давление насыщен­
ного пара при той же температуре над раствором, содержащим 
ml г воды и пг2 г вещества А (табл. 5.8). Раствор можно считать 
идеальным.

Задачи 5.6.1-5.6.20

Таблица 5.8

Данные для задач 5.6.1-5.6.20

№ задачи Вещество А Т, К р,  мм рт. ст. Щ, г т2,т

5.6.1 Глюкоза С9Н120 9 298 23,75 5 120

5.6.2 Мочевина (NH2)2CO 298 23,75 5 120

5.6.3 Тиомочевина CH4N2S 298 23,75 5 120

5.6.4 Глюкоза С9Н120 9 293 17,53 6 120

5.6.5 Мочевина (NH2)2CO 293 17,53 6 120

5.6.6 Тиомочевина CH4N2S 293 17,53 6 120

5.6.7 Глюкоза С9Н120 9 288 12,78 4 120

5.6.8 Мочевина (NH2)2CO 288 12,78 4 120

5.6.9 Тиомочевина CH4N2S 288 12,78 4 120

5.6.10 Глюкоза С9Н120 9 298 23,75 5 110

5.6.11 Мочевина (NH2)2CO 298 23,75 5 110

5.6.12 Тиомочевина CH4N2S 298 23,75 5 110

5.6.13 Глюкоза С9Н120 9 293 17,53 6 110

5.6.14 Мочевина (NH2)2CO 293 17,53 6 110

5.6.15 Тиомочевина CH4N2S 293 17,53 6 110

5.6.16 Глюкоза С9Н120 9 288 12,78 4 110

5.6.17 Мочевина (NH2)2CO 288 12,78 4 110

5.6.18 Тиомочевина CH4N2S 288 12,78 4 110

5.6.19 Глюкоза С9Н120 9 298 23,75 4 130

5.6.20 Мочевина (NH2)2CO 298 23,75 4 130
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При давлении 1,013 • 105 Па определить температуру кипения 
раствора нелетучего вещества (2-й компонент) с мольной долей 
N 2  в веществе А (растворитель или 1-й компонент раствора). 
Температура кипения чистого вещества А равна Т°, а его мольная 
энтальпия испарения равна fch%’aca (табл. 5.9).

Задачи 5.7.1-5.7.20

Таблица 5.9

Данные для задач 5.7.1-5.7.20

№ задачи Вещество А 2Г.К А/г,0’11011, кДж/моль Щ

5.7.1 С8Н10 и-ксилол 411,5 36,01 0,01

5.7.2 СН.О метанол4 337,77 35,29 0,01

5.7.3 С3Н60  ацетон 329,28 29,107 0,01

5.7.4 С8Н10 о-ксилол 417,56 36,84 0,01

5.7.5 С8Н10 ж-ксилол 412,23 36,38 0,01

5.7.6 C.H.0 этанолZ о 351,47 39,3 0,01

5.7.7 C3HgO пропанол 370,35 41,248 0,01

5.7.8 С4Н10О бутанол 390,83 43,17 0,01

5.7.9 С5Н12 пентан 309,22 25,797 0,01

5.7.10 С,Н,. гексан6 14 341,89 24,872 0,01

5.7.11 С8Н10 и-ксилол 411,5 36,01 0,02

5.7.12 СН.О метанол4 337,77 35,29 0,02

5.7.13 С3НбО ацетон 329,28 29,107 0,02

5.7.14 С8Н10 о-ксилол 417,56 36,84 0,02

5.7.15 С8Н10 л<-ксилол 412,23 36,38 0,02

5.7.16 C2HgO этанол 351,47 39,3 0,02

5.7.17 C3HgO пропанол 370,35 41,248 0,02

5.7.18 С4Н10О бутанол 390,83 43,17 0,02

5.7.19 С5Н12 пентан 309,22 25,797 0,02

5.7.20 С,Н.. гексан6 14 341,89 24,872 0,02
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На основании экспериментальных данных (табл. 5.10) о пар­
циальных давлениях паров над системой (рх, р2) постройте график 
зависимости парциальных и общего давления (р) над системой 
от мольной доли 2-го компонента N Определите, имеются ли 
отклонения от закона Рауля (положительные или отрицательные, 
существенные или незначительные) и вычислите коэффициенты 
активности каждого компонента раствора при следующих соста­
вах N .2  = 0,3; 0,5; 0,7.

Таблица 5.10
Данные для задач 5.8.1-5.8.20

Задачи 5.8.1-5.8.20

№ задачи Данные для построения графических зависимостей

5.8.1 Система «вода (1-й компонент) — метанол (2-й компонент)»

N1 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • 10 4, Па 0,316 0,273 0,207 0,147 0,087 0,000

р 2 ■ 10“4, Па 0,000 0,453 0,813 1,120 1,400 1,687

5.8.2 Система «вода (1-й компонент) — ацетон (2-й компонент)»

N1 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • ЮЛ Па 0,316 0,267 0,253 0,220 0,149 0,000

р 2 • ЮЛ Па 0,000 1,879 2,253 2,479 2,706 3,056

5.8.3 Система «хлороформ (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент)»

К 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • ЮЛ Па 0 0,56 1,36 2,44 3,6 4,586

р 2 • ЮЛ Па 3,906 3 1,973 1,093 0,453 0

5.8.4 Система «вода (1-й компонент) — 1,4-диоксан (2-й компонент)»

0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • ЮЛ Па 0,316 0,287 0,260 0,231 0,189 0,000

р 2 ■ 10 4, Па 0,000 0,287 0,369 0,407 0,441 0,492
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Продолжение табл. 5.10
5.8.5 Система «этанол (1-й компонент) —  бензол (2-й компонент)»

К 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • 10-4, Па 0,596 0,500 0,447 0,407 0,343 0,000

р 2 • 10“4, Па 0,000 0,600 0,806 0,897 0,949 0,990

5.8.6 Система «ацетон (1-й компонент) —  
диэтиловый эфир (2-й компонент)»

К 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • 10-4, Па 3,769 3,132 2,533 1,933 1,200 0,000

р 2 ■ 10-4, Па 0,000 2,666 4,399 5,838 7,131 8,611

5.8.7 Система «хлороформ (1-й компонент) —  
диэтиловый эфир (2-й компонент)»

К 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х ■ 10-4, Па 1,933 1,48 0,92 0,46 0,165 0

р 2 ■ 10-4, Па 0 0,46 1,287 2,666 4,093 5,333

5.8.8 Система «диэтиловый эфир (1-й компонент) —  
хлороформ (2-й компонент)»

АТ 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х ■ 10-4, Па 0 0,165 0,46 0,92 1,48 1,933

р 2 ■ 10-4, Па 5,333 4,093 2,666 1,287 0,46 0

5.8.9 Система «ацетон (1-й компонент) — сероуглерод (2-й компонент)»

АТ 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х ■ 10“4, Па 4,586 3,866 3,4 3,066 2,533 0

р 2 • 10-\ Па 0 3,733 5,04 5,666 6,133 6,826

5.8.10 Система «ацетон (1-й компонент) —  хлороформ (2-й компонент)»

л т 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х ■ 10“4, Па 4,586 3,6 2,44 1,36 0,56 0

р 2 ■ 10-4, Па 0 0,453 1,093 1,973 3 3,906
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Продолжение табл. 5.10

5.8.11 Система «ацетон (1-й компонент) —  сероуглерод (2-й компонент)»

N* 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • ЮЛ Па 4,586 3,866 3,4 3,066 2,533 0

р г ■ ЮЛ Па 0 3,733 5,04 5,666 6,133 6,826

5.8.12 Система «ацетон (1-й компонент) —  хлороформ (2-й компонент)»

0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • ЮЛ Па 4,586 3,6 2,44 1,36 0,56 0

р 2 ■ ЮЛ Па 0 0,453 1,093 1,973 3 3,906

5.8.13 Система «хлороформ (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент)»

7V* 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • ЮЛ Па 0 0,56 1,36 2,44 3,6 4,586

р 2 ■ ЮЛ Па 3,906 3 1,973 1,093 0,453 0

5.8.14 Система «диэтиловый эфир (1-й компонент) —  
ацетон ( 2-й компонент)»

N? 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • ЮЛ Па 8,611 7,131 5,838 4,399 2,666 0,000

р 2 • 10 4, Па 0,000 1,200 1,933 2,533 3,132 3,769

5.8.15 Система «бензол (1-й компонент) —  этанол (2-й компонент)»

0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • ЮЛ Па 0,990 0,949 0,897 0,806 0,600 0,000

р 2 • ЮЛ Па 0,000 0,343 0,407 0,447 0,500 0,596

5.8.16 Система «вода (1-й компонент) —  метанол (2-й компонент)»

0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х ■ ЮЛ Па 0,316 0,273 0,207 0,147 0,087 0,000

р 2 • ЮЛ Па 0,000 0,453 0,813 1,120 1,400 1,687
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Окончание табл. 5.10
5.8.17 Система «вода (1-й компонент) —  ацетон (2-й компонент)»

N* 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • ЮЛ Па 0,316 0,267 0,253 0,220 0,149 0,000

р 2 ■ 10“4, Па 0,000 1,879 2,253 2,479 2,706 3,056

5.8.18 Система «хлороформ (1-й компонент) — ацетон (2-й компонент)»

К 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • ЮЛ Па 0 0,56 1,36 2,44 3,6 4,586

р 2 • 10“4, Па 3,906 3 1,973 1,093 0,453 0

5.8.19 Система «вода (1-й компонент) —  1,4-диоксан (2-й компонент)»

К 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х • 10Л  Па 0,316 0,287 0,260 0,231 0,189 0,000

р 2 • ЮЛ Па 0,000 0,287 0,369 0,407 0,441 0,492

5.8.20 Система «этанол (1-й компонент) —  бензол (2-й компонент)»

N* 0 0,2 0,4 0,6 0,8 1

р х ■ ЮЛ Па 0,596 0,500 0,447 0,407 0,343 0,000

р 2 ■ ЮЛ Па 0,000 0,600 0,806 0,897 0,949 0,990
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При некоторой температуре и давлении (они не использу­
ются при решении и тут не указаны) находятся в равновесии 
жидкая и паровая фазы двухкомпонентной системы, содержащей 
диэтиловый эфир (1-й компонент) и четыреххлористый углерод 
(2-й компонент). Масса системы равна т, кг. Массовые доли СС14 
в системе ср2, паровой (рп2 и жидкой ср* фазах приведены в табл. 5.11. 
Определите, чему равны массы жидкой и паровой фаз.

Задачи 5.9.1-5.9.20

Таблица 5.11

Данные для задач 5.9.1-5.9.20

№ задачи т, кг Ф2 ф2
„Ж
Фг

5.9.1 2 0,06 0,04 0,12

5.9.2 3 0,12 0,08 0,20

5.9.3 4 0,16 0,08 0,20

5.9.4 2 0,16 0,12 0,32

5.9.5 3 0,20 0,12 0,32

5.9.6 4 0,24 0,12 0,32

5.9.7 5 0,26 0,12 0,32

5.9.8 2 0,24 0,19 0,46

5.9.9 3 0,28 0,19 0,46

5.9.10 4 0,34 0,19 0,46

5.9.11 2 0,40 0,19 0,46

5.9.12 3 0,36 0,29 0,60

5.9.13 4 0,42 0,29 0,60

5.9.14 5 0,46 0,29 0,60

5.9.15 2 0,52 0,29 0,60

5.9.16 3 0,48 0,42 0,76

5.9.17 4 0,52 0,42 0,76

5.9.18 5 0,56 0,42 0,76

5.9.19 2 0,62 0,42 0,76

5.9.20 3 0,68 0,42 0,76
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Известны данные о составах равновесных фаз системы «бен­
зол (1-й компонент) — пропанол (2-й компонент)»: мольные доли 
2-го компонента в системе N2, в жидкой iV* и паровой фазах 
при некоторых не используемых при решении и поэтому тут не 
приведенных температурах и давлении 1 атм. Первоначальная 
масса системы т (табл. 5.12). Определите массы равновесных фаз 
и массы каждого компонента в каждой фазе.

Задачи 5.10.1-5.10.20

Таблица 5.12

Данные для задач 5.10.1-5.10.20

№ задачи т, кг Щ К N1

5.10.1 2 0,030 0,10 0,150

5.10.2 3 0,020 0,08 0,110

5.10.3 4 0,036 0,10 0,190

5.10.4 2 0,040 0,10 0,224

5.10.5 3 0,040 0,14 0,224

5.10.6 4 0,040 0,18 0,224

5.10.7 5 0,060 0,10 0,270

5.10.8 2 0,060 0,14 0,270

5.10.9 3 0,060 0,16 0,270

5.10.10 4 0,060 0,18 0,270

5.10.11 2 0,200 0,30 0,350

5.10.12 3 0,700 0,60 0,530

5.10.13 4 0,700 0,64 0,530

5.10.14 5 0,700 0,58 0,530

5.10.15 2 0,780 0,62 0,580

5.10.16 3 0,780 0,66 0,580

5.10.17 4 0,780 0,72 0,580

5.10.18 5 0,820 0,66 0,620

5.10.19 2 0,820 0,70 0,620

5.10.20 3 0,820 0,74 0,620
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На основании приведенных данных о составах жидкой N2 
и паровой Щ  фаз при различных температурах Т  (табл. 5.13) 
постройте диаграмму фазового состояния системы (табл. 5.14). 
Обозначьте все поля и характерные точки на диаграмме; ответьте, 
есть ли отклонения от закона Рауля в поведении жидкой фазы. 
Расскажите, что происходит в системе первоначального состава N2 
при изменении температуры от Тх до Т2.

Таблица 5.13 
Данные для построения диаграмм кипения

Задачи 5.11.1-5.11 20

Система Состав паровой и жидкой фаз при разных температурах

Бензол 
(1-й компонент) —  

пропанол 
(2-й компонент)

Г, К 353 349 346 345 344,5 346 349 355

Аж 0 0,03 0,06 0,20 0,41 0,70 0,85 1,0

А2п 0 0,15 0,27 0,35 0,41 0,53 0,67 1,0

Бензол 
(1-й компонент) —  

метанол 
(2-й компонент)

Г, К 404 398 392 390 389 388 389 391

а2ж 0 0,08 0,20 0,34 0,45 0,67 0,85 1,0

к 0 0,23 0,41 0,50 0,57 0,57 0,77 1,0

Ацетон 
(1-й компонент) —  

трихлорметан 
(2-й компонент)

т, к 327 330 333 336 337 337,4 336 334

к 0 0,10 0,22 0,43 0,53 0,67 0,83 1,0

а2п 0 0,05 0,11 0,28 0,44 0,67 0,91 1,0

Диэтиловый эфир 
(1-й компонент) —  

тетрахлорметан 
(2-й компонент)

г, к 307 310 320 330 340 345 348 349

аж 0 0,02 0,11 0,29 0,6 0,8 0,94 1,0

к 0 0,001 0,04 од 0,26 0,5 0,8 1,0
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Таблица 5.14

Данные для задач 5.11.1-5.11.20

№ задачи 1-й компонент 2-й компонент * 2 Tv К т2, К
5.11.1 Бензол Пропанол 0,1 353 344

5.11.2 Бензол Метанол 0,8 387 392

5.11.3 Ацетон Трихлорметан 0,1 328 338

5.11.4 Диэтиловый эфир Тетрахлорметан 0,2 340 310

5.11.5 Бензол Пропанол 0,2 344 354

5.11.6 Бензол Метанол 0,4 400 388

5.11.7 Ацетон Трихлорметан 0,3 338 330

5.11.8 Диэтиловый эфир Тетрахлорметан 0,3 350 320

5.11.9 Бензол Пропанол 0,3 343 348

5.11.10 Бензол Метанол 0,3 388 400

5.11.11 Ацетон Трихлорметан 0,2 328 337

5.11.12 Диэтиловый эфир Тетрахлорметан 0,4 320 350

5.11.13 Бензол Пропанол 0,6 343 350

5.11.14 Бензол Метанол 0,2 403 390

5.11.15 Ацетон Трихлорметан 0,4 338 330

5.11.16 Диэтиловый эфир Тетрахлорметан 0,5 350 320

5.11.17 Бензол Пропанол 0,7 352 344

5.11.18 Бензол Метанол 0,1 392 404

5.11.19 Ацетон Трихлорметан 0,8 330 338

5.11.20 Диэтиловый эфир Тетрахлорметан 0,6 310 350

Задачи 5.12.1-5.12.20
Постройте изобарную диаграмму двухкомпонентной системы 

(табл. 5.15), если известно, что в твердом состоянии вещества А 
и В нерастворимы друг в друге, а в жидком состоянии они обра­
зуют идеальный раствор. Известны также температуры кристал­
лизации Т° и Гй° и мольные энтальпии плавления Д/^’пл и А/г°,пл 
чистых веществ А я В.
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Таблица 5.15
Данные для задач 5.12.1-5.12.20

№ задачи 1-й компонент 2-й компонент

Вещество А г ;,к Ah°/\
кДж/моль

Вещество В T°B, к ААГ.
кДж/моль

5.12.1 с 6н 6 278,7 9,83 С6Н5С1 228,2 9,56
5.12.2 А1 932 6,40 Si 1693 31,20
5.12.3 AgCl 728 13,20 КС1 1055 25,50
5.12.4 Nal 939 22,0 NaF 1260 32,60
5.12.5 Cd 594 6,23 Bi 544 11,05
5.12.6 Sb 903 20,10 Pb 600 4,77
5.12.7 AgBr 697 12,60 KBr 1003 29,0
5.12.8 Ag 1233 11,30 Pb 600 4,77
5.12.9 KC1 1055 25,50 LiCl 887 13,40

5.12.10 Zn 691 7,24 Sn 505 7,20
5.12.11 C6H5C1 228,2 9,56 c6h 6 278,7 9,83
5.12.12 Si 1693 31,20 A1 932 6,40
5.12.13 KC1 1055 25,50 AgCl 728 13,20
5.12.14 NaF 1260 32,60 Nal 939 22,0
5.12.15 Bi 544 11,05 Cd 594 6,23
5.12.16 Pb 600 4,77 Sb 903 20,10
5.12.17 KBr 1003 29,0 AgBr 697 12,60
5.12.18 Pb 600 4,77 Ag 1233 11,30
5.12.19 LiCl 887 13,40 KC1 1055 25,50
5.12.20 Sn 505 7,20 Zn 691 7,24

Задачи 5.13.1-5.13.20
Постройте диаграмму плавкости системы, природу которой 

определите по табл. 5.16, по данным о температурах начала кри­
сталлизации (7^) и окончания кристаллизации (Гк̂ )  разных соста­
вов данной системы (табл. 5.17).

Подпишите все поля и характерные точки на диаграмме 
и проанализируйте процесс охлаждения системы первоначального 
состава ср2, ср'2 и ср2. Изобразите кривые охлаждения системы этих
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трех составов от температуры Т  до температуры Т2 и поясните, 
что на каждом участке происходит, сколько фаз находится в равно­
весии и какие это фазы, чему равно число степеней свободы.

Определите, какие по природе фазы находятся в равнове­
сии, в системе первоначального состава ср'2, находящейся при 
температуре Ту Определите их состав и массу, если масса всей 
системы 2 кг.

Таблица 5.16

Данные для задач 5.13.1-5.13.20

№ задачи Система Ф2 Ф2

fe (49- Tx, к T2, к т3, к

5.13.1 Cd —  Bi 0 0,2 0,61 700 300 500

5.13.2 Nal — NaF 0,2 0,5 1,0 1300 800 1000

5.13.3 Sb — Pb 0 0,3 0,85 950 400 700

5.13.4 Al —  Si 0,1 0,6 1,0 1300 700 1200

5.13.5 AgCl —  KC1 1 0,6 0,27 900 500 700

5.13.6 Bi — Cd 0 од 0,39 700 300 450

5.13.7 NaF — Nal 1 0,3 0,8 1300 800 1000

5.13.8 Pb — Sb 0 0,15 06 1000 450 700

5.13.9 Si — Al 0 0,4 0,9 1300 700 1200

5.13.10 KC1 —  AgCl 0 0,9 0,73 800 500 650

5.13.11 Cd — Bi 0,61 0,9 1,0 700 300 450

5.13.12 Nal — NaF 0 0,6 0,2 1300 800 1000

5.13.13 Sb — Pb 1,0 0,5 0,85 950 400 700

5.13.14 Al — Si 0 0,4 0,1 1300 700 1200

5.13.15 AgCl — KC1 0 0,5 0,27 900 500 700

5.13.16 Bi — Cd 0,39 0,8 1,0 700 300 500

5.13.17 NaF — Nal 0 0,2 0,8 1300 800 1100

5.13.18 Pb — Sb 0,15 0,7 1,0 1000 450 700

5.13.19 Si — Al 1 0,5 0,9 1300 700 1200

5.13.20 KC1 — AgCl 0,73 0,3 1,0 1000 500 800
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Таблица 5.17 

Данные для построения диаграмм плавкости

Система Температуры начала и окончания 
кристаллизации в расплавах разного состава

Cd —  Bi Ф2 0 од 0,3 0,5 0,61 0,8 1,0

T Z  к 594 573 523 463 421 473 544

С .  к 594 421 421 421 421 421 544

Nal —  NaF ф2 0 од 0,2 0,4 0,6 0,8 1,0

С ,  к 939 913 899 1033 1126 1205 1260

T Z  к 939 899 899 899 899 899 1260

Sb —  Pb ф2 0 0,3 0,5 0,7 0,85 0,9 1,0

TZ, к 903 833 750 630 519 573 600

T Z  к 903 519 519 519 519 519 600

Al — Si ф2 0 од 0,3 0,4 0,6 0,8 1,0

T Z  к 932 845 1080 1219 1373 1593 1693

т*р к■'кон’ 932 845 845 845 845 845 1693

AgCl —  KC1 ф2 0 0,2 0,27 0,5 0,7 0,9 1,0

С» к 728 631 584 760 900 1000 1055

С , к 728 584 584 584 584 584 1055

NaF — Nal ф2 0 0,2 0,4 0,6 0,8 0,9 1,0

TZ, к 1260 1205 1126 1033 899 913 939

С . к 1260 899 899 899 899 899 939
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Окончание табл. 5.17

Система Температуры начала и окончания 
кристаллизации в расплавах разного состава

Pb — Sb Ф2 0 од 0,15 0,3 0 ,5 0,8 1,0

с .  к 600 573 519 630 750 833 903

T Z  к 600 519 519 519 519 519 903

Si — Al ф2 0 0,2 0,4 0,6 0,8 0,9 1,0

С . к 1693 1593 1373 1219 970 845 932

С , к 1693 845 845 845 845 845 932

КС1 — AgCl ф2 0 0,2 0,3 0,5 0,73 0,86 1,0

к 1055 958 900 760 584 660 728

С* к 1055 584 584 584 584 584 728

Bi — Cd ф2 0 од 0,39 0,5 0,7 0,9 1,0

с .  к 544 513 421 463 523 573 594

к 544 421 421 421 421 421 594

Задачи 5.14.1-5.14.20
На рис. 5.22-5.29 приведено схематичное изображение диаг­

рамм плавкости нескольких систем при атмосферном давлении. 
Перерисуйте нужную вам диаграмму (табл. 5.18), подпишите 
все поля и характерные точки на вашем рисунке и проанализи­
руйте процесс охлаждения системы первоначального состава Nr  
Изобразите кривые охлаждения системы составов N 2,N 2,N ",N "  
от температуры, соответствующей жидкому состоянию данного 
состава, до температуры, характерной для твердого состояния 
данного состава. Поясните, что на каждом участке кривой охла­
ждения происходит, сколько фаз находится в равновесии, какие 
это фазы и чему равно число степеней свободы. Укажите тип 
и определите состав химического соединения.
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Таблица 5.18

Данные для задач 5.14.1-5.14.20

№ задачи Система n 2 N'2 К n 2

5.14.1 Mg —  Pb 0,1 0,2 0,32 1,0

5.14.2 Mg —  Zn 0,46 0,6 0,77 1,0

5.14.3 CuCl —  KC1 0,34 0,66 0,8 1,0

5.14.4 Mg — A1 0,56 0,7 0,9 1,0

5.14.5 KC1 —  CaCl2 0 0,2 0,3 0,4

5.14.6 KBr — CuBr 0 0,32 0,5 0,7

5.14.7 AgCl — T1C1 0,4 0,6 0,8 1,0

5.14.8 BaF2 — BaCl2 0,5 0,7 0,8 1,0

5.14.9 Mg — Pb 0,32 0,5 0,73 1,0

5.14.10 Mg —  Zn 0,0 0,46 0,6 0,77

5.14.11 CuCl —  KC1 0,2 0,34 0,66 1,0

5.14.12 Mg — A1 0,35 0,56 0,8 1,0

5.14.13 KC1 —  CaCl2 0,4 0,63 0,8 1,0

5.14.14 KBr — CuBr 0,32 0,5 0,7 1,0

5.14.15 AgCl — T1C1 0 0,4 0,5 0,6

5.14.16 BaF2 — BaCl2 0 0,32 0,5 0,7

5.14.17 Mg — Pb 0,5 0 0,32 0,73

5.14.18 Mg —  Zn 0,1 0,2 0,46 1,0

5.14.19 CuCl — KC1 0 0,34 0,5 0,66

5.14.20 Mg —  A1 0 0,2 0,35 0,56
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Массовая доля свинца 

Рис. 5.22. Диаграмма плавкости Mg — Pb

Мольная доля цинка

Рис. 5.23. Диаграмма плавкости Mg — Zn
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Мольная доля хлорида калия 

Рис. 5.24. Диаграмма плавкости CuCl — КС1

Мольная доля алюминия

Рис. 5.25. Диаграмма плавкости Mg — А1
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Массовая доля хлорида кальция

Рис. 5.26. Диаграмма плавкости КС1 — СаС12

Мольная доля бромида меди

Рис. 5.27. Диаграмма плавкости KBr — CuBr
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Мольная доля хлорида таллия

Рис. 5.28. Диаграмма плавкости AgCl —  Т1С1

Мольная доля хлорида бария

Рис. 5.29. Диаграмма плавкости BaF2 — ВаС12
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Перерисуйте нужную вам диаграмму плавкости (табл. 5.18, 
рис. 5.30—5.41), укажите все области и характерные точки на этой 
диаграмме. Проанализируйте процесс охлаждения системы пер­
воначального состава ср2. Изобразите кривые охлаждения системы 
составов ф2, ф2, ф2 и ф2 от температуры, при которой системы 
в жидком состоянии до температуры, при которой в системе твер­
дое состояние. Поясните, что на каждом участке кривой охлажде­
ния происходит, сколько фаз находится в равновесии, какие это 
фазы, чему равно число степеней свободы.

Таблица 5.18
Данные для задач 5.15.1-5.15.20

Задачи 5.15.1-5.15.20

№ задачи Система Ф2 ф2 -G to 
4 rtsm

ф2
5.15.1 Fe —  Sb 0,1 0,3 0,48 0,95
5.15.2 Fe —  Zr 0,05 0,2 0,52 0,96
5.15.3 M gS04 — Na2S 0 4 0,1 0,5 0,74 0,8
5.15.4 Bi — Pb 0,04 0,42 0,7 0,94
5.15.5 Hg —  Cd 0,3 0,4 0,64 0,8
5.15.6 Ag — Si 0,02 0,2 0,8 0,96
5.15.7 nC6H4I2- n C 6H4ClI 0,04 0,3 0,82 0,92
5.15.8 CaSi03 —  MnSi03 0,3 0,5 0,86 1,0
5.15.9 Hg — Cd 0,2 0,5 0,62 0,92

5.15.10 Cu — Ni 0,2 0,4 0,8 1,0
5.15.11 Bi — Pb 0,04 0,2 0,42 0,8
5.15.12 Co — Cr 0,2 0,47 0,7 1,0
5.15.13 LiCl— AgCl 0,1 0,4 0,7 0,8
5.15.14 Hg — Cd 0,3 0,4 0,64 0,8
5.15.15 nC H I —  nC H C1I6 4 2 6 4 0,06 0,2 0,82 0,9
5.15.16 CaSi03 —  MnSi03 0,2 0,4 0,86 0,9
5.15.17 M gS04 — Na2S 0 4 0,2 0,4 0,74 0,9
5.15.18 LiCl — AgCl 0,1 0,3 0,6 0,9
5.15.19 Hg — Cd 0,3 0,4 0,64 0,8
5.15.20 Fe — Zr 0,05 0,16 0,52 0,96
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Массовая доля сурьмы 

Рис. 5.30. Диаграмма плавкости Fe — Sb

Массовая доля сульфата натрия

Рис. 5.31 Диаграмма плавкости MgS04 — Na2S04



Те
мп

ер
ат

ур
а,

 °
С 

Те
мп

ер
ат

ур
а,

Массовая доля циркония 

Рис. 5.32. Диаграмма плавкости Fe — Zr

Массовая доля кремния

144

Рис. 5.33. Диаграмма плавкости Ag — Si
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Массовая доля хлорида серебра 

Рис. 5.34. Диаграмма плавкости LiCl — AgCl

Массовая доля кадмия

Рис. 5.35. Диаграмма плавкости Hg — Cd
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Массовая доля свинца 

Рис. 5.36. Диаграмма плавкости системы Bi — Pb

Массовая доля хлорида таллия

Рис. 5.37. Диаграмма плавкости системы КС1 — Т1С1
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Массовая доля силиката марганца 

Рис. 5.38. Диаграмма плавкости CaSi03 — MnSi03

Массовая доля никеля

Рис. 5.39. Диаграмма плавкости системы Си — Ni
147



Те
мп

ер
ат

ур
а,

Массовая доля хрома 

Рис. 5.40. Диаграмма плавкости системы Со — Сг

Массовая доля и-хлориодбензола

Рис. 5.41. Диаграмма плавкости и-С6Н412 — я-С 6Н4С11
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Приложение

Термодинамические свойства соединений
Л̂ обр 298 —  стандартные мольные изменения энтальпии при 

образовании данного вещества из простых веществ, термодинами­
чески устойчивых при 101,325 кПа (1 атм) и при выбранной тем­
пературе 298 К;

5298 —  стандартная мольная энтропия чистого вещества при 
298 К.

Изобарная мольная теплоемкость вещества при температуре Т  

выражается уравнениями, Дж/(моль • К): с  ° (Г) = а+ Ь Т  + с Т 2 + с 'Т ~2.

Вещество A h°обр,2985

кДж/моль

s°
298,

Дж/(моль • К)
Коэффициенты уравнения 
с °Р(Т) = а + ЬТ + сТ2 + с'Т~2

а Ъ- 103 с - 106 с' • КГ5

Простые вещества и неорганические соединения

Н2(г) 0 130,52 27,28 3,26 — 0,5

N 2 ( г ) 0 191,5 27,88 4,27 — —

0 2(г) 0 205,04 31,46 3,39 -3,77

С12(г) 0 222,98 37,03 0,67 — -2,85

S2(r) 128,37 228,03 36,11 1,09 -3,51

СО (г) -110,53 197,55 28,41 4,1 — —

С 02 (г) -393,51 213,66 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

НС1 (г) -92,31 186,79 26,53 4,6 — 1,09

H2S(r) -20,6 205,70 29,37 15,4 — —

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

NO (г) 91,26 210,64 29,58 3,85 — -0,59

N 0 2 ( г ) 34,19 240,06 41,16 11,33 — -7,02
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Продолжение таблицы
Вещество Ah°ш‘обр>2985

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

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

N20 4(r) 11,11 304,35 83,89 39,75 — -14,90

S 02(r) -296,9 248,07 46,19 7,87 — -7,70

S 03(r) -395,85 256,69 64,98 11,75 — -16,37

SOzCl2 (г) -363,17 311,29 87,91 16,15 — -14,23

Органические соединения

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

С2Н2 (г) ацетилен 226,75 200,82 20,44 66,65 -26,48

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

С2Н4 (г) этилен 52,3 219,45 11,32 122,01 -37,9 —

С3Н4 (г) пропадиен 192,13 243,93 13,05 175,31 -71,17

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 —

С4Н6 (г) бутадиен 110,16 278,74 8,08 273,22 -111,75 —

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

О Д  (г)
цис-2-бутея

-5,69 300,83 8,56 269,08 82,98 —

О Д  (г)
транс-2-бугея

-11,17 296,45 8,38 307,54 -148,26 —

О До (г) бут»11 -126,15 310,12 18,23 303,56 -92,65 —

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

С5Н10 (г) 1-пентен -20,92 345,81 7,48 424,0 -232,1

С5Н12 (г) пентан -146,44 348,95 6,90 425,93 -154,39

С5Н12 (ж) пентан -173,33 262,85 172,90 — — —

С6Н6 (ж) бензол 49,03 173,26 59,50 255,01 — —
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Продолжение таблицы
Вещество Ah0ш 1 обр,29&г

кДж/моль

s °
Л 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 82,93 269,20 -21,09 400,12 -169,87

С6Н10(г)
циклогексен

-40,17 310,45 105,02 — —

н-С6Н12 (г)1-гексен -41,67 384,64 8,63 514,63 -282,0

С,Н-СН, (г)5 9 3 цикл v '
метилциклопентан

-106,69 339,9 -50,14 638,0 -365,0

С6Н12(г)
транс-2-тексен

-84,05 315,0 8,32 487,0 — —

С6Н12(ж)
циклогексан -156,23 204,35 156,48 — — —

С6Н12(г)
циклогексан -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 —

C?Hg (ж) толуол 12,01 220,96 59,62 326,98 — —

С7Н8 (г) толуол 50,00 320,66 -21,95 476,85 -190,33 —

С?Н16 (ж) гептан -224,54 328,79 138,91 — — —

С?Н16 (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 ю ( ж )

л*-ксилол -25,42 252,17 183,26 — — —

^ - С 8Н 10 (Г) 
Л 1-К С И Л О Л

17,24 357,69 -11,30 526,64 -204,76 —

«-С8Н10(ж)
и-ксилол -24,43 247,69 183,68 — — —
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Продолжение таблицы
Вещество Ah°ш‘обр>2985

кДж/моль

s°
Л29&,

Дж/(моль • К)
Коэффициенты уравнения 
с°р(Т) = а + ЬТ + сТ2+с'Т-2

а Ъ- 103 с - 106 с' - 10“5

«-С8Ню (г> 
и-ксилол 17,95 352,42 -10,67 521,03 -200,66 —

С8Н10 (ж) 
этил бензол -12,48 255,35 186,58 — — —

С8Н10 (г) 
этил бензол 29,79 360,45 -15,61 548,82 -220,37 —

С8Н18 (Г) 0КТаН -208,45 466,73 6,91 741,9 -397,27 —

С12н26 (г) додекан -286,69 622,54 14,19 844,82 593,08 —

С7Н14 (г)
метилциклогексан

-154,77 343,34 135,02 — — —

С7Н16 (г) гептан -187,78 427,90 10,00 587,14 -215,56

С7Н1б (г)
2,3 -диметилпентан

45,6 910,2 12,3 775,0 -848,0

С6Н5С3Н7(г)
пропилбензол

7,82 400,58 -29,95 742,07 -452,3

С9Н12 (г) (кумол) 
изопропилбензол

3,93 388,57 -38,4 772,46 -482,99

С9Н20 (г) нонан -229,03 505,68 8,73 578,7 487,56

С6Н4(С3Н7)2(г)
и-диизопропил-
бензол

5,67 679,0 97,8 88,0 -541,0

С12Н26 (г) додекан -286,69 622,54 14,19 844,82 593,08

СН3ОН (ж) 
метанол -238,57 126,78 81,6 — — —

СН3ОН (г) метанол -201,00 239,76 15,28 105,2 -34,04 —

СН3СНО (г) 
ацетальдегид -166,0 264,20 13.00 153,5 -53,70

НСООН (ж) 
муравьиная к-та -424,76 128,95 99,04 — — —
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Продолжение таблицы
Вещество Ah0

кДж/моль

s°
Л 298,

Дж/(моль • К)
Коэффициенты уравнения 
с °р(Т) = а + ЬТ + сТ2 + с'Т~2

а Ъ- 103 с - 106 с' • 10“5

НСООН (г) 
муравьиная к-та -378,80 248,77 19,40 112,80 -47,50 —

С2Н60  (г)
диметиловый эфир

-184,05 267,06 16,18 183,90 -58,70

С2Н5ОН (ж) этанол -276,98 160,67 111,96 — — —

С2Н5ОН (г) этанол -234,80 281,38 10,99 204,70 -74,20 —

СН3СООН (ж) 
уксусная кислота -484,09 159,83 122,43 — — —

СН3СООН (г) 
уксусная кислота -434,84 282,5 14,82 196,7 -77,7 —

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

C3HgO (г) ацетон -217,57 294,93 22,47 201,80 -63,50 —

С3Н7ОН (ж) 
1-пропанол -304,55 192,88 148,60 — — —

С3Н7ОН(г) 
1-пропанол -257,53 324,80 13,10 277,50 -98,44 —

С4Н9ОН(ж)
бутанол -325,56 225,73 183,26 — — —

С4Н9ОН(г)
бутанол -274,43 363,17 14,68 358,10 -129,00 —

СС14(ж)
тетрахлорметан -132,84 216,19 131,70 — — —

СС14(г)
тетрахлорметан -100,42 310,12 59,36 97,00 -49,57 —

СНС13 (ж) 
трихлорметан -132,21 202,92 116,30 — — —

СНС13 (г) 
трихлорметан -101,25 295,64 29,50 148,90 -90,70 —

СН2С12(ж)
дихлорметан -124,26 178,66 100,00 — — —
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Продолжение таблицы
Вещество Ah°ш‘обр>2985

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

СН2С12(г)
дихлорметан -95,39 270,24 22,09 111,30 ^16,36 —

СН3ОН (ж) 
метанол -238,57 126,78 81,6 — — —

СН3ОН (г) метанол -201,00 239,76 15,28 105,2 -34,04 —

СН3СНО (г) 
ацетальдегид -166,0 264,20 13.00 153,5 -53,70

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 —

С2нб0 (г)
диметиловый эфир

-184,05 267,06 16,18 183,90 -58,70

С2Н5ОН (ж) этанол -276,98 160,67 111,96 — — —

С2Н5ОН (г) этанол -234,80 281,38 10,99 204,70 -74,20 —

СН3СООН (ж) 
уксусная кислота -484,09 159,83 122,43 — — —

СН3СООН (г) 
уксусная кислота —434,84 282,5 14,82 196,7 -77,7 —

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

С3НбО (г) ацетон -217,57 294,93 22,47 201,80 -63,50 —

С3Н7ОН (ж) 
1-пропанол -304,55 192,88 148,60 — — —

С3Н7ОН(г) 
1-пропанол -257,53 324,80 13,10 277,50 -98,44 —

С4Н9ОН (ж) 
бутанол -325,56 225,73 183,26 — — —

С4Н9ОН(г)
бутанол -274,43 363,17 14,68 358,10 -129,00 —
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Окончание таблицы
Вещество Ah0

кДж/моль

s°
Л 298,

Дж/(моль • К)
Коэффициенты уравнения 
с °р(Т) = а + ЬТ + сТ2 + с'Т~2

а Ъ- 103 с - 106 с' • 10“5

СС14 (ж) 
тетрахлорметан -132,84 216,19 131,70 — — —

СС14(г)
тетрахлорметан -100,42 310,12 59,36 97,00 —49,57 —

СНС13 (ж) 
трихлорметан -132,21 202,92 116,30 — — —

СНС13 (г) 
трихлорметан -101,25 295,64 29,50 148,90 -90,70 —

СН2С12(ж)
дихлорметан -124,26 178,66 100,00 — — —

СН2С12(г)
дихлорметан -95,39 270,24 22,09 111,30 ^16,36 —
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