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ПРЕДИСЛОВИЕ 
 
 
 
Данное пособие предназначено для проведения практических 

и лабораторных занятий по разделам «Основы химической термо-
динамики», «Химическое равновесие» и «Фазовое равновесие» 
дисциплины «Физическая химия». Учебно-методическое пособие 
состоит из пяти разделов и приложения. В первом разделе изло-
жены основные понятия химической термодинамики, три ее зако-
на, рассмотрено их практическое применение. Во втором разделе 
приведены способы описания химического равновесия в различ-
ных системах, указаны его основные характеристики, а также рас-
смотрено влияние различных факторов на положение химического 
равновесия. В третьем разделе описаны фазовые равновесия в одно-, 
двух- и трехкомпонентных системах, а также изложены физико-
химические основы разделения многокомпонентных систем при 
помощи перегонки и экстракции. Кроме этого, в разделах 1–3 при-
ведены примеры решения задач по соответствующим разделам 
курса, а также условия задач различной степени сложности. В чет-
вертом разделе рассмотрены методики (калориметрия, колоримет-
рия, поляриметрия), используемые при определении термодина-
мических характеристик физико-химических процессов и химиче-
ских реакций. Пятый раздел содержит описание четырнадцати ла-
бораторных работ, целью которых является определение тепловых 
эффектов, сопровождающих различные физико-химические про-
цессы и химические реакции, установление термодинамических 
характеристик реакций, протекающих в водных растворах, опре-
деление коэффициента распределения вещества между двумя вза-
имно нерастворимыми жидкостями, а также изучение взаимной 
растворимости в трехкомпонентной системе. В приложении при-
ведены справочные данные, необходимые при решении задач и 
выполнении лабораторных работ. 

Пособие подготовлено в соответствии с типовой учебной про-
граммой по дисциплине «Физическая химия», утвержденной 
04.08.2009 Министерством образования Республики Беларусь (ре-
гистрационный № ТД–I.170/тип). Замечания и предложения по 
поводу содержания и оформления пособия будут с благодарно-
стью приняты авторами и учтены в дальнейшей работе. 



1. ОСНОВЫ ХИМИЧЕСКОЙ 
ТЕРМОДИНАМИКИ 

 
 
 

1.1. Первый закон термодинамики.  
Внутренняя энергия, теплота, работа,  

энтальпия. Теплоемкость 
 
 
В соответствии с первым законом термодинамики 

 Q = ΔU + A, (1.1) 
теплота (Q), подводимая к системе, расходуется на изменение 
внутренней энергии системы (ΔU) и на совершение системой ра-
боты (A) над окружающей средой. 

Под внутренней энергией системы понимают сумму всех ви-
дов энергии за исключением кинетической энергии системы как 
целого и ее потенциальной энергии положения. Работа и тепло-
та представляют собой способы передачи энергии, причем под 
работой понимают передачу энергии в виде упорядоченного 
движения частиц, а под теплотой – в виде неупорядоченного, хао-
тического, теплового движения частиц. В термодинамике эндо-
термическими называются процессы, идущие с поглощением теп-
лоты (Q > 0), экзотермическими – идущие с выделением теплоты 
(Q < 0). Работа считается положительной (A > 0), если система со-
вершает ее над окружающей средой, и отрицательной (A < 0), ес-
ли окружающая среда совершает работу над системой. 

Теплота (Q) и работа (A) процесса зависят от условий его про-
текания, поскольку Q и A являются функциями процесса. Однако 
разность этих величин (Q – A) при переходе системы из одного со-
стояния (1) в другое (2) не зависит от условий проведения процес-
са, является постоянной величиной, которая численно равна изме-
нению внутренней энергии системы в ходе этого процесса: 

 ΔU = U2 – U1 = Q – A;  

(1)
,Q A
→  (2) 

U1 ΔU U2 
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Внутренняя энергия системы является функцией состояния. 
Другой важной функцией состояния является энтальпия, связан-
ная с внутренней энергией системы уравнением: 

 H = U + pV. (1.2) 

Под теплоемкостью понимают количество теплоты, необхо-
димое для нагрева некоторого определенного количества вещества 
на 1 К. Различают удельную и молярную теплоемкости. 

Удельная теплоемкость суд, Дж ⋅ кг–1 ⋅ К–1, численно равна 
количеству теплоты (Дж), необходимому для нагрева единицы 
массы (1 кг) вещества на 1 К. Молярная теплоемкость с, 
Дж ⋅ моль–1 ⋅ К–1, численно равна количеству теплоты (Дж), необ-
ходимому для нагрева единицы количества (1 моль) вещества на 1 К.  

Различают также среднюю и истинную теплоемкости. Пусть 
Q – количество теплоты, затраченное для нагрева вещества от 
температуры T1 до температуры T2, тогда средняя теплоемкость 
вещества в данном интервале температур 

1 2T Tc − равна: 

 
1 2

2 1 ΔT T
Q Qc

T T Τ− = =
−

. (1.3) 

Если уменьшать интервал температур ΔT до бесконечно ма-
лой величины dT, то можно получить выражение для истинной 
теплоемкости вещества при данной температуре T (c, или cT): 

 
1 2Δ 0 Δ 0

δlim lim
ΔT TΤ Τ

Q Qc c
Τ dT−→ →

= = = . (1.4) 

Количество теплоты, которое необходимо сообщить системе 
для повышения ее температуры на 1 К, даже при одной и той же 
температуре зависит от условий, при которых систему нагревают. 
Поэтому значения истинной теплоемкости вещества для данной 
температуры при разных способах нагрева вещества различаются. 
В химической термодинамике чаще имеют дело с процессами на-
грева (охлаждения), протекающими при постоянном объеме 
(V = const) или давлении (p = const). Таким процессам соответству-
ют изохорная сV (V = const) и изобарная cp (p = const) теплоемкости, 
которые определяются следующими соотношениями: 

 
d

V
V

V

Q U dUc
T T dT

δ ∂⎛ ⎞= = =⎜ ⎟∂⎝ ⎠
, (1.5) 
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δ p

p
p

Q H dHc
dT T dT

∂⎛ ⎞= = =⎜ ⎟∂⎝ ⎠
, (1.6) 

где QV и Qp – теплоты процессов, протекающих при постоянном 
объеме и давлении соответственно; U и H – внутренняя энергия и 
энтальпия системы соответственно. 

Теплоемкость вещества зависит от температуры. Для темпера-
тур выше комнатной эту зависимость обычно выражают в виде 
полиномов различной степени сложности: 

 2
pc a bT cT= + + , (1.7) 

 2
'

p
cc a bT

T
= + + , (1.8) 

где a, b, c и 'c  – коэффициенты, определяемые экспериментально 
для каждого вещества и справедливые в указанном интервале тем-
ператур; при этом уравнением (1.7) обычно описывают темпера-
турную зависимость теплоемкости органических, а уравнением 
(1.8) – неорганических веществ. 

Важной термодинамической характеристикой любого вещест-
ва является его стандартная молярная изобарная теплоемкость 

,298pc , Дж ⋅ моль–1 ⋅ К–1, т. е. теплоемкость 1 моль вещества при 
стандартных условиях (p = рο = 1 атм) и температуре 298 К. 

Значения ,298pc , средних теплоемкостей ,298p Tc −  и эмпириче-
ских коэффициентов в уравнениях (1.7, 1.8) приводятся в различ-
ных справочниках, например, в [9]. 

При практических расчетах зависимостью ( )pc f T=  часто 
пренебрегают, полагая, что в данном интервале температур тепло-
емкость практически постоянна и равна по величине ,298pc : 

,298( )p pc f T c≠ = . 
Из уравнения (1.6) легко получить выражение для расчета ко-

личества теплоты, необходимого для изобарного нагрева одного 
моля вещества от начальной температуры T1 до конечной T2. Если 
нагрев (охлаждение) проводится при стандартном давлении 
(p = 1 атм), T1 = 298 К, T2 = T и ,298 ( )p pc c f T= ≠ , то: 

 298 298 ,298( 298)p T T pQ H H H c T−= Δ = − = − . (1.9) 

Если нагревают не 1 моль, а n моль вещества, то расчет следу-
ет производить по следующей формуле: 
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 298 ,298( 298)p T pQ H nc T−= Δ = − . (1.10) 

При более точных расчетах учитывают зависимость теплоем-
кости вещества от температуры, принимая, что ,298( )p p Tc f T c −= = . 
Количество теплоты, необходимое для нагрева в определенном 
интервале температур (от T1 до T2) n моль вещества, в этом случае 
определяют по уравнению: 

 
1 2 2 1,298 ( )p T T p TQ H nc T T− −= Δ = − . (1.11) 

Наиболее точный результат получается, если учесть зависи-
мость ( )pc f T=  в явном виде, подставив выражение (1.7) или (1.8) в 
формулу (1.6). Проинтегрировав полученное соотношение, получим 

 
1 2

2 2
2 1 2 1

1 2

1 1( ) + ( ) '( )
2p T T
bQ H a T T T T c

T T−= Δ = − − + − , (1.12) 

 
1 2

2 2 3 3
2 1 2 1 2 1( ) + ( ) ( )

2 3p T T
b cQ H a T T T T T T−= Δ = − − + − . (1.13) 

 
 
 
1.2. Закон Гесса, следствия из него,  
их использование при практических  

расчетах 
 
 
Если в закрытой термодинамической системе протекает хи-

мическая реакция 

 A B C Dν A ν B ν C ν D+ = + , (1.14) 

то тепловым эффектом этой реакции при температуре T называют 
количество теплоты, которое выделяется (поглощается) при взаи-
модействии νA молей компонента A с νB молей компонента B  
с образованием νC и νD молей продуктов реакции C и D; при этом 
предполагается, что исходные реагенты и продукты реакции нахо-
дятся при одной и той же температуре T. 

Согласно закону Гесса, тепловой эффект химической реакции 
не зависит от пути реакции (числа и вида промежуточных стадий), 
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а определяется лишь начальным и конечным состояниями систе-
мы при условии, что объем (V) или давление (p) в течение процес-
са остаются постоянными: 

 2 1VQ U U U= Δ = − , (1.15) 

 2 1pQ H H H= Δ = − . (1.16) 

Таким образом, тепловой эффект реакции, протекающей при 
постоянном объеме (QV), равен изменению внутренней энергии 
системы (ΔU) в результате протекания реакции; тепловой эф-
фект реакции, протекающей при постоянном давлении (Qp), ра-
вен изменению энтальпии (ΔH) системы в ходе реакции. Урав-
нения (1.15) и (1.16) означают, что величины QV и Qp не зависят 
от пути процесса (реакции), т. е. приобретают свойства функции 
состояния. 

В общем случае связь между QV и Qp описывается уравнением: 

 νH U RTΔ = Δ + Δ , ν ,p VQ Q RT= + Δ  (1.17) 

где ΔH и ΔU – изменение энтальпии и внутренней энергии систе-
мы в ходе химической реакции, Дж; Δν – изменение числа молей 
газообразных участников реакции в результате одного пробега* 
реакции: 
 

прод исх
ν ν ν ;j iΔ = −∑ ∑  (1.18) 

R – универсальная газовая постоянная, равная 8,314 Дж · моль–1 · К–1; 
T – температура, при которой находятся исходные реагенты и 
продукты реакции, К; Qp и QV – тепловой эффект химической ре-
акции при постоянном давлении и объеме соответственно, Дж 
или кДж. 

Уравнение (1.18) справедливо в предположении, что газооб-
разные участники реакции подчиняются законам идеальных газов. 
Qp < QV при Δν < 0, Qp > QV при Δν > 0. Для химических реакций, 
протекающих без участия газообразных веществ либо идущих без 
изменения числа молей газообразных участников реакции 
(Δν = 0), Qp = QV. 
                                                 

* Один пробег реакции означает, что в ходе реакции превращается такое 
количество молей реагирующих веществ, которое соответствует их стехио-
метрическим коэффициентам в уравнении реакции. 
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Тепловой эффект реакции при стандартных условиях* ( HΔ ) – 
количество теплоты, которое выделяется (поглощается) в результа-
те одного пробега химической реакции при стандартных условиях 
([ ΗΔ ] = кДж). Тепловой эффект реакции, протекающей при стан-
дартных условиях и температуре 298 К, обозначают как 298HΔ . 

На практике тепловой эффект химической реакции рассчиты-
вают, используя различные следствия из закона Гесса. 

Первое следствие из закона Гесса: тепловой эффект реакции 
равен разности между суммой стандартных теплот образования 
продуктов реакции и суммой стандартных теплот образования ис-
ходных реагентов с учетом стехиометрических коэффициентов: 

 298 ,298, ,298,
1 1
ν Δ ν Δ

n m

j f j i f i
j i

H H H
= =

Δ = −∑ ∑ , (1.19) 

где ,298fHΔ  – стандартная теплота образования химического со-
единения из простых веществ, кДж ⋅ моль–1; ν – химические коли-
чества веществ, соответствующие стехиометрическим коэффици-
ентам участников реакции (индекс j соответствует продуктам ре-
акции, индекс i – исходным реагентам), моль. 

Стандартная теплота образования химического соединения 
из простых веществ ( ,298fHΔ ) – это тепловой эффект реакции об-
разования одного моля химического соединения из простых ве-
ществ** при стандартных условиях и температуре 298 К (для про-
стых веществ ,298fHΔ  = 0). 

Например, ,298fHΔ ,CaCO3,тв = –1206,83 кДж ⋅ моль–1 – это тепло-
вой эффект реакции образования одного моля кристаллического 
карбоната кальция из кристаллических кальция, углерода (графит) 
и газообразного кислорода при стандартных условиях и темпера-
туре 298 К: 
                                                 

** Реакция протекает при стандартных условиях, если все ее участники 
находятся в стандартных состояниях. Для твердых (кристаллических) и 
жидких веществ стандартное состояние – это состояние чистого вещества, 
находящегося под внешним давлением p = 1 атм при заданной (любой) тем-
пературе. Идеальный газ находится в стандартном состоянии, если его парци-
альное давление составляет одну атмосферу при любой (фиксированной) 
температуре. 

** При этом простые вещества выбираются в том агрегатном состоянии или 
той кристаллической модификации (для твердых тел), в которой они наиболее 
устойчивы при T = 298 К. Примерами таких веществ являются газообразный 
хлор Cl2,газ, жидкий бром Br2,ж, кристаллический иод I2,тв и графит Cграфит. 
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 Caтв + Cграфит + 1,5O2,газ = CaCO3,тв.  
Второе следствие из закона Гесса: тепловой эффект реакции 

равен разности между суммой стандартных теплот сгорания ис-
ходных реагентов и суммой стандартных теплот сгорания продук-
тов реакции с учетом стехиометрических коэффициентов: 

 298 сгор,298, сгор,298,
1 1
ν ν

n m

i i j j
i j

H H H
= =

Δ = Δ − Δ∑ ∑ , (1.20) 

где сгор,298HΔ  – стандартная теплота сгорания химического соедине-
ния, кДж ⋅ моль–1;  ν – количества веществ, соответствующие сте-
хиометрическим коэффициентам участников реакции (индекс j соот-
ветствует продуктам реакции, индекс i – исходным реагентам), моль. 

Стандартная теплота сгорания химического соединения 
( сгор,298HΔ ) – это количество теплоты, выделяющееся при окисле-
нии одного моля химического соединения газообразным молеку-
лярным кислородом (O2,газ) при стандартных условиях и темпера-
туре 298 К с образованием определенных продуктов реакции – 
CO2,газ, H2Oж, N2,газ и др. (для этих веществ, как и для молекуляр-
ного кислорода, сгор,298HΔ  = 0). 

Так, 
2 6сгор,298,(C H )HΔ , = –1559,88 кДж ⋅ моль–1 – это тепловой 

эффект реакции окисления 1 моль газообразного этана газообраз-
ным молекулярным кислородом с образованием углекислого газа 
и жидкой воды при стандартных условиях и температуре 298 К: 
 C2H6,газ + 3,5O2,газ = 2CO2,газ + 3H2Oж.  

Тепловые эффекты реакций дегидратации кристаллогидратов 
(или гидратации безводных солей) можно рассчитать как разность 
между интегральными молярными теплотами растворения кристал-
лического исходного реагента и кристаллического продукта реакции 
с образованием растворов одной и той же моляльной концентрации. 

Так, например, тепловой эффект реакции 
 CuSO4·5H2Oкр = CuSO4,кр + 5H2Oж  
можно рассчитать по уравнению 

 
4 2 кр 4,кр298 ,CuSO 5H О ,CuSO1 H 1 Hm mH ⋅Δ = ⋅Δ − ⋅Δ , (1.21) 

где 
4 2 кр,CuSO 5H ОmH ⋅Δ  и 

4,кр,CuSOmHΔ  – интегральные молярные тепло-
ты растворения CuSO4·5H2Oкр и CuSO4,кр с образованием раствора, 
в котором на 1 моль соли приходится 500 молей воды. 
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Интегральная молярная теплота растворения (ΔHm) – коли-
чество теплоты, которое выделяется или поглощается при раство-
рении одного моля химического соединения в чистом растворите-
ле (например, в воде) с образованием раствора определенной мо-
ляльной концентрации (m). ΔHm измеряется в кДж · моль–1 и зави-
сит от природы вещества, природы растворителя (в общем слу-
чае), температуры и концентрации образующегося раствора. 

При расчетах тепловых эффектов реакций, протекающих в 
растворах, помимо интегральных молярных теплот растворения 
используют интегральные молярные теплоты разбавления. 

Интегральная молярная теплота разбавления ( 2
1

m
mHΔ ) – это 

количество теплоты, которое выделяется или поглощается при 
разбавлении раствора, содержащего 1 моль растворенного вещест-
ва от большей концентрации m1 до меньшей концентрации m2. 

2
1

m
mHΔ  измеряется в кДж · моль–1 и зависит от природы вещества, 

природы растворителя, температуры и концентраций исходного и 
образующегося раствора. В отличие от величин ,298fHΔ , сгор,298HΔ  
и ΔHm, значения 2

1

m
mHΔ  в справочниках обычно не табулируются, а 

рассчитываются по формуле:  

 2
2 11

.m
m mmH H HΔ = Δ − Δ  (1.22) 

 
 
 

1.3. Уравнение Кирхгоффа.  
Способы расчета теплового эффекта  
химической реакции при различных  

температурах 
 
 
Тепловой эффект химической реакции, протекающей при 

стандартных условиях и произвольной температуре T, можно рас-
считать при помощи уравнения Кирхгоффа, которое в интеграль-
ной форме имеет вид: 

 298
298

T

T pH H c dTΔ = Δ + Δ∫ , (1.23) 

где THΔ  – тепловой эффект химической реакции при температуре Т; 
298HΔ  – тепловой эффект химической реакции при 298 К, который 

можно рассчитать по уравнениям (1.19), (1.20). 
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На практике расчет THΔ  проводят различными способами: 
1) принимают, что 0pcΔ ≈ , т. е. в результате реакции суммар-

ная теплоемкость веществ не изменяется*. Тогда 

 298TH HΔ ≈ Δ ; (1.24) 

2) считают, что ,298( ) constp pc f T cΔ ≠ = = Δ . Тогда 

 298 ,298( 298)T pH H c TΔ = Δ + Δ − , (1.25) 

где  ,298pcΔ  – изменение стандартной изобарной теплоемкости в ре-
зультате одного пробега химической реакции, Дж ⋅ К–1: 

 ,298 ,298, ,298,
1 1

m n

p j p j i p i
j i

c c c
= =

Δ = ν − ν∑ ∑ . (1.26) 

3) принимают, что ,298( ) p Tpc f T c −Δ = = Δ . Тогда 

 ,298298 ( 298)p TTH H c T−Δ = Δ + Δ − , (1.27) 

где  ,298pcΔ  – изменение средней изобарной теплоемкости в ре-
зультате одного пробега химической реакции, Дж ⋅ К–1: 

 ,298 ,298 , ,298 ,
1 1

m n
p T p T j p T ij i

j i
c c c− − −

= =
Δ = ν − ν∑ ∑ . (1.28) 

4) учитывают зависимость ( )pc f T=  в явном виде (выражения 
(1.7) или (1.8)), рассчитывая THΔ  по уравнениям (1.29) или (1.30): 

  2 2
298

1 1( 298) + ( 298 ) '
2 298
Δ ⎛ ⎞Δ = Δ + Δ − − + Δ −⎜ ⎟

⎝ ⎠
T

bH H a T T c
T

,   (1.29) 

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

2 3T
b cH H a T T TΔ ΔΔ = Δ + Δ − − + − ,  (1.30) 

где aΔ , bΔ , 'cΔ  и cΔ  рассчитывают по формулам (1.31–1.34): 

 j i
1 1

,
m n

j i
j i

a a a
= =

Δ = ν − ν∑ ∑  (1.31) 

                                                 
* Это приближение хорошо выполняется для реакций, все участники ко-

торых – и исходные реагенты, и продукты реакции, – находятся в твердом 
агрегатном состоянии. Для этих реакций справедливо правило аддитивности 
Коппа – Неймана: теплоемкость системы, в которой протекает твердофазная 

реакция, в ходе этой реакции не изменяется (
1( ) 1( )

ν ν
m n

j p, j i p,i
j i

c c
= =

=∑ ∑
прод исх

). 
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1 1

,
m n

j j i i
j i

b b b
= =

Δ = ν − ν∑ ∑  (1.32) 

 ' '

1 1
' ,

m n

j j i i
j i

c c c
= =

Δ = ν − ν∑ ∑  (1.33) 

 
1 1

.
m n

j j i i
j i

c c c
= =

Δ = ν − ν∑ ∑  (1.34) 

Наиболее точные результаты дает способ 4, однако на практи-
ке часто величину THΔ  рассчитывают приближенно, по способу 2. 

Расчет теплот фазовых превращений (испарение, плавление 
и т. д.) производится таким же образом, как и для химических ре-
акций, но с небольшими отличиями. Поскольку теплоты фазовых 
превращений рассчитываются на один моль вещества (по опреде-
лению), то они выражаются не в кДж (как тепловые эффекты хи-
мических реакций), а в кДж ⋅ моль–1. Так, для процесса 

 H2Oж → H2Oгаз   (p = 1 атм, Т = 373 К)  

 исп,373 исп,298 ,298,исп (373 298)pH H cΔ = Δ + Δ ⋅ − , (1.35) 

 
2 газ 2 жисп,298 ,298,H O ,298,H Of fH H HΔ = Δ − Δ , (1.36) 

 
2 газ 2 ж,298,исп ,298,H O ,298,H Op p pc c cΔ = − , (1.37) 

причем в данном случае [ исп,373HΔ ] = [ исп,298HΔ ] = кДж ⋅ моль–1, 
[ ,298,испpcΔ ] = Дж ⋅ моль–1 ⋅ К–1 (испарение – фазовый переход). 

 
 
 

1.4. Второй закон термодинамики.  
Энтропия. Расчет изменения энтропии  

в ходе различных процессов и в результате 
протекания химической реакции 

 
 
Согласно Клаузиусу, второй закон термодинамики можно 

сформулировать следующим образом: существует некая величина, 
названная им энтропией (S), которая является функцией состояния 
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и изменение которой для обратимого изотермического процесса 
равно приведенной теплоте процесса, а для необратимого процес-
са – больше приведенной теплоты процесса. Математической за-
писью второго закона термодинамики является равенство –
 неравенство Клаузиуса в дифференциальной (1.38) и интеграль-
ной (1.39) формах: 

 QdS
T
δ≥ , (1.38) 

 
2

1

QS
T
δΔ ≥ ∫ , (1.39) 

где S – энтропия, Дж ⋅ К–1; δQ / T – элементарная приведенная теп-
лота процесса, Дж ⋅ К–1; знак «=» относится к обратимым, а «>» – к 
необратимым процессам. 

Энтропия системы является экстенсивным параметром и зави-
сит от количества молей вещества в системе, природы и агрегат-
ного состояния образующих систему веществ, состава системы, 
температуры и давления. При увеличении количества молей веще-
ства в системе и с ростом температуры энтропия возрастает, при 
увеличении давления – уменьшается; при переходе вещества из 
твердого состояния в жидкое, а затем в газообразное его энтропия 
последовательно (и скачкообразно) увеличивается. 

Для изолированных систем (δQ = 0, Q = 0) второй закон тер-
модинамики может быть записан в виде 
 0dS ≥ , 0SΔ ≥ , (1.40) 
 необр 0SΔ >  (для необратимых процессов), (1.41) 

 обр 0SΔ =  (для обратимых процессов) (1.42) 

и сформулирован следующим образом: в изолированной системе 
любой самопроизвольный процесс протекает только с увеличени-
ем энтропии и заканчивается тогда, когда энтропия системы S дос-
тигает своего максимального значения (при этом система прихо-
дит в состояние устойчивого равновесия); процессы, протекающие 
с уменьшением энтропии, в изолированной системе термодинами-
чески невозможны. 

Третий закон термодинамики в виде постулата Планка гла-
сит: энтропия идеального индивидуального кристаллического ве-
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щества* при абсолютном нуле температур равна нулю и математи-
чески записывается как 

 
0К

lim 0TT
S

→
= , или 0 0S = . (1.43) 

Благодаря третьему закону термодинамики появилась воз-
можность находить не только изменение энтропии системы в ходе 
различных процессов, но и абсолютные значения энтропии ве-
ществ при различных условиях. В справочниках (см., например, 
[9]) приводятся значения абсолютных молярных стандартных 
энтропий веществ 298S  ([ 298S ] = Дж ⋅ моль–1 ⋅ К–1), значения кото-
рых зависят только от природы веществ (состава и агрегатного со-
стояния). 

Изменение энтропии вещества в процессе фазового перехода 
(ф.п.) (испарения, сублимации и т. д.), протекающего при 
стандартном давлении (р = 1 атм), можно рассчитать по 
уравнению (1.44): 

 ф.п
ф.п

ф.п

H
S

Т
Δ

Δ = , (1.44) 

где ф.пHΔ  рассчитывают по формулам (1.35–1.37). 
Изменение энтропии при изобарном нагреве (охлаждении) 

вещества находят по формуле 

 
2 2 2

2 1
1 1 1

T T T
p p

T T
T T T

Q cdHS S S dT
T T T
δ

Δ = − = = =∫ ∫ ∫ . (1.45) 

Если p = 1 атм, Т1 = 298 К, Т2 = Т, и ,298( )p pc f T c≠ = , то фор-
мула для расчета изменения энтропии при нагреве одного моля 
вещества имеет вид: 

 ,298
298 ,298

298
ln

298

T
p

T p
c TS S S dT c

T
Δ = − = =∫ , (1.46) 

                                                 
* Идеальное кристаллическое вещество – это твердое тело с идеальной 

(бездефектной) кристаллической решеткой, термин «индивидуальное» указы-
вает на то, что речь идет не о твердом растворе, в котором даже при нулевой 
температуре остается некоторый беспорядок. Постулат Планка не выполняет-
ся для реальных (дефектных) кристаллических веществ, для сплавов (пред-
ставляющих собой твердые растворы) и стекол (аморфных (бесструктурных) 
твердых тел). 
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а для расчета изменения энтропии при нагреве n моль вещества: 

 ,298
,298

298
ln

298

T
p

p
c TS n dT nc

T
Δ = =∫ . (1.47) 

Изменение энтропии при изохорном нагреве (охлаждении) 
вещества рассчитывают по уравнению 

 
2 2 2

2 1
1 1 1

T T T
V V

T T
T T T

Q dU cS S S dT
T T T
δΔ = − = = =∫ ∫ ∫ , (1.48) 

и, если ( ) constVc f T≠ = , Т1 = 298 К, Т2 = Т, то для расчета изме-
нения энтропии при нагреве n моль вещества при V = const ис-
пользуют 

 
298

ln
298

T
V

V
c TS n dT nc
T

Δ = =∫ . (1.49) 

Расчет изменения энтропии при изотермическом расширении 
(сжатии) идеального газа. Объединенная запись первого и второ-
го законов термодинамики для обратимых процессов, в ходе кото-
рых не совершается полезная работа, имеет вид: 
 TdS dU pdV= + , (1.50) 
откуда 

 dU pdS dV
T T

= + . (1.51) 

Учитывая, что VdU nc dT= , а уравнение Менделеева – Кла-
пейрона имеет вид pV nRT= , при T = const получим 

 Vnc dT nR nRdS dV dV
T V V

= + = . (1.52) 

Интегрируем последнее выражение от V1 до V2: 

 
2

1

2

1
ln

V

V

nR VS dV nR
V V

Δ = =∫ . (1.53) 

Таким образом, при изотермическом расширении (V2 > V1) эн-
тропия идеального газа увеличивается (ΔS > 0). При T = const для 
идеального газа справедлив закон Бойля – Мариотта: 

 constpV = , p1V1 = p2V2, 2 1

1 2

V p
V p

= . (1.54) 
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Подставляя выражение (1.54) в формулу (1.53), получим 

 1 2

2 1
ln lnp pS nR nR

p p
Δ = = − , (1.55) 

т. е. при изотермическом сжатии (p2 > p1) энтропия идеального га-
за уменьшается (ΔS < 0). 

Если выражать давление в атмосферах, то при р1 = 1 атм и р2 = p 

 ΔS = –nRlnp. (1.56) 

Учитывая, что 2 1S S S S SΔ = − = − , при n = 1 получим (1.57): 

 lnS S R p= − , (1.57) 

где S – энтропия одного моля идеального газа при давлении p, атм; 
S° – энтропия одного моля идеального газа при давлении 1 атм; p – 
безразмерная величина, численно равная давлению газа, выражен-
ному в атмосферах. 

Изменение энтропии при изобарно-изотермическом смешении 
идеальных газов можно рассчитать по формуле 
 1 2 1 1 2 2( ) ( ln ln )S n n R x x x xΔ = − + + , (1.58) 

где n1 и n2 – количества молей 1-го и 2-го идеальных газов, а x1 и 
x2 – их молярные доли в образовавшейся смеси (газовом растворе). 

Поскольку lnx1, lnx2 < 0, то из уравнения (1.58) следует, что 
ΔSсмеш > 0, т. е. идеальные газы смешиваются необратимо. 

Знание величин 298S  для химических соединений дает воз-
можность рассчитать изменение энтропии в результате химиче-
ской реакции непосредственно, без использования термохимиче-
ских циклов: 

 298 298, 298,
1 1

n m

j j i i
j i

S S S
= =

Δ = ν − ν∑ ∑ , (1.59) 

где 298SΔ  – изменение энтропии в ходе одного пробега химиче-
ской реакции при стандартных условиях и температуре 298 К, 
Дж ⋅ К–1; 298S  – значения абсолютных молярных стандартных эн-
тропий участников химической реакции, Дж ⋅ моль–1 ⋅ К–1; ν – ко-
личества веществ, соответствующие стехиометрическим коэффи-
циентам участников реакции (индекс j отвечает продуктам реак-
ции, индекс i – исходным реагентам), моль. 
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Изменение энтропии в результате химической реакции при 
любой температуре можно рассчитать при помощи уравнения: 

 ,
298

298

T
p T

T
c dT

S S
T

Δ
Δ = Δ + ∫ , (1.60) 

которое, как и выражение (1.23), можно проинтегрировать различ-
ными способами, принимая, что 0pcΔ ≈  (1.61), ( )pc f TΔ ≠ =  

,298const pc= = Δ  (1.62), ,298( ) p Tpc f T c −Δ = = Δ  (1.63) и ( )pc f TΔ = =
 

2
'ca bT

T
Δ= Δ + Δ +  (1.64) или 2( )pc f T a bT cTΔ = = Δ + Δ + Δ  (1.65): 

 298TS SΔ ≈ Δ , (1.61) 

 298 ,298ln ,
298T p
TS S cΔ = Δ + Δ  (1.62) 

 ,298298 ln ,
298

p TT
TS S c −Δ = Δ + Δ  (1.63) 

 298 2 2
' 1 1ln ( 298)

298 2 298
Δ ⎛ ⎞Δ = Δ + Δ + Δ − + −⎜ ⎟

⎝ ⎠
T

T cS S a b T
T

, (1.64) 

 2 2
298

'ln ( 298) ( 298 ),
298 2T
T cS S a b T TΔΔ = Δ + Δ + Δ − + −  (1.65) 

в которых ,298pcΔ , ,298p Tc −Δ , aΔ , bΔ , 'cΔ  и cΔ  рассчитывают по 
формулам (1.26), (1.28), (1.31–1.34) соответственно. 

Наиболее точный результат дают расчеты по формулам (1.64), 
(1.65), однако на практике величину TSΔ  часто рассчитывают 
приближенно, при помощи уравнения (1.62). 

 
 
 

1.5. Примеры 
 
 
Пример 1. Используя различные способы, рассчитать количе-

ство теплоты, необходимое для нагрева 2 моль CaCO3,тв от темпе-
ратуры T1 = 298 К до T2 = 1000 К при стандартном давлении 
(p = 1 атм) ( pQ ). Сравнить полученные результаты. 



 ______________________________________________________________    19 

Решение. Выпишем из табл. П.1, П.3, П.4 значения стандартной 
изобарной молярной теплоемкости ,298pc , средней теплоемкости 

298 1000c −  и коэффициентов a, b и 'c  в уравнении (1.8) для CaCO3,тв: 
,298pc  = 83,47 Дж · моль–1 · К–1, ,298 1000pc −  = 110,06 Дж · моль–1 · К–1, 

a = 104,52 Дж · моль–1 · К–1, b = 21,92 · 10–3 Дж · моль–1 · К–2, 'c  = 
= –25,94 · 105 Дж · моль–1 · К. Рассчитаем pQ  по выражению (1.10): 

 298 ,298( 298) =p T pQ H nc T−= Δ = −  

 1 1= 2 моль 83,47 Дж моль К (1000 К 298К) =117,19 кДж.− −⋅ ⋅ ⋅ ⋅ −  
Вычислим pQ  с помощью ,298 1000pc −  CaCO3,тв по уравне- 

нию (1.11): 

 298 ,298 ( 298) =p T p TQ H nc T− −= Δ = −  

 1 1= 2 моль 110,06 Дж моль К (1000 К 298К) = 154,52 кДж.− −⋅ ⋅ ⋅ ⋅ −  

Найдем pQ  с учетом зависимости теплоемкости CaCO3,тв от 
температуры при помощи формулы (1.12): 

 2 2
298

1 1[ ( 298) + ( 298 ) ' ]
2 298−

⎛ ⎞= Δ = − − + − =⎜ ⎟
⎝ ⎠

p T
bQ H n a T T c

T
 

 1 12 [104,52 Дж моль К (1000 К 298К)− −= ⋅ ⋅ ⋅ ⋅ − +  

 
3

1 2 2 2 2 221,92 10 Дж моль К (1000 К 298 К )
2

−
− −⋅+ ⋅ ⋅ ⋅ − −

 

 
5 1 1 125,94 10 Дж моль К ] 154,50 кДж .

298К 1000 К
− ⎛ ⎞

− ⋅ ⋅ ⋅ ⋅ − =⎜ ⎟
⎝ ⎠

 

Как видно, значения pQ , найденные с помощью средней 
,298p Tc −  и истинной ,p Tc  теплоемкостей CaCO3,тв, практически сов-

падают, тогда как результат, полученный с использованием ,298pc , 
занижен на 37,31 кДж (или 24,15%). Таким образом, при точном 
расчете теплоты, необходимой для нагрева вещества в некотором 
интервале температур, необходимо пользоваться истинными или 
средними теплоемкостями; результаты, полученные с использова-
нием стандартных молярных изобарных теплоемкостей, не очень 
точны и их следует использовать только как оценочные. 

Пример 2. Вычислить величину QV для реакции: 
 H2,газ + 0,5O2,газ = H2Oж  
при T = 298 К, если известно, что Qp,298 = –285,83 кДж. 
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Решение. Выражая из (1.17) QV, получим: 

 QV = Qp – ΔνRT.  

 Δν = 0 моль – 1,5 моль = –1,5 моль; 

 ΔνRT = –1,5 моль · 8,314 Дж · моль–1 · К–1 · 298 К = –3 717 Дж; 

 QV,298 = –285,83 кДж – (–3,72 кДж) = –282,11 кДж. 

Пример 3. Определить стандартный тепловой эффект реакции 

 3C2H2,газ  = C6H6,ж  
при T = 298 К, используя значения: 1) стандартных теплот образова-
ния химических соединений из простых веществ; 2) стандартных те-
плот сгорания химических соединений. Сравнить результаты расчета. 

Решение. Выписываем из табл. П.1 и П.2 значения стандарт-
ных теплот образования и стандартных теплот сгорания веществ, 
участвующих в реакции.  

Вещество C2H2,газ С6H6,ж 

,298,fHΔ  кДж · моль–1 226,75 49,03 

сгор,298,HΔ  кДж · моль–1 –1299,63 –3267,58 
В соответствии с формулой (1.19) тепловой эффект реак-

ции равен: 

 6 6,ж 2 2,газ298 ,298,C H ,298,C H1 3    f fH H HΔ = ⋅Δ − ⋅Δ =
 

 = 1 моль · (49,03 кДж · моль–1) – 3 моль · 226,75 кДж · моль–1 =  
 = –631,22 кДж. 

Согласно второму следствию из закона Гесса (1.20) тепловой 
эффект реакции равен: 

 
2 2 6 6,ж298 сгор, 298, C H ,газ сгор, 298, C H3H H HΔ = ⋅Δ − Δ =  

 = 3 моль · (–1299,63 кДж · моль–1) – 
 – 1 моль · (–3267,58 кДж · моль–1) = –631,31 кДж. 

Наблюдаемое различие в значениях 298HΔ  (–631,22 по перво-
му и –631,31 кДж по второму следствию из закона Гесса) невелико 
и связано с тем, что приводимые в справочниках значения теплот 
образования из простых веществ и теплот сгорания химических 
соединений имеют некоторую погрешность. Поскольку различие в 
значениях 298HΔ  исследуемой реакции, найденные различными 
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способами, отличаются менее, чем на 1 кДж, можно сделать вывод 
о том, что результаты расчетов хорошо согласуются между собой. 

Пример 4. Используя различные способы, рассчитать стан-
дартный тепловой эффект химической реакции 
 CaCO3,тв = CaOтв + СO2,газ  
при T = 1000 К. Сравнить полученные результаты. 

Решение. Выпишем из табл. П.1, П.3, П.4 значения стандарт-
ных теплот образования ,298,fHΔ  стандартных изобарных моляр-
ных теплоемкостей ,298pc , средних теплоемкостей ,298 1000pc −  и ко-
эффициентов a, b и 'c  в уравнении (1.8) для участников химиче-
ской реакции: 

Вещество CaCO3,тв CaOтв,00 СO2,газ 

,298,fHΔ  кДж · моль–1 –1206,83 –635,09 –393,51 

,298pc , Дж · моль–1 · К–1
 83,47 42,05 37,11 

,298 1000pc − , Дж · моль–1 · К–1 110,06 50,23 47,15 
a, Дж · моль–1 · К–1 104,52 49,62 44,14 

b · 103, Дж · моль–1 · К–2 21,92 4,52 9,04 
'c  · 10–5, Дж · моль–1 · К –25,94 –6,95 –8,54 
Вначале, используя первое следствие из закона Гесса, рассчи-

таем тепловой эффект этой реакции 298HΔ  при температуре 298 К: 

 
тв 2,газ 3,тв298 ,298 ,CaO ,298 ,CO ,298 ,CaCO(1 1 ) (1 )f f fH H H HΔ = ⋅Δ + ⋅Δ − ⋅Δ =  

 = (1 моль · (–635,09) кДж · моль–1 + 1 моль × 
 × (–393,51 кДж · моль–1)) – 1 моль × 
 × (–1206,83 кДж · моль–1) = 178,23 кДж. 

Далее вычислим 1000HΔ  с различной степенью точности. 
1. Примем, что 0pcΔ ≈ . Тогда 1000 298 178,23 кДж .H HΔ ≈ Δ =  
2. Учтем, что 0pcΔ ≠ , предположив, что ,298( )p pc f T cΔ ≠ = Δ . 

Используя формулу (1.26), рассчитаем ,298pcΔ : 

 
тв 2,газ 3,тв,298 ,298,CaO ,298,CO ,298,CaCO1 1 1p p p pc c c cΔ = ⋅ + ⋅ − ⋅ =  

 = 1 моль · 42,05 Дж · моль–1 · К–1 + 1 моль · 37,11 Дж · моль–1 · К–1 – 
 – 1 моль · 83,47 Дж · моль–1 · К–1 = –4,31 Дж · К–1. 

Из уравнения (1.25) имеем: 

 1000 298 ,298(1000 298) 178 230 ДжpH H cΔ = Δ + Δ − = +  
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1( 4,31Дж К ) (1000 К 298К) 175 200Дж 175,20 кДж .−+ − ⋅ ⋅ − = =  

3. Проведем расчет с использованием средних теплоемкостей 
участников реакции, для чего сначала по уравнению (1.28) вычис-
лим ,298p Tc −Δ : 

 тв 2,газ,298 1000 ,298 1000,CaO ,298 1000,CO1 1p p pc c c− − −Δ = ⋅ + ⋅ −  

 3,тв,298 1000,CaCO1 pc −− ⋅ = 1 моль · 50,23 Дж · моль–1 · К–1 +  
 + 1 моль · 47,15 Дж · моль–1 · К–1 –  
 – 1 моль · 110,06 Дж · моль–1 · К–1 = –12,68 Дж · К–1, 
после чего, с помощью выражения (1.27) найдем 1000HΔ : 

 ,2981000 298 (1000 298) 178 230ДжpH H cΔ = Δ + Δ − = +  
 1( 12,68Дж К ) (1000 К 298К) 169 330Дж 169,33 кДж .−+ − ⋅ ⋅ − = =  

4. Рассчитаем 1000HΔ  по уравнению (1.29), учитывая зависи-
мость теплоемкостей участников исследуемой реакции от темпе-
ратуры в явном виде. Для этого вначале при помощи соотношений 
(1.31–1.33) вычислим значения aΔ , bΔ  и 'cΔ : 
 

тв 2,газ 3,твCaO CO CaCO1 1 1a a a aΔ = ⋅ + ⋅ − ⋅ =  
 = 1 моль · 49,62 Дж · моль–1 · К–1 + 1 моль · 44,14 Дж · моль–1 · К–1 – 
 – 1 моль · 104,52 Дж · моль–1 · К–1 = –10,76 Дж · К–1; 
 

тв 2,газ 3,твCaO CO CaCO1 1 1b b b bΔ = ⋅ + ⋅ − ⋅ =  
 = 1 моль · 4,52 · 10–3 Дж · моль–1 · К–2 + 
 + 1 моль · 9,04 · 10–3 Дж · моль–1 · К–2 – 
 – 1 моль · 21,92 · 10–3 Дж · моль–1 · К–2 = –8,36 · 10–3 Дж · К–2; 
 

тв 2,газ 3,твCaO CO CaCO' 1 ' 1 ' 1 'c c c cΔ = ⋅ + ⋅ − ⋅ =  
 = 1 моль · (–6,95 · 105) Дж · моль–1 · К + 
 + 1 моль · (–8,54 · 105) Дж · моль–1 · К – 
 – 1 моль · (–25,94 · 105) Дж · моль–1 · К = 10,45 · 105 Дж · К. 

Далее определим величину 1000HΔ  

 2 2
1000 298 (1000 298) + (1000 298 )

2
bH H a ΔΔ = Δ + Δ − − +  

11 1' 178230 Дж ( 10,76 Дж К )(1000 К 298 К) +
298 1000

−⎛ ⎞+ Δ − = + − ⋅ −⎜ ⎟
⎝ ⎠

c
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3 2

2 2 2 28,36 10 Дж К+ (1000 К 298 К )
2

− −− ⋅ ⋅ − +
 

 

5 1 110,45 10 Дж К
298К 1000К

⎛ ⎞
+ ⋅ ⋅ − =⎜ ⎟

⎝ ⎠  
 = 169 330 Дж = 169,33 кДж. 

Как видно, значения 1000HΔ , рассчитанные с помощью 
истинных ( ,p Tc ) и средних ( ,298p Tc − ) теплоемкостей участников 
реакции, совпадают друг с другом (169,33 кДж), величины же 

1000HΔ , найденные без учета зависимости , ( )p Tc f TΔ =  и в пред-
положении, что 0pcΔ ≈ , соответственно на 5,87 кДж (≈ 3,5%) и 
8,90 кДж (≈ 5,3%) больше. Поскольку погрешность расчета THΔ  с 
использованием стандартных молярных изобарных теплоемкостей 
участников химической реакции невелика (< 5%), данный способ 
можно использовать при практических расчетах, не требующих 
высокой точности результатов. 

Пример 5. Рассчитать абсолютную энтропию одного моля 
пропана при температуре 298 К и давлении 2 · 106 Па. Пропан счи-
тать идеальным газом. 

Решение. Используем формулу (1.57). Из табл.  П.1 выписы-
ваем значение абсолютной стандартной молярной энтропии C3H8: 

298S  = 269,91 Дж · моль–1 · К–1. Выразим давление пропана в ко-
нечном состоянии в атмосферах: p = (2 · 106 / 101 325) = 19,74 атм, 
после чего по формуле (1.57) найдем искомую величину абсолют-
ной энтропии пропана: 

 S298 = 298S  – Rlnp = 269,91 Дж · моль–1 · К–1 – 
 – 8,314 Дж · моль–1 · К–1 ln(19,74) = 245,11 Дж · моль–1 · К–1. 

Как видно, энтропия газа уменьшилась на 24,80 Дж · моль–1 · К–1 
при возрастании давления почти в 20 раз по сравнению со стан-
дартным. Изменение энтропии велико, что указывает на сильную 
зависимость энтропии газа от давления. Энтропия газа при его 
сжатии ожидаемо уменьшается, поскольку газ переходит в более 
упорядоченное состояние. 

Пример 6. Определить изменение энтропии при переходе од-
ного моля кислорода из начального состояния при p1 = 101 325 Па 
и T1 = 298 К в конечное при p2 = 800 Па и T2 = 973 К. Принять, что 
теплоемкость газа не зависит от температуры и равна по величине 
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стандартной молярной изобарной теплоемкости ,298pc . Кислород 
считать идеальным газом. 

Решение. Начальное состояние: p1 = 101 325 Па, T1 = 298 К; 
конечное состояние: p2 = 800 Па, T2 = 973 К. Процесс имеет вид: 

 (p1, T1) 
?SΔ⎯⎯⎯→  (p2, T2). 

Поскольку энтропия является функцией состояния, ее изме-
нение при переходе системы из одного состояния в другое не за-
висит от способа перехода. Процесс, в ходе которого изменяются 
два параметра состояния системы (давление и температура), за-
меним последовательностью двух простых процессов – изобари-
ческого нагревания газа и его изотермического расширения 
(рис. 1.1). 

 
Рис. 1.1. Расчет изменения энтропии идеального газа  

при одновременном изменении его температуры и давления 

Как следует из рис. 1.1, суммарное изменение энтропии азота в 
ходе общего процесса может быть найдено по следующей формуле 

 1 2 .S S SΔ = Δ + Δ  

Расчет 1SΔ  и 2SΔ  можно провести, используя уравнения (1.46) 
и (1.55) соответственно. Получаем: 

 1 12 1
,298

1 2

973ln ln 29,37 Дж · моль  · К ln
298p

T p КS с R
T p К

− −Δ = + = +
 

 1 1 101325Па8,314 Дж · моль  · К ln
800 Па

− −+ =75,01 Дж · моль–1 · К–1. 

Начальное состояние 
p1 = 101 325 Па 

T1 = 298 К 

Конечное состояние 
p2 = 800 Па 
T2 = 973 К 

Промежуточное состояние 
p1 = 101 325 Па 

T2 = 973 К 

ΔS = ? 

Общий процесс 

1SΔ 2SΔ  

Изобарическое 
нагревание 

Изотермическое 
расширение 
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Пример 7. Рассчитать изменение энтропии при переходе од-
ного моля уксусной кислоты (CH3COOH) из жидкого состояния 
при температуре T1 = 300 К в газообразное состояние при темпе-
ратуре T2 = 500 К. Давление, при котором осуществляется пере-
ход, постоянно и равно стандартному (1 атм). Температура 
кипения CH3COOH при стандартном давлении равна 450 К 
(Tкип = 450 К). При расчетах принять, что тепловой эффект процес-
са испарения уксусной кислоты не зависит от температуры. 

Решение. Суммарная схема процесса имеет вид: 
 1SΔ   2SΔ  3SΔ  
CH3COOHж  CH3COOHж  CH3COOHгаз  CH3COOHгаз, 

300 К  450 К  450 К  500 К 
где 1SΔ  и 3SΔ  – изменения энтропии при изобарическом нагрева-
нии соответственно жидкой и газообразной уксусной кислоты; 

2SΔ  – изменение энтропии в результате испарения CH3COOH. 
Для расчета 1SΔ  и 3SΔ  по формуле (1.46) выписываем из 

табл. П.1 значения стандартных молярных изобарных теплоемко-
стей жидкой и газообразной уксусной кислоты: 

3 ж,298,CH COOHpc = 

= 123,43 Дж · моль–1 · К–1, 
3 газ,298,CH COOHpc  = 66,50 Дж · моль–1 · К–1. 

 
3 ж

1 1кип
1 ,298,CH COOH

1

450 Кln 123,43Дж · моль  · К ln
300 Кp

TS с
T

− −Δ = = =  

 = 50,05 Дж · моль–1 · К–1. 

 
3 газ

1 12
3 ,298,CH COOH

кип

500 Кln 66,50 Дж · моль  · К ln
450 Кp

TS с
T

− −Δ = = =  

 = 7,01 Дж · моль–1 · К–1. 
Для расчета 2SΔ  по формуле (1.36) вначале находим тепловой 

эффект испарения CH3COOH при стандартных условиях и 
T = 298 К:  

 
3 газ 3 ж298,исп ,298,CH COOH ,298,CH COOH .f fH H HΔ = Δ − Δ  

3 ж,298,CH COOHfHΔ  и 
3 газ,298,CH COOHfHΔ  равны соответственно –484,09 

и –434,84 кДж · моль–1, откуда 298,испHΔ  = 49,25 кДж · моль–1. 

 
1

298,исп 1 1
2

49 250 Дж моль 109,44 Дж моль К .
450 450 К

H
S

−
− −Δ ⋅Δ = = = ⋅ ⋅  
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Общее изменение энтропии: 
 1 2 3S S S SΔ = Δ + Δ + Δ , 

 SΔ  = 50,05 Дж · моль–1 · К–1 + 109,44 Дж · моль–1 · К–1 + 
 + 7,01 Дж · моль–1 · К–1 = 166,50 Дж · моль–1 · К–1. 

Пример 8. Используя различные способы, рассчитать измене-
ние энтропии в ходе химической реакции 
 CaCO3,тв = CaOтв + СO2,газ  
при T = 1000 К. Сравнить полученные результаты. 

Решение. Выпишем из табл. П.1 значения абсолютных стан-
дартных молярных энтропий участников реакции:  

Вещество CaCO3,тв CaOтв,00 СO2,газ 
298S , Дж · моль–1 · К–1 91,71 38,07 213,66 
Найдем величину 298SΔ  для исследуемой реакции: 

 
тв 2,газ 3,тв298 298,CaO 298,CO 298,CaCO1 1 1S S S SΔ = ⋅ + ⋅ − ⋅ =  1 моль × 

 × 38,07 Дж · моль–1 · К–1 + 1 моль · 213,66 Дж · моль–1 · К–1 – 
 – 1 моль · 91,71 Дж · моль–1 · К–1 = 160,02 Дж · К–1. 

Пренебрегая изменением теплоемкости в результате химиче-
ской реакции ( 0pcΔ ≈ ), получим 1

1000 298 160,02 Дж К .S S −Δ ≈ Δ = ⋅  
Используя рассчитанные ранее (см. пример 4, с. 21–23) значе-

ния ,298pcΔ , ,298 ,p Tc −Δ  ,aΔ  bΔ  и 'cΔ  для исследуемой реакции, вы-
числим 1000SΔ  по уравнениям (1.62–1.64): 

 1000 298 ,298
1000ln
298pS S cΔ = Δ + Δ  = 160,02 Дж · К–1 + 

 + (–4,31 Дж · К–1) · 1000 Кln
298 К

⎛ ⎞
⎜ ⎟
⎝ ⎠

 = 154,80 Дж · К–1, 

 ,2981000 298
1000ln
298

pS S cΔ = Δ + Δ  = 160,02 Дж · К–1 + 

 + (–12,68 Дж · К–1) · 1000 Кln
298К

⎛ ⎞
⎜ ⎟
⎝ ⎠

 = 144,67 Дж · К–1, 

 1000 298 2 2
1000 ' 1 1ln (1000 298)
298 2 298 1000

Δ ⎛ ⎞Δ = Δ + Δ + Δ − + − =⎜ ⎟
⎝ ⎠

cS S a b  

 1 1 1000 К160,02 Дж К ( 10,76 Дж К )ln
298К

− − ⎛ ⎞
= ⋅ + − ⋅ +⎜ ⎟

⎝ ⎠
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5
3 2 10,45 10 Дж К( 8,36 10 Дж К ) (1000К 298К)

2
− − ⋅ ⋅+ − ⋅ ⋅ − + ×

 
 2 2

1 1
(298К) (1000 К)

⎛ ⎞
× − =⎜ ⎟
⎝ ⎠

 146,49 Дж · К–1. 

Как видно, значения 1000SΔ , рассчитанные с помощью 
истинных ( ,p Tc ) и средних ( ,298p Tc − ) теплоемкостей участников 
реакции, близки (146,49 Дж · К–1 и 144,67 Дж · К–1), величины же 

1000SΔ , вычисленные без учета зависимости , ( )p Tc f TΔ =  и в пред-
положении, что 0pcΔ ≈ , соответственно на 8,31 Дж · К–1 (≈ 5,7%) 
и 13,5 Дж · К–1 (≈ 9,2%) больше. Поскольку погрешность расчета 

TSΔ  с использованием стандартных молярных изобарных 
теплоемкостей участников химической реакции невелика (≈ 5%), 
данный способ применим при проведении не требующих высокой 
точности практических расчетов. 

Пример 9. Определить тепловой эффект процесса растворе-
ния 7 г KOH в 400 г воды при температуре 298 К и стандартном 
давлении (p = 1 атм). 

Решение. Рассчитав молярную массу KOH (MKOH = 56,11 г · моль–1), 
определим количество молей KOH: 

 νKOH = KOH

KOH

m
M

 = 1
7 г

56,11г моль−⋅
 = 0,125 моль. 

Определим моляльную концентрацию (m) образующегося 
раствора: 

 m = 
2

KOH

H Om
ν  = 

2

0,125моль
0,4 кг H O

 = 0,313 моль · (кг H2O)–1. 

Используя метод линейной интерполяции (графический или 
аналитический), по данным таблицы П.6 определяем величину ин-
тегральной молярной теплоты растворения KOH: ΔHm = ΔH0,313 = 
= –54,55 кДж · моль–1. 

Найдем тепловой эффект исследуемого процесса: 

 ΔH = νKOH · ΔHm = 0,125 моль · (–54,55 кДж · моль–1) = –6,82 кДж. 
Пример 10. К раствору, содержащему 7 г KOH в 400 г H2O, 

добавили 500 г H2O. Определить тепловой эффект, сопровождаю-
щий разбавление раствора щелочи. 
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Решение. Составим термохимическую схему (цикл) исследуе-
мого процесса (рис. 1.2) и воспользуемся законом Гесса. 

  
Рис. 1.2. Термохимический цикл, отвечающий процессу разбавления раствора 

KOH. 
1mHΔ  и 

2mHΔ  – интегральные молярные теплоты растворения KOH  
в воде с образованием растворов моляльной концентрации m1 и m2  

соответственно. 2
1

m
mHΔ  – интегральная молярная теплота разбавления  

раствора KOH от концентрации m1 до концентрации m2 

В соответствии с законом Гесса 2
1 2 1

,m
m m mH H HΔ = Δ + Δ  откуда 

2
2 11

,m
m mmH H HΔ = Δ − Δ  и 2

2 11KOH KOH ( ).m
m mmH H H HΔ = ν Δ = ν Δ − Δ  

Величина 
1mHΔ  была определена в примере 9 (с. 27). Анало-

гичным образом определяем величину 
2mHΔ = – 54,72 кДж · моль–1. 

 2
2 11KOH KOH ( )m

m mmH H H HΔ = ν Δ = ν Δ − Δ =  

 10,125моль(( 54,72 кДж моль )−= − ⋅ −  
 1( 54,55 кДж моль )) 0,02 кДж .−− − ⋅ = −  

Пример 11. К 400 мл 0,1 н водного раствора KOH (ρ1 = 
= 1,01 г · см–3), находящегося в калориметре при температуре 
298 К, добавили 7 мл 4 н водного раствора HCl (ρ2 = 1,06 г · см–3). 
Константа калориметра равна k = 1750 Дж · К–1. Рассчитать 
изменение температуры в калориметре в результате протекания 
описанного процесса. 

Решение. Определим количества молей кислоты и щелочи: 

 νKOH = СKOH · VKOH = 0,1 моль экв · л–1 · 0,4 л = 0,04 моль*, 

 νHCl = СHCl · VHCl = 4,0 моль экв · л–1 · 0,007 л = 0,0028 моль*. 
                                                 

* Для растворов KOH и HCl (однокислотное основание и одноосновная 
кислота) нормальная и молярная концентрации равны. 

1KOH mHν Δ  
+ 500 г H2Oж + 400 г H2Oж 

7 г KOHтв KOH, р-р (m2) 

KOH, р-р (m1)

+ 900 г H2Oж 

2
1KOH

m
mH HΔ = ν Δ

2KOH mHν Δ  
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Найдем вещество, взятое в избытке: νHCl < νKOH, следователь-
но, в избытке взят KOH, а HCl – в недостатке. 

Учитывая, что уравнение реакции нейтрализации в сокращен-
ном (ионно-молекулярном) виде может быть записано следующим 
образом 
 H+ (р-р) + OH– (р-р) = H2Oж, 
рассчитаем тепловой эффект этой реакции с помощью первого 
следствия из закона Гесса (1.19), используя необходимые спра-
вочные данные (табл. П.6): 

 
2 ж (р-р)

298 ,298 ,H O ,298 ,OH
1 1 1мольf f

H H H −Δ = ⋅ Δ − ⋅ Δ = ×  

 1( 285,83 кДж моль )−× − ⋅ −  1 моль · (–230,02) кДж · моль–1 = 
 = –55,81 кДж*. 

Определив массы HCl и KOH в соответствующих растворах: 

 mHCl = νHCl · MHCl = 0,0028 моль · 36,46 г · моль–1 = 0,1021 г, 

 mKOH = νKOH · MKOH = 0,04 моль · 56,11 г · моль–1 = 2,2442 г, 

найдем массу воды в этих растворах: 

 mH2O (р-р HCl) = VHCl · ρ2 – mHCl = 
 = 0,007 л · 1,06 г · см–3 – 0,1021 г = 7,3179 г, 

 mH2O (р-р KOH) = VKOH · ρ1 – mKOH = 
 = 0,4 л · 1,01 г · см–3 – 2,2442 г = 401,7558 г, 

после чего определим моляльную концентрацию соляной кислоты 
в растворах до (m1) и после (m2) разбавления: 

 m1 = 
2

HCl

H O (р-р HCl)m
ν  = 0,0028моль

0,0073179 кг
 = 0,383 моль · (кг H2O)–1, 

 m2 = 
2 2

HCl

H O H O(р-р HCl) (р-р KOH)m m
ν
+

 = 

 = 0,0028моль
0,0073179 кг 0,4017558 кг+

 = 0,0068 моль · (кг H2O)–1. 

                                                 
* Для иона H+ в водном растворе 

(р-р),298 ,H
0.

f
H +Δ =  
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Используя справочные данные (табл. П.6), определим величи-
ны интегральных молярных теплот растворения HCl с образовани-
ем растворов концентраций m1 и m2: 

 
1

174,17 кДж моль ,mH −Δ = − ⋅  
2

174,95 кДж моль ,mH −Δ = − ⋅  

после чего найдем интегральную молярную теплоту разбавле-
ния HCl*: 
 2

2 11

174,95 кДж мольm
m mmH H H −Δ = Δ − Δ = − ⋅ −  

 1( 74,17 кДж моль )−− − ⋅ =  –0,78 кДж · моль–1. 
Далее вычислим тепловой эффект процесса, протекающего в 

калориметре: 

 ΔH = νHCl · ( 298HΔ  + 2
1

m
mHΔ ) = 0,0028 моль × 

 × (–55,81 кДж · моль–1** + (–0,78 кДж)) = –158,5 Дж, 
после чего рассчитаем изменение температуры в калориметре: 

 ΔT = – H
k
Δ  = – 1

158,56 Дж
1750 Дж К−
−

⋅
 = 0,09 К. 

 
 
 

1.6. Задачи 
 
 
1. Найти количество теплоты, необходимое для нагрева 

3 молей Al2(SO4)3,тв от 298 К до 750 К при стандартном давлении 
(p = 1 атм). Принять, что теплоемкость Al2(SO4)3,тв не зависит от 
температуры и равна стандартной молярной изобарной теплоем-
кости ( ,298pc ). 

2. Используя различные способы, рассчитать количество те-
плоты, необходимое для нагрева 2 молей Al2O3,тв при постоянном 
                                                 

** Теплотой разбавления раствора щелочи (KOH) можно пренебречь, по-
скольку изменение концентрации этого раствора при приливании к нему не-
большого объема раствора кислоты (HCl) очень мало. 

** Один пробег данной реакции отвечает образованию одного моля H2Oж, по-
этому величину 298HΔ  в данном случае можно выражать как в килоджоулях, так и 
в килоджоулях на моль в минус первой степени. 
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давлении (p = 1 атм) от 298 К до 1200 К. Сравнить полученные ре-
зультаты. 

3. Определить количество теплоты, необходимое для перево-
да 5 молей H2O из жидкого состояния при 300 К в газообразное 
при 400 К при постоянном давлении (p = 1 атм). Принять, что теп-
лоемкости жидкой и газообразной воды не зависят от температуры 
( ,298( )p pc f T c≠ = ). 

4. Рассчитать количество теплоты, которое выделяется 
(или поглощается при растворении: а) 111 г NaOHтв в 3 кг H2O; 
б) 145 г H2SO4,ж в 2 кг H2O; в) 2 молей NH4NO3,тв в 10 кг H2O;  
г) 0,6 моля KIтв в 3 кг H2O; д) 124 г KOHтв в 4 кг H2O; е) 1 моля 
NaClтв в 5 кг H2O. 

5. В калориметре проведено растворение 7 г NH4NO3 в 300 г 
H2O. Определить изменение температуры, сопровождающее 
процесс, если известно, что константа калориметра составляет 
1650 Дж · К–1. 

6. Найти константу калориметра, если экспериментально ус-
тановлено, что увеличение температуры калориметрического со-
суда при растворении 3 г KOH в 200 г H2O составило 1,15 К. 

7. Растворение 10 г NaI в 700 г H2O в калориметре сопровож-
далось возрастанием температуры на 0,4 К. Рассчитать интеграль-
ную молярную теплоту растворения NaI, если известно, что кон-
станта калориметра составляет 980 Дж · К–1, и сравнить получен-
ный результат с табличным (табл. П.5), вычислив абсолютную и 
относительную погрешности определения этой величины. 

8. В калориметре к 400 г воды добавили 2,02 г KNO3. Оп-
ределить изменение температуры, сопровождающее растворение 
соли, если известны следующие данные: масса стеклянных час-
тей калориметра, участвующих в теплообмене, равна 130 г, а те-
плоемкость стекла, из которого они изготовлены, составляет 
0,73 Дж · г–1 · К–1; теплоемкости воды и KNO3 равны соответст-
венно 4,19 и 0,94 Дж · г–1 · К–1. 

9. Определить тепловой эффект, сопровождающий разбавле-
ние раствора, содержащего x молей вещества A от концентрации 
m1 до m2. 
x, моль 1,4 2,0 3,5 1,2 
A HCl H2SO4 NH3 KOH 
m1, моль · (кг H2O)–1 9,25 6,94 5,55 0,278 
m2, моль · (кг H2O)–1 0,555 0,740 0,278 0,011 
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10.  В калориметре к 10 мл 3,5 М раствора HCl добавили 
300 мл H2O. Определить изменение температуры в калориметре в 
ходе разбавления раствора кислоты, если известно: масса стеклян-
ных частей калориметра, участвующих в теплообмене, равна 
105 г, а теплоемкость стекла составляет 0,73 Дж · г–1 · К–1; плот-
ность воды 1,00 г · см–3, а ее теплоемкость – 4,19 Дж · г–1 · К–1; 
плотность раствора HCl составляет 1,05 г · см–3, а его теплоем-
кость равна 5,20 Дж · г–1 · К–1. 

11.  Используя справочные данные по теплотам растворения 
веществ в воде (табл. П.7), рассчитать тепловой эффект следую-
щих реакций: 

а) CuSO4,тв + 5H2Oж = CuSO4 · 5H2Oтв; 
б) Na2CO3 · 10H2Oтв = Na2CO3,тв + 10H2Oж; 
в) ZnSO4 · 7H2Oтв = ZnSO4 · 6H2Oтв + H2Oж; 
г) CuSO4 · 5H2Oтв = CuSO4 · H2Oтв + 4H2Oж; 
д) BaCl2 · H2Oтв = BaCl2,тв + H2Oж; 
е) Na2HPO4 · 12H2Oтв = Na2HPO4 · 2H2Oтв + 10H2Oж; 
ж) CuSO4 · 3H2Oтв = CuSO4 · H2Oтв + 2H2Oж. 
12. В калориметре к 400 мл 0,2 М раствора NaOH прилили 15 мл 

3,0 М раствора HCl. Рассчитать изменение температуры в калори-
метре в ходе процесса (теплотой разбавления щелочи можно пре-
небречь). Расчет теплоты нейтрализации провести по веществу, взя-
тому в недостатке. Масса и удельная теплоемкость стеклянных час-
тей калориметра, принимающих участие в теплообмене, составляет 
95 г и 0,73 Дж · г–1 · К–1 соответственно; плотности растворов NaOH 
и HCl равны 1,01 и 1,05 г · см–3 соответственно, а их удельные теп-
лоемкости соответственно составляют 4,70 и 5,20 Дж · г–1 · К–1. 

13. Используя справочные данные по стандартным теплотам 
образования химических соединений из простых веществ и стан-
дартным теплотам сгорания химических соединений, рассчитать 
тепловые эффекты следующих реакций при температуре 298 К: 

а) 2H2,газ + Сграфит = CH4,газ; 
б) COгаз + 3H2,газ = CH4,газ + H2Oгаз; 
в) 3C2H2,газ = C6H6,газ; 
г) 2CH4,газ = C2H2,газ + 3H2,газ; 
д) 3COгаз + 7H2,газ = C3H8,газ + 3H2Oгаз; 
е) (NH2)2COтв (мочевина) + 3/2O2,газ = CO2,газ + 2H2Oгаз + N2,газ. 
Сравнить полученные результаты. Вычислить тепловые эф-

фекты этих реакций при температуре 800 К, приняв, что теплоем-
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кости участников реакции не зависят от температуры и равны 
стандартным молярным изобарным теплоемкостям ,298pc . 

14. Рассчитать тепловой эффект и изменение энтропии в ходе 
следующих реакций, протекающих в водных растворах при T = 298 К: 

а) H+ (р-р) + OH– (р-р) = H2Oж; 
б) Ba2+ (р-р) + 2

4SO − (р-р) = BaSO4,тв; 
в) Ag+ (р-р) + Cl– (р-р) = AgClтв; 
г) Cu2+ (р-р) + Znтв = Cuтв + Zn2+ (р-р); 
д) Cu2+ (р-р) + 2Fe2+ (р-р) = Cuтв + 2Fe3+ (р-р). 
15.  Рассчитать тепловой эффект следующих реакций, проте-

кающих при различных температурах и постоянном давлении: 
а) 3C2H2,газ = C6H6,газ при T = 950 К; 
б) 4COгаз + 2SO2,газ = S2,газ + 4CO2,газ при T = 650 К; 
в) PbSтв + 2O2,газ = PbO2,тв + SO2,газ при T = 750 К; 
г) C2H4,газ + 3O2,газ = 2CO2,газ + 2H2Oгаз при T = 850 К; 
д) 2Agтв + Cl2,газ = 2AgClтв при T = 900 К; 
1) приняв, что теплоемкости участников реакции не зависят от 

температуры и равны стандартным молярным теплоемкостям 
,298pc ; 2) с использованием средних изобарных теплоемкостей

,298p Tc − ; 3) при помощи истинных теплоемкостей ,p Tc . Сравнить 
полученные результаты. 

16. Записав уравнение реакции образования 1 моля Al2(SO4)3,тв из 
простых веществ, рассчитать тепловой эффект этой реакции: а) при 
постоянном давлении и температуре 298 К; б) при постоянном давле-
нии и температуре 850 К (приняв, что теплоемкости участников реак-
ции равны ,298pc ); в) при постоянном объеме и температуре 850 К.  

17. Вычислить, чему будет равен тепловой эффект следующих 
реакций, если проводить их при постоянном объеме и различных 
температурах (теплоемкости исходных реагентов и продуктов ре-
акции считать не зависящими от температуры и равными ,298pc ): 

а) C2H2,газ + 2H2,газ = C2H6,газ при T = 750 К; 
б) CH4,газ = 2H2,газ + Cграфит при T = 1050 К; 
в) COгаз + 3H2,газ = CH4,газ + H2Oгаз при T = 1100 К; 
г) 2AgNO3,тв = 2Agтв + 2NO2,газ + O2,газ при T = 550 К; 
д) 2NH3,газ = N2,газ + 3H2,газ при T = 950 К. 
18. Рассчитать изменение энтропии в ходе следующих реак-

ций, протекающих при различных температурах и постоянном 
давлении: 
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а) SnO2,тв + 2H2,газ = Snтв + 2H2Oгаз при T = 525 К; 
б) 2NOгаз + O2,газ = 2NO2,газ при T = 450 К; 
в) COгаз + 3H2,газ = CH4,газ + H2Oгаз при T = 1200 К; 
г) 2CO2,газ = 2COгаз + O2,газ при T = 750 К; 
1) приняв, что теплоемкости участников реакции не зависят от 

температуры и равны ,298pc ; 2) используя средние изобарные теп-
лоемкости ,298p Tc − ; 3) с помощью истинных теплоемкостей ,p Tc . 
Сравнить полученные результаты. 

19. Определить изменение энтропии в результате кристаллиза-
ции 3 молей воды при стандартном давлении и температуре 260 К. 
Теплоемкости жидкой и твердой воды считать равными ,298pc . 

20. Вычислить абсолютную энтропию 5 молей CO2 при темпе-
ратуре 1200 К и давлении 500 Па, пренебрегая температурной за-
висимостью его теплоемкости. Считать CO2 идеальным газом. 

21. Определить изменение энтропии при переходе 2 молей во-
ды из твердого состояния при температуре 250 К и давлении 1 атм 
в газообразное при температуре 450 К и давлении 5 атм. Теплоем-
кости твердой, жидкой и газообразной воды считать не зависящи-
ми от температуры и равными стандартным молярным изобарным 
теплоемкостям ,298.pc  

22. Рассчитать изменение энтропии при смешении 4 молей 
N2,газ и 6 молей O2,газ, считая, что газы ведут себя как идеальные. 

23. Рассчитать изменение энтропии при переходе 1 моля ве-
щества из жидкого состояния при температуре T1 в газообразное 
при температуре T2. Давление, при котором осуществляется пере-
ход, постоянно и равно стандартному. Температура кипения (Tкип) 
вещества при стандартном давлении приведена в табл., остальные 
необходимые для расчетов термодинамические характеристики 
вещества следует взять из табл. П.1. При расчетах принять, что 
теплоемкости газа и жидкости не зависят от температуры и равны 
стандартным молярным изобарным теплоемкостям ,298.pc  

Вещество T1, К T2, К Tкип, К 
C6H6 (бензол) 273 583 353 
SiCl4 (тетрахлорсилан) 263 393 330 
NH3 (аммиак) 213 323 239 
TiCl4 (тетрахлортитан) 263 453 409 
H2O (вода) 283 463 373 
C3H6O (ацетон) 278 368 329 
CH4O (метанол) 268 413 337 
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C2H6O (этанол) 318 383 351 
C3H8O (пропанол) 310 430 370 
C6H7N (анилин) 293 493 455 

24.  На основании справочных термодинамических данных 
(табл. П.1 Приложения) найти абсолютную энтропию 1 моль иде-
ального газа при температуре T и давлении p. Принять, что тепло-
емкость газа не зависит от температуры и равна ,298.pc  

Газ T, К p · 10–5, Па Газ T, К p · 10–5, Па 
H2 920 1,1143 COCl2 720 0,2026 
H2O 825 0,6078 HCl 455 0,8104 
O2 770 1,3156 H2S 635 0,1013 
N2 560 1,3156 I2 430 0,2026 
CO2 615 0,8104 C2H2 950 0,1013 

25. Определить изменение энтропии при образовании 20 м3 
воздуха из азота и кислорода (20 об. %) при температуре 298 К и 
давлении 1 атм. Газы считать идеальными. 

26. Найти изменение энтропии при добавлении 200 г льда, 
имеющего температуру 273 К, к 200 г жидкой воды, имеющей тем-
пературу 363 К, в изолированном сосуде. Теплоту плавления льда 
считать не зависящей от температуры и равной 6,0 кДж · моль–1; 
теплоемкости льда и жидкой воды принять равными ,298.pc  

27. Рассчитать изменение энтропии в результате фазового 
превращения TiO2,анатаз в TiO2,рутил при температуре 900 К: а) счи-
тая теплоту полиморфного превращения не зависящей от темпера-
туры; б) считая теплоемкости рутила и анатаза не зависящими от 
температуры и равными стандартным молярным изобарным теп-
лоемкостям ,298;pc  в) с использованием истинных изобарных теп-
лоемкостей ,p Tc . Сравнить полученные результаты. 

28. 50 г оксида свинца (II) нагрели от температуры 300 К до 
температуры 900 К при постоянном давлении, равном 1 атм. Оп-
ределить изменение энтропии в ходе процесса, если известно, что 
при T < 762 К устойчивой формой оксида свинца является PbOкрасн 
(свинцовый глет), а при T > 762 К – PbOжелт (массикот). Теплоту 
полиморфного превращения PbOкрасн → PbOжелт, а также теплоем-
кости свинцового глета и массикота считать не зависящими от 
температуры. 



 

2. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 
 
 
 
2.1. Константа равновесия, способы  

ее выражения для гомо- и гетерогенных 
реакций. Расчет константы равновесия 

химической реакции с помощью  
справочных данных 

 
 
Основной характеристикой химического равновесия является 

константа равновесия химической реакции, или константа хими-
ческого равновесия, которая представляет собой отношение про-
изведения равновесных концентраций продуктов реакции к произ-
ведению равновесных концентраций исходных реагентов, при 
этом концентрации всех участников химической реакции берутся 
в степенях, равных их стехиометрическим коэффициентам в урав-
нении реакции. Выражаемая таким образом константа химическо-
го равновесия обозначается KC и называется также концентраци-
онной константой равновесия.  

Для обратимой реакции 

 С2Н4,газ + H2,газ ⇆ C2H6,газ. (2.1) 

KC выражается уравнением (2.2): 

 2 6

2 4 2

*
C H

* *
C H H

C
C

K
C C

= , (2.2) 

где 
2 4

*
C HC , 

2 2

*
C HC  и 

2

*
HC  – равновесные* концентрации веществ – 

участников химической реакции. 
Для газофазных реакций, протекающих при небольших дав-

лениях (в этом случае газы можно считать идеальными) константу 
равновесия удобнее выражать через парциальные давления участ-
ников реакции. Так, для приведенной выше реакции (2.1): 
                                                 

* Верхним индексом (*) обозначают равновесные характеристики участ-
ников химической реакции: *

iC  – равновесная концентрация i-го реагента, 
*
ip  – его равновесное парциальное давление и т. д. 
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 2 6

2 4 2

*
C H

* *
C H H

p
p

K
p p

= , (2.3) 

где 
2 6

*
C Hp , 

2 4

*
C Hp  и 

2

*
Hp  – равновесные парциальные давления 

участников реакции; Kp – константа равновесия химической ре-
акции, выраженная через равновесные парциальные давления 
реагентов. 

Если в обратимой реакции, протекающей при небольшом дав-
лении, помимо газообразных веществ участвуют также чистые 
индивидуальные вещества в твердом или жидком состоянии, то в 
выражение для константы равновесия такой гетерогенной реакции 
входят парциальные давления (в случае Kр) или концентрации (в 
случае KС) только газообразных веществ. Так, для гетерогенной 
реакции (2.4) 

 2Сгр + H2,газ ⇆ С2H2,газ (2.4) 

 2 2

2

*
C H

*
H

p
p

K
p

= , 2 2

2

*
C H

*
H

C
C

K
C

= . (2.5) 

Если реакция протекает в растворе, то в выражение для KC та-
кой реакции входят концентрации только тех веществ (молекул, 
ионов), которые находятся в растворе. Так, например, для реакции 

 2H+ (р-р) + 2
3CO −  (р-р) ⇆ H2Oж + СO2,газ (2.6) 

выражение для KC имеет вид 

 2

+ 2
3

*
H O

*2 *
H CO

C
C

K
C C −

= . (2.7) 

Константы равновесия Kp и KС зависят только от природы 
участников реакции и от температуры и не зависят от общего 
давления в реакционной системе, а также от концентраций или 
парциальных давлений участников реакции. Константы Kp и KС 
безразмерны, однако их численное значение может зависеть от 
формы записи уравнения реакции, от того, через какой параметр 
выражена константа равновесия ( *

ip  или *
iC ), а также единиц из-

мерения этого параметра (парциальное давление можно выражать 
в Па, атм и т. д., концентрацию – в моль · л–1, моль · м–3 и т. д.). 
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Чтобы избежать недоразумений, нужно указывать, какой форме 
записи уравнения реакции соответствует значение Kр (KС), а также 
приводить так называемую формальную размерность константы 
равновесия химической реакции: 

 [KC] = [C]Δν, например [KC] = [моль · л–1] Δν,  

 [Kp] = [p]Δν, например [Kp] = [атм]Δν,  

где Δν – изменение числа молей газообразных участников реакции 
в результате одного пробега химической реакции: 

 
прод исх

ν ν νj iΔ = −∑ ∑ . (2.8) 

Например, для реакции (2.1) [KC] = [моль · л–1]–1, а 
[Kp] = [атм]–1. 

Помимо равновесных концентраций (С*) и равновесных пар-
циальных давлений (р*), константа равновесия газофазных реак-
ций может быть выражена также через равновесные молярные 
(мольные) доли (х*) участников реакции. Так, для реакции (2.1) 

 2 6

2 4 2

*
C H

* *
C H H

x
x

K
x x

= , (2.9) 

где Kх – константа равновесия химической реакции, выраженная 
через равновесные молярные доли реагентов; 

2 6

*
C Hx , 

2 4

*
C Hx  и 

2

*
Hx  –

 равновесные молярные доли участников реакции, 

 i
i

i

nx
n

=
∑

. (2.10) 

Константа равновесия Kх – безразмерная величина, зависящая 
от природы участников реакции, температуры, а также от общего 
давления в реакционной смеси. 

Константу равновесия химической реакции можно выражать 
различными способами – в виде Kp, KС или Kх – при этом каждая 
из констант может быть выражена через другую. В общем виде 
уравнения, связывающие между собой Kp, KС и Kх имеют вид: 

 ( )p CK K RT Δν= , или ( ) ,C pK K RT −Δν=  (2.11) 

 p xK K PΔν= , или x pK K P−Δν= , (2.12) 
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где Δν – изменение числа молей газообразных участников реакции 
в результате одного пробега реакции. 

Если, используя выражения (2.11), связывают между собой Kр, 
выраженную в атмосферах ([ ] [атм]pK Δν= ) и KС, выраженную в 
моль ⋅ л–1 ([ ]CK = [моль · л–1]Δν), то для упрощения расчетов в эти 
формулы подставляют R = 0,082 л ⋅ атм ⋅ моль–1 ⋅ К–1 (при этом 
рассчитываемая константа (Kр или KC) автоматически приобретает 
соответствующую формальную размерность). 

Численное значение константы равновесия химической реак-
ции (Kp, KС или Kх) можно определить двумя способами: 1) экспе-
риментально найдя значения равновесных характеристик участни-
ков химической реакции ( *,ip  *

iC или *
ix ); 2) при помощи содер-

жащихся в справочниках термодинамических характеристик
( ,298,f iHΔ , 298,iS , ,298,p ic  и т. д.) участников химической реакции. 

Величину Kp во втором случае рассчитывают по уравнению 

 lnT pG RT KΔ = − , 
TG

RT
pK e

Δ−
= **, (2.13) 

где TGΔ  – стандартное изменение энергии Гиббса химической ре-
акции (p0,i = 1 атм) при температуре T; [ TGΔ ] = Дж; R – универ-
сальная газовая постоянная, равная 8,314 Дж ⋅ К–1; T – температура. 

Величина TGΔ  может быть найдена различными способами.  
Если T = 298 К, то значение 298GΔ  можно найти либо по формуле 

 298 298 298298G H SΔ = Δ − ⋅Δ , (2.14) 
значения 298HΔ  и 298SΔ  в которой рассчитывают по уравнениям 
(1.19), (1.20) и (1.59) соответственно, либо при помощи уравне-
ния (2.15) 

 298 ,298, ,298,
1 1
ν Δ ν Δ

n m

j f j i f i
j i

G G G
= =

Δ = −∑ ∑ , (2.15) 

где ,298fGΔ  – стандартная энергия Гиббса образования химическо-
го соединения из простых веществ, кДж ⋅ моль–1; ν – химические 
количества веществ, отвечающие стехиометрическим коэффици-
ентам участников реакции (j – продукты реакции, i – исходные 
реагенты), моль. 
                                                 

** Найденная по уравнению (2.13) безразмерная термодинамическая констан-
та равновесия Kp численно равна размерной практической Kp, выраженной в атмо-
сферах. 
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Если T ≠  298 К, то значение TGΔ  определяют различными 
способами (с различной степенью точности). 

1. Пренебрегая зависимостью ( )TG f TΔ = , считают, что 

 298TG GΔ ≈ Δ *. (2.16) 

2. Учитывают, что ( )TG f TΔ = , но пренебрегают зависимо-
стями ( )TH f TΔ =  и ( )TS f TΔ = , считая, 298TH HΔ = Δ , 298TS SΔ = Δ  
и находя TGΔ  по формуле 

 298 298TG H T SΔ ≈ Δ − Δ . (2.17) 

3. Учитывая зависимости ( )TH f TΔ =  и ( )TS f TΔ = , пренеб-
регают зависимостью ( )pc f TΔ = , принимая, что ,298p pc cΔ = Δ . 
Величину TGΔ  при этом находят при помощи уравнения 

 T T TG H T SΔ = Δ − Δ , (2.18) 

значения THΔ  и TSΔ  в котором определяют по формулам (1.25) и 
(1.62) соответственно, а величину ,298pcΔ  рассчитывают с помо-
щью уравнения (1.26). 

4. Учитывают зависимость ( )pc f TΔ = , принимая, что 
,298p Tpc c −Δ = Δ , и находя величину TGΔ  по уравнению (2.18), зна-

чения THΔ , TSΔ  в котором вычисляют по формулам соответст-
венно (1.27) и (1.63), а значение ,298p Tc −Δ  определяют с помощью 
соотношения (1.28). 

5. Учитывают зависимость ( )pc f TΔ =  в явном виде. При 
этом TGΔ  вычисляют по уравнению (2.18), значения THΔ  и TSΔ  
находят по формулам (1.29), (1.30) и (1.64), (1.65) соответствен-
но, а значения aΔ , bΔ , 'cΔ  и cΔ  рассчитывают по формулам 
(1.31–1.34). 

Наиболее точным является способ 5, однако ввиду его трудо-
емкости на практике, если не требуется высокой точности ре-
зультатов, величину TGΔ  определяют обычно по способу 3 
(уравнение (2.18)). 

Для наиболее важных в практическом отношении газофазных 
реакций температурную зависимость константы равновесия Kp 
выражают в виде полинома (2.19) 
                                                 

* Данный способ расчета наименее точен, и им имеет смысл пользо-
ваться только для грубых, оценочных расчетов, либо в случае, если для ис-
пользования других способов не хватает справочных данных. 
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 0lg lg
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 (2.19) 

 2
2

' const,
6 2,3032 2,303

c c T
RR T

Δ Δ+ + ⋅ +
⋅ ⋅⋅ ⋅ ⋅

  

численные значения коэффициентов 0 / (2,303 )H RΔ , Δa / R, 
Δb / (4,606R), 'cΔ  / (4,606R), Δc / (13,818R) и const в котором приво-
дят в справочной литературе (например, в табл. 41 справочника [9]). 

Так, например, для реакции 

 N2,газ + 3H2,газ ⇆ 2NH3,газ 

уравнение (2.19) имеет вид 

 
5

3
2

4189,0 0,126 10lg 6,028 lg 0,964 10 6,491pK T T
T T

− ⋅= − ⋅ + ⋅ ⋅ − + , 

а рассчитанная с его помощью величина константы равновесия Kp 
при температуре 750 К равна 2,79 · 10–5 (атм–2). 

 
 
 
2.2. Уравнение изотермы химической  

реакции, его использование  
для определения направления  
протекания химической реакции  

при различных условиях 
 
 
Термодинамическим критерием равновесия и направления 

протекания процесса при изобарно-изотермических условиях яв-
ляется изменение энергии Гиббса процесса: если , 0p TGΔ < , то 
процесс может самопроизвольно протекать в прямом направлении 
и не может протекать в обратном; если , 0p TGΔ = , то в системе ус-
тановилось химическое равновесие; если , 0p TGΔ > , то процесс 
может самопроизвольно протекать в обратном направлении и не 
может протекать в прямом. 

Для химической реакции, протекающей при p , T = const, из-
менение энергии Гиббса TGΔ  можно найти при помощи уравнения 
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изотермы химической реакции, которое для газофазной реак-
ции типа 

 νAA + νBB ⇆ νCC + νDD (2.20) 
имеет вид (2.26) 

 0, 0,

0, 0,

ln
C D

A B

C D
T T

A B

p p
G G RT

p p

ν ν

ν ν
Δ = Δ + , (2.21) 

где TGΔ  – изменение энергии Гиббса химической реакции при за-
данных парциальных начальных давлениях участников реакции, 
Дж; TGΔ  – стандартное изменение энергии Гиббса химической 
реакции или изменение энергии Гиббса химической реакции при 
стандартных условиях (p0,i = 1 атм); [ TGΔ ] = Дж; R – универсаль-
ная газовая постоянная, равная 8,314 Дж ⋅ К–1; T – температура; 

0,Ap , 0,Bp , 0,Cp , 0,Dp  – безразмерные величины, численно равные 
начальным парциальным давлениям исходных реагентов (А и В) и 
продуктов (C и D) реакции, выраженным в атмосферах. 

В общем виде для газофазной реакции уравнение изотермы 
можно записать следующим образом: 

 0,
1

ln i
n

T T i
i

G G RT pν

=
Δ = Δ + ∏ , (2.22) 

где p0,i – безразмерные величины, численно равные начальным 
парциальным давлениям участников реакции, выраженным в 
атмосферах; νi – их стехиометрические коэффициенты в уравне-
нии реакции (νi > 0 для продуктов реакции и νi < 0 для исходных 
реагентов). 

Величина TGΔ  химической реакции зависит от температуры, 
природы участников реакции и их начальных парциальных 
давлений (p0,i). Таким образом, на величину изменения энергии 
Гиббса конкретной химической реакции TGΔ  можно влиять как 
изменением температуры системы, так и изменением начальных 
парциальных давлений участников реакции (p0,i). 

Чтобы судить о направлении протекания химической реакции 
или о наступлении в системе химического равновесия, необходи-
мо с помощью уравнения (2.22) рассчитать величину TGΔ  хими-
ческой реакции, вначале при помощи формулы (2.18) найдя вели-
чину изменения стандартной энергии Гиббса химической реакции 

TGΔ . Величина TGΔ  является критерием равновесия и направле-
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ния протекания химической реакции при стандартных, а TGΔ  – 
при произвольных условиях (величины p0,i имеют произвольные, 
не равные 1 атм, значения). 

Рассмотрим вид уравнения изотермы химической реакции 
(2.22) при достижении системой состояния химического равнове-
сия. В этом случае TGΔ  = 0, а *

0,i i ip p p≠ =  (символ «*» указывает 
на то, что речь идет о равновесном парциальном давлении реаген-
та). Тогда 

 *

1
ln ( ) ln ,i

n

T i p
i

G RT p RT Kν

=
Δ = − = −∏  (2.23) 

поскольку *

1
( ) i

n

p i
i

K p ν

=
=∏  (νi > 0 для продуктов реакции и νi < 0 для 

исходных реагентов). 
Уравнение (2.23) имеет глубокий физический смысл, посколь-

ку связывает две принципиально различные величины: TGΔ  – 
критерий направления протекания химической реакции при стан-
дартных условиях, и Kр – характеристику системы в состоянии 
равновесия. 

Комбинируя уравнения (2.22) и (2.23), получим выражение 

 
0, 0,

1 1

*

1

ln ln ,
( )

i i

i

n n

i i
i i

T n
p

i
i

p p
G RT RT

Kp

ν ν

= =

ν

=

⎛ ⎞ ⎛ ⎞
⎜ ⎟ ⎜ ⎟
⎜ ⎟ ⎜ ⎟Δ = =
⎜ ⎟ ⎜ ⎟
⎜ ⎟ ⎜ ⎟
⎝ ⎠ ⎝ ⎠

∏ ∏

∏
 (2.24) 

анализ которого позволяет иным образом сформулировать крите-
рии равновесия и направления протекания химической реакции. 
Выражение под логарифмом может быть меньше единицы, равно 
единице или больше единицы. Тогда, если 

 0,
1

,i
n

i p
i

p Kν

=
<∏  0TGΔ < , 

то реакция может самопроизвольно протекать в прямом направлении 
(возможно образование продуктов реакции из исходных реагентов); 

 0,
1

,i
n

i p
i

p Kν

=
=∏  0TGΔ = , 

система будет находиться в состоянии равновесия; 
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 0,
1

,i
n

i p
i

p Kν

=
>∏  0TGΔ > , 

то реакция может самопроизвольно протекать в обратном направ-
лении (возможно образование исходных реагентов из продуктов 
реакции). 

Из приведенного анализа уравнения изотермы химической ре-
акции видно, что, варьируя соотношение начальных парциальных 
давлений участников реакции, можно изменять и направление са-
мопроизвольного протекания реакции. 

При заданных начальных условиях (p0,i, T) химическая реак-
ция может протекать в прямом направлении, если 0TGΔ < , однако 
если величина TGΔ  достаточно велика, можно принять, что 

T TG GΔ ≈ Δ , и судить о направлении протекания химической реак-
ции по знаку TGΔ . Так, если 0TGΔ << , то реакция может проте-
кать самопроизвольно в прямом направлении при любых комби-
нациях начальных давлений реагентов, и наоборот, если 0TGΔ >> , 
то при любых начальных условиях протекание реакции в прямом 
направлении невозможно. 

Поскольку для большей части практически важных реакций 
температура и начальные давления реагентов таковы, что 

0,
1

ln 50i
n

i
i

RT pν

=
≤∏  кДж, и величину TGΔ  можно считать очень 

большой, то, если 50TGΔ >  кДж (иногда в качестве критериаль-

ной величины TGΔ  берут 50 кДж или другую величину), в каче-
стве критерия приближенной оценки возможности протекания ре-
акции выбирают не TGΔ , а TGΔ : 

 50TGΔ < −  кДж, 

реакция может самопроизвольно протекать в прямом направлении 
при любых начальных условиях (любом соотношении начальных 
парциальных давлений участников реакции); 

 50 50TG− < Δ <  кДж, 

в зависимости от соотношения начальных парциальных давлений 
участников реакции реакция может самопроизвольно протекать 
как в прямом, так и в обратном направлениях; 
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 50TGΔ >  кДж, 

реакция не может самопроизвольно протекать в прямом направле-
нии при любых начальных условиях (любом соотношении началь-
ных парциальных давлений участников реакции). 

В первом случае реакции являются практически необратимыми, 
в третьем – реакции практически неосуществимы*, во втором случае 
о возможности протекания реакции по знаку TGΔ  судить нельзя, не-
обходимо учесть величины начальных парциальных давлений уча-
стников реакции и рассчитать величину TGΔ , знак которой и укажет 
направление (прямое или обратное) протекания реакции. 

 
 
 

2.3. Расчет равновесной степени  
превращения исходных реагентов  
и равновесного выхода продуктов  

реакции. Влияние различных факторов  
на положение химического равновесия 

 
 
Зная величину константы равновесия химической реакции (Kp, 

KС или Kх) при определенной температуре, а также начальные ус-
ловия (p0,i, C0,i или x0,i), можно определить параметры системы в 
состоянии равновесия, а именно: состав равновесной смеси ( *

ip , 
*
iC или *

ix ), равновесные степени превращения исходных реаген-
тов и равновесные выходы продуктов реакции. 

Равновесная степень превращения исходного i-го вещества 
(чаще обозначаемая как αi) – это отношение количества вещества, 
                                                 

* Строго говоря, если в исходной реакционной смеси полностью отсутст-
вуют продукты реакции, то, независимо от природы реакции и температуры, ка-
кое-то количество продуктов реакции должно образоваться (например, если для 
реакции (2.20) p0,C, p0,D = 0, то 0, 0, 0, 0,ln( )C D A B

C D A BRT p p p pν ν ν ν = −∞ , и при любом значе-

нии TGΔ  величина TGΔ < 0, т. е. реакция должна протекать в сторону образова-
ния продуктов). Однако, если количества образовавшихся продуктов исчезаю-
щее малы (аналитически неопределимы), то реакцию можно считать практиче-
ски неосуществимой (аналогичные рассуждения можно привести для практиче-
ски необратимых реакций). 
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прореагировавшего к моменту установления в системе равнове-
сия, к исходному количеству этого вещества: 

 
0,

,i
i

i

n
n
Δα =  

0,
α 100%,i

i
i

n
n
Δ=  (2.25) 

где αi, 0,in  и inΔ  – степень превращения i-го исходного компонен-
та реакционной смеси, его начальное количество и его расход (в 
молях) к моменту установления равновесия соотвественно. 

Величина αi может меняться в пределах от нуля до единицы 
(0 1i< α < ) или, выраженная в процентах, от 0 до 100%. Поскольку 
в результате протекания самопроизвольных процессов любая тер-
модинамическая система с течением времени приходит в состоя-
ние равновесия, в котором в системе находятся как исходные реа-
генты, так и продукты реакции, то всегда α > 0 ( 0α ≠ , хотя и мо-
жет иметь очень малое значение (например α = 0,0001) – при этом 
говорят, что равновесие практически полностью смещено в сторо-
ну исходных реагентов) и всегда α < 1 ( 1α ≠ , хотя величина α 
может быть очень близка к 1 (например α = 0,9999) – при этом 
равновесие практически полностью смещено в сторону продуктов 
реакции). 

Степень превращения можно выражать через изменение пар-
циального давления реагента: 

 
*

0,

0, 0,
,i ii

i
i i

p pp
p p

−Δα = =  
0,

α 100%,i
i

i

p
p
Δ=  (2.26) 

или, например, через изменение его концентрации:  

 
*

0,

0, 0,
,i ii

i
i i

C CC
C C

−Δα = =  
0,

α 100%,i
i

i

C
C
Δ=  (2.27) 

где 0,ip  ( 0,iC ) и *
ip  ( *

iC ) – соответственно начальное и равновесное 
парциальное давление (концентрация) i-го исходного реагента. 

Равновесный выход i-го продукта реакции (обозначаемый 
обычно как хi – молярная доля i-го продукта в реакционной сме-
си) – это отношение равновесного количества данного вещества 
к общему количеству вещества в равновесной реакционной сме-
си. При выражении выхода продукта через единицы давления 
получаем 
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* *

* * ,i i
i

i

p px
p P

= =
∑

 
*

* 100%,i
i

px
P

=  (2.28) 

где Р* – общее давление реакционной смеси в состоянии равновесия. 
Равновесный выход продукта реакции, как и степень превра-

щения исходного реагента, можно выражать через количество ве-
щества или его концентрацию в системе. Как и α, в равновесии 
0 1x< < . 

Основными факторами, влияющими на положение химиче-
ского равновесия, являются температура, давление, действующее 
на систему, а также концентрации (парциальные давления) участ-
ников реакции, изменяя которые, можно смещать положение хи-
мического равновесия в требуемую сторону (к продуктам реакции 
или к исходным реагентам). Влияние указанных факторов на по-
ложение химического равновесия в качественной форме можно 
описать при помощи принципа Ле Шателье – Брауна, а более 
строго и количественно – при помощи различных термодинамиче-
ских соотношений. 

Согласно принципу Ле Шателье – Брауна, при оказании на сис-
тему, находящуюся в состоянии устойчивого равновесия, какого-
либо внешнего воздействия равновесие в системе смещается таким 
образом, чтобы ослабить эффект от оказанного воздействия. 

Рассмотрим влияние различных факторов на положение хими-
ческого равновесия на примере нескольких химических реакций: 

 N2,газ + 3H2,газ ⇆ 2NH3,газ, 0;HΔ <  (2.29) 

 C2H6,газ ⇆ 2H2,газ + C2H2,газ, 0;HΔ >  (2.30) 

 COгаз + H2Oгаз ⇆ CO2,газ + H2,газ, 0.HΔ <  (2.31) 

1. Влияние температуры. Зависимость константы равновесия 
химической реакции Kp от температуры выражается уравнением изо-
бары Вант-Гоффа, дифференциальная форма которого имеет вид**: 

 2

ln
,p Td K H

dT RT
Δ=  (2.32) 

где THΔ  – тепловой эффект химической реакции. 
                                                 

** В уравнении изобары Вант-Гоффа, как и в уравнении изотермы хими-
ческой реакции, величина R имеет размерность Дж · К–1 (без моль). 
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Как видно из выражения (2.32), влияние температуры на ве-
личину константы равновесия химической реакции определяется 
знаком теплового эффекта этой реакции. Если THΔ  > 0 (эндотер-

мическая реакция), то 
ln

0.pd K
dT

>  Следовательно, в случае эндо-

термической реакции с повышением температуры (dT > 0) значе-
ние константы равновесия химической реакции будет увеличи-
ваться (dlnKp > 0), т. е. химическое равновесие будет смещаться в 
сторону образования продуктов реакции. При THΔ  < 0 (экзотер-

мическая реакция) 
ln

0.pd K
dT

<  Следовательно, повышение темпе-

ратуры (dT > 0) приведет к уменьшению величины константы рав-
новесия химической реакции (dlnKp < 0) и смещению равновесия в 
сторону исходных реагентов. 

Реакция (2.29) протекает экзотермически, для нее THΔ  < 0, и, 

согласно (2.32), 
ln

0pd K
dT

< , Kр является убывающей функцией 

температуры. Рост температуры приводит к уменьшению 

3

2 2

*2
NH

* *3
N H

p
p

K
p p

= , при этом парциальное давление продукта реакции – 

аммиака (
3

*
NHp ) – уменьшается, а парциальные давления исходных 

реагентов – азота и водорода (
2

*
Np  и 

2

*
Hp ) – увеличиваются, т. е. 

равновесие смещается в сторону образования исходных реагентов, 
равновесная степень превращения исходных веществ и равновес-
ный выход продуктов реакции при этом уменьшаются. Снижение 
температуры приводит к росту величины константы равновесия Kр 
экзотермической реакции (2.29), равновесие которой смещается в 
сторону образования продукта реакции – аммиака. 

К аналогичному выводу приводит использование принципа 
Ле Шателье – Брауна: при повышении температуры в системе 
должен усиливаться процесс, сопровождающийся поглощением 
тепла (эндотермический процесс). Поскольку прямая реакция – 
образование аммиака – является экзотермической, эндотерми-
ческой будет обратная реакция – разложение аммиака на водо-
род и азот. Таким образом, повышение температуры приводит  
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к смещению равновесия реакции (2.29) в сторону образования 
исходных реагентов (в сторону протекания эндотермического 
процесса). 

Таким же образом изменение температуры сказывается и 
на положении равновесия реакции (2.31), которая также явля-
ется экзотермической ( THΔ  < 0): равновесие этой реакции 
смещается в сторону образования исходных реагентов при по-
вышении температуры и в сторону образования продуктов ре-
акции – при понижении. 

Реакция (2.30) является эндотермической ( THΔ  > 0), в этом 

случае 
ln

0pd K
dT

> , следовательно, повышение температуры при-

водит к увеличению Kр реакции (2.30), т. е. к смещению ее равно-
весия в сторону образования продуктов реакции. Понижение тем-
пературы приведет к усилению (интенсификации) экзотермиче-
ского процесса – обратной реакции, таким образом, при уменьше-
нии температуры равновесие эндотермической реакции (2.30) сме-
стится в сторону образования исходных реагентов. 

Интегральную форму уравнения изобары Вант-Гоффа можно 
получить, взяв неопределенный или определенный (в интервале 
температур от Т1 до Т2) интеграл от выражения (2.32). Принимая 
тепловой эффект реакции не зависящим от температуры 
( ( )TH f T HΔ ≠ = Δ ), что допустимо для не очень широкого интер-
вала температур, получим: 

 
1ln const ;p

HK
R T

Δ= −
 (2.33) 
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, 2 1

, 1 2 1 2

1 1ln .p T

p T

K H H T T
K R T T R TT

⎛ ⎞ ⎛ ⎞Δ Δ −= − =⎜ ⎟ ⎜ ⎟⎜ ⎟ ⎝ ⎠⎝ ⎠  (2.34) 
Из соотношения (2.33) видно, что, зная зависимость 

Kp = f(T), можно графическим методом определить величину те-
плового эффекта химической реакции ( HΔ ). Для определения 

HΔ . химической реакции по известной зависимости Kp = f(T) 
строят график зависимости lnKp = f(1 / T) (рисунок), при этом 
существуют три варианта: 

1) HΔ  > 0 – эндотермическая реакция (теплота поглощает-
ся), 1 1 1tg tgH R RΔ = − α = β ; 
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2) HΔ  = 0 – тепловой эффект равен нулю, 2 2tg 0H RΔ = − α = ; 
3) HΔ  < 0 – экзотермическая реакция (теплота выделяется), 

3 3tgH RΔ = − α . 

 
Графическое определение  

теплового эффекта химической  
реакции ΔH° с помощью интегральной  
формы уравнения изобары Вант-Гоффа 

Уравнение (2.34) можно использовать для аналитического оп-
ределения либо теплового эффекта химической реакции HΔ  по 
известным значениям константы равновесия (

2,p TK  и 
1,p TK ) при 

двух различных температурах (Т2 и Т1): 
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1 2
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2 1
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,

p T

p T
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RTT

K
H

T T

⎛ ⎞
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⎝ ⎠Δ =
−

 (2.35) 

либо константы равновесия химической реакции при одной тем-
пературе (например, 

2,p TK  при Т2), если известна величина HΔ  и 
значение константы равновесия при другой температуре (напри-
мер, 

1,p TK  при Т1): 

 
2 1

2 1
, ,

1 2
exp .p T p T

H T TK K
R TT

⎛ ⎞Δ −= ⎜ ⎟
⎝ ⎠

 (2.36) 

2. Влияние давления. Прологарифмировав и продифференци-
ровав по lnP уравнение (2.12), получим 

β1

α3 

2 

3 

pKln  

1 

T

1
 

α2 = 0

α1
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ln ln .
ln ln

p xd K d K
d P d P

= + Δν  (2.37) 

Поскольку Kp ≠  f(P), dlnKp / dlnP = 0 выражение (2.37) преоб-
разуется в уравнение 

 ln ,
ln

xd K
d P

= −Δν  (2.38) 

анализ которого позволяет сделать следующие выводы. 
Если 0Δν < , т. е. реакция протекает в прямом направлении с 

уменьшением числа молей газообразных веществ (реакция (2.29), 

2Δν = − ), то из (2.38) для этой реакции ln 0
ln

xd K
d P

> . Это значит, что 

с ростом общего давления в системе (при T = const) константа 

равновесия 3

2 2

*2
NH

* *3
N H

x
x

K
x x

=  возрастает, при этом увеличивается мо-

лярная доля продукта реакции – аммиака (
3

*
NHx ), уменьшаются 

молярные доли исходных реагентов – азота и водорода (
2

*
Nx  и 

2

*
Hx ), и равновесие смещается в сторону прямой реакции. Следова-

тельно, равновесная степень превращения исходных веществ и 
равновесный выход продуктов реакции увеличится. 

Если 0Δν > , т. е. реакция протекает в прямом направлении с 
увеличением числа молей газообразных веществ (реакция (2.30), 

1Δν = ), то из (2.38) для этой реакции ln 0
ln

xd K
d P

< . Увеличение об-

щего давления в системе (при T = const) приведет к уменьшению 

константы равновесия 2 2 2

2 4

* *
C H H

*
C H

x
x x

K
x

= , уменьшению молярных до-

лей продуктов реакции – ацетилена и водорода (
2 2

*
C Hx  и 

2

*
Hx ) – и 

увеличению молярной доли исходного реагента – этилена (
2 4

*
C Hx ), 

т. е. равновесие смещается в сторону обратной реакции. 
Если 0Δν = , т. е. реакция протекает без изменения числа мо-

лей газообразных веществ (реакция (2.31)), то из (2.38) для нее 
ln 0
ln

xd K
d P

= . Изменение общего давления в системе никак не ска-

жется на величине константы равновесия xK  данной реакции, 
следовательно, увеличение (или уменьшение) общего давления 
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в системе никак не будет сказываться на положении химического 
равновесия. 

Используя принцип Ле Шателье – Брауна, можно заключить: 
на увеличение давления при T = const система будет стремиться 
отреагировать уменьшением объема. Поскольку уменьшение объ-
ема системы будет происходить за счет уменьшения числа молей 
газообразных участников реакции, то с ростом давления в системе 
равновесие в ней будет смещаться в сторону реакции, протекаю-
щей с уменьшением объема, т. е. реакции, для которой 0Δν < . 

3. Влияние инертных (газообразных) примесей. Добавление 
инертных газообразных примесей в систему при V, T = const при-
ведет к увеличению общего давления, а парциальные давления 
участников реакции никак не изменятся, неизменными останутся 
как величина константы равновесия химической реакции Kр, так и 
положение химического равновесия. 

Если же газообразную инертную (индифферентную) примесь 
добавлять в систему при p, T = const, то это приведет к уменьше-
нию парциальных давлений всех участников химической реакции, 
что, по сути, равносильно уменьшению общего давления в систе-
ме. Иными словами, эффект разбавления системы инертными (ин-
дифферентными) примесями при p, T = const равносилен эффекту 
уменьшения общего давления. 

Для реакции (2.30) 0Δν >  и добавление инертных газообраз-
ных примесей при p, T = const, равносильное уменьшению общего 
давления, приведет к смещению равновесия реакции в сторону об-
разования продуктов реакции, т. е. в сторону реакции, идущей с 
увеличением числа молей газообразных веществ. 

В случае реакции, протекающей без изменения числа молей 
газообразных участников реакции ( 0Δν = , реакция (2.31)), добав-
ление в систему инертной газообразной примеси при p, T = const, 
как и изменение общего давления в системе, никак не влияет на 
положение химического равновесия. 

Для реакции (2.29) 0Δν <  введение в систему газообразных 
инертных примесей при p, T = const, равносильное уменьшению 
общего давления, приведет к смещению равновесия реакции в 
сторону образования исходных реагентов. Интересно отметить, 
что в промышленности синтез аммиака по реакции (2.29) протека-
ет при постепенном накоплении в системе газообразных инертных 
примесей (Ar, CO и др.), что равносильно уменьшению общего 
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давления и способствует смещению равновесия реакции в сторону 
исходных реагентов. Для устранения этого отрицательного эффек-
та колонны синтеза аммиака периодически «продувают», устраняя 
эти инертные примеси. 

В случае жидкофазных реакций добавление в систему раство-
рителя приводит к смещению равновесия в сторону реакции, про-
текающей с увеличением общего числа частиц; так, равновесие 
реакции диссоциации уксусной кислоты в водном растворе 
 {CH3COOH}aq ⇆ {CH3COO–}aq + {H+}aq (2.39) 
при уменьшении концентрации раствора  смещается в сторону 
продуктов реакции – степень диссоциации кислоты увеличивает-
ся, вследствие чего общая концентрация частиц – молекул 
(CH3COOH) и ионов (CH3COO– и H+) – в растворе возрастает. 

4. Влияние концентраций (парциальных давлений) участников 
реакции. При добавлении к системе какого-либо участника реак-
ции равновесие в системе, согласно принципу Ле Шателье –
Брауна, сместится в сторону реакции, ослабляющей это воздейст-
вие, т. е. увеличение концентраций  исходных реагентов приведет 
к смещению равновесия в сторону образования продуктов реак-
ции, а увеличение концентраций продуктов реакции – в сторону 
образования исходных реагентов. 

Так, например, если в систему, в которой протекает реакция 
(2.29), добавлять исходные реагенты – газообразные азот (N2,газ) 
или водород (H2,газ) (при V, T = const), то равновесие этой реакции 
будет смещаться в сторону образования аммиака (NH3,газ). Если в 
эту же систему при V, T = const добавлять продукт реакции – 
NH3,газ, то равновесие реакции будет смещаться в сторону образо-
вания N2,газ и H2,газ. 

Иногда равновесие реакции можно сместить в сторону обра-
зования продуктов, если эти продукты можно вывести из реакци-
онной смеси. Так, например, если реакцию разложения карбоната 
кальция  
 CaCO3,тв ⇆ CaOтв + CO2,газ (2.40) 
проводить в закрытом сосуде, то с течением времени реакция при-
дет в состояние равновесия, в котором в системе будут находиться 
три вещества – твердые CaCO3 и CaO и газообразный CO2 (имею-
щий равновесное парциальное давление, соответствующее темпе-
ратуре, при которой проводится разложение карбоната кальция). 
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Если же реакцию (2.40) проводить в открытом сосуде (на воз-
духе), то в ходе протекания реакции ее газообразный продукт – 
CO2 – будет постоянно удаляться из зоны реакции, вследствие че-
го эта реакция будет протекать практически до полного разложе-
ния CaCO3,тв. 

 
 
 

2.4. Примеры 
 
 
Пример 1. Установить связь между Kp, KC и Kx реакций: 
1) COгаз + 0,5O2,газ ⇆ CO2,газ; 
2) Fe2O3,тв + 3H2,газ ⇆ 2Feтв + 3H2Oгаз; 
3) 2CH4,газ ⇆  C2H2,газ + 3H2газ. 
Решение 
1) Δνгаз = 1 моль – 1,5 моль = –0,5 моль; Kp = KC (RT)–0,5 = 

= Kx
0,5

общP− ; 
2) Δν газ = 3 моль – 3 моль = 0 моль; Kp = KC = Kx; 
3) Δν газ = 4 моль – 2 моль = 2 моль; Kp = KC (RT)2 = Kx

2
общP . 

Пример 2. Для реакции 
 2Cграфит + 2H2,газ ⇆ C2H4,газ 
Kp = 4,64 · 10–7 (атм–1) при T = 1000 К. Выразить Kp в паскалях и 
рассчитать KC реакции при этой температуре. 

Решение. Δνгаз = 1 моль – 2 моль = –1 моль.  

 Kp (Па) = Kp (атм) · (101 325)Δν = 4,58 · 10–12 (Па)–1. 

 
( )

7 1

1 1 1 1
4,64 10 (атм )

((0,082 л атм моль К ) (1000 К) )
p

C
K

K
RT

− −

Δν − − − −
⋅= = =

⋅ ⋅ ⋅ ⋅
 

 ( )53,80 10 л / моль .−= ⋅  
Пример 3. Определить термодинамическую возможность 

протекания реакции 
 C2H6,газ ⇆ H2,газ + С2H4,газ 
при T = 400 К и стандартных условиях. Установить интервал тем-
ператур, в котором прямая реакция является термодинамически 
возможной. 
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Решение. Выписываем из табл. П.1 значения стандартных те-
плот образования из простых веществ, стандартных молярных эн-
тропий и стандартных молярных изобарных теплоемкостей участ-
ников реакции: 

Вещество C2H6,газ H2,газ С2H4,газ 

,298,fHΔ  кДж · моль–1 –84,67 0,00 52,30 

298,S  Дж · моль–1 · К–1 229,49 130,52 219,45 

,298,pc  Дж · моль–1 · К–1 52,64 28,83 43,56 
При помощи уравнений (1.19), (1.59) и (1.26) рассчитываем зна-

чения соответственно 298HΔ , 298SΔ  и ,298pcΔ  исследуемой реакции: 

 2,газ 2 4,газ 2 6,газ298 ,298,H ,298,C H ,298,C(1 1 ) 1f f f HH H H HΔ = ⋅Δ + ⋅Δ − ⋅Δ =
 

 1 1(1моль (52,30 кДж моль ) (1моль (0,00 кДж моль ))− −= ⋅ ⋅ + ⋅ ⋅ −  

 11моль ( 84,67 кДж моль ) 136 970 Дж;−− ⋅ − ⋅ =  

 
2,газ 2 4,газ 2 4,газ298 298,H 298,C H 298,C(1 1 ) 1 HS S S SΔ = ⋅ + ⋅ − ⋅ =  

 1 1(1моль 130,52 Дж моль К− −= ⋅ ⋅ ⋅ +  
 1 11моль 219,45Дж моль К )− −+ ⋅ ⋅ ⋅ −  
 1 1 11моль 229,49 Дж моль К 120,48Дж К ;− − −− ⋅ ⋅ ⋅ = ⋅  

 
2,газ 2 4,газ 2 6,газ,298 ,298,H ,298,C H ,298,С H(1 1 ) 1p p p pc c c cΔ = ⋅ + ⋅ − ⋅ =  

 1 1(1моль 28,83Дж моль К− −= ⋅ ⋅ ⋅ +  
 1 11моль 43,56 Дж моль К )− −+ ⋅ ⋅ ⋅ −  
 1 1 11моль 52,64Дж моль К 19,75Дж К .− − −− ⋅ ⋅ ⋅ = ⋅  

При помощи формул (1.25) и (1.62) находим значения соот-
ветственно 400HΔ  и 400SΔ  данной реакции: 

 400 298 ,298( 298) 136 970 ДжpH H c TΔ = Δ + Δ − = +  

 119,75Дж К (400 К 298К) 138 984,5 Дж;−+ ⋅ ⋅ − =  

 400SΔ  = 298 ,298 ln
298p
TS cΔ + Δ  = 120,48 Дж · К–1 + 

 + 19,75 Дж · К–1 · 400 Кln
298К

⎛ ⎞
⎜ ⎟
⎝ ⎠

 = 126,29 Дж · К–1. 
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При помощи выражения (2.18) определяем значение 400GΔ : 

 400GΔ  = 400 400H T SΔ − Δ  = 136 984,5 Дж – 
 – 400 К · (126,29 Дж · К–1) = 88 468 Дж. 

400GΔ  > 0, поэтому при температуре 400 К и стандартных ус-
ловиях (p0,i = 1 атм) протекание данной реакции в прямом направ-
лении термодинамически невозможно. Более того, поскольку 

400GΔ  > 50 кДж, то при T = 400 К эта реакция в прямом направле-
нии протекать не может не только при стандартных условиях, но и 
при любых сочетаниях начальных парциальных давлений участ-
ников реакции (p0,i). 

Определим интервал температур, в котором протекание дан-
ной реакции в прямом направлении будет термодинамически воз-
можным ( TGΔ  < 50 кДж), приняв, что ( )TH f TΔ ≠ , ( )TS f TΔ ≠ . 

В этом случае TGΔ  рассчитывают по формуле (2.17) 

 298 298TG H T SΔ ≈ Δ − Δ , 

подставив в которую значения TGΔ  < 50 кДж, 298HΔ , 298SΔ  и 
выразив из нее температуру T, получим 

 T > 298

298

TH G
S

Δ − Δ
Δ

 = 1
136 970 Дж 50 000 Дж

120,48Дж К−
−

⋅
 > 721,9 К. 

Таким образом, при T > 721,9 К данная реакция является тер-
модинамически возможной.  

Определим интервал температур, в котором протекание дан-
ной реакции в прямом направлении будет термодинамически воз-
можным при любом сочетании начальных парциальных давлений 
участников реакции ( TGΔ  < –50 кДж). 

Подставив в уравнение (2.17) значения TGΔ  < –50 кДж, 
298HΔ , 298SΔ  и выразив из нее температуру T, получим 

 T > 298

298

TH G
S

Δ − Δ
Δ

 = 1
136 970 Дж ( 50 000 Дж)

120,48Дж К−
− −

⋅
 > 1551,9 К. 

Таким образом, при T > 1551,9 К данная реакция может проте-
кать в прямом направлении при любом сочетании начальных пар-
циальных давлений участников реакции, а в интервале температур 
721,9 К < T < 1551,9 К, в зависимости от соотношения p0,i термоди-
намически возможной будет как прямая, так и обратная реакция.  
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Пример 4. Определить термодинамическую возможность 
протекания в прямом направлении при T = 800 К реакции 
 C2H6,газ ⇆ H2,газ + С2H4,газ, 
если 

2 60,C Hp  =  0,70 атм, 
20,Hp  =  0,01 атм и 

2 40,С Hp  =  0,01 атм. 
Решение. Значения 298HΔ , 298SΔ  и ,298pcΔ  исследуемой реак-

ции были рассчитаны в примере 3 (с. 54). Используя их, рассчита-
ем величины 800HΔ , 800SΔ  и 800GΔ  данной реакции: 

 800 298 ,298( 298) 136 970 ДжpH H c TΔ = Δ + Δ − = +  

 119,75Дж К (800 К 298К) 146 884,5 Дж;−+ ⋅ ⋅ − =  

 800SΔ  = 298 ,298 ln
298p
TS cΔ + Δ  = 120,48 Дж · К–1 + 

 + 19,75 Дж · К–1 · 800 Кln
298К

⎛ ⎞
⎜ ⎟
⎝ ⎠

 = 139,48 Дж · К–1; 

 800GΔ  = 800 800H T SΔ − Δ  = 146 884,5 Дж – 
 – 800 К · (139,48 Дж · К–1) = 34 897,7 Дж. 

Поскольку 800GΔ  > 0, то при температуре 400 К и стандартных 
условиях (p0,i = 1 атм) протекание данной реакции в прямом на-
правлении термодинамически невозможно. Используя формулу 
(2.22), найдем величину 800GΔ  

 800 0,ln 34 897,7 Джi
T i

i
G G RT pνΔ = Δ + = +∏  

 1 0,01 0,18,314Дж К 800К ln 8 674,8Дж .
0,7

− ⋅+ ⋅ ⋅ ⋅ = −  

Поскольку ΔG800 < 0, то при заданных начальных условиях и 
температуре 800 К прямая реакция является термодинамически 
возможной. 

Пример 5. Используя различные способы, рассчитать стан-
дартное изменение Гиббса химической реакции 
 CaCO3,тв = CaOтв + СO2,газ  
при T = 1000 К. Сравнить полученные результаты. 

Решение. Выпишем из табл. П.1 значения стандартных энер-
гий Гиббса образования химических соединений из простых ве-
ществ ,298fGΔ  для участников химической реакции. 
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Вещество CaCO3,тв CaOтв,00 СO2,газ 

,298fGΔ , кДж ·моль–1 –1128,35 –603,46 –394,37 
Используя уравнение (2.15), рассчитаем величину 298GΔ : 

 
тв 2,газ 3,тв298 ,298 ,CaO ,298 ,CO ,298 ,CaCO(1 1 ) (1 )f f fG G G GΔ = ⋅Δ + ⋅Δ − ⋅Δ =  

 = (1 моль · (–603,46) кДж · моль–1 + 
 + 1 моль · (–394,37 кДж · моль–1)) – 
 – (1 моль · (–1128,35 кДж · моль–1) = 130,52 кДж. 

Эту же величину можно рассчитать по формуле (2.14), вос-
пользовавшись рассчитанными в примерах 4 (с. 21) и 8 (с. 26) зна-
чениями 298HΔ  и 298SΔ  исследуемой реакции  

 298GΔ  = 298 298298H SΔ − ⋅Δ  = 178 230 Дж – 
 – 298 К · (160,02 Дж · К–1) = 130,54 кДж. 

Как видно, значения 298GΔ , рассчитанные по уравнениям 
(2.14) и (2.15), практически совпадают. 

Пренебрегая зависимостью ( )TG f TΔ =  для исследуемой ре-
акции, величину 1000GΔ  можно найти по формуле (2.16) 

 1000 298 130,54 кДж .G GΔ ≈ Δ =  

Учтя зависимость ( )TG f TΔ =  и пренебрегая зависимостя-
ми ( )TH f TΔ =  и ( )TS f TΔ = , найдем 1000GΔ  реакции по уравне-
нию (2.17): 

 1000GΔ  = 298 2981000H SΔ − ⋅Δ  = 178 230 Дж – 
 – 1000 К · (160,02 Дж · К–1) = 18,21 кДж. 

Рассчитаем величину 1000GΔ  при помощи соотношения 
(2.18) по способам 3–5 (см. с. 40), используя рассчитанные в 
примерах 4 (с. 21–22) и 8 (с. 26) значения 1000HΔ  и 1000SΔ  иссле-
дуемой реакции: 

 1000GΔ  = 1000 10001000H SΔ − ⋅Δ  = 175 200 Дж – 
 – 1000 К · (154,80 Дж · К–1) = 20,40 кДж (способ 3); 

 1000GΔ  = 1000 10001000H SΔ − ⋅Δ  = 169 330 Дж – 
 – 1000 К · (144,67 Дж · К–1) = 24,66 кДж (способ 4); 

 1000GΔ  = 1000 10001000H SΔ − ⋅Δ  = 169 330 Дж – 
 – 1000 К · (146,49 Дж · К–1) = 22,84 кДж (способ 5). 
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Как видно, значение 1000GΔ , определенное без учета зависи-
мости ( )TG f TΔ =  (способ 1, формула (2.16)), в несколько раз от-
личается от правильного значения (способ 5), величина 1000GΔ , 
рассчитанная по способу 2 (уравнение 2.17), на 4,63 кДж (20,3%) 
меньше; значения 1000GΔ , вычисленные при помощи соотношения 
(2.18) с использованием стандартных молярных изобарных тепло-
емкостей (способ 3) и средних изобарных теплоемкостей (способ 4) 
участников реакции, отличаются от величины 1000GΔ , определен-
ной с учетом зависимости ( )pс f T=  в явном виде, соответственно 
на 2,44 к Дж (10,7%) и 1,82 кДж (7,97%). Таким образом, оценить 
величину TGΔ  химической реакции позволяет способ 2, а числен-
ное значение TGΔ , применимое в дальнейшем для расчета Kp и 

TGΔ  химической реакции, вполне можно находить по способу 3 
(полагая, что изменение теплоемкости в ходе реакции не зависит 
от температуры ,298( )p pc f T cΔ ≠ = Δ ). 

Пример 6. Для реакции 

 COгаз + 2H2,газ ⇆ CH3OHгаз 

значения константы равновесия (Kp) составляют 1,95 и 1,16 · 10–4 
(атм–2) при температурах T1 = 400 и T2 = 600 К соответственно. 
Рассчитать тепловой эффект химической реакции, а также вели-
чину ее Kp при T3 = 500 К. 

Решение. Используя уравнение (2.35), получим: 

 

2

1

,
1 2

,

2 1

ln p T

p T

K
RTT

K
H

T T

⎛ ⎞
⎜ ⎟⎜ ⎟
⎝ ⎠Δ = =
−

 

 

4
1 1,16 108,314 Дж К 400 К 600 К ln

1,95
97,38 кДж .

600 400

−
− ⎛ ⎞⋅⋅ ⋅ ⋅ ⋅ ⎜ ⎟

⎝ ⎠= = −
−

 

Из выражения (2.36) рассчитаем Kp при температуре 500 К: 

 
2 1

3 1
, ,

1 3
expp T p T

H T TK K
R T T

⎛ ⎞Δ −= =⎜ ⎟
⎝ ⎠

 

 

2 3 2
1

97 380 Дж 500 К 400 К1,95 атм exp 5,58 10 (атм ).
400 К 500 К8,314 Дж К

− − −
−

⎛ ⎞− −= ⋅ = ⋅⎜ ⎟⋅⋅⎝ ⎠
 



60    _______________________________________________________________  

Пример 7. Определить равновесный выход HCOOH и равно-
весные степени превращения CO и H2O в химической реакции 

 COгаз + H2Oгаз ⇆ HCOOHгаз, 

если начальные парциальные давления участников реакции со-
ставляют: 0,COp  = 0,55 атм, 

20,H Op  = 0,45 атм, 0,HCOOHp  = 0,00 атм, 
а Kp = 10,2 (атм–1). 

Решение. Начальные давления реагентов (p0,i) заданы в усло-
вии задачи. Обозначим равновесные давления участников реакции 
как pi (pCO, pH2O и pHCOOH), а изменения их парциальных давлений к 
моменту установления в системе равновесия – как Δpi (расход ис-
ходных реагентов – ΔpCO и ΔpH2O, а приход продукта реакции – 
ΔpHCOOH). 

Из уравнения химической реакции следует, что приход про-
дукта реакции (HCOOH) равен расходу каждого из исходных реа-
гентов (CO или H2O), т. е. ΔpHCOOH = ΔpCO = ΔpH2O. Поскольку про-
дукт реакции до начала реакции в смеси отсутствовал (по условию 
pHCOOH = 0,0 атм), то его приход совпадает с его равновесным пар-
циальным давлением: ΔpHCOOH = pHCOOH. Таким образом, 
ΔpCO = ΔpH2O = pHCOOH. 

Устанавливаем равновесные давления участников реакции. 
Равновесное давление исходного реагента, очевидно, представляет 
собой разность между его начальным содержанием в реакционной 
смеси и расходом к моменту установления в системе химического 
равновесия. Поэтому 

 pCO = 0,COp  – ΔpCO = 0,COp  – pHCOOH = 0,6 – pHCOOH; 

 pH2O = 
20,H Op  – ΔpH2O = 

20,H Op  – pHCOOH = 0,4 – pHCOOH. 

Учитывая выражения, полученные для равновесных парци-
альных давлений участников реакции, составляем таблицу. 

Участники 
реакции 

Давление, атм 

0,ip  ipΔ  ip  
CO 0,55 pHCOOH 0,55 – pHCOOH 
H2O 0,45 pHCOOH 0,45 – pHCOOH 

HCOOH 0,0 pHCOOH pHCOOH 
Записываем уравнение для константы равновесия химической 

реакции и определяем pHCOOH: 
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2

HCOOH

CO H O
p

pK
p p

= ; 

 HCOOH

HCOOH HCOOH
10,2

(0,55 )(0,45 )
p

p p
=

− −
, 

откуда pHCOOH = 0,317 атм. 
Таким образом, равновесное парциальное давление HCOOH 

составляет pHCOOH = 0,317 атм, равновесные давления CO и H2O 
равны соответственно: pCO = 0,550 атм – 0,317 атм = 0,233 атм и 
pH2O = 0,450 атм – 0,317 атм = 0,133 атм. 

Делаем проверку: 

 
2

HCOOH

CO H O

0,317 10,2,
0,233 0,133p

pK
p p

= = =
⋅

 

что согласуется с условием задачи. Таким образом, расчеты про-
деланы верно. 

Определяем равновесный выход HCOOH, используя соотно-
шение (2.28). Общее равновесное давление смеси составляет 

 общp  = pCO + pH2O + pHCOOH = 
 = 0,233 атм + 0,133 атм + 0,317 атм = 0,683 атм; 

 HCOOH
HCOOH

общ

0,317 атм100% 100% 46,4%.
0,683 атм

px
p

= = =   

Рассчитываем равновесные степени превращения CO и H2O, 
используя формулу (2.26): 

 CO
CO

0,CO

0,317 атм100% 100% 57,6%;
0,55 атм

p
p
Δα = = =   

 2
2

2

H O
H O

0,H O

0,317 атм100% 100% 70,4%.
0,45 атм

p
p
Δ

α = = =  

Пример 8. Константа равновесия химической реакции 
 N2,газ + 3H2,газ ⇆ 2NH3,газ 
при температуре 673 К равна Kp = 1,64 · 10–4 (атм–2). Какое общее 
давление необходимо приложить к эквимолярной смеси N2 и H2, 
чтобы 10% N2 превратилось в NH3? Газы считать идеальными. 
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Решение. Пусть прореагировало α молей N2. Тогда 
Участники реакции N2 H2 NH3 
Исходное количество молей 1 1 0 
Равновесное количество молей 1 – α 1 – 3α 2α 

Равновесная молярная доля 
1
2 2
−α
− α

 1 3
2 2
− α
− α

 2
2 2

α
− α

 

 3

2 2

2

*2
NH

* *3 3
N H

2
2 2

1 1 3
2 2 2 2

x
x

K
x x

α⎛ ⎞
⎜ ⎟− α⎝ ⎠= = =

− α − α⎛ ⎞⋅ ⎜ ⎟− α − α⎝ ⎠

2 2

3
4 (2 2 ) .

(1 )(1 3 )
α − α
−α − α  

 
2 2

2
3 2

4 (2 2 ) .
(1 )(1 3 )p xK K P

P
−

−
α − α= =

−α − α
 

По условию α = 0,1 (10%). Подставляя это значение, а также 
величину Kp в формулу, выразим оттуда P и получим 

 
3 4 3

2 (2 2 ) 2 0,1 (2 2 0,1) 50,6 атм.
(1 )(1 3 ) 1,64 10 (1 0,1)(1 0,3)p

P
K −

α − α ⋅ ⋅ − ⋅= = =
− α − α ⋅ ⋅ − −

 

Пример 9. Величина константы равновесия реакции 

 PCl5,газ ⇆ PCl3,газ + Cl2,газ 

равна Kp = 2,8 (атм). Под каким общим давлением необходимо 
взять эквимолярную смесь PCl3 и Cl2, чтобы давление PCl5 в со-
стоянии равновесия было равно 0,3 атм. 

Решение. Выражение для константы равновесия Kx этой реак-
ции имеет вид 

 3 2

5

* *
PCl Cl

*
PCl

.p
p p

K
p

=  

Пусть 
3

*
PClp  = 

2

*
Clp  = a. Тогда, подставляя эти значения в вы-

ражение для Kp и выражая оттуда a, получим 

 
5

*
PCl 2,8 атм 0,3 атм 0,9165 атм.pa K p= ⋅ = ⋅ =  

Заполним таблицу, учтя, что 
50,PCl 0p = , а ipΔ  = 

5

*
PClp  = 

= 0,3 атм. 
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Участники 
реакции 

Давление, атм 

0,ip  ipΔ  *
ip  

PCl5 0 0,3 0,3 
PCl3 x 0,3 0,9165 
Cl2 x 0,3 0,9165 

Из условия материального баланса получаем, что 
x = 1,2165 атм. Тогда 

 
5 3 20,общ 0,PCl 0,PCl 0,Cl 2,433 атм.P p p p= + + =  

Пример 10. При 1100 К общее равновесное давление идеаль-
ных газов, взаимодействующих по уравнению 

 CH4,газ ⇆ Cграфит + 2H2,газ 

равно 3 атм. Используя необходимые справочные данные, рассчи-
тать Kp, Kx и равновесную степень диссоциации CH4. 

Решение. Выпишем из табл. П.1 значения стандартных теплот 
образования из простых веществ, стандартных молярных энтро-
пий и стандартных молярных изобарных теплоемкостей участни-
ков реакции. 

Вещество CH4,газ Cграфит H2,газ 

,298,fHΔ  кДж · моль–1 74,85 0,0 0,0 

298,S  Дж · моль–1 · К–1 186,27 5,74 130,52 

,298,pc  Дж · моль–1 · К–1 35,71 8,54 28,83 
При помощи уравнений (1.19), (1.59) и (1.26) рассчитываем 

значения соответственно 298HΔ , 298SΔ  и ,298pcΔ  исследуемой ре-
акции: 

 
графит 2,газ 4,газ298 ,298,C ,298,H ,298,CH(1 2 ) 1f f fH H H HΔ = ⋅Δ + ⋅Δ − ⋅Δ =  

 1 1(1моль 0,0 кДж моль 2моль 0,0 кДж моль )− −= ⋅ ⋅ + ⋅ ⋅ −  
 11моль (74,85 кДж моль ) 74 850Дж;−− ⋅ ⋅ = −  

 
графит 2,газ 4,газ298 298,C 298,H 298,CH(1 2 ) 1S S S SΔ = ⋅ + ⋅ − ⋅ =  

 1 1(1моль 5,74 Дж моль К− −= ⋅ ⋅ ⋅ +  
 1 12 моль 130,52 Дж моль К )− −+ ⋅ ⋅ ⋅ −  
 1 1 11моль 186,27 Дж моль К 80,51 Дж К ;− − −− ⋅ ⋅ ⋅ = ⋅  
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графит 2,газ 4,газ,298 ,298,C ,298,H ,298,CH(1 2 ) 1p p p pc c c cΔ = ⋅ + ⋅ − ⋅ =  

 1 1 1 1(1моль 8,54 Дж моль К 1моль 28,83Дж моль К )− − − −= ⋅ ⋅ ⋅ + ⋅ ⋅ ⋅ −  
 1 1 11моль 35,71Дж моль К 30,49Дж К .− − −− ⋅ ⋅ ⋅ = ⋅  

Применяя формулы (1.25) и (1.62), находим значения соответ-
ственно 1100HΔ  и 1100SΔ  исследуемой реакции: 

 1100HΔ  = 298 ,298( 298)pH c TΔ + Δ −  = 74 850 Дж + 
 + (30,49 Дж · К–1) · (1100 К – 298 К) = 99 303 Дж; 

 1100SΔ  = 298 ,298 ln
298p
TS cΔ + Δ  = 80,51 Дж · К–1 + 

 + 30,49 Дж · К–1 · 1000 Кln
298 К

⎛ ⎞
⎜ ⎟
⎝ ⎠

 = 120,3 Дж · К–1. 

Далее, используя выражение (2.18), вычисляем 1100GΔ  этой 
реакции: 

 1100GΔ  = 1100 11001100H SΔ − ⋅Δ  = 99 303 Дж – 
 – 1100 К · 120,3 Дж · К–1 = –33 027 Дж. 

По уравнению (2.13) находим величину Kp,1100: 

 lnKp,1100 = 1000

1000
G

R
Δ−
⋅

 = 1
33 027 Дж

8,314 Дж К 1000 К−−
⋅ ⋅

 = –3,61; 

 Kp,1100 = 37,0 (атм). 

Используя соотношение (2.12), найдем величину Kx 

 Kx = 
общ

pK
P

 = 37,0 атм
3 атм

 = 12,3. 

Пусть был взят 1 моль CH4, а прореагировало α молей CH4.  
Участники реакции CH4,газ H2,газ 
Исходное количество молей 1 0 
Изменение количества молей α 2α 
Равновесное количество молей 1 – α 2α 

Равновесная молярная доля 
1
1
−α
+ α

 2
1
α
+ α
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Тогда 

 2

4

2

*2 2
H

* 2
CH

2
41 ,1 1

1

x
x

K
x

α⎛ ⎞
⎜ ⎟ α+ α⎝ ⎠= = =−α −α

+ α

 

откуда 

 0,864 или 86,4%.
4

x

x

K
K

α = =
+

 

 
 
 

2.5. Задачи 
 
 
1. Для реакции 

 CH4,газ ⇆ Cграфит + 2H2,газ 
Kp = 93,0 (атм) при T = 1200 К. При помощи уравнения изотермы 
химической реакции рассчитать изменение энергии Гиббса реакции 
и сделать заключение о направлении ее самопроизвольного проте-
кания при этой температуре, если начальные парциальные давления 
участников реакции равны: 

40,CHp  = 0,4 атм, 
20,Hp  = 0,6 атм.  

Установить, как следует изменить парциальные давления уча-
стников реакции, чтобы термодинамически возможным стало са-
мопроизвольное протекание реакции в обратном направлении. 

2. Оценить термодинамическую возможность протекания 
реакции 
 CH3OHгаз + COгаз ⇆ CH3COOHгаз 
при T = 400 К и стандартных условиях. Рассчитать Kp реакции при 
этой температуре. 

3. Установить связь между Kp, KC и Kx реакций: 
а) 3H2,газ + N2,газ ⇆ 2NH3,газ; 
б) Sb2S3,тв + 3H2,газ ⇆ 2Sbтв + 3H2Sгаз; 
в) 2 H2,газ + S2,газ ⇆ 2H2Sгаз; 
г) 2 Cтв + O2,газ ⇆ 2COгаз. 
4. Для реакции 

 2NH3,газ ⇆ 3H2,газ + N2,газ 
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Kp = 9,35 (атм2) при T = 500 К. Выразить Kp в паскалях и рассчи-
тать KC реакции при T = 500 К. 

5. Константа равновесия Kp химической реакции 

 COгаз + H2Oгаз ⇆ CO2,газ + H2,газ 

при температуре 298 К равна 1 · 105, а при 600 К – 4,17. Рассчитать 
величину теплового эффекта этой реакции и определить значение 
константы равновесия Kp при температуре 1200 К. 

6. Определить равновесный выход NOCl и равновесные сте-
пени превращения NO и Cl2 в химической реакции 

 2NOгаз + Cl2,газ ⇆ 2NOClгаз, 

если начальные парциальные давления реагентов составляют: 
0,NOp  = 0,4 атм, 

20,Clp  = 0,6 атм, 0,NOClp  = 0,0 атм, а Kp = 0,2 (атм–1). 
7. Как изменится равновесный выход водорода в реакции 

 CH4,газ + 2H2Огаз ⇆ СО2,газ + 4H2,газ 

при повышении общего давления в системе (при T = const)? 
Участников реакции считать идеальными газами. 

8. Уравнение газофазной реакции имеет вид 

 0,5Агаз + 2Вгаз = Сгаз. 

Т = 1000 К. До начала реакции концентрации веществ были равны 
С0,А = 0,02 моль · л–1, С0,В = 0,01 моль · л–1. В состоянии равновесия 
общее давление в системе составило 10 атм, а равновесная кон-
центрация вещества С – 0,001 моль · л–1. Рассчитать Kp, KC и Kx ре-
акции. 

9. В каком направлении идет реакция 
 COгаз + H2Oгаз ⇆ CO2,газ + H2,газ 
при температуре 1000 К и общем начальном давлении 1 атм, если 
начальный состав смеси составлял: СО – 10 мол. %, H2O –  
25 мол. %, СО2 – 3 мол. %, H2 – 10 мол. %, N2 – 52 мол. %? 

10. Для реакции 
 C2H4,газ + HClгаз = C2H5Clгаз 
при T = 500 К Kp = 0,128 · 10–5(Па–1). Определить равновесную 
степень превращения этилена, если для проведения реакции было 
взято 2 моля С2H4 и 1 моль HCl, а общее давление в системе в мо-
мент равновесия составило 10,13 ⋅ 105 Па. 
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11. При температуре 600 К для гетерогенной реакции 
 Сграфит + 2H2,газ ⇆ CH4,газ 
Kp = 1,53 ⋅ 10–5 (Па–1). Определить равновесный выход метана, ес-
ли общее давление в равновесной смеси равно 10,13 ⋅ 105 Па. Как 
будет изменяться равновесный выход метана: а) с ростом темпера-
туры; б) при повышении давления; в) при добавлении в систему 
инертного газа (при постоянном общем давлении)? 

12. Для газофазной реакции 
 COгаз + H2Oгаз ⇆ CO2,газ + H2,газ, 
протекающей при температуре 800 К, Kp = 4,12. Определить рав-
новесный состав газовой смеси, если до начала реакции в реакци-
онный сосуд были введены все четыре газа в соотношении 
CO:H2O:CO2:H2 = 1,8:1,2:1,0:1,0 при общем исходном давлении 
1,0133   105 Па. 

13. Используя уравнения зависимости константы равновесия 
от температуры для реакций 

 2Cl2,газ + 2H2Oгаз = 4HClгаз + O2,газ 
5990(атм) 6,69⎛ ⎞= −⎜ ⎟

⎝ ⎠
pK

T
 

и 

 COгаз + Cl2,газ = COCl2,газ 
5880(атм) 6,89⎛ ⎞= − +⎜ ⎟

⎝ ⎠
pK

T
, 

найти уравнение для расчета константы равновесия реакции: 
 2H2Oгаз + 2 COCl2,газ = 2 COгаз + 4 HClгаз + O2,газ. 

Рассчитать THΔ  и TSΔ  этой реакции при температуре 500 К и 
сравнить полученные значения с рассчитанными по справочным 
термодинамическим данным. 

14. Для реакции 
 N2O4,газ = 2NO2,газ 
константа равновесия Kp при 700 К составляет 7,1 (атм). Рассчи-
тать значение Kp, выраженное в паскалях, а также значения KC и 
Kx, если общее давление реакционной смеси составляет 2 атм. 

15. Для реакции  
 COгаз + 2H2,газ = CH3OHгаз 
константа равновесия (выраженная в атмосферах) составляет 2,1 
(400 К) и 5,1 · 10–6 (700 К). По уравнению изобары Вант-Гоффа 
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определить значение теплового эффекта химической реакции в 
интервале температур 400–700 К. С использованием уравнения 
Кирхгоффа рассчитать 550HΔ (считать теплоемкости участников 
реакции не зависящими от температуры и равными ,298pC ). Срав-
нить полученные значения. 

16. Под общим давлением 2 атм по уравнению  
 2NО2,газ = 2NОгаз + О2,газ 
NО2 распадается на 15%. Определить Kp и Kx. 

17. Рассчитать равновесный выход продукта реакции (
3 8

*
C Hx ), а 

также равновесную степень превращения исходного реагента 
(

3 6

*
C Hα ), если реакция 

 C3H6,газ + H2,газ = C3H8,газ 
протекает при 1000 К, начальные давления исходных реагентов 
C3H6 и H2 составляют 1,2 атм и 0,2 атм соответственно, а началь-
ное давление продукта реакции (C3H8) равно 0. Как повлияет на 
равновесный выход продукта: а) повышение температуры; б) по-
вышение давления; в) введение в систему газообразных инертных 
примесей (при постоянном общем давлении)? 

18. На основании справочных термодинамических данных 
рассчитать константу равновесия Kp химической реакции при тем-
пературе T. 
Вариант Уравнение реакции νAA + νBB ⇆ νCC + νDD T, К 

1 C2H6,газ ⇆ H2,газ + C2H4,газ 1050 
2 C3H8,газ ⇆ C2H4,газ + CH4,газ 650 
3 C2H5OHгаз ⇆ C2H4,газ + H2Oгаз 450 
4 CHCl3,газ + Cl2,газ ⇆ CCl4,газ + HClгаз 1900 
5 C2H4,газ + H2Oгаз ⇆ C2H5OHгаз 450 
6 N2O4,газ ⇆ 2NO2,газ 320 
7 CH4,газ ⇆ Cграфит + 2H2,газ 1050 
8 2NO2,газ ⇆ N2O4,газ 400 
9 MgCl2,тв + H2Oгаз ⇆ MgOтв + 2HClгаз 600 
10 Cграфит + CO2,газ ⇆ 2COгаз 890 
По уравнению изотермы химической реакции вычислить из-

менение энергии Гиббса данной реакции при температуре T, если 
начальные парциальные давления газообразных участников реак-
ции A, B, C и D равны соответственно 0,Ap , 0,Bp , 0,Cp , 0,Dp  (атм). 
Сделать вывод о направлении протекания реакции. 
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Вариант 
Начальное давление 0,ip , атм 

0,Ap  0,Bp  0,Cp  0,Dp  
1 0,5 – 1,1 0,7 
2 0,7 – 0,3 0,4 
3 0,5 – 0,3 0,7 
4 0,9 1,1 0,7 0,8 
5 0,7 0,5 0,8 – 
6 0,6 – 0,7 – 
7 0,5 – 1,0 – 
8 0,5 – 0,5 – 
9 – 0,8 – 0,4 
10 – 1,0 0,5 – 
Определить равновесный выход продукта реакции C и вели-

чину равновесной степени превращения вещества А, если началь-
ные парциальные давления исходных реагентов A и B равны соот-
ветственно 0,Ap  и 0,Bp , а начальные парциальные давления про-
дуктов реакции C и D равны нулю. 

Указать, как влияет на величину равновесного выхода продук-
та реакции – вещества С: а) увеличение общего давления; б) повы-
шение температуры; в) введение в систему газообразных инерт-
ных примесей (при постоянном общем давлении); г) увеличение 
парциального давления исходного реагента A (при V = const). 

19. Парциальные давления СО2, Н2, СО и Н2О в состоянии 
равновесия соответственно равны 0,35, 0,15, 0,25 и 0,25 атм. Оп-
ределить: а) константу равновесия реакции 
 COгаз + H2Oгаз ⇆ CO2,газ + H2,газ; 

б) число молей водорода, находящегося в равновесии с 3 мо-
лями СО, 3 молями Н2О и 2 молями СО2. 

20. Гетерогенная реакция протекает при температуре T. 
Реакция T, К 

Fe2O3,тв + 3COгаз ⇆ 2Feтв + 3CO2,газ 1300 
MgCO3,тв ⇆ MgOтв + CO2,газ 950 

Al2O3,тв + 3SO3,газ ⇆ Al2(SO4)3,тв 1050 
PbSтв + COгаз ⇆ Pbтв + COSгаз 1130 

SnO2,тв + 2COгаз ⇆ Snтв + 2CO2,газ 900 
Ca(OH)2,тв ⇆ CaOтв + H2Oгаз 850 
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SiO2,тв + 4HFгаз ⇆ SiF4,газ + 2H2Oгаз 950 
2FeS2,тв + 5,5O2,газ ⇆ Fe2O3,тв + 4SO2,газ 2500 

CaC2,тв + 2H2Oгаз ⇆ Ca(OH)2,тв + C2H2,газ 750 
PbCO3,тв ⇆ PbOтв (желтый) + CO2,газ 550 

Необходимо: 1) при помощи справочных данных определить 
стандартное изменение энергии Гиббса для данной реакции при 
температуре T ( TGΔ ). При расчетах принять, что теплоемкости 
участников реакции не зависят от температуры и по величине равны 
стандартным молярным изобарным теплоемкостям ,298pc ; 2) запи-
сать выражение для константы равновесия Kp этой реакции; 3) на 
основании термодинамических данных ( TGΔ ) вычислить значения 
констант равновесия Kp и KC этой реакции при температуре T. 

21. Для реакции 
 3C2H2,газ = C6H6,газ 
константа равновесия Kp при 800 К составляет 4,6 · 1020 (атм–2). 
Рассчитать значение Kp, выраженное в паскалях, а также значения 
KC и Kx, если общее давление реакционной смеси составляет 2 атм. 

22. Записать выражение Kp реакции, указать, является реакция 
гомогенной или гетерогенной. 

№ Химическая реакция 
1 N2,газ + 3H2,газ ⇆ 2NH3,газ 
2 COгаз + H2Oгаз ⇆ HCOOHгаз 
3 N2O4,газ ⇆ 2NO2,газ 
4 COгаз + H2Oгаз ⇆ CO2,газ + H2,газ 
5 C6H6,газ + 3H2,газ ⇆ C6H12,газ 
6 COгаз + 2H2,газ ⇆ CH3OHгаз 
7 CH4,газ + H2Oгаз ⇆ COгаз + 3H2,газ 
8 CaOтв + CO2,газ ⇆ CaCO3,тв 
9 2COгаз + O2,газ ⇆ 2CO2,газ 
10 2H2,газ + O2,газ ⇆ 2H2Oгаз 
По известным значениям Kp (атм) этой реакции при различ-

ных температурах построить график зависимости lnKp = f(1 / T) и 
определить графически тепловой эффект реакции в данном интер-
вале температур. 

№ 
Температура, К Константа равновесия Kp (атм) 

T1 T2 T3 T4 1,p TK  
2,p TK  

3,p TK  
4,p TK  

1 350 400 450 500 2,28 · 103 385 1,51 0,107 
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2 350 450 550 650 5,69 · 10–4 6,66 · 10–5 1,56 · 10–5 5,41 · 10–6 
3 400 500 600 700 48,6 1,43 · 103 1,30 · 104 6,13 · 104 
4 700 800 900 1000 9,31 4,16 2,26 1,41 
5 400 500 600 700 3,16 · 108 559 6,37 · 10–2 8,12 · 10–5 
6 400 500 600 700 1,95 6,09 · 10–3 1,16 · 10–4 6,40 · 10–6 
7 700 800 900 1000 3,03 · 10–4 3,95 · 10–2 1,89 44,5 
8 800 900 1000 1100 2,29 · 103 121 11,6 1,72 
9 900 1200 1500 1800 9,71 · 1023 7,50 · 1015 1,13 · 1011 7,75 · 10–7 
10 700 1000 1300 1600 1,50 · 1031 1,37 · 1020 1,34 · 1014 2,80 · 1010 

Установить, как влияет на величину равновесного выхода 
продуктов реакции понижение температуры. Ответ обосновать, 
используя принцип Ле Шателье. 

23. При 303 К Kp реакции  
 SO2Cl2,газ = SO2,газ + Cl2,газ 
равна 2,9 ⋅ 10–2 (атм). Вычислить степень диссоциации SO2Cl2 при 
303 К и общем давлении 0,8 атм. 

24. В газовой смеси, состоящей из 2 молей СО, 2 молей Н2, 
0,5 моля Н2О и 0,5 моля СО2 протекает реакция 
 СОгаз + Н2Огаз = СО2,газ + Н2,газ. 

Число молей СО в состоянии равновесия равно 0,6. Найти 
константу равновесия реакции Kx. 



 

3. ФАЗОВОЕ РАВНОВЕСИЕ 
 
 
 

3.1. Основные понятия и определения. 
Правило фаз Гиббса 

 
 
Гомогенными называют системы, состоящие из одной фазы, а 

гетерогенными – из двух и более фаз. Под фазой понимают сово-
купность гомогенных (однородных) частей системы, имеющих 
одинаковый состав, химические и физические свойства и отделен-
ных от других частей системы поверхностью раздела.  

Равновесие в гетерогенной системе, состоящей из нескольких 
фаз, называют гетерогенным, или фазовым. Составляющие сис-
тему вещества (компоненты) – это все те химические вещества, 
которые входят в состав системы, могут быть выделены из нее и 
существовать вне системы длительное время*. В зависимости от 
числа составляющих систему веществ различают одно-, двух-, 
трех- и многокомпонентные системы. Под независимыми компо-
нентами понимают вещества, число которых необходимо и доста-
точно для образования всех фаз системы, находящейся в равнове-
сии. Число независимых компонентов – это наименьшее количество 
составляющих систему веществ, с помощью которых можно выра-
зить состав каждой фазы системы. Состав системы чаще всего вы-
ражают в массовых или молярных долях или в соответствующих 
процентах. Число независимых компонентов k может быть равным 
числу составляющих систему веществ s или быть меньше s, если в 
системе протекают какие-либо химические реакции: 
 k s r= − , (3.1) 
где r – число уравнений связи, т. е. уравнений, связывающих между 
собой концентрации каких-либо веществ в равновесной системе. 

Пусть в системе в равновесии находится три газа – водород 
(H2), бром (Br2) и бромистый водород (HBr), такая система является 
гомогенной (однофазной) и состоит из трех компонентов – состав-
ляющих веществ (s = 3). В системе возможна следующая реакция:
                                                 

* Так, в водном растворе хлорида натрия компонентами являются NaCl и 
H2O, из которых можно составить данную систему (но не ионы Na+, Cl–, H+, OH–). 
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 H2,газ + Br2,газ ⇆ 2HBrгаз. (3.2) 
При равновесии в системе между концентрациями (парциаль-

ными давлениями) участников реакции выполняется следующее 
соотношение (уравнение связи): 

 
2 2

*2
HBr

* *
H Br

C
CK

C C
=

2 2

*2
HBr

* *
H Br

или 
⎛ ⎞

=⎜ ⎟⎜ ⎟
⎝ ⎠

p
p

K
p p

. (3.3) 

Таким образом, зная концентрации двух веществ (величина Kр 
(или KС) задается природой участников реакции и температурой), 
можно найти концентрацию третьего вещества. Поэтому в данной 
системе  будет два независимых компонента (k = s – r = 3 – 1 = 2). 

В общем случае состояние каждой фазы определяется давле-
нием, температурой и ее составом (например, молярной долей ка-
ждого компонента хi), при этом давление и температура являются 
внешними параметрами. 

Уравнения состояния представляют собой термодинамиче-
ские соотношения, выражающие взаимосвязь параметров p, T, xi, 
определяющих состояние отдельных фаз равновесной системы.  
С учетом этого можно дать другое определение фазы. Фаза пред-
ставляет собой совокупность гомогенных частей гетерогенной 
системы, для которых справедливо одно и то же уравнение со-
стояния, отличающееся от уравнений состояния других фаз. Зна-
ние уравнений состояния входящих в систему фаз позволяет дать 
полное термодинамическое описание системы. 

Диаграмма состояния (фазовая диаграмма) гетерогенной 
системы – это графическое выражение взаимосвязи между р, Т и 
составами отдельных фаз равновесной системы. На диаграммах со-
стояния различают фигуративные и фазовые точки. Фазовая точка 
на диаграмме состояния характеризует давление, температуру и со-
став отдельной фазы. Фигуративная точка системы – это точка на 
диаграмме состояния, которая выражает давление, температуру и 
состав всей системы в целом. Любая фигуративная точка на диа-
грамме состояния дает полное представление о фазовом состоянии 
системы определенного состава при определенных р и Т. 

Гетерогенная система находится в равновесии при условии 
равенства температур всех фаз, их давлений, а также равенства 
химических потенциалов каждого компонента в каждой фазе. Для 
равновесной системы справедливо правило фаз Гиббса, которое 
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можно сформулировать следующим образом: число степеней сво-
боды (f) равновесной гетерогенной системы, на которую влияют 
только температура (T) и давление (p), равно числу независимых 
компонентов системы (k) минус число фаз (Ф) плюс два. Правило 
фаз Гиббса обычно записывают в виде: 
 f = k – Ф + 2. (3.4) 

Число степеней свободы (вариантность) системы – это чис-
ло независимых переменных (р, Т, концентрации компонентов), 
которые необходимо указать для полного и однозначного описа-
ния данной термодинамической системы. С другой стороны, число 
степеней свободы – это число независимых переменных, которые 
можно изменять независимо друг от друга в некоторых пределах 
без изменения числа и природы образующих систему фаз. В зави-
симости от величины f может быть: нонвариантной (безвариант-
ной), f = 0; моновариантной (одновариантной), f = 1; бивариантной 
(двухвариантной), f = 2 и т. д. 

Из правила фаз Гиббса следует, что число степеней свободы f 
возрастает с ростом числа независимых компонентов k и убывает с 
ростом числа фаз Ф. Максимальное число фаз, которое может на-
ходиться в равновесии в гетерогенной системе, можно определить, 
выразив Ф из формулы (3.4): 
 Ф = k – f + 2. (3.5) 

При этом, как видно из (3.5), максимального значения Ф будет 
достигать при минимальном значении f = 0, т. е. 
 Фmax = k + 2. (3.6) 

Так, в однокомпонентной системе в равновесии может на-
ходиться не более трех фаз, в двухкомпонентной – не более че-
тырех и т. д. 

На практике часто рассматривают влияние на систему толь-
ко одного внешнего параметра (т. е. рассматривают систему при 
p = const или T = const). При этом n = 1 и правило фаз Гиббса 
имеет вид: 
 f = k – Ф + 1. (3.7) 

Если рассматривать поведение системы при фиксированных 
температуре и давлении (т. е. p, T = const, n = 0), то: 
 f = k – Ф. (3.8) 
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3.2. Фазовое равновесие  
в однокомпонентных системах.  

Уравнение Клапейрона – Клаузиуса 
 
 
Фазовые превращения в однокомпонентных системах, имею-

щие различную природу (плавление, испарение и т. д.), количест-
венно описываются при помощи уравнения Клапейрона – Клаузиу-
са, дифференциальная форма которого имеет вид: 

 ф.п

ф.п ф.п

Hdp
dT T V

Δ
=

Δ
, ф.п ф.п

ф.п

T VdT
dp H

Δ
=

Δ
, (3.9) 

где p / Td d  – температурный коэффициент давления для соответст-
вующего фазового перехода, Па ⋅ К–1; ф.пHΔ  – молярная энтальпия
(теплота) фазового перехода, кДж ⋅ моль–1 (или Дж ⋅ моль–1), Tф.п – 
температура фазового перехода, К; ф.пVΔ  –  изменение молярного 
объема вещества при фазовом переходе, м3 ⋅ моль–1; T / pd d  – бари-
ческий коэффициент температуры для фазового перехода, К ⋅ Па –1. 

Для процессов парообразования (сублимация и испарение) 
уравнение Клапейрона – Клаузиуса записывают в виде 

 парообр
2

ln Hd p
dT RT

Δ
= , (3.10) 

так как поскольку ρт, ρж >> ρг и для парообразования можно счи-
тать, что  

 гпарообр .RTV V
p

Δ ≈ =  

Для практических расчетов используют интегральные формы 
уравнения Клапейрона – Клаузиуса, которые легко получить, взяв 
неопределенный или определенный (в интервале температур от Т1 
до Т2) интеграл от выражения (3.10), принимая, что теплота фазо-
вого перехода не зависит от температуры ( ф.п ( )H f TΔ ≠ ): 

 ф.п 1ln const
H

p
R T

Δ
= − , (3.11) 

 ф.п ф.п2 2 1

1 1 2 1 2

1 1ln
H Hp T T

p R T T R TT
Δ Δ⎛ ⎞ −= − =⎜ ⎟

⎝ ⎠
. (3.12) 
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Уравнение (3.11) показывает, как зависит давление насыщен-
ного пара от температуры. Оно представляет собой уравнение 
прямой линии в координатах lnp = f(1 / T). На рис. 3.1 прямая 1 со-
ответствует процессу сублимации, а прямая 2 – процессу испаре-
ния. Определив графически 1tgα  ( 1tgβ ), 2tgα  ( 2tgβ ), легко вычис-
лить сублHΔ  и испHΔ : 
 субл 1 1tg tgH R RΔ = − α = β , 

 исп 2 2tg tgH R RΔ = − α = β . 

Уравнение (3.12) применяют для аналитического определения 
либо теплового эффекта фазового перехода (например, теплоты 
испарения испHΔ  по известным значениям давления насыщенного 
пара (p2 и p1) при двух различных температурах (Т2 и Т1) (3.13), 
либо давления насыщенного пара при какой-либо температуре 
(например р2 при Т2), если известна величина испHΔ  и значение 
давления насыщенного пара при какой-либо другой температуре 
(например р1 при Т1) (3.14): 

 

2
1 2

1
исп

2 1

ln pRTT
pH

T T
Δ =

−
, (3.13) 

 исп 2 1
2 1

1 2
exp H T Tp p

R TT
⎛ ⎞Δ −= ⎜ ⎟
⎝ ⎠

. (3.14) 

Если в равновесии находится три фазы одного и того же веще-
ства (например, твердое, жидкость и пар), то это будет так называе-
мая тройная точка, для которой выполняется соотношение (3.15): 
 субл исп плH H HΔ = Δ + Δ . (3.15) 

С помощью формулы (3.15), по известным значениям теплот 
сублимации сублHΔ  и испарения испHΔ  вещества определяют теп-
лоту плавления вещества плHΔ  в тройной точке. 

Типичная диаграмма состояния однокомпонентной системы 
в р – Т координатах приведена на рис. 3.2. На рисунке имеются 
три фазовые области (поля): «кристалл», «жидкость» и «пар». 
Кристаллическое состояние вещества («кристалл») устойчиво 
при высоких давлениях и низких температурах (выше и левее 
АОВ). При высоких температурах и низких давлениях (ниже и 
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правее АОK) устойчивой фазой 
вещества является газ («пар»). 
В среднем интервале темпера-
тур и давлений (между линия-
ми ОВ и ОK) наиболее устой-
чиво жидкое состояние вещест-
ва («жидкость»). 

В этих областях (полях) 
число фаз Ф = 1 и, согласно 
правилу фаз Гиббса (3.4), f = k – 
– Ф + 2 = 1 – 1 + 2 = 2, т. е. сис-
тема бивариантна. Таким обра-
зом, для описания однофазной 
системы (например, кристалла – 
фигуративная точка «а») необ-
ходимо указать оба характери-
зующих ее параметра – температуру и давление (Та и ра). С другой 
стороны, наличие у системы двух степеней свободы (f а = 2) по-
зволяет (внутри фазового поля «кристалл») независимо друг от 
друга изменять оба параметра (р и Т) без изменения числа (Ф = 1) 
и природы («кристалл») составляющих систему фаз. 

Разделяющая области «кристалл» и «пар» кривая АО выража-
ет зависимость давления насыщенного пара над твердым телом от 
температуры и называется кривой возгонки (сублимации). Кривая 
ОK, разделяющая области 
«жидкость» и «пар», – это 
кривая зависимости давления 
насыщенного пара над жидко-
стью от температуры, т. е. это 
кривая испарения. Поскольку 

субл испH HΔ > Δ , из соотноше-
ния (3.10) следует, что 
( ) ( )субл исп/ /dp dT dp dT> , т. е. 
кривая сублимации идет круче, 
чем кривая испарения. Кривая 
ОВ, разделяющая фазовые об-
ласти «кристалл» и «жидкость», 
выражает зависимость темпе-
ратуры плавления вещества

 
Рис. 3.1. Графическое определение  

теплот сублимации (1) и испарения (2)  
с помощью уравнения  
Клапейрона – Клаузиуса 

 
Рис. 3.2. Диаграмма состояния  
однокомпонентной системы 
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в зависимости от внешнего давления и называется кривой плавле-
ния. Для большинства веществ пл 0VΔ >  и / 0dp dT > , поэтому 
кривая ОВ имеет положительный  наклон к оси температур 
(рис. 3.2)*. Кривые АО, ОK и ОВ соответствуют двухфазным рав-
новесиям: «кристалл» – «пар», «жидкость» – «пар» и «кристалл» –
«жидкость» соответственно. При этих условиях Ф = 2 и f = 3 – 2 = 1, 
т. е. система является моновариантной. Для описания такого со-
стояния системы необходимо указать только один параметр: тем-
пературу или давление, величину второго можно найти из уравне-
ния Клапейрона – Клаузиуса. С другой стороны, если мы хотим, 
чтобы фигуративная точка системы оставалась на фазовой линии 
(например, точка «b» на кривой испарения), то, изменяя темпера-
туру системы, мы должны соответствующим образом изменять и 
давление – увеличивать при возрастании Т и наоборот. 

Точка О на рис. 3.2 называется тройной точкой и выражает 
условия, при которых в системе в равновесии находится одновре-
менно три фазы – твердая, жидкая и газообразная. Так как Ф = 3, 
то f = 3 – 3 = 0, т. е. система в этой точке нонвариантна. Это озна-
чает, что в однокомпонентной системе три фазы («кристалл», 
«жидкость» и «пар») в равновесии будут находиться только при 
определенных значениях температуры (Ттр.т) и давления (ртр.т). При 
изменении хотя бы одного параметра в системе произойдет про-
цесс, приводящий к исчезновению одной или двух фаз. Т. е. в 
тройной точке мы не можем изменить ни один параметр системы 
без уменьшения числа фаз в системе. С другой стороны, парамет-
ры тройной точки (температура – Ттр.т, и давление – ртр.т) зависят 
только от природы вещества, что позволяет использовать темпе-
ратуры тройных точек различных веществ в качестве реперных 
при построении практических температурных шкал.  

Точка K называется критической и отвечает состоянию системы, 
в котором исчезают различия между жидкостью и паром. Это состоя-
ние (критическое состояние) характеризуется критическими пара-
метрами (температура – Ткрит, и давление – ркрит)**, которые, как и па-
раметры тройной точки, являются важными свойствами вещества. 
                                                 

** Для воды, висмута и некоторых других веществ ΔVпл < 0, dp / dT < 0 и 
кривая OB имеет отрицательный наклон к оси температур. Температура плав-
ления таких веществ при увеличении давления не возрастает, а уменьшается. 

** В закритическом состоянии (p > pкрит, T > Tкрит) вещество приобретает 
особые свойства. Так, закритическая вода способна в больших количествах 
растворять в себе стекло, фарфор и даже некоторые металлы. 
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3.3. Диаграммы состояния типа  
«жидкость – пар», «жидкость – жидкость» 

двухкомпонентных систем. Правило  
рычага. Законы Коновалова. Экстракция 

 
 
Если две жидкости (A и B) неограниченно растворимы друг в 

друге, то при любых соотношениях они образуют двухкомпонентные 
растворы, примерами которых могут служить системы вода – этанол, 
вода – уксусная кислота. Такие смеси, в зависимости от условий, мо-
гут быть двухфазными (раствор в равновесии со своим насыщенным 
паром) или однофазными (раствор или ненасыщенный пар). 

Состав жидкой и паровой фаз удобнее всего выражать через 
молярную (или массовую) долю компонентов, причем обычно ис-
пользуют следующие обозначения: xi – молярный состав раствора, 
yi – молярный состав пара по i-му компоненту.  

 xA + xB = 1, (3.16) 

из которого следует, что для однозначного определения состава 
фазы достаточно знать величину молярной доли только одного 
(любого) компонента. 

Помимо состава фаз состояние двухкомпонентных смесей ле-
тучих жидкостей характеризуется также значениями температуры 
и давления, поэтому в общем случае параметрами состояния таких 
систем являются: а) T, p и xA (xB) – когда имеется только раствор; 
б) T, p и yA (yB) – когда имеется только ненасыщенный пар; в) T, p, 
xA (xB) и yA (yB) – когда в равновесии находятся раствор и его на-
сыщенный пар. 

На практике двухкомпонентные летучие смеси изучают либо 
при p = const, либо при T = const, изображая результаты в виде 
изотермических («давление – состав») или изобарических («тем-
пература – состав») диаграмм состояния. При этом число парамет-
ров, характеризующих систему, уменьшается на единицу, и для 
изотермических диаграмм ими являются давление и состав фаз, а 
для изобарических – температура и состав фаз; правило фаз Гиб-
бса имеет вид (3.7). 

Типичные изобарические диаграммы состояния двухкомпо-
нентных систем типа «жидкость – пар» приведены на рис. 3.3. 
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Нижняя линия на диаграмме состояния выражает зависимость 
температуры кипения раствора от состава раствора при постоян-
ном давлении Т = f(xB) и называется линией жидкости. Верхняя – 
выражает зависимость температуры кипения раствора от состава 
пара при постоянном давлении Т = f(yB) и называется линией пара. 
Точка экстремума на зависимости Т = f(xB)* называется азеотроп-
ной точкой (точкой азеотропа), а отвечающие ей температура и 
состав (при p = const) – температурой и составом азеотропа 
(азеотропным составом) соответственно. Учитывая это, системы 
со значительными (сильными) отклонениями от идеальности на-
зывают также азеотропными (нераздельнокипящими) системами 
или системами с азеотропной точкой. 

 
Рис. 3.3. Изобарические диаграммы состояния «жидкость – пар»  

двухкомпонентных систем с незначительными (а) и значительными  
положительными (б) отклонениями от идеальности 

Область (Ж), лежащая ниже линии жидкости (Т = f(xB)), соответ-
ствует случаю, когда устойчивой фазой является жидкость, т. е. это 
область существования жидкой гомогенной системы (Ж). При по-
вышенной температуре устойчивой фазой является пар, поэтому об-
ласть (П), лежащая выше линии пара (Т = f(yB)) – это область сущест-
вования парообразной гомогенной системы (П). Область на диаграмме, 
лежащая между линиями жидкости и пара, является областью суще-
                                                 

* Минимума для систем со значительными положительными (рис. 3.3, б) и 
максимума для систем со значительными отрицательными отклонениями от иде-
альности. 
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ствования гетерогенных систем, состоящих из двух сосуществую-
щих фаз – жидкого раствора и насыщенного пара (Ж + П). 

Для определения количеств (масс) фаз, находящихся в равно-
весии  в гетерогенной системе, применяют правило рычага: отно-
шение количеств (масс) двух фаз, находящихся в равновесии, об-
ратно пропорционально отношению расстояний от соответст-
вующих фазовых точек до фигуративной точки системы: 

 ж п

п ж
,n l

n l
=  или ж ж п пn l n l= . (3.17) 

Взаимосвязь между составами находящихся в равновесии в 
гетерогенной системе насыщенного пара и жидкости, выражается 
при помощи законов Коновалова. 

Согласно первому закону Коновалова, насыщенный пар над 
жидким раствором обогащен по сравнению с этим раствором тем 
компонентом, добавление которого к раствору приводит к уменьше-
нию температуры кипения раствора (при p = const) или повышению 
общего давления насыщенного пара над раствором (при T = const). 

Второй закон Коновалова формулируется следующим обра-
зом: экстремумы на зависимостях температур кипения (при 
р = const) или общего давления насыщенного пара (при Т = const) 
отвечают такому равновесию раствора и насыщенного пара над 
ним, при котором составы обеих фаз одинаковы. Математическое 
выражение второго закона Коновалова имеет вид: 
 xi = yi. (3.18) 

Поскольку второй закон Коновалова является уравнением связи, 
наложенным на систему в азеотропной точке, число независимых 
компонентов в этом случае отличается от числа составляющих 
систему веществ (компонентов). В данном случае число компо-
нентов равно двум (s = 2, вещества А и В), число уравнений связи 
равно единице (r = 1), откуда k = s – r = 2 – 1 = 1, т. е. система ве-
дет себя как однокомпонентная и правило фаз Гиббса имеет вид 
f = k – Ф + 1 = 1 – 2 + 1 = 0. Таким образом, в азеотропной точке 
система нонвариантна. 

В системах с положительными отклонениями от идеальности 
может наблюдаться ограниченная взаимная растворимость компо-
нентов друг в друге в жидком состоянии, которая зависит от 
температуры, причем в одних системах взаимная растворимость 
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жидкостей с ростом температуры увеличивается (системы с верхней 
критической температурой растворения* – ВКТР), а в других – 
уменьшается (системы с нижней критической температурой рас-
творения – НКТР). Примеры диаграмм состояния типа «жидкость –
 жидкость» или диаграмм растворимости приведены на рис. 3.4. 

 
Рис. 3.4. Изобарические диаграммы растворимости двухкомпонентных  
систем с верхней (а), нижней (б) критической температурой растворения, 

верхней и нижней (в) критическими температурами растворения,  
а также систем, в которых критические температуры растворения  

не достигаются (г) 
                                                 

* При достижении критической температуры растворения (при нагрева-
нии (ВКТР) или охлаждении (НКТР)) составы двух находящихся в равнове-
сии жидких фаз становятся одинаковыми, а смесь двух жидкостей становится 
однородной. 
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Диаграмма растворимости двухкомпонентой системы с ВКТР 
приведена на рис. 3.4, а. На этой диаграмме кривая bkc, или кривая 
расслоения, делит диаграмму на две области: гомогенную, лежа-
щую над кривой расслоения, и гетерогенную, находящуюся под 
ней. Фигуративные точки над кривой расслоения отвечают одно-
фазной бивариантной системе (f = 2 – 1 + 1 = 2), а под кривой рас-
слоения (например, точки a или d) – двухфазной моновариантной 
системе (f = 2 – 2 + 1 = 1).  

Чтобы найти составы жидких фаз, находящихся в равновесии 
в гетерогенной системе, через фигуративную точку системы про-
водят ноду, которая на данной диаграмме проходит параллельно 
оси составов.  

Так, система, характеризующася фигуративной точкой a (и 
имеющая состав B

ax ), при температуре T1 расслаивается на две 
равновесные жидкие фазы b и c, имеющие составы соответственно 

B
bx  и B

cx . Изменение температуры приводит к изменению состава 
равновесных жидких фаз.  

Так, при повышении температуры от T1 до T2 состав слоя Ж1 
изменяется по линии be (от B

bx  до B
ex ), а слоя Ж2 – по линии cf (от 

B
cx  до B

fx ). При критической температуре (ВКТР) составы нахо-
дящихся в равновесии жидких фаз становятся тождественными, и 
система, обозначенная на диаграмме точкой k, является нонвари-
антной (f = (2 – 1 ) – 2 + 1 = 0). 

Положение критической точки k на диаграмме можно найти с 
помощью правила Алексеева: середины нод, соединяющих фазо-
вые точки равновесных жидких фаз при различных температурах, 
лежат на прямой линии, заканчивающейся в критической точке 
(линия gk на рис. 3.4, а). 

В случае, если температура ВКТР превышает температуру на-
чала кипения жидкости, двухфазные области «Ж – П» и «Ж1 – Ж2» 
перекрываются и вид диаграмм состояния усложняется (рис. 3.5). 

Температура T* на диаграммах состояния, приведенных на 
рис. 3.5, является температурой трехфазного равновесия, которое 
описывается уравнениями (3.19) и (3.20) для диаграмм, приведен-
ных на рис. 3.5, а и рис. 3.5, б соответственно: 

 B
ax  + B

cy  ⇆ B
bx , (3.19) 

 B
ey  ⇆ B

dx  + B
fx , (3.20) 
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причем во втором случае (3.5, б) температура T* называется тем-
пературой гетероазеотропа, поскольку состав жидкости (Ж1 + Ж2) 
совпадает с составом насыщенного пара над ней. 

 
Рис. 3.5. Изобарические диаграммы состояния «жидкость – пар»  

двухкомпонентных систем с ограниченной растворимостью компонентов 
друг в друге в жидком состоянии с незначительными (а) и значительными  

положительными (б) отклонениями от идеальности 

Если в систему, состоящую из двух нерастворимых или огра-
ниченно растворимых друг в друге жидкостей, добавить третье 
вещество, растворимое в обеих жидкостях, то после достижения 
равновесия это вещество распределится между двумя жидкостями, 
образуя растворы различной концентрации. 

Отношение равновесных концентраций третьего компонента в 
двух несмешивающихся жидкостях есть постоянная величина, за-
висящая от температуры и природы веществ и не зависящая от со-
става системы: 

 2

1

CK
C

= , (3.21) 

где K – коэффициент распределения, С1 и C2 – равновесные 
концентрации растворенного вещества в жидкостях 1 и 2 соот-
ветственно. 

Уравнение (3.21) представляет собой математическую запись 
закона распределения Нернста – Шилова для разбавленных рас-
творов. Этот закон лежит в основе широко используемого на 
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практике явления экстракции, или извлечения растворенного ве-
щества из раствора при помощи второго растворителя (экстра-
гента), практически не смешивающегося с первым. Экстрагент 
вместе с извлеченным им веществом называют экстрактом, а 
очищенный от растворенного в нем вещества исходный раствор – 
рафинатом. Как видно из закона распределения Нернста –
Шилова, экстракция протекает тем эффективнее, чем сильнее ко-
эффициент распределения K отличается от единицы в пользу вто-
рого растворителя (экстрагента). 

 
 
 

3.4. Диаграммы состояния  
двухкомпонентных систем  

типа «твердое тело – жидкость» 
 
 
При описании равновесий «твердое тело – жидкость» ис-

пользуют те же подходы, что и при описании фазовых равнове-
сий «жидкость – пар» и «жидкость – жидкость». Отличие диа-
грамм плавкости от диаграмм кипения (растворимости) заключа-
ется в различной природе фаз, находящихся в равновесии в этих 
случаях, что приводит к появлению на диаграммах плавкости но-
вых геометрических образов, а также к некоторым изменениям в 
терминологии.  

Диаграмму состояния равновесной системы, состоящей из 
жидкой и кристаллической (твердой) фаз (диаграмму плавкости), 
получают при помощи термического анализа, экспериментально 
изучая, как изменяется температура системы при ее медленном 
охлаждении от расплава, т. е. при помощи кривых охлаждения, на 
основании которых строят диаграммы плавкости, выражающие 
зависимость температур плавления смесей от их состава. 

В качестве примера рассмотрим кривую охлаждения чистого 
вещества (рис. 3.6). На участке 1–2 происходит охлаждение жидко-
сти, система однокомпонентна и однофазна. Применяя для ее опи-
сания правило фаз Гиббса, получим f1–2 = k – Ф + 1 = 1 – 1 + 1 = 1, 
т. е. система моновариантна. На участке 2–3 происходит кристал-
лизация жидкости, температура при этом остается постоянной: 
система в данном случае двухфазна (жидкость и кристаллы) и 



86    _______________________________________________________________  

нонвариантна: f2–3 = 1 – 
– 2 + 1 = 0. Участок 3–4 
соответствует охлажде-
нию твердой фазы. Здесь, 
как и на участке 1–2, сис-
тема однофазна  и монова-
риантна: f3–4 = 1 – 1 + 1 = 1. 

Характер кривых ох-
лаждения двух- и более 
компонентных систем мо-
жет быть иным и зависит 
от свойств компонентов 
системы. При этом на 
кривых охлаждения могут 

наблюдаться изломы (точки замедления охлаждения) и площадки 
(точки остановки охлаждения). 

Диаграмма плавкости двухкомпонентной системы с неогра-
ниченной взаимной растворимостью компонентов в твердом и 
жидком состояниях приведена на рис. 3.7. Верхняя линия на диа-

грамме называется линией 
ликвидуса (или ликвиду-
сом), она выражает зави-
симость температуры 
начала кристаллизации от 
состава расплава. Нижняя 
линия – линия солидуса 
(солидус), она выражает 
зависимость температу-
ры окончания кристалли-
зации от состава расплава. 
Выше ликвидуса система 
находится в жидком, а 
ниже солидуса – в твер-
дом состоянии. В области 
между ликвидусом и со-
лидусом система гетеро-
генна и состоит в случае 
диграммы, изображенной 
на рис. 3.7, из двух фаз – 

Рис. 3.6. Кривая охлаждения  
чистого расплавленного вещества 

Рис. 3.7. Диаграмма плавкости  
двухкомпонентной системы  
с неограниченной взаимной  

растворимостью компонентов в твердом 
и жидком состоянии при p = const 
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твердого тела и жидкости (Т + Ж). Твердое тело в данном случае 
представляет собой твердый раствор замещения, или изоморфную 
смесь веществ А и В в твердом состоянии. Как видно из рис. 3.7, 
температуры начала и окончания кристаллизации зависят от со-
става расплава, при этом состав выпадающих кристаллов не сов-
падает с составом жидкости ( B

nx  ≠ B
px  при температуре Tm). Для 

определения состава фаз, находящихся в равновесии в гетероген-
ной области диаграммы, проводят коноды (конода nmp), а для рас-
чета количеств (масс) фаз, находящихся в равновесии, применяют 
правило рычага. 

Диаграмма плавкости двухкомпонентной системы с простой 
эвтектикой представлена на рис. 3.8. Данная диаграмма состоит 
из четырех фазовых областей, смысл которых пояснен на диа-
грамме, и двух фазовых линий – ликвидуса и солидуса. Солидус 
для данной системы проходит горизонтально и соответствует 
особому трехфазному равновесию, называемому эвтектическим 
(эвтектикой). 

 
Рис. 3.8. Диаграмма плавкости (p = const) двухкомпонентной системы  
с простой эвтектикой (а) и кривые охлаждения в системе А – В (б) 

При температуре эвтектики ТЕ в равновесии находятся три 
фазы: две твердые (Ат и Вт) и одна жидкая – эвтектический расплав 
(ЖЕ) состава B

Ex . Температура эвтектики ниже температур плавления 
обоих чистых компонентов (TA > TB > TE), а эвтектический расплав 
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имеет состав, промежуточный между составами чистых компо-
нентов. При температуре эвтектики в системе протекает эвтекти-
ческая реакция: 
 ЖЕ ⇆ Ат + Вт, (3.22) 
при охлаждении системы идущая в прямом, а при нагреве – в об-
ратном направлении. При кристаллизации эвтектической смеси 
компонентов А и В одновременно выпадают кристаллы компонен-
тов А и В (Ат + Вт). Эвтектическое равновесие является нонвари-
антным: fE = k – Ф + 1 = 2 – 3 + 1 = 0, его температура (при задан-
ном давлении) однозначно задается природой образующих систе-
му компонентов. 

Особенностью диаграммы плавкости систем эвтектического 
типа является то, что кривая охлаждения смеси состава 3 (смесь эв-
тектического состава) такая же, как и для чистых компонентов А 
(кривая 1) и В (кривая 5) (рис. 3.8, б). При кристаллизации этой 
смеси происходит одновременное выпадение кристаллов А и В. 
При кристаллизации смеси неэвтектического состава (точки 2 и 4) 
вначале выпадают кристаллы только того компонента, которого в 
данной смеси больше по сравнению с эвтектическим составом (в 
точках 2 и 4 – кристаллы А и В соответственно), при этом жидкость 
постепенно обогащается другим компонентом, а ее состав прибли-
жается к эвтектическому. Температура кристаллизации остающей-
ся жидкости с изменением ее состава понижается. Когда темпера-
тура достигнет эвтектической (ТЕ), образуется эвтектический рас-
плав, и в системе начинает протекать эвтектическая реакция (3.22). 

Другим видом трехфазного равновесия, наблюдаемого в двух-
компонентных системах с неограниченной взаимной растворимо-
стью компонентов друг в друге в жидком и ограниченном – в 
твердом состоянии, является перитектическое равновесие (пери-
тектика) (рис. 3.9). При таком равновесии в системе сосуществу-
ют две твердые фазы и одна жидкая, однако при этом температура 
перитектического равновесия является промежуточной между 
температурами плавления чистых компонентов А и В, а перитек-
тический расплав (ЖР) обогащен одним из компонентов (и обед-
нен другим) по сравнению с обеими твердыми фазами, находящи-
мися с ним в равновесии при перитектической температуре ТР
(TB > TP > TA, Bxβ  > Bxα  > B

Рx ). Перитектическая реакция имеет вид: 

 т
bβ  + ЖР ⇆ т

aα . (3.23) 
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В ходе перитектиче-
ской реакции при охлаж-
дении одна твердая фаза 
( т

bβ  состава Bxβ ) взаимо-
действует с перитектиче-
ским расплавом ЖР со-
става B

Рx  с образованием 
другой твердой фазы ( т

aα  
состава Bxα ), а при нагре-
вании происходит распад 
твердой фазы т

aα  на пе-
ритектический расплав 
состава B

Рx  и другую 
твердую фазу т

bβ .  
На рис. 3.10 приве-

дена типичная диаграмма 
плавкости двухкомпо-
нентной системы с об-
разованием конгруэнтно 
плавящегося химического 
соединения, которая на-
блюдается для системы, 
состоящей из двух ком-
понентов А и В, обра-
зующих химическое со-
динение AxBy, не способ-
ное образовывать твер-
дые растворы с этими 
компонентами.  

Соединение AxBy 
плавится конгруэнтно 
(без разложения в твер-
дом состоянии) и состав 
расплава совпадает с со-
ставом твердого химиче-
ского соединения AxBy. 
Кривая охлаждения этого 
химического соединения 
имеет вид, аналогичный 

 
Рис. 3.9. Изобарическая диаграмма  

плавкости двухкомпонентной системы  
перитектического типа 

 
Рис. 3.10. Диаграмма плавкости (p = const) 
двухкомпонентной системы с образованием 
конгруэнтно плавящегося химического  

соединения. Области:  
I – Ж; II – Ат + Ж; III – Ж + AxBy,т;  

IV – Aт + AxBy,т; V – AxBy,т + Ж;  
VI – AxBy,т + Bт; VII – Ж + Bт 
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кривой охлаждения чистого вещества (рис. 3.6). Диаграмма состо-
ит из семи фазовых областей (рис. 3.10), в системе наблюдается 
два эвтектических равновесия при ТE1 и ТE2 с эвтектическими рас-
плавами состава 1

BxE  и 2
BxE  соответственно. Как видно, эту систему 

можно рассматривать как сочетание двух диаграмм плавкости 
систем с простой эвтектикой (т. е. системы A – AxBy и AxBy – B). 
Фигуративная точка О характеризует температуру плавления хи-
мического соединения AxBy. Само химическое соединение AxBy 
обозначается на диаграмме вертикальной линией. 

 
 
 

3.5. Фазовые равновесия  
в трехкомпонентных системах.  
Треугольники Гиббса – Розебома 

 
 
Для построения полной диаграммы состояния трехкомпо-

нентной системы необходима четырехмерная система координат 
для отображения на ней внешних условий (p и T) и состава (моль-
ных долей x1 и x2 двух из трех компонентов). При описании фазо-
вых равновесий в конденсированных системах давление можно 
считать постоянным, пар отсутствующим, а диаграмму состояния 
строить в виде объемной модели в трехмерном пространстве (при 
p = const). Состав такой системы обычно изображают на плоско-
сти, а в направлении, перпендикулярном ей, откладывают темпе-
ратуру (при построении изобарических диаграмм состояния) либо 
давление (для изотермических диаграмм состояния). 

При описании фазовых равновесий в трехкомпонентных сис-
темах при p, T = const широко используют треугольные диаграм-
мы (треугольники) Гиббса – Розебома (рис. 3.11). В таком тре-
угольнике вершины отвечают чистым веществам A, B и C. Сторо-
ны треугольника соответствуют двухкомпонентным системам A – B, 
B – C и C – A, на них откладываются составы (в мольных или 
массовых долях, или %) соответствующих двухкомпонентных 
систем. Точки внутри треугольника выражают составы трехком-
понентных систем. Содержание каждого компонента в системе 
тем больше, чем ближе данная точка расположена к соответст-
вующей вершине. На практике оказалось более удобным опреде-
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ление содержания компонента не по близости точки к вершине, а 
по ее удаленности от стороны, противолежащей вершине, в кото-
рой содержание компонента равно единице. 

Гиббс для определения состава трехкомпонентных систем 
предложил пользоваться перпендикулярами, опущенными из фи-
гуративной точки системы на каждую из сторон треугольника. 
Метод Гиббса основан на том, что сумма длин перпендикуляров, 
опущенных из точки внутри равностороннего треугольника на его 
стороны, является постоянной величиной, равной высоте этого 
треугольника. Если разделить каждую из высот треугольника на 
несколько частей и провести через эти деления линии, параллель-
ные сторонам треугольника, то вся площадь треугольника окажет-
ся разбитой масштабной сеткой, при помощи которой можно лег-
ко определить длины со-
ответствующих перпенди-
куляров. Так, система, ко-
торой на рис. 3.11 отвечает 
фигуративная точка m, со-
держит 20 мол. % вещест-
ва А (xA = 0,20), 60 мол. % 
вещества В (xВ = 0,60) и 
20 мол. % вещества С 
(xС = 0,20). 

Розебом вместо пер-
пендикуляров предложил 
пользоваться линиями, па-
раллельными сторонам 
треугольника, и рассмат-
ривать отрезки этих ли-
ний, проходящих от дан-
ной точки m до пересече-
ния с каждой из сторон 
треугольника. Сумма этих 
отрезков является посто-
янной величиной, равной 
стороне треугольника. Если каждую из сторон разделить на не-
сколько частей, то длины отрезков сразу дают содержание каж-
дого компонента в долях (%) от общей суммы. Из подобия тре-
угольников следует, что отрезки Розебома пропорциональны 

A B 

C 

xB, мол. % 

xA, мол. % xC, мол. % 

m 

D 

E F 

Рис. 3.11. Треугольная диаграмма  
Гиббса – Розебома для выражения  
состава трехкомпонентной системы  

(A – B – C). Пунктирные линии –  
перпендикуляры Гиббса, сплошные  

линии – отрезки Розебома 
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перпендикулярам Гиббса; таким образом, состав системы в одной и 
той же точке внутри треугольника по Гиббсу и Розебому одинаков. 

При работе с треугольниками Гиббса – Розебома полезно 
помнить две теоремы, касающиеся равносторонних треугольни-
ков. Первая гласит: прямая, проведенная из вершины треугольника 
на противоположную сторону, отражает состав смесей, в ко-
торых соотношение двух компонентов остается неизменным. 
Так, для всех систем, фигуративные точки которых лежат на ли-
нии CD, соотношение компонентов A и B остается постоянным 
(nA:nB = 7:3). Вторая теорема: линии, параллельные одной из сто-
рон треугольника, отвечают ряду смесей с постоянным содер-
жанием компонента, расположенного в вершине, лежащей на-
против этой стороны треугольника. Так, для всех точек на линии 
EF содержание компонента C постоянно (xC = 0,90). 

С помощью треугольников Гиббса – Розебома изображают 
диаграммы, отражающие равновесия между различными конден-
сированными фазами (равновесия «жидкость – жидкость», «жид-
кость – твердое тело» и «твердое тело – твердое тело») в трехком-
понентных системах.  

 
 
 

3.6. Примеры 
 
 
Пример 1. Рассчитать число степеней свободы трехкомпо-

нентной системы, в которой в равновесии находится три фазы (две 
твердых и одна жидкая). Пояснить полученный результат. 

Решение. В соответствии с правилом фаз Гиббса (3.4) 
 f = k – Ф + 2.  

По условию k = 3, Ф = 3. Подставив эти числа в формулу (3.4), 
получим 
 f = 3 – 3 + 2 = 2,  
то есть система является бивариантной (имеет две степени свободы). 

Бивариантность системы, с одной стороны, означает, что для 
ее полного описания следует указать всего два параметра (напри-
мер, температуру и давление или температуру и состав одной из 
сосуществующих фаз). С другой стороны, не изменяя число и при-
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роду находящихся в равновесии фаз, в некоторых пределах неза-
висимо друг от друга (произвольно) можно изменять два параметра, 
характеризующих систему (например, температуру и давление). 

Пример 2. В закрытом сосуде при постоянных температуре и 
давлении в равновесии находится смесь трех газов: кислорода 
(O2), углекислого газа (CO2) и угарного газа (CO). Определить ва-
риантность системы. 

Решение. Число степеней свободы (вариантность) системы  
можно найти при помощи правила фаз Гиббса, которое в данном 
случае (при p, T = const) записывается в виде (3.8): 
 f = k – Ф.  

Фаза по условию задачи одна – газ (Ф = 1), число веществ, из 
которых состоит система, равно трем (s = 3), а для расчета числа 
независимых компонентов необходимо принять во внимание тот 
факт, что между O2, CO2 и CO в газовой фазе установилось хими-
ческое равновесие 
 COгаз + 0,5O2,газ ⇆ CO2,газ,  
которое характеризуется следующим уравнением связи: 

 2

2

*
CO

* *0,5
CO O

C
C

K
C C

=  2

2

*
CO

* *0,5
CO O

или 
⎛ ⎞

=⎜ ⎟⎜ ⎟
⎝ ⎠

p
p

K
p p

.  

Таким образом, r = 1, поэтому k = s – r = 3 – 1 = 2 и f = 2 –  
– 1 = 1, т. е. рассматриваемая система является моновариантной. 
Это значит, что для ее полного описания необходимо указать 
только один параметр (парциальное давление любого компонента 
газовой смеси, например, кислорода). С другой стороны, измене-
ние парциального давления любого компонента равновесной газо-
вой смеси приведет к изменению парциальных давлений двух дру-
гих компонентов (так, увеличение парциального давления кислоро-
да (при p, T = const) приведет к смещению химического равновесия 
реакции в сторону образования углекислого газа, в результате чего 
парциальное давление угарного газа уменьшится, а углекислого 
газа – увеличится). 

Пример 3. Нормальная точка плавления льда равна 0°С 
(Тн.пл = 273,15 К при p = 1 атм). Молярная теплота плавления 
льда при этой температуре составляет 6,0024 кДж · моль–1, мо-
лярные объемы льда и жидкой воды при этих условиях равны 
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19,6344 · 10–6 м3 · моль–1 и 18,0036 · 10–6 м3 · моль–1 соответствен-
но. Определить давление, при котором температура плавления 
льда составит 263,15 К (–10°С). 

Решение. Сперва определим изменение молярного объема при 
плавлении льда:  
 ∆Vпл = Vж – Vтв = (18,0036 · 10–6 – 19,6344   10–6) м3 · моль–1 =  
 = – 1,6308 · 10–6 м3 · моль–1. 

Используя уравнение Клапейрона – Клаузиуса в виде (3.9), 
рассчитаем величину температурного коэффициента давления при 
плавлении (dP / dT): 

 

1
пл

6 3 1
пл

6 002,4Дж моль
273,15 ( 1,6308 10 м моль )

dp H
dT T V

−

− −
Δ ⋅= =
Δ ⋅ − ⋅ ⋅  = 

 = –13,47 · 106 Па · К–1 =  
1

5 1
13,47 Па К

1,013 10 Па атм

−

−
− ⋅

⋅ ⋅
 = –133 атм · К–1. 

Таким образом, для понижения температуры плавления льда 
на 1 К (1°С) необходимо увеличить давление на 133 атм. Если мы 
хотим понизить температуру плавления льда на 10 К (273,15 – 
– 263,15 К = 10 К), то давление в системе необходимо увеличить 
на 1330 атм (10 · 133 = 1330 атм). 

Пример 4. Нормальная температура кипения воды составля-
ет 100°С (Тн.кип = 373,15 К при p = 1 атм). Вычислить температу-
ру, при которой вода закипит под давлением 380 мм рт. ст. При 
p° = 1 атм и Тн.кип. = 373,15 К молярная теплота испарения воды 
составляет 40,646 кДж · моль–1, молярные объемы жидкой воды 
(Vж) и водяного пара (Vпар) равны соответственно 18,78 · 10–6 и 
30,199 · 10–3 м3 · моль–1. Величину температурного коэффициента 
давления для процесса испарения воды в рассматриваемом диапа-
зоне температур и давлений принять неизменной. 

Решение. Определим изменение молярного объема в резуль-
тате испарения воды (∆Vисп): 
 ∆Vисп = Vпар – Vж = (30,199 · 10–3 – 18,78 · 10–6) м3 · моль–1 = 
 = 30,18 · 10–3 м3 · моль–1. 

При помощи уравнения (3.9) найдем величину dP / dT: 

 
1

исп
3 3 1

исп

40 646Дж моль
373,15 30,18 10 м моль

dp H
dT T V

−

− −
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Δ ⋅ ⋅ ⋅

 = 
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 = 3,609 · 103 Па · К–1 = 
3 1

1
3,609 10 Па К

133Па мм рт. ст.

−

−
⋅ ⋅
⋅

 = 27,07 мм рт. ст. · К–1. 

Обратная величина 

 1
1

27,07 мм рт. ст. К
dT
dp −=

⋅
 = 0,037 К · мм рт. ст.–1. 

Таким образом, понижение давления на 1 мм рт. ст. приводит 
к уменьшению температуры кипения воды на 0,037 К, значит, 
понижение давления на 380 мм рт. ст. (760 мм рт. ст. – 380 мм рт. ст. = 
= 380 мм рт. ст.) приведет к уменьшению температуры кипения 
воды на 14,06 К (0,037 К · мм рт. ст.–1 × × 380 мм рт. ст. = 14,06 К). 
Под давлением 380 мм рт. ст. вода закипит при температуре 
359,09 К (373,15 – 14,06 = 359,09 К) или 85,94°С. 

Пример 5. Давление насыщенного пара уксусной кислоты 
(CH3COOH) при температуре 372,15 К составляет 53,33 кПа. Рас-
считать нормальную температуру кипения CH3COOH (Тн.кип), если 
теплота ее испарения ( испHΔ ) равна 34,26 кДж/моль. 

Решение. Используем интегральную форму уравнения Кла-
пейрона – Клаузиуса для процесса испарения (3.12): 

 исп

н.кип

1 1ln p H
p R T T

⎛ ⎞Δ= −⎜ ⎟
⎝ ⎠

,  

выразив из нее искомую величину (Тн.кип): 

 н.кип

исп
1 ln

TT
RT p
H p

= =
−
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 1 1

1
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8,314 Дж моль К 372,15К 101325Па1 ln

53 330 Па34 260Дж моль

− −

−

= =
⋅ ⋅ ⋅−

⋅

 

 395,05 К 121,9 С.= =  

Пример 6. Давление насыщенного пара над кристаллическим 
нафталином (С10Н8) при температурах 325,8 К и 348,0 К составляет 
133 Па и 667 Па соответственно, а над жидким нафталином при 
359,0 К и 374,9 К – 1330 Па и 2660 Па соответственно. Вычислить 
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теплоты сублимации ( сублHΔ ), испарения ( испHΔ ) и плавления 
( плHΔ ) нафталина. 

Решение. Для нахождения теплот сублимации и испарения 
бензола воспользуемся интегральной формой уравнения Клапей-
рона – Клаузиуса в виде (3.13): 

 

2
1 2

1
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2 1

ln pRTT
pH

T T
Δ = =

−
 

 

1 1 667 Па8,314 Дж моль К 325,8К 348,0 К ln
133Па
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− −⋅ ⋅ ⋅ ⋅
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 = 68 465 Дж · моль–1 = 68,465 кДж · моль–1, 

 

2
1 2

1
исп

2 1

ln pRTT
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T T
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1 1 2660 Па8,314 Дж моль К 359,0 К 374,9 К ln
1330 Па

374,9 К 359,0 К

− −⋅ ⋅ ⋅ ⋅
= =

−
 

 = 48 781 Дж · моль–1 = 48,781 кДж · моль–1. 
Теплоту плавления бензола можно определить при помощи 

закона Гесса (3.15): 

 пл субл испH H HΔ = Δ − Δ =68,465 кДж · моль–1 – 
 – 48,781 кДж · моль–1 = 19,684 кДж · моль–1. 

Пример 7. Используя изобарическую (p = 1 атм) диаграмму 
двухкомпонентной системы А – В типа «жидкость – пар» (рис. 3.11), 
необходимо: 1) нанести на диаграмму состояния фигуративную 
точку, отвечающую системе, состоящей из 4 моль вещества A и 16 
моль вещества B, нагретой до температуры 350 К; 2) определить: 
а) число фаз, находящихся в равновесии в системе при указанных 
условиях, составы этих фаз и их количества (в молях); б) количе-
ство вещества A (в молях), которое находится в каждой из фаз при 
заданных условиях; в) число степеней свободы системы; 3) рас-
считать, сколько молей и какого компонента необходимо добавить 
к системе, чтобы при постоянной температуре полностью перевес-
ти ее в пар. 
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Рис. 3.11. Изобарическая диаграмма состояния  

типа «жидкость – пар» двухкомпонентной системы А – В  
с максимумом температуры кипения 

Решение. 1. Для того, чтобы нанести фигуративную точку 
системы на диаграмму состояния, рассчитываем состав системы: 

 A
A

A B

4моль100% 100% 20 мол. %
4 моль 16моль

nx
n n

= = =
+ +

. 

Находим на диаграмме положение фигуративной точки систе-
мы по точке пересечения изотермы T = 350 К и перпендикуляра к 
оси составов, проведенного из точки, соответствующей 20 мол. % А. 
Обозначаем фигуративную точку буквой a (рис. 3.11). 

2. Поскольку фигуративная точка a лежит в области Ж + П, 
система является гетерогенной и состоит из двух фаз – жидкого 
раствора и насыщенного пара над ним. Для определения составов 
сосуществующих фаз через точку a параллельно оси составов 
проводим отрезок до пересечения с линиями жидкости и пара. По-
лучаем ноду cab (рис. 3.11). Точки пересечения ноды с линиями 
пара и жидкости являются фазовыми точками соответственно пара 
(точка c) и жидкости (точка b). По точкам c и b определяем соста-
вы находящихся в равновесии фаз: в паре – 12 мол. % A и 
88 мол. % B, в жидкости – 34 мол. % A и 66 мол. % B.  

Для нахождения количеств фаз (в моль), находящихся в рав-
новесии, используем правило рычага (3.17). Сначала находим 

К К 
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длины плеч рычага: плечо пара lп = ca = 20 – 12 = 8, плечо жид-
кости lж = ab = 34 – 20 = 14. Составляем систему уравнений и ре-
шаем ее: 
 nжlж = nпlп,  
 nж + nж = n0, 
 nж · 14 = nп · 8, 
 nж + nп = 20, 
nж = 7,27 моль, nп = 12,73 моль. 

Вычисляем количества компонентов A и B в каждой из фаз: 
 nA,ж = xA,жnж = 0,34 мол. % · 7,27 моль = 2,47 моль; 
 nB,ж = xB,жnж = 0,66 мол. % · 7,27 моль = 4,80 моль; 
 nA,п = yA,пnп = 0,12 мол. % · 12,73 моль = 1,53 моль; 
 nB,п = yB,пnп = 0,88 мол. % · 12,73 моль = 11,20 моль. 

Проверим полученные результаты. Поскольку общее содер-
жание компонента A в системе составляет 4 моль, то суммарное 
количество вещества A в жидкости и паре должно также быть 
равно 4 моль. Действительно, nA,ж + nA,п = 2,27 моль + 1,73 моль = 
= 4 моль. 

Для расчета числа степеней свободы системы в точке a вос-
пользуемся правилом фаз Гиббса в виде уравнения (3.7) (при 
p = const n = 1). Система состоит из двух фаз (Ф = 2; Ж + П) и для 
полного описания ее свойств необходимо указать три параметра: 
температуру гетерогенного (двухфазного) равновесия (при задан-
ном давлении), а также содержание одного из компонентов (на-
пример, A) в жидкости (xA) и в паре (yA). Отметим, что молярную 
долю другого компонента B в этих фазах дополнительно указы-
вать нет необходимости, поскольку она может быть легко опре-
делена из соотношений: xA + xB = 1 (yA + yB = 1). Обсуждаемая 
система является двухкомпонентной (k = 2; компоненты A и B), 
поэтому: 
 fa = k – Ф + 1 = 2 – 2 + 1 = 1, 
т. е. система является моновариантной. Это означает, что для 
полного описания системы в точке a необходимо указать только 
один параметр, чтобы по известной диаграмме состояния опреде-
лить значения двух других. Например, если известно содержание 
компонента A в жидкости (xA) в двухфазной системе (Ж + П), то 
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тем самым однозначно определяется содержание компонента A в 
паре (yA), а также температура, при которой эти фазы находятся в 
равновесии. 

3. Согласно диаграмме состояния (рис. 3.11), чтобы систему 
из точки a полностью перевести в пар, к ней необходимо добавить 
компонент B, причем в таком количестве, чтобы фигуративная 
точка системы переместилась в точку c (точнее, в точку, располо-
женую на бесконечно малую величину левее точки c). Обозначим 
искомое количество молей компонента B через x, тогда: 

 A A
A A, ,a cn nx x

n n x
= =

+
 

откуда  

 A A

A

20 мол. % 12 мол. % 20моль 13,33моль.
12 мол. %

a c

c
x xx n

x
− −= = ⋅ =  

Пример 8. На рис. 3.12 представлена диаграмма плавкости 
двухкомпонентной системы А – В. Необходимо: 1) определить 
температуры плавления чистых компонентов А и В; 2) указать 
молярный состав химических соединений, образующихся в дан-
ной системе; установить температуру плавления соединения, 
плавящегося конгруэнтно (без разложения); определить темпе-
ратуру, при которой неустойчивое соединение плавится с раз-
ложением (инконгруэнтно); 3) пояснить смысл всех линий и об-
ластей на диаграмме; 4) указать вид фаз и их состав (в мол. % 
или в виде химической формулы) для систем, обозначенных на 
диаграмме фигуративными точками E1, z, s; 5) указать наимень-
шую температуру, при которой в системе возможно существо-
вание жидкой фазы; определить состав этого расплава и назвать 
фазы, находящиеся с ним в равновесии при этой температуре, 
указав фазовые точки этих фаз; 6) установить температуры нача-
ла и окончания плавления твердых смесей, содержащих: а) 50 мол. % 
вещества А; б) 90 мол. % вещества В; 7) равновесная смесь при 
температуре 700 К содержит 1 моль вещества В и 9 моль веще-
ства А; определить состав сосуществующих фаз (в мол. %), ко-
личество каждой фазы (в молях) и количество вещества А в ка-
ждой из фаз (в молях). 

Решение. 1. Компонент А плавится при температуре ТА = 550°С, 
компонент B – при ТB = 900 К. 
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Рис. 3.12. Диаграмма плавкости двухкомпонентной системы А – В 

2. В системе образуется два химических соединения. Моляр-
ный состав первого: 50 мол. % А и 50 мол. % В (А:В = 1:1), а его 
химическая формула АВ. Существованию соединения AB отвеча-
ет вертикальная линия zm, а максимум в точке z соответствует его 
температуре плавления, равной 750 К. Это соединение плавится 
без разложения (конгруэнтно). Второе соединение имеет моляр-
ный состав: 20 мол. % А и 80 мол. % В (А:В = 1:4), его химическая 
формула АВ4. Существованию этого соединения отвечает верти-
кальная линия pn, которая не заканчивается максимумом, а обры-
вается в точке p, лежащей на горизонтальной линии cpsl. Линия 
cpsl – изотерма, или перитектическая температура Тс, выше кото-
рой неустойчивое соединение АВ4 разлагается в твердой фазе. Та-
ким образом, соединение АВ4 плавится инконгруэнтно (с разло-
жением) при температуре Тс = 720 К. 

3. Области на диаграмме: I – расплав; II – расплав + Атв; III – 
расплав + АВтв; IV – Атв + АВтв; V – расплав + АВтв; VI – расплав + 
+ АВ4,тв; VII – АВтв + АВ4,тв; VIII – расплав + Втв; IX – АВ4,тв + Втв. 
Линии на диаграмме: ТАE1 – температурная зависимость состава 
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расплава, равновесного с твердой фазой вещества А; E1z – темпе-
ратурная зависимость состава расплава, равновесного с твердой 
фазой соединения АВ (для исходных смесей, содержащих менее 
50 мол. % компонента В); E2z – температурная зависимость соста-
ва расплава, равновесного с твердой фазой соединения АВ (для 
исходных смесей, содержащих более 50 мол. % компонента В); 
E2с – температурная зависимость состава расплава, равновесного с 
твердой фазой соединения АВ4; cs1ТB – температурная зависи-
мость состава расплава, равновесного с твердым веществом В; го-
ризонтальная эвтектическая линия q1E1e1 – геометрическое место 
фигуративных точек нонвариантных эвтектических систем, со-
держащих три равновесные фазы: эвтектический расплав состава 
E1 (E1 – фазовая точка расплава), кристаллическое вещество А (q1 – 
фазовая точка твердого вещества А) и кристаллическое химиче-
ское соединение АВ (e1 – фазовая точка вещества АВ); вторая го-
ризонтальная эвтектическая линия q2E2e2 – геометрическое место 
фигуративных точек нонвариантных эвтектических систем, со-
держащих три равновесные фазы: эвтектический расплав состава 
E2 (E2 – фазовая точка расплава), кристаллическое химическое со-
единение АВ (q2 – фазовая точка вещества АВ) и кристаллическое 
химическое соединение АВ4 (e2 – фазовая точка вещества АВ4); 
горизонтальная  перитектическая линия cpsl – геометрическое ме-
сто фигуративных точек нонвариантных систем, содержащих три 
равновесные фазы: перитектический расплав состава с (с – фазо-
вая точка перитектического расплава), кристаллическое вещество В 
(l – фазовая точка твердого вещества В) и кристаллическое хими-
ческое соединение АВ4 (р – фазовая точка соединения АВ4), для 
которого перитектическая температура Тс – максимальная темпе-
ратура, при которой оно может существовать в твердой фазе; вер-
тикальная линия zm соответствует существованию устойчивого 
химического соединения АВ вплоть до температуры его плавле-
ния, обозначенной точкой z; вертикальная линия рn соответствует 
существованию неустойчивого химического соединения АВ4 
вплоть до температуры его перитектического плавления с разло-
жением, обозначенной точкой р, при которой вещество АВ4 исче-
зает, образуя расплав состава с и твердую фазу компонента В. 

4. Точка Е2 – фигуративная точка гетерогенной системы, 
состоящей из трех фаз: эвтектического расплава, состав которого 
выражается фазовой точкой Е2, кристаллического устойчивого 
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соединения АВ (фазовая точка q2) и кристаллического неустойчи-
вого соединения АВ4 (фазовая точка e2). Состав эвтектического 
расплава: 35 мол. % А и 65 мол. % В. Точка z – точка плавления 
устойчивого химического соединения АВ, характеризующая 
двухфазную гетерогенную однокомпонентную систему, в которой 
сосуществуют две фазы: кристаллическое соединение АВ и рас-
плав того же состава. Точка s – фигуративная точка трехфазной 
гетерогенной системы, находящейся при перитектической темпе-
ратуре Тс и состоящей из перитектического расплава (фазовая точ-
ка с), кристаллического неустойчивого соединения АВ4 (фазовая 
точка р) и твердого вещества В (фазовая точка l). Состав перитек-
тического расплава: 30 мол. % А и 70 мол. % В. Из диаграммы 
видно, что при температуре Тс, когда неустойчивое соединение 
АВ4 плавится с разложением в твердой фазе, состав равновесного 
с ним расплава не совпадает с составом самогó соединения. Ины-
ми словами, когда АВ4 плавится, оно находится в равновесии с 
твердым В и жидкостью, не являющейся расплавом соединения 
АВ4, а просто гомогенной смесью исходных компонентов А и В 
перитектического состава: 

 АВ4,тв ⇄ Втв + (Aж + Bж). 
 Расплав 
 30 мол. % А + 70 мол. % В 

Такое плавление называется инконгруэнтным (составы пла-
вящегося соединения и равновесного с ним расплава не являются 
подобными). 

5. Самая низкая температура, при которой в системе еще мо-
жет существовать жидкая фаза, – это температура 615 К, отве-
чающая горизонтальной эвтектической линии q1E1e1. Состав эв-
тектического расплава при 615 К выражается фазовой точкой Е1 
(69 мол. % А и 31 мол. % В). Эвтектический расплав находится в 
равновесии с двумя кристаллическими фазами – компонентом А и 
химическим соединением АВ. 

6. а) Твердая смесь, содержащая 50 мол. % В (и 50 мол. % А), 
является химическим соединением состава АВ. Температура его 
плавления 750 К выражается максимумом на диаграмме, обозна-
ченным точкой z, это соединение начинает и полностью заканчи-
вает плавиться при 750 К, плавление происходит без разложе-
ния (конгруэнтно); б) твердая смесь, содержащая 90 мол. % В 
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(и 10 мол.% А), отмечена на диаграмме фигуративной точкой s, 
она содержит три фазы и начинает плавиться при перитектической 
температуре Тс = 870 К; при плавлении этой смеси образуется рас-
плав перитектического состава (фазовая точка с), содержащий 30 
мол. % А и 70 мол. % В, твердая фаза компонента В (фазовая точ-
ка l) и твердая фаза инконгруэнтно плавящегося соединения АВ4 
(фазовая точка р). Температура будет оставаться постоянной до 
тех пор, пока не исчезнет «последний кристаллик» соединения 
АВ4 в соответствии с перитектической реакцией 
 АВ4,тв ⇄ Втв + (Aж + Bж) . (3.24) 
 Расплав 

Равновесие (3.24) имеет место только при перитектической 
температуре Тс. При нагревании системы выше Тс равновесие 
(3.24) полностью смещается вправо и происходит распад неустой-
чивой твердой фазы АВ4,тв на перитектический расплав состава с и 
другую твердую фазу – компонент В. При Т > Тс в равновесии ос-
танутся две фазы – расплав и твердый компонент В. При даль-
нейшем нагревании фигуративная точка системы будет переме-
щаться вверх по прямой линии ss1, а фазовая точка расплава – по 
линии сs1. Когда фазовая точка расплава при Т = 870 К достигнет 
положения s1, в системе останется «последний кристаллик» ком-
понента В. Достаточно повысить температуру на бесконечно ма-
лую величину dT, чтобы окончательно исчезла твердая фаза. Сле-
довательно, исходная твердая смесь, содержащая 90 мол. % ком-
понента В, полностью расплавится при температуре 870 К. 

7. Определяем состав системы в целом в молярных долях 
компонентов, которые обозначим через '

Ax  и '
Bx . Количество ве-

ществ n0 (моль) во всей  системе равно: 
 n0 = n(А) + n(В) = 9 моль + 1 моль = 10 моль; 

 '
A

0

(A) 9 100% 90мол. %;
10

nx
n

= = ⋅ =  

 '
B

0

(B) 1 100% 10 мол. %.
10

nx
n

= = ⋅ =  

Найдем положение фигуративной точки системы на диаграмме. 
Для этого определяем точку пересечения изотермы 700 К  
с вертикальной пунктирной линией, выходящей из оси составов 
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при 10 мол. % В. Получаем фигуративную точку а, которая нахо-
дится в области II существования двухфазных гетерогенных сис-
тем, содержащих расплав и твердый компонент А. Определяем со-
ставы сосуществующих фаз. Для этого через точку а проводим 
ноду dаr. Точки пересечения ноды с линиями, ограничивающими 
гетерогенную область на диаграмме, являются фазовыми точка-
ми, так как указывают на состав равновесных фаз. Фазовая (·) r 
лежит на линии расплава, поэтому состав расплава: 

 xA = 75 мол. %, xB = 25 мол. %. 

Фазовая (·) d лежит на линии, которая соответствует сущест-
вованию твердого компонента А, поэтому состав твердой фазы – 
100 мол. % компонента А. 

Рассчитываем количество каждой фазы в молях. Вначале за-
писываем правило рычага: nтв · dа = nр-в · аr, где dа и аr – плечи 
рычага. Находим длины отрезков dа и аr, которые проще и точнее 
выразить как разность относительного положения фазовых точек d 
и r и фигуративной точки а при проецировании их на ось соста-
вов: точка d – 0, точка а – 10, точка r – 25. Тогда dа = 10 – 0 = 10, 
аr = 25 – 10 = 15. 

Получаем систему уравнений: 

 10 = n(р-в) + n(тв) 
 n(р-в) · 15 = n(тв) · 10. 

Решая ее, получим: 
 n(р-в) = 4,0 моль, n(тв) = 6,0 моль. 

Обратим внимание на то, что чем меньше плечо рычага, 
тем больше количество фазы, соответствующей этому плечу:  
dа < аr и nр-в  > nтв. 

Рассчитываем количество компонента А в расплаве. В нем со-
держится 75 мол. % А, поэтому n(А, р-в) = n(р-в) · xA = 4,0 моль × 
× 0,75 = 3,0 моль. Твердая фаза включает только компонент А, по-
этому n(А, тв) = 6,0 моль. Таким образом, в расплаве содержится 
3,0 моль А, в твердой фазе – 6,0 моль А. Выполним проверку. По-
скольку в исходной смеси содержалось 9 моль компонента А, то 
его суммарное количество в обеих равновесных фазах также 
должно быть равно 9 моль. В самом деле, 3,0 моль + 6,0 моль = 
= 9,0 моль. 
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3.7. Задачи 
 
 
1. Определить число степеней свободы четырехкомпонент-

ной системы при постоянном давлении. 
2. Какое максимальное число фаз может находиться в равно-

весии в трехкомпонентной системе при постоянной температуре 
(p ≠ const)? 

3. В закрытый сосуд внесли NH4Clтв и нагрели сосуд до неко-
торой температуры. Рассчитать вариантность систем после уста-
новления в ней химического равновесия 
 NH4Clтв ⇄ NH3,газ + HClгаз 
при p, T = const. Пояснить полученный результат. 

4. В четырехкомпонентной системе при некоторых постоян-
ных температуре и давлении установлено наличие пяти фаз. Нахо-
дится ли данная система в состоянии равновесия? Ответ поясните. 

5. Давление насыщенного пара над жидким аммиаком (NH3) 
составляет 13,33 кПа и 26,66 кПа при температурах 204,8 К и 
216,2 К соответственно. Рассчитав теплоту испарения аммиака, 
определите его нормальную температуру кипения. 

6. Давление насыщенного пара над кристаллическим иодом 
составляет 1,333 кПа и 2,666 кПа при температурах 346,4 К и 
357,9 К соответственно, а над жидким иодом – 26,66 кПа и 
53,33 кПа при температурах 410,5 К и 433,0 К соответственно. 
Определить теплоты сублимации, испарения и плавления иода. 

7. Нормальная температура кипения воды составляет 
Тн.кип = 373,15 К (100°С). Рассчитайте давление, при котором тем-
пература кипения воды составит 293,15 К (20°С). Молярную теп-
лоту испарения воды принять равной 40,646 кДж · моль–1, а мо-
лярные объемы жидкой воды (Vж) и водяного пара (Vпар) считать 
равными 18,78 · 10–6 и 30,199 · 10–3 м3 · моль–1 соответственно. Ве-
личину температурного коэффициента давления для процесса ис-
парения воды в рассматриваемом диапазоне температур и давле-
ний принять постоянной. 

8. При давлении 1 атм в точке плавления (T = 234,28 К) 
жидкая ртуть имеет плотность 13,69 г · см–3, а твердая – 14,19 г · см–3. 
Рассчитать температуру плавления ртути при давлении 3,5 · 107 Па, 
если молярная теплота плавления ртути составляет 2,30 кДж · моль–1. 
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9. Давление насыщенного пара над H2SO4,ж при 451,2 К со-
ставляет 666 Па, а при 484,7 К – 2 666 Па. Определите давление 
насыщенного пара над жидкой H2SO4 при температуре 520 К. 

10. На какую величину следует повысить давление, чтобы ртуть 
плавилась при температуре 236,3 К, если при температуре тройной 
точки (234,3 К) теплота плавления составляет 2,30 кДж · моль–1,  
а молярные объемы твердой и жидкой фаз составляют соответст-
венно 14,14 · 10–6 и 15,65 · 10–6 м3 · моль–1? 

11. До какого значения нужно снизить давление, чтобы темпе-
ратура кипения диэтиланилина составила 463,2 К, если при давле-
нии 1 атм он кипит при температуре 488,7 К, а его теплота испа-
рения составляет 48,5 кДж · моль–1? 

12. Используя данные о составах жидкости (xA, мол. %) и на-
сыщенного пара (yA, мол. %), находящихся в равновесии в двух-
компонентной системе, состоящей из веществ A и B, при различ-
ных температурах и постоянном давлении (p = 1,013 · 105 Па), по-
строить изобарическую диаграмму состояния двухкомпонентной 
системы A – B в координатах «температура – состав». 
xA, мол. % yA, мол. % T, К xA, мол. % yA, мол. % T, К 

0 00,0 376,0 20 47,5 364,0 
5 16,0 373,0 25 53,0 361,0 
10 29,0 370,0 30 58,0 358,5 
15 40,0 366,6 35 62,5 356,0 
40 64,8 354,0 72 74,0 344,4 
45 67,5 351,8 75 75,0 344,0 
50 69,5 350,0 80 76,0 344,6 
55 71,0 348,0 85 77,3 345,6 
60 72,0 346,6 90 79,0 346,4 
65 72,5 345,8 95 85,0 348,0 
70 73,0 344,8 100 100 350,0 
Нанести на диаграмму состояния фигуративную точку, соот-

ветствующую системе, состоящей из h моль вещества A и q моль 
вещества B, нагретой до температуры T.  
Вариант h, моль q, моль T, К Вариант h, моль q, моль T, К 

01 02,0 18,0 372 6 12,0 08,0 350 
02 04,0 12,0 368 7 06,5 03,5 350 
03 02,5 07,5 364 8 09,0 11,0 354 
04 04,0 06,0 360 9 05,5 04,5 356 
05 02,0 03,0 358 10 03,5 06,5 360 
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Определить в этой точке: а) число степеней свободы системы; 
б) число фаз, находящихся в равновесии в системе, составы этих 
фаз и их количества (моль); в) количество вещества A (моль), ко-
торое находится в каждой из фаз при заданных условиях. 

Какая смесь называется азеотропной? Каковы температура и 
состав азеотропа? Сколько степеней свободы имеет азеотропная 
смесь при температуре азеотропа? 

13. Используя данные по составам жидкости (xA, мол. %) и на-
сыщенного пара (yA, мол. %), находящихся в равновесии в двух-
компонентной системе A – B при различных температурах и по-
стоянном давлении (p = 101 325 Па), построить изобарическую 
диаграмму состояния системы A – B в координатах «температу-
ра – состав». Пояснить смысл фазовых областей, линий и особых 
точек на этой диаграмме. 

Вариант Состав фаз, мол. % T, К Состав фаз, мол. % T, К xA yA xA yA 

1 

A – HNO3 (азотная кислота), B – H2O (вода) 
0,0 0,0 373,0 38,3 38,3 393,0 
13,9 2,1 382,4 48,5 73,0 389,1 
17,5 4,2 384,8 54,7 85,0 383,8 
18,3 5,1 385,3 65,1 94,2 375,9 
22,5 9,0 387,8 71,9 97,2 369,1 
27,7 16,0 390,5 76,5 98,8 365,0 
34,1 25,9 392,4 81,6 99,3 361,4 
37,4 36,5 392,9 100,0 100,0 356,4 

2 

A – HF (фтороводород), B – H2O (вода) 
0,0 0,0 373,0 44,4 63,3 381,7 
5,0 0,8 374,6 50,3 81,0 374,7 
9,2 1,8 375,8 56,0 92,2 363,9 
18,9 6,4 379,8 60,0 94,5 355,0 
22,8 10,6 381,4 64,7 97,1 345,0 
27,9 17,8 383,3 69,8 98,7 334,1 
34,4 32,0 385,0 79,8 99,2 318,1 
35,8 35,8 385,4 87,9 99,5 306,5 
39,7 47,5 384,4 100,0 100,0 292,5 

3 
A – H2O (вода), B – N2H4 (гидразин) 

0,0 0,0 386,5 54,6 66,6 391,6 
11,0 6,3 389,0 59,9 76,7 389,6 
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Вариант Состав фаз, мол. % T, К Состав фаз, мол. % T, К xA yA xA yA 

 

18,3 13,0 390,3 68,3 88,0 386,6 
23,9 17,3 391,2 73,8 93,4 383,3 
28,4 22,6 391,8 80,8 97,3 379,8 
32,6 25,9 392,2 84,7 98,6 377,5 
36,7 34,1 392,7 89,3 99,3 375,8 
41,5 41,5 393,1 95,5 99,9 374,1 
51,7 62,1 392,1 100,0 100,0 373,0 

При помощи диаграммы состояния проследить фазовые пре-
вращения, имеющие место при изобарическом нагревании жидкой 
смеси, содержащей a мол. % вещества A при температуре Ta, до 
температуры, при которой эта жидкость полностью перейдет в 
пар. Указать температуру начала кипения жидкой смеси a и состав 
первого пузырька пара, температуру исчезновения последней кап-
ли раствора и ее состав. 

Пар, содержащий b мол. % вещества B, изобарически охлаж-
дают от температуры Tb. Указать температуру начала конденсации 
пара и состав первой капли жидкости, температуру окончания 
конденсации и состав последнего пузырька пара.  

Вариант a,  
мол. % А Ta, К b,  

мол. % B Tb, К
c,  

моль А
d,  

моль B Te, К 

1 10,0 360,0 20,0 390,0 12,0 8,0 385,0 
2 90,0 290,0 80,0 390,0 7,5 7,5 380,0 
3 80,0 374,0 90,0 392,0 18,0 2,0 380,0 
Смесь из c моль вещества A и d моль вещества B нагрета при 

постоянном давлении (p = 101 325 Па) до температуры Te. 
Определить, сколько молей вещества A будет находиться при этой 
температуре в жидкости, а сколько – в паре. 

Рассчитать вариантность следующих систем: а) азеотропная 
смесь компонентов A и B при температуре азеотропа; б) смесь из c 
моль вещества A и d моль вещества B при температуре Te; в) пар, 
содержащий b мол. % вещества B, находящийся при температуре 
Tb; г) компонент A в точке его кипения при p = 101 325 Па. Пояс-
нить результаты. 

14. Используя изобарическую диаграмму плавкости двухком-
понентной системы A – B, ответить на следующие вопросы. 

Каковы температуры плавления чистых компонентов A и B? 
Сколько химических соединений образуется в данной системе, ка-
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ков химический состав этих соединений (химическая формула)? 
Для устойчивого в твердом состояния (конгруэнтно плавящегося) 
соединения указать температуру плавления, для неустойчивого 
(плавящегося инконгруэнтно) – температуру, выше которой оно 
начинает распадаться в твердом состоянии. 

  
Вариант 1  Вариант 2 

  
Вариант 3  Вариант 4 

Указать смысл фазовых областей и линий на диаграмме со-
стояния. 

p = 101 325 Па p = 101 325 Па

p = 101 325 Па p = 101 325 Па 
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Обозначив буквами E1, E2 эвтектические точки на диаграмме 
состояния, указать состав (в мол. %) эвтектических расплавов, а 
также фазы, находящиеся в равновесии с этими расплавами. 

Установить, сколько равновесных фаз сосуществует в систе-
мах, которым на диаграмме состояния отвечают фигуративные 
точки a, k, m, p, z? Чему равно число степеней свободы систем и 
что это означает? 

Указать самую низкую температуру, при которой в системе 
A – B еще возможно существование расплава. 

Определить, при какой температуре начнется и при какой закон-
чится плавление твердой смеси, содержащей b мол. % компонента B? 
Вариант b, мол. % B q, моль A d, моль B T1, К 

1 70,0 0,5 19,5 725,0 
2 30,0 12,0 8,0 700,0 
3 15,0 5,0 15,0 550,0 
4 45,0 16,0 4,0 750,0 

Равновесная смесь, состоящая из q моль вещества A и d моль 
вещества B, находится при температуре T1. Определить, сколько 
моль вещества A содержится при этой температуре в расплаве и 
сколько – в твердой фазе. 

15. Опишите приведенную ниже диаграмму растворимости 
трехкомпонентной системы A – B – C, указав смысл областей, ли-
ний и точек (a–e, k), отмеченных на ней. Рассчитайте число степе-
ней свобоы системы в точках b, e, k.  

 
A B 

C 

xB, мол. % 

xA, мол. % xC, мол. % 

k
a

b

a2
b2a1 

b1 

с
d

e 
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Используя диаграмму растворимости, опишите процессы, 
протекающие при перемещении фигуративной точки системы: 
а) из точки e в точку b; б) из точки d в точку a; в) из точки c в 
точку b. 

Дайте полное количественное описание системы (рассчитав 
количества молей каждого компонента системы в системе в целом 
и в каждой из образующих систему фаз), если фигатуривной точ-
кой системы является точка d (a, e, b), а общее количество вещест-
ва в системе составляет 20 (15, 40, 60) молей. 

Система состоит из: а) 3 молей компонента А, 4 молей компо-
нента В и 3 молей компонента С; б) 2 молей вещества А, 3 молей 
вещества В и 5 молей вещества С; в) 12 молей вещества А, 4 мо-
лей вещества В и 2 молей вещества С. Рассчитав состав системы, 
нанесите на диаграмму состояния ее фигуративную точку. Рассчи-
тайте количество молей каждого вещества (А, В и С) в каждой из 
образующих систему фаз. 

Ответьте на следующие вопросы: а) какой компонент (и в ка-
ком количестве) необходимо добавить к системе, которая на диа-
грамме состояния обозначена фигуративной точкой b, чтобы сде-
лать ее гомогенной, если общее количество вещества в системе 
составляет 25 молей; б) какие вещества (и в каких количествах) 
следует добавить к системе, обозначенной на диаграмме состоя-
ния точкой c и содержащей 3 моля вещества В, чтобы фигуратив-
ная точка системы переместилась в точку b; в) сколько молей и 
какого вещества нужно добавить к системе, отмеченной на ди-
грамме точкой d и содержащей 2 моля вещества В, чтобы система 
имела состав: 40 мол. % вещества А, 45 мол. % вещества В и 15 
мол. % вещества С. 



 

4. МЕТОДИЧЕСКАЯ ЧАСТЬ 
 
 
 

4.1. Калориметрия 
 
 
4.1.1. Описание калориметра с изотермической 

оболочкой 
 
Тепловые эффекты различных процессов экспериментально 

определяют при помощи специальных приборов – калориметров, 
имеющих, в зависимости от  назначения, различную конструкцию. 
Схема калориметра, применяемого при проведении лабораторных 
работ 5.1, 5.4, приведена на рис. 4.1. 

 
Рис. 4.1. Схема лабораторного калориметра, содержащего ячейку  

для определения теплоты растворения вещества 

Внутренний стеклянный сосуд (стакан), в который помещает-
ся определенное количество калориметрической жидкости (на-
пример, дистиллированной воды), вставляется во внешний сосуд 
(корпус) калориметра. Калориметр закрывается крышкой, в отвер-
стия которой вставлены термометр, мешалка, пробирка с иссле-

исследуемое 
вещество 

корпус  
калориметра 

крышка 
калориметра 

H2O 

пробирка 

пробка 

резиновые 
кольца-

ограничители 

мешалка 

термометр 

стеклянный 
стакан 

нагреватель 

стеклянная 
палочка 
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дуемым веществом, а также нагреватель. Крышка калориметра 
жестко укреплена на штативе и не передвигается. 

Изменение температуры, вызванное процессом, происходя-
щим в калориметре (ΔT = Tкон – Tнач), связано с тепловым эффек-
том процесса (ΔH при p = const) соотношением* 

 ,H k TΔ = − ⋅Δ  (4.1) 

где k – константа калориметра, Дж · К–1. 
Константа калориметра k, или теплоемкость калориметра, 

представляет собой величину, численно равную количеству теп-
лоты, которое необходимо сообщить участвующей в теплообмене 
части калориметра, чтобы повысить ее температуру на 1 К. 

Значение константы калориметра на практике определяют 
обычно при помощи трех различных способов: расчетного (1), с 
использованием стандартного вещества (2) и электрического (3). 

1. Приближенный расчет константы калориметра проводят по 
уравнению (4.2) 

 
1

,
n

i i
i

k m c
=

= ⋅∑  (4.2) 

где mi и ci – соответственно массы и теплоемкости всех частей ка-
лориметра, участвующих в процессе теплообмена (калориметри-
ческой жидкости, исследуемого вещества, термометра, нагревате-
ля, мешалки и т. д.),  

2. В этом случае константу калориметра определяют по 
уравнению (4.1), проведя в калориметре процесс, тепловой эф-
фект которого можно точно рассчитать, используя справочные 
данные. 

3. При помощи электрического метода константу калориметра 
определяют, пропуская через нагреватель в течение определенно-
го количества времени определенное количество электричества и 
определяя повышение температуры калориметрической жидкости 
(ΔT*), вызванное этим процессом. 
                                                 

* Знак «–» в формуле (4.1) появляется из-за того, что величины ΔH и ΔT 
для любых процессов, протекающих в калориметре, различаются по знаку 
(так, например, при протекании в калориметре экзотермического процесса 
ΔH < 0 (теплота выделяется), а ΔT > 0), вследствие чего всегда ΔH / ΔT < 0; 
константа калориметра – напротив, величина положительная. 
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4.1.2. Определение константы калориметра 
электрическим методом 

 
Для определения константы калориметра во внутренний кало-

риметрический сосуд наливают 300 мл дистиллированной воды и 
вставляют сосуд во внешний металлический стакан, после чего 
калориметр на штативе поднимают и плотно прижимают к крыш-
ке, в которую вставлены нагреватель, термометр, мешалка и про-
бирка с исследуемым веществом. Затем включают мешалку, для 
чего напряжение на лабораторном автотрансформаторе (ЛАТРе) 
плавно повышают до установления скорости вращения мешалки, 
соответствующей хорошему перемешиванию жидкости (40–50 В). 

Через 2–3 мин после начала перемешивания калориметрической 
жидкости начинают измерение ее температуры, каждые 30 с запи-
сывая показания термометра (10–12 показаний – «начальный период 
опыта»). Затем при помощи переключателя начинают пропускать 
ток через электрический нагреватель, погруженный в калориметри-
ческую жидкость, продолжая производить запись температуры (ка-
ждые 30 с – «главный период»). Через 3 мин ток выключают, а за-
пись температуры продолжают вести еще 5–7 мин, каждые 30 с за-
писывая показания термометра («конечный период»). Если в тече-
ние «начального» и «конечного» периодов температура калоримет-
рической жидкости не изменялась, то изменение ее температуры за 
счет нагрева электрическим током (ΔT*) определяют по формуле 
 ΔT* = T2 – T1, (4.3) 
где T1 и T2 – температуры калориметрической жидкости до (в «на-
чальном периоде») и после (в «конечном периоде») нагрева ее 
электрическим током. 

На основании показаний амперметра и вольтметра по закону 
Джоуля – Ленца рассчитывают количество сообщенной системе 
теплоты: 
 –ΔH = I · U · τ, (4.4) 
где  I – сила тока, проходящего через нагреватель (≈1,5 А); U – па-
дение напряжения на нагревателе (10–15 В); τ – время пропуска-
ния тока через нагреватель (180 с). 

Далее по уравнению (4.5) находят константу калориметра 

 * .I Uk
T

⋅ ⋅ τ=
Δ

 (4.5) 
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4.2. Колориметрия 
 
 
Колориметрическую методику применяют при определении 

содержания в растворе (концентрации) окрашенного, т. е. погло-
щающего свет, вещества (в молекулярной или ионной форме). Ме-
тодика применима для систем, в которых выполняется закон Буге-
ра – Ламберта – Бера, согласно которому оптическая плотность 
окрашенного раствора пропорциональна концентрации погло-
щающего свет вещества и толщине поглощающего слоя: 

 D = εСl, (4.6) 
где D – оптическая плотность; ε – молярный коэффициент погло-
щения; C – молярная концентрация поглощающего свет вещества; 
l – толщина слоя поглощающего свет раствора. 

Величина ε зависит от природы вещества, длины волны па-
дающего света и температуры. Молярный коэффициент поглощения 
представляет собой оптическую плотность раствора с единичной 
концентрацией при единичной толщине поглощающего слоя; если 
C и l измеряют в моль · л–1 и см, то ε измеряется в л · моль–1 · см–1 
(в СИ размерность ε – м2 · моль–1). 

Для повышения чувствительности методики оптическую 
плотность раствора определяют в том диапазоне длин волн, в ко-
тором вещество наиболее сильно поглощает свет; если раствор со-
держит несколько поглощающих свет веществ, то стараются вы-
бирать интервал длин волн, в котором поглощающая способность 
окрашенных компонентов раствора различается наиболее сильно. 

 
 
4.2.1. Описание фотометра КФК-3-01 
 
Рабочий диапазон длин волн КФК-3-01 составляет 315–990 нм 

при выделяемом спектральном интервале 5 нм. Диапазон измере-
ний составляет 1–100% для коэффициента пропускания (T) и 0–2 
для оптической плотности (D). Время установления рабочего ре-
жима (прогрев прибора) для КФК-3-01 составляет 10 мин. 

Принцип действия фотометра основан на сравнении потока 
излучения Ф0, прошедшего через «холостую пробу» (растворитель 
или контрольный раствор, по отношению к которому проводится 
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измерение) и потока излучения Ф, прошедшего через исследуе-
мый раствор. Коэффициент пропускания T и оптическая плотность 
раствора D рассчитываются по выражениям 

 
0

Ф 100%;
Ф

T = ⋅  0Фlg .
Ф

D =  (4.7) 

Общий вид фотометра КФК-3-01 приведен на рис. 4.2. Кювет-
ное отделение закрывается крышкой 2. Ввод в световой пучок од-
ной или другой кюветы осуществляется перемещением ручки 7 до 
упора влево или вправо. В первом случае в световой пучок вво-
дится кювета с «холостой пробой» (задняя кювета), во втором – 
кювета с исследуемым раствором. При открытой крышке кювет-
ного отделения шторка автоматически перекрывает световой по-
ток. Ручка 6 служит для поворота дифракционной решетки и уста-
новки требуемой длины волны.  

 
Рис. 4.2. Общий вид фотометра КФК-3-01:  

1 – тумблер «СЕТЬ»; 2 – крышка кюветного отделения;  
3 – жидкокристаллический дисплей (индикация длины волны);  

4 – жидкокристаллический дисплей (индикация режима и результата  
измерений); 5 – кнопки управления фотометром; 6 – ручка установки  

длины волны; 7 – ручка перемещения кювет 

Клавиатура КФК-3-01 состоит из 16 кнопок, предназначенных 
для выполнения различных режимов работы. 

Фотометр 
КФК-3-01 

1

Длина волны, нм 3

6 

2 

Режим/результат 

2 3 A 

4 5 6 B 

7 8 9 C 

* 0 # D 

4

7 

5

1 
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Кнопка «D» предназначена для выбора режима работы (τ – 
коэффициент пропускания, A – оптическая плотность и др.), 
кнопка «#» используется для градуировки фотометра по «холо-
стой пробе». 

 
 
4.2.2. Измерение оптической плотности 
 
Включить тумблер «СЕТЬ» и открыть крышку кюветного от-

деления*, подготовка фотометра к работе осуществляется в авто-
матическом режиме: на верхнем дисплее отображается символ за-
вода-изготовителя «ОАО ЗОМЗ», на нижнем – «ПРОГРЕВ 
ПРИБОРА» и показания таймера; через 2,5 мин на верхнем дис-
плее отображается надпись – шифр фотометра «КФК-3-01»; через 
5 мин автоматически учитывается «нулевой отсчет», включается 
источник излучения: на верхнем дисплее отображается значение 
длины волны в нанометрах, на нижнем – надпись «ПРОГРЕВ 
ЛАМПЫ» и показания таймера. По истечении 10 мин фотометр 
выдает звуковой сигнал** готовности к работе, на нижнем дисплее 
отображается надпись – «ГОТОВ К РАБОТЕ. ВВЕДИТЕ РЕЖИМ». 
Фотометр готов к работе***. 

Ручкой 6 установить требуемую длину волны подводкой со 
стороны коротких длин волн к более длинным. Если при установ-
ке значение длины волны превысило требуемое, надо вернуться на 
20–30 нм к более коротким волнам и подвести к требуемому зна-
чению длины волны. 

Кювету сравнения заполнить дистиллированной водой и уста-
новить в дальний, а кювету с исследуемым раствором – в ближний 
отсек кюветодержателя. Жидкость наливается в кюветы до метки 
на боковой стороне кюветы или немного выше уровня метки. При 
заполнении кюветы жидкостью и установке кюветы в кюветодер-
жатель нельзя касаться рабочих участков поверхностей (ниже 
                                                 

***Далее крышку кюветного отделения закрывать при проведении измерений. 
*** Для его отключения следует нажать кнопку «D». 
*** Для сокращения времени подготовки фотометра к работе при закрытой 

крышке кюветного отделения после включения тумблера «СЕТЬ» последова-
тельно 2 раза с интервалом 20–30 с нажать кнопку «D». После звукового сиг-
нала и появления надписи «ГОТОВ К РАБОТЕ. ВВЕДИТЕ РЕЖИМ» фотометр 
готов к работе. Погрешность измерений при этом не нормируется. 
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метки на боковой стороне кюветы), поскольку наличие загрязне-
ний или капель жидкости на рабочей поверхности кюветы приво-
дит к получению неверных результатов измерений. 

Ручку перемещения кювет 7 установить в левое положение и 
закрыть крышку кюветного отделения. Кнопкой «D» выбрать ре-
жим измерения – «А – оптическая плотность», нажать кнопку «#», 
при этом  на верхнем дисплее отображается надпись «ГРАДУИРОВКА», 
которая через 2–3 с исчезает и вместо нее появляется надпись 
«ИЗМЕРЕНИЕ»; на нижнем дисплее отображается значение  
«А = 0,000 ± 0,002» (если значение отображается с большим от-
клонением, необходимо повторно нажать кнопку «#»). Ручку 7 
переместить вправо до упора, при этом на нижнем дисплее ото-
бражается значение оптической плотности исследуемого рас-
твора. После завершения измерений ручку 7 переместить в ле-
вое положение, нажать кнопку «D» и открыть крышку кюветно-
го отделения. 

 
 
 

4.3. Поляриметрия (сахариметрия) 
 
 
Данная методика применяется для определения содержания в 

растворе оптически активных веществ, способных вращать плос-
кость поляризации света. Величина угла вращения зависит от при-
роды оптически активного вещества, его концентрации в растворе 
и от толщины слоя раствора и может быть рассчитана по уравне-
нию (4.8): 

 α = αМСl, (4.8) 
где αМ – молярный коэффициент вращения; C – молярная концен-
трация вещества; l – толщина слоя раствора. 

Величина αМ зависит от природы вещества, длины волны па-
дающего света, природы растворителя и температуры, при этом 
αМ убывает приблизительно обратно пропорционально квадрату 
длины волны поляризованного света (вращательная дисперсия). 
Молярный коэффициент вращения представляет собой угол вра-
щения плоскости поляризации света определенной длины волны 
раствором оптически активного вещества с единичной концентра-
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цией при единичной толщине поглощающего слоя; если C и l изме-
ряют в моль · л–1 и см, то αМ измеряется в градус(°) · л · моль–1 · см–1 
(в СИ размерность αМ – градус(°) · м2 · моль–1). 

Оптически активные вещества могут быть право- и левовра-
щающими: первые поворачивают плоскость поляризации света 
вправо (вращение по часовой стрелке), вторые – влево (против ча-
совой стрелки). Для правовращающих веществ αМ > 0, для лево-
вращающих – αМ < 0. 

 
 
4.3.1. Описание сахариметра универсаль-

ного СУ-5 
 
Для измерения угла вращения плоскости поляризации исполь-

зуют специальные оптические приборы, называемые поляримет-
рами (сахариметрами), причем на практике чаще всего применяют 
полутеневые поляриметры. В таком поляриметре положение плос-
кости поляризации светового луча определяется по наступлению 
равной слабой освещенности (установка на полутень). При других 
положениях анализатора поле зрения в окуляре разделено на две 
части различной освещенности или все поле освещено ярко. Такое 
устройство обеспечивает более высокую точность измерений, так 
как чувствительность глаза к различию в освещенности значи-
тельно выше, чем к установлению полного затемнения. Если по-
лутеневое положение найдено правильно (рис. 4.3, б), то малей-
ший поворот анализатора влево (рис. 4.3, а) или вправо (рис. 4.3, в) 
нарушает равномерность освещения вплоть до резкого контраста в 
освещенности обеих половин зрения. При отсутствии поляримет-
рической трубки с рас-
твором, содержащим 
оптически активное ве-
щество, в желобке по-
ляриметра полутеневое 
положение должно со-
ответствовать нулю по 
шкале (нулевое положе-
ние поляриметра). При 
исследовании растворов, 
содержащих оптически 

 
а б в 

Рис. 4.3. Поле зрения в окуляре  
полутеневого сахариметра (поляриметра).  

Положения анализатора:  
а – крайнее левое, б – нулевое,  

в – крайнее правое 
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активные вещества, угол вращения плоскости поляризации света 
определяют при помощи верньера (шкалы Нониуса) (рис. 4.4). 
Здесь нониус (верхняя шкала) показывает 10,85°. Целая часть оп-
ределяется показаниями нулевого деления нониуса, а дробная –
номером деления нониуса, совпадающего с делением основной 
шкалы (стрелка). 

 
Рис. 4.4. Определение угла вращения плоскости поляризации света  

при помощи верньера (шкалы Нониуса)  

Общий вид полутеневого сахариметра СУ-5 приведен на рис. 4.5. 

 
Рис. 4.5. Общий вид сахариметра СУ-5:  

1 – лупа; 2 – измерительная головка;  
3 – монитор для считывания показаний; 4 – клиновой компенсатор;  

5 – кюветное отделение; 6 – крышка кюветного отделения; 7 – траверса;  
8 – оправа поляризатора; 9 – поворотная обойма; 10 – осветительный узел; 

11 – плавкая вставка; 12 – кнопка включения осветителя;  
13 – ручка регулировки яркости осветителя; 14 – стойка;  

15 – основание стойки 

При работе его следует подключить к сети, после чего вклю-
чить осветитель (кнопка 12). Поляриметрическую трубку запол-
нить дистиллированной водой таким образом, чтобы в трубке не 
осталось ни одного пузырька воздуха, и поместить в кюветное от-
деление. Поворотную обойму 9 установить в положение «С». При 
помощи ручки 13 добиться оптимальной (максимальной) осве-
щенности зрительного поля. Вращая клиновой компенсатор 4 
вправо или влево, добиться того, чтобы яркость правого и левого 
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полей в окуляре была одинаковой (установка на полутень, рис. 4.3, б). 
Показания верньера (шкалы Нониуса) при этом (α0) должны 
быть равны 0,0° (если эти показания несколько отличаются от 
нуля (α0 < 0 или α0 > 0), то при работе с исследуемым раствором 
измеренное значение угла вращения плоскости поляризации 
света (αизм) следует откорректировать с учетом величины α0:  
αр-ра = αизм – α0). 

После настройки сахариметра поляриметрическую трубку 
заполнить исследуемым раствором, содержащим оптически ак-
тивное вещество, трубку поместить в кюветное отделение и при 
помощи клинового компенсатора добиться одинаковой освещен-
ности левого и правого полей в окуляре (установка на полутень, 
рис. 4.3, б). По верньеру (шкале Нониуса) считать полученный 
результат. 

 
 
4.3.2. Описание поляриметра POLAX-2L 
 
Поляриметр POLAX-2L является автоматизированным прибо-

ром, который относится к полутеневым поляриметрам и позволяет 
измерять угол вращения плоскости поляризации света раствором, 
содержащим оптически активное вещество (–179,95° < α < +180,0° 
с шагом 0,05°), а также непосредственно содержание сахара в рас-
творе. Источником излучения является светоизлучающий диод, 
генерирующий световой пучок с длиной волны 589 нм. Прибор 
может функционировать в интервале температур 5–40°С при от-
носительной влажности воздуха не более 80%. Схема поляриметра 
POLAX-2L приведена на рис. 4.6. 

Для работы поляриметр следует подключить к сети, после че-
го включить при помощи выключателя 3, заполнить поляриметри-
ческую трубку дистиллированной водой* и поместить в кюветное 
отделение на подставку. Переключить кнопку переключения ре-
жима измерений влево (при этом прибор работает в режиме опре-
деления угла вращения плоскости поляризации света) и убедиться 
в том, что калибровочная лампа включена. Если лампа выключена, 
то одновременно нажимать тумблеры 8 и 9 или 9 и 10 до тех пор, 
                                                 

* Трубка должна быть полностью заполнена водой; если в ней осталось 
небольшое количество пузырьков, то их необходимо собрать в воздушную 
ловушку (утолщение на поляриметрической трубке). 
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пока калибровочная лампа не загорится. В окуляре должна наблю-
даться картина, изображенная на рис. 4.3, б (установка на полу-
тень); если правая полуокружность ярче левой (рис. 4.3, в), нажи-
мать тумблер 8, пока яркость полуокружностей не выровняется, 
если левая полуокружность ярче правой (рис. 4.3, а), яркости по-
луокружностей выровнять при помощи тумблера 10. 

 
Рис. 4.6. Общий вид поляриметра POLAX-2L:  

1 – корпус; 2 – крышка кюветного отделения; 3 – выключатель;  
4 – гнездо разъема сетевого кабеля; 5 – кнопка переключения  

режима измерений (влево – индикация угла вращения плоскости  
поляризации света, вправо – содержание сахара);  

6 – дисплей; 7– окуляр; 8 – тумблер правосторонней ротации;  
9 – тумблер включения режима быстрой ротации/индикации  

температуры подставки образца; 10 – тумблер левосторонней ротации;  
11 – тумблер обнуления показаний (настройка на «нуль»);  

12 – лампа готовности прибора к обнулению 

Добившись установки поляриметра на полутень (одинаковая 
яркость правой и левой полуокружностей в окуляре), нажать 
тумблер обнуления показаний 11. Прибор готов к работе. Запол-
нить поляриметрическую трубку раствором, содержащим оптиче-
ски активное вещество, поместить трубку в кюветное отделение и 
наблюдать за картиной в окуляре 7. Сверкающие полуокружности 
будут иметь различную яркость. Если более яркой является правая 
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окружность, выровнять яркость полей в поле зрения при помощи 
тумблера 8, если наоборот, использовать тумблер 10*. Показания 
на дисплее в момент установки одинаковой яркости правой и ле-
вой полуокружностей обозначают угол вращения плоскости поля-
ризации света исследуемым раствором. 

Если необходимо узнать температуру подставки для образцов 
(отвечающей температуре жидкости в поляриметрической кюве-
те), нажать тубмлер 9 и удерживать его в течение 2–3 с или доль-
ше. На дисплее высветится температура подставки для образцов. 
Если тумблер 9 отпустить, на дисплее вновь высветится последнее 
значение, отвечающее углу вращения плоскости поляризации све-
та исследуемым раствором. 

                                                 
*Для ускорения настройки поляриметра на полутень одновременно с 

тумблерами 8 или 10 следует нажимать тумблер 9 (включение режима бы-
строй ротации). 



5. ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ 
ЧАСТЬ 

 
 
 

5.1. Лабораторная работа № 1 
Определение теплоты растворения соли 

 
 
5.1.1. Теоретическая часть 
 
Растворение веществ в растворителях (в частности, солей в во-

де) обычно сопровождается тепловым эффектом (поглощением или 
выделением теплоты). Причина этого заключается в следующем. 
При внесении твердого вещества в воду происходит разрушение 
его кристаллической решетки и переход ионов (атомов, молекул) в 
образующийся при этом раствор. Процесс разрушения кристалли-
ческой решетки требует энергозатрат и протекает эндотермически 
(ΔH1 > 0). Если в растворитель переходят ионы растворяемого ве-
щества, то они, интенсивно взаимодействуя с водой, гидратируют-
ся, причем процесс гидратации всегда сопровождается выделением 
теплоты (ΔH2 < 0). В соответствии с законом Гесса, теплоту раство-
рения вещества в растворителе (ΔHраств) можно представить как 
сумму тепловых эффектов описанных выше процессов 

 ΔHраств = ΔH1 + ΔH2. (5.1) 

Из соотношения (5.1) видно, что вещество растворяется экзо-
термически (ΔHраств < 0) в случае, если |ΔH1| < |ΔH2|, и эндотерми-
чески (ΔHраств > 0), когда |ΔH1| > |ΔH2|. Растворение в воде щелочей 
(NaOH, KOH), сильных минеральных кислот (H2SO4, HCl) и неко-
торых солей (CuSO4, NaI) протекает экзотермически. Большинство 
солей (NaCl, NH4NO3, KNO3 др.) растворяется в воде эндотерми-
чески (с поглощением тепла). 

Количественно процесс растворения веществ характеризуют 
при помощи интегральных молярных или интегральных удельных 
теплот растворения. Интегральная молярная (удельная) теплота 
растворения ΔHm (ΔHуд) – это тепловой эффект, сопровождающий 
растворение одного моля (1 кг) химического соединения в чистом 
растворителе (в воде) с образованием раствора определенной мо-
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ляльной концентрации (m). ΔHm измеряется в кДж · моль–1, а ΔHуд – 
в кДж · кг–1, при этом обе величины зависят от природы раство-
ряющегося вещества, природы растворителя, температуры и кон-
центрации образующегося раствора. 

 
 
5.1.2. Порядок выполнения работы 
 
Цель работы: экспериментально определить интегральную 

молярную ( э
mHΔ ) и интегральную удельную ( э

удHΔ ) теплоты рас-
творения исследуемой соли, сравнить полученный результат со 
справочной величиной ( т

mHΔ ). 
Приборы, оборудование, реактивы: калориметр с изотермиче-

ской оболочкой; весы Adventurer; мерный стакан на 400 мл; мер-
ный цилиндр; пробирка с пробкой; исследуемая соль (KCl, KNO3, 
NH4NO3, KBr, NH4Cl); дистиллированная вода. 

 
Ход работы 

 
1. В мерный стакан на 400 мл наливают 300 мл дистиллиро-

ванной воды, отмерив ее при помощи мерного цилиндра, после 
чего стакан с водой помещают в корпус калориметра. 

2. В пробирку с пробкой помещают 4–5 г исследуемой соли (на-
веску берут с помощью весов Adventurer) таким образом, чтобы стек-
лянная палочка касалась пробки, закрывающей пробирку снизу, и по-
мещают пробирку с исследуемым веществом в крышку калориметра. 

3. Подняв калориметр на штативе, плотно прижимают его к 
крышке, затем включают мешалку (см. с. 114). 

4. По методике, описанной в подпункте 4.1.2 (с. 114), определя-
ют значения константы калориметра, предварительно занеся резуль-
таты измерений в табл. 5.1 и построив по ним зависимость T = f(t)*.  

Таблица 5.1 
Результаты измерений 

t, мин                
T, К                
                                                 

* Если температура калориметрической жидкости в течение «начально-
го» (T1) или «конечного» (T2) периодов изменялась, то значение ΔT* опреде-
ляют не по формуле (4.3), а по методике, предложенной преподавателем. 
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5. Не выключая мешалку, продолжают измерение температу-
ры калориметрической жидкости в течение 5–7 мин, записывая 
показания термометра каждые 30 с (второй «начальный период 
опыта»), после чего, вытолкнув стеклянной палочкой пробку из 
пробирки, сбрасывают соль в калориметрическую жидкость. 
Происходит растворение соли в воде («главный период опыта»), 
сопровождающееся резким изменением температуры калоримет-
рической жидкости. В течение 5–7 мин продолжают экспери-
мент, записывая показания термометра каждые 30 с («конечный 
период опыта»), после чего выключают мешалку, опускают кало-
риметр на штативе, выливают раствор из мерного стакана в рако-
вину и ополаскивают его, пробирку, пробку, а также стеклянные 
части калориметра, контактировавшие с раствором, дистиллиро-
ванной водой. 

6. Заносят результаты измерений в табл. 5.1 и наносят их на 
график T = f(t), после чего по формуле (5.2) определяют изменение 
температуры калориметрической жидкости за счет растворения в 
ней соли 
 ΔTx = T4 – T3, (5.2) 
где T3 и T4 – температуры калориметрической жидкости до (во 
втором «начальном периоде») и после (во втором «конечном пе-
риоде») растворения в ней исследуемой соли*. 

7. По формуле (4.1) рассчитывают тепловой эффект ΔHx, со-
провождающий растворение взятой навески соли в 300 мл воды. 

8. Рассчитав количество молей соли n по формуле 

 
соли ,mn
M

=
 (5.3) 

где mсоли и M – соответственно масса навески соли (г) и молярная 
масса соли (г ⋅ моль–1), определяют значения интегральной удельной 
и интегральной молярной теплот растворения исследуемой соли: 

 

э
уд

соли
,xHH

m
ΔΔ =

 (5.4) 
                                                 

* Если температура калориметрической жидкости в течение второго 
«начального» (T3) или второго «конечного» (T4) периодов изменялась, то 
значение ΔTx определяют не по формуле (5.2), а по методике, согласованной 
с преподавателем. 



 _____________________________________________________________    127 

 э .x
m

HH
n

ΔΔ =  (5.5) 

9. Вычислив моляльную концентрацию образовавшегося рас-
твора m 

 
2

соли

H O
,nm

m
=  (5.6) 

где mH2O – масса калориметрической жидкости (воды), кг, опреде-
ляют справочное значение т

mHΔ  (табл. П.5), при необходимости 
используя методы графической или аналитической интерполяции. 

10. Сравнивают результаты эксперимента со справочными 
данными, рассчитав абсолютную (δ( э

mHΔ )) и относительную 
(ε( э

mHΔ )) погрешность определения интегральной молярной теп-
лоты растворения соли: 

 ( )э э тδ Δ = Δ − Δm m mH H H , кДж ⋅ моль–1, (5.7) 

 ( )
э т

э
т 100%m m

m
m

H HH
H

Δ − Δε Δ = ⋅
Δ

. (5.8) 

 
 
 

5.2. Лабораторная работа № 2 
Определение теплоты  
реакции нейтрализации 

 
 
5.2.1. Теоретическая часть 
 
Для исследования тепловых эффектов химических реакций 

(или физико-химических процессов), протекающих при сливании 
растворов (например, реакции нейтрализации сильной кислоты 
щелочью), конструкцию калориметра несколько видоизменяют 
(рис. 5.1). 

Если тепловой эффект реакции нейтрализации сильной кисло-
ты щелочью  
 {H+}aq + {OH–}aq ⇄ H2Oж (5.9) 
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определяют, сливая некоторые объемы растворов кислоты и ще-
лочи, то необходимо учитывать, что суммарный тепловой эф-
фект процесса, протекающего в калориметре (ΔHx), включает в 
себя как собственно тепловой эффект реакции нейтрализации 
(ΔHр.н), так и тепловые эффекты разбавления кислоты (ΔHр.к) и 
щелочи (ΔHр.щ):  

 ΔHx = ΔHр.н + ΔHр.к + ΔHр.щ. (5.10) 

 
Рис. 5.1. Схема лабораторного калориметра,  

содержащего ячейку для определения теплоты процесса  
взаимодействия сильной кислоты со щелочью  

Поскольку в данном случае (рис. 5.1) объем раствора щелочи 
намного больше объема раствора кислоты (Vщ > Vк), то теплотой 
разбавления щелочи можно пренебречь (ΔHр.щ ≈ 0). Тепловой эф-
фект реакции (5.9) рассчитывается на взаимодействие одного моля 
кислоты с одним молем щелочи (один пробег реакции), величины 
же ΔHx, ΔHр.н и ΔHр.к в уравнении (5.10) характеризуют процессы, 
в которых участвует νHCl < 1*. Учитывая это, тепловой эффект ре-
акции (5.9) ( э

р.нHΔ ) может быть найден при помощи соотношения 
                                                 

* Чтобы гарантировать полное прореагирование одного из реагентов, 
его берут в недостатке, соответственно, второй реагент – в избытке; при 
изучении реакции (5.9) на практике в избытке удобнее брать щелочь 
(νKOH > νHCl). 

корпус  
калориметра 

крышка 
калориметра 

раствор щелочи 

пробирка 

резиновое кольцо-
ограничитель 

мешалка 

термометр 

стеклянный 
стакан 

стеклянная 
палочка 

нагреватель 

раствор 
кислоты 

резиновая пробка 
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 р.кэ
р.н

HCl
.xH H

H
Δ − Δ

Δ =
ν

 (5.11) 

Количественно процесс разбавления растворов характеризуют 
при помощи интегральных молярных теплот разбавления. Инте-
гральная молярная теплота разбавления ( 2

1

m
mHΔ ) представляет со-

бой тепловой эффект, сопровождающий разбавление раствора, со-
держащего 1 моль растворенного вещества от большей концен-
трации m1 до меньшей концентрации m2. 2

1

m
mHΔ  измеряется в 

кДж · моль–1 и зависит от природы вещества, природы растворите-
ля, температуры и концентраций исходного и образующегося рас-
твора. Учитывая, что 2

1

m
mHΔ  = ΔHр.к / νHCl, выражение (5.11) можно 

преобразовать к виду 

 э
р.нHΔ  = 

HCl

xHΔ
ν

 – 2
1

m
mHΔ , (5.12) 

величину 2
1

m
mHΔ  в котором можно найти экспериментально либо 

рассчитать по уравнению (1.22). 
 
 
5.2.2. Порядок выполнения работы 
 
Цель работы: экспериментально определить теплоту реак-

ции нейтрализации сильной кислоты щелочью э
р.нHΔ  и срав-

нить полученный результат с рассчитанным по справочным 
данным т

р.нHΔ . 
Приборы, оборудование, реактивы: калориметр с изотерми-

ческой оболочкой; мерный стакан на 400 мл; мерный цилиндр; 
мерные пипетки на 5 и 10 мл; пробирка; раствор щелочи (KOH 
или NaOH, С = 0,1 моль ⋅ л–1); раствор сильной кислоты (HCl, 
C = 1–4 моль ⋅ л–1). 

 
Ход работы 

 
1. В мерный стакан на 400 мл наливают 300 мл раствора ще-

лочи, отмерив его при помощи мерного цилиндра, после чего ста-
кан помещают в корпус калориметра. 

2. В предварительно высушенную стеклянную пробирку, за-
крытую резиновой пробкой, с помощью пипетки вливают 3–10 мл 
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раствора сильной кислоты заданной концентрации* и помещают 
пробирку в крышку калориметра. 

3. Подняв калориметр на штативе, плотно прижимают его к 
крышке, затем включают мешалку (см. с. 114). 

4. По методике, описанной в подпункте 4.1.2 (с. 114), опреде-
ляют значения константы калориметра, предварительно занеся ре-
зультаты измерений в табл. 5.2 и построив по ним зависимость 
T = f(t)**.  

Таблица 5.2 
Результаты измерений 

t, мин                
T, К                

 
5. Не выключая мешалку, продолжают измерение температу-

ры калориметрической жидкости в течение 5–7 мин, записывая 
показания термометра каждые 30 с (второй «начальный период 
опыта»), после чего, приподняв стеклянную палочку, вливают в 
раствор щелочи раствор сильной кислоты. Протекает реакция ней-
трализации (второй «главный период опыта»), что сопровождается 
резким увеличением температуры калориметрической жидкости. 
В течение 5–7 мин продолжают эксперимент, записывая показания 
термометра каждые 30 с (второй «конечный период опыта»), по-
сле чего выключают мешалку, опускают калориметр на штативе, 
выливают раствор из мерного стакана в раковину и ополаскивают 
его, пробирку, стеклянную палочку с резиновой пробкой, а также 
стеклянные части калориметра, контактировавшие с раствором, 
дистиллированной водой. 

6. Заносят результаты измерений в табл. 5.2 и наносят их на 
график T = f(t), после чего по формуле (5.2) определяют изменение 
температуры калориметрической жидкости во втором «главном 
периоде» ΔTx. 

7. По формуле (4.1) рассчитывают тепловой эффект ΔHx, со-
провождающий взаимодействие сильной кислоты со щелочью. 
                                                 

** Объем и концентрацию раствора кислоты указывает преподаватель. 
** Если температура калориметрической жидкости в течение «начально-

го» (T1) или «конечного» (T2) периодов изменялась, то значение ΔT* опреде-
ляют не по формуле (4.3), а по методике, предложенной преподавателем. 
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8. Рассчитав количество молей щелочи (νщ) и сильной кисло-
ты (νк) по формулам 

 νщ = CщVщ, νк = CкVк, (5.13) 

где Cщ  и Vщ, Cк и Vк – концентрация (моль ⋅ л–1) и объем (л) рас-
творов щелочи и кислоты соответственно, убеждаются в том, что 
кислота взята в недостатке, а щелочь в избытке (νщ > νк). 

9. Рассчитав концентрацию кислоты после разбавления ее ще-
лочью Cк,2 = νк / (Vк + Vщ), находят моляльную концентрацию рас-
твора кислоты до (m1) и после разбавления ее щелочью (m2) 

 к
1

к к к

1000 ,
1000

Cm
C M

⋅=
⋅ρ −

 (5.14) 

 к,2
2

к,2 к,2 к

1000
,

1000
C

m
C M

⋅
=

⋅ρ −
 (5.15) 

где ρк и ρк,2 – плотности раствора кислоты до и после ее разбавле-
ния, г ⋅ см–3 (табл. 12 справочника [9]), Mк – молярная масса ки-
слоты, г ⋅ моль–1. 

10. Определив справочные значения 
1mHΔ , 

2mHΔ
 
(табл. П.6), при 

необходимости использовав методы графической или аналитической 
интерполяции, по формуле (1.22) вычисляют значение 2

1

m
mHΔ , после 

чего по уравнению (5.12) рассчитывают величину э
р.нHΔ . 

11. Рассчитав при помощи первого следствия из закона Гесса 
значение т

р.нHΔ * 

 
2

т
р.н 298 ,298,H Oж ,298,OH

1 1 ,f f
H H H H −Δ = Δ = ⋅Δ − ⋅Δ  (5.16) 

рассчитывают абсолютную (δ( э
р.нHΔ )) и относительную (ε( э

р.нHΔ )) 
погрешность определения теплоты реакции нейтрализации: 

 ( )э э т
р.н р.н р.нδ Δ = Δ − ΔH H H , кДж, (5.17) 

 ( )
э т
р.н р.нэ

р.н т
р.н

100%
H H

H
H

Δ −Δ
ε Δ = ⋅

Δ
. (5.18) 

                                                 
* Для водных растворов 

,298,Hf
H +Δ  = 0. 
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5.3. Лабораторная работа № 3 
Определение теплоты диссоциации  

слабой кислоты 
 
 
5.3.1. Теоретическая часть 
 
В отличие от сильных, слабые кислоты в растворах находятся 

в частично, а в сильно концентрированных растворах − полностью 
в недиссоциированном состоянии. Поэтому тепловой эффект про-
цесса взаимодействия растворов слабой кислоты и щелочи (ΔHx) 
включает в себя не только теплоты реакции нейтрализации (5.9) 
(ΔHр.н), а также теплоты разбавления кислоты (ΔHр.к) и щелочи 
(ΔHр.щ), но и теплоту диссоциации слабой кислоты (ΔHдисс) 
 ΔHx = ΔHр.н + ΔHр.к + ΔHр.щ + ΔHдисс. (5.19) 

Поскольку объем раствора щелочи намного больше объема 
раствора кислоты (рис. 5.1) (Vщ > Vк), теплотой разбавления щело-
чи можно пренебречь (ΔHр.щ ≈ 0). Тепловой эффект реакции (5.9), 
а также процесса диссоциации слабой кислоты 
 CH3COOH ⇄ CH3COO− + H+ (5.20) 
рассчитывают на превращение одного моля вещества, величины 
же ΔHx, ΔHр.н и ΔHр.к в уравнении (5.19) характеризуют процессы, 
в которых νк ≠ 1. Учитывая это, теплоту диссоциации слабой ки-
слоты (ΔHдисс) можно выразить из уравнения 

 ΔHдисс = 
к

xHΔ
ν

 − 298HΔ  − 2
1

m
mHΔ , (5.21) 

где 298HΔ  − теплота реакции нейтрализации, которую можно оп-
ределить экспериментально либо рассчитать по уравнению (5.16), 

2
1

m
mHΔ  − интегральная молярная теплота разбавления слабой ки-

слоты ( 2
1

m
mHΔ  = ΔHр.к / νк), которую также можно найти экспери-

ментально либо вычислить с помощью формулы (1.22). 
 
 
5.3.2. Порядок выполнения работы 
 
Цель работы: экспериментально определить теплоту диссо-

циации слабой кислоты. 
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Приборы, оборудование, реактивы: калориметр с изотермиче-
ской оболочкой; мерный стакан на 400 мл; мерный цилиндр; мер-
ная пипетка на 5 мл; пробирка; раствор щелочи (KOH или NaOH, 
С = 0,1 моль ⋅ л–1); раствор слабой кислоты (HCOOH, C = 5 моль ⋅ л–1). 

 
Ход работы 

 
1. В мерный стакан на 400 мл наливают 300 мл раствора ще-

лочи, отмерив его при помощи мерного цилиндра, после чего ста-
кан помещают в корпус калориметра. 

2. В предварительно высушенную стеклянную пробирку, за-
крытую резиновой пробкой, с помощью пипетки вливают 3–5 мл 
раствора слабой кислоты заданной концентрации и помещают 
пробирку в крышку калориметра. 

3. Подняв калориметр на штативе, плотно прижимают его к 
крышке, затем включают мешалку (см. с. 114). 

4. По методике, описанной в подпункте 4.1.2 (с. 114), опреде-
ляют значения константы калориметра, предварительно занеся ре-
зультаты измерений в табл. 5.3 и построив по ним зависимость 
T = f(t).  

Таблица 5.3 
Результаты измерений 

t, мин                
T, К                

 
5. Не выключая мешалку, продолжают измерение температу-

ры в течение 5–7 мин, записывая показания термометра каждые 30 с 
(второй «начальный период опыта»), после чего, приподняв стек-
лянную палочку, вливают в раствор щелочи раствор слабой кисло-
ты, что сопровождается резким увеличением температуры кало-
риметрической жидкости. В течение 5–7 мин продолжают экспе-
римент, записывая показания термометра каждые 30 с (второй 
«конечный период опыта»), далее выключают мешалку, опускают 
калориметр на штативе, выливают раствор из стакана в раковину и 
ополаскивают его, пробирку, стеклянную палочку с резиновой 
пробкой и стеклянные части калориметра, контактировавшие с 
раствором, дистиллированной водой. 

6. Заносят результаты измерений в табл. 5.1 и наносят их на 
график T = f(t), после чего по формуле (5.2) определяют изменение 
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температуры калориметрической жидкости во втором «главном 
периоде» ΔTx. 

7. По формуле (4.1) рассчитывают тепловой эффект ΔHx, со-
провождающий взаимодействие слабой кислоты со щелочью. 

8. Рассчитав количество молей щелочи (νщ) и слабой кислоты 
(νк) по формулам (5.13), убеждаются в том, что кислота взята в не-
достатке, а щелочь в избытке (νщ > νк). 

9. Найдя концентрацию кислоты после разбавления ее щело-
чью Cк,2 = νк / (Vк + Vщ), по формулам (5.14), (5.15) вычисляют мо-
ляльную концентрацию раствора кислоты до (m1) и после разбав-
ления ее щелочью (m2), после чего, определив справочные значе-
ния 

1mHΔ , 
2mHΔ
 
(табл. П.6), применяя методы графической или 

аналитической интерполяции, по формуле (1.22) вычисляют зна-
чение 2

1

m
mHΔ . 

10. Рассчитав по уравнению (5.16) теплоту реакции нейтрали-
зации кислоты щелочью ( 298HΔ ), при помощи выражения (5.21) 
находят величину ΔHдисс. 

 
 
 

5.4. Лабораторная работа № 4 
Определение теплоты образования  

кристаллогидрата 
 
 
5.4.1. Теоретическая часть 
 
Тепловой эффект реакции гидратации безводной соли  

 кр 2 ж 2 крMeAn H O MeAn H On n+ ⋅  (5.22) 

можно рассчитать при помощи первого следствия из закона Гесса  

 
2 кр298 ,298,MeAn H O1 f nH H ⋅Δ = ⋅ Δ −  

 
кр 2 ж,298,MeAn ,298,H O(1 ),f fH n H− ⋅Δ + ⋅Δ  (5.23) 

а также найти, используя уравнение (5.24) 

 
кр 2 кр298 ,MeAn ,MeAn H O1 1 ,m m nH H H ⋅Δ = ⋅ Δ − ⋅ Δ  (5.24) 
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где 
кр,MeAnmHΔ  и 

2 кр,MeAn H Om nH ⋅Δ  – интегральные молярные тепло-
ты растворения безводной соли (MeAn) и ее кристаллогидрата 
(MeAn·nH2O) соответственно, которые могут быть взяты из спра-
вочника или найдены экспериментально, при помощи калоримет-
рии (в последнем случае эксперимент необходимо проводить та-
ким образом, чтобы концентрации растворов, образующихся при 
растворении в воде безводной соли (MeAn) и ее кристаллогидрата 
(MeAn·nH2O) были одинаковыми). 

 
 
5.4.2. Порядок выполнения работы 
  
Цель работы: экспериментально определить теплоту образо-

вания кристаллогидрата ( эHΔ ) и сравнить полученный результат с 
рассчитанным по справочным данным ( тHΔ ). 

Приборы, оборудование, реактивы: калориметр с изотермиче-
ской оболочкой; весы Adventurer; мерные стаканы на 400 мл (2 шт.); 
мерный цидиндр; пробирка с пробкой (2 шт.); безводная соль (CuSO4, 
Na2CO3 и др.) и ее кристаллогидрат (CuSO4·5H2O, Na2CO3·10H2O 
и др.); дистиллированная вода. 

 
Ход работы 

 
1. По методике, описанной в пп. 1–8 лабораторной работы 

№ 1 («Определение теплоты растворения соли») определяют инте-
гральную молярную теплоту растворения безводной соли MeAn 
(

кр,MeAnmHΔ ). 
2. Аналогичным образом находят интегральную молярную те-

плоту растворения кристаллогидрата MeAn·nH2O (
2 кр,MeAn H Om nH ⋅Δ ), 

проводя эксперимент таким образом, чтобы моляльная концентра-
ция образующегося раствора была такой же, как и первом опыте. 
Для этого величину навески кристаллогидрата (m2) рассчитывают 
по формуле 

 1 2
2

1
,m Mm

M
=  (5.25) 

где m1 – масса навески безводной соли, г; M1 и M2 – молярные 
массы безводной соли и ее кристаллогидрата соответственно, 
г · моль–1. 
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Объем дистиллированной воды (
2H OV , мл), которую наливают 

в мерный стакан, находят по уравнению  

 
2

2
H O

2

18300 ,n mV
M
⋅ ⋅= −  (5.26) 

где n – число молекул H2O в одной формульной единице кристал-
логидрата MeAn·nH2O. 

3. По уравнению (5.24) рассчитывают величину эHΔ , после 
чего, найдя по формуле (5.23) значение тHΔ , вычисляют абсо-
лютную ( э( )Hδ Δ ) и относительную ( э( )Hε Δ ) погрешности опре-
деления теплоты образования кристаллогидрата: 

 ( )э э тδ Δ = Δ − ΔH H H , кДж, (5.27) 

 ( )
э т

э
т 100%H HH

H
Δ − Δε Δ = ⋅

Δ
. (5.28) 

 
 
 

5.5. Лабораторная работа № 5 
Определение теплоты разбавления  

сильной кислоты 
 
 
Цель работы: экспериментально определить интегральную 

молярную теплоту разбавления сильной кислоты ( 2
1

,эm
mHΔ ) и срав-

нить полученный результат с рассчитанным по справочным дан-
ным ( 2

1

,тm
mHΔ ). 

Приборы, оборудование, реактивы: калориметр с изотерми-
ческой оболочкой; мерный стакан на 400 мл; мерный цилиндр; 
раствор сильной кислоты (HCl, C1 = 4,0 моль · л–1); дистиллиро-
ванная вода. 

 
Ход работы 

 
1. В мерный стакан на 400 мл наливают 300 мл дистиллиро-

ванной воды, отмерив его при помощи мерного цилиндра, после 
чего стакан помещают в корпус калориметра. 
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2. В предварительно высушенную стеклянную пробирку, за-
крытую резиновой пробкой, с помощью пипетки вливают 5–10 мл 
раствора сильной кислоты (V1) и помещают пробирку в крышку 
калориметра. 

3. Подняв калориметр на штативе, плотно прижимают его к 
крышке, включают мешалку (см. с. 114), затем по методике, опи-
санной в подпункте 4.1.2 (с. 114), находят значение константы ка-
лориметра, предварительно занеся результаты измерений в табл. 
5.4 и построив по ним зависимость T = f(t).  

Таблица 5.4 
Результаты измерений 

t, мин                
T, К                

 
4. Не выключая мешалку, продолжают измерение температу-

ры в течение 5–7 мин, записывая показания термометра каждые 30 с 
(второй «начальный период опыта»), после чего, приподняв стек-
лянную палочку, вливают в дистиллированную воду раствор 
сильной кислоты, в результате чего температура калориметриче-
ской жидкости увеличивается. В течение 5–7 мин продолжают 
эксперимент, записывая показания термометра каждые 30 с (вто-
рой «конечный период опыта»), после чего выключают мешалку, 
опускают калориметр на штативе, выливают раствор из мерного 
стакана в раковину и ополаскивают его, пробирку, стеклянную па-
лочку с резиновой пробкой и стеклянные части калориметра, кон-
тактировавшие с раствором, дистиллированной водой. 

5. Заносят результаты измерений в табл. 5.4 и наносят их на 
график T = f(t), после чего по формуле (5.2) определяют изменение 
температуры калориметрической жидкости во втором «главном 
периоде» ΔTx. 

6. По формуле (4.1) рассчитывают тепловой эффект ΔHx, со-
провождающий разбавление сильной кислоты. Далее, найдя коли-
чество молей сильной кислоты (ν = C1V1), при помощи уравнения 

 2
1

,эm x
m

HH ΔΔ =
ν

 (5.30) 

определяют значение интегральной молярной теплоты растворе-
ния сильной кислоты 2

1

,эm
mHΔ . 
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7. Рассчитав концентрацию кислоты после разбавления ее во-
дой C2 = ν / (V1 + 300), находят моляльную концентрацию раствора 
кислоты до (m1) и после разбавления ее водой (m2) 

 1
1

1 1

1000 ,
1000

Cm
C M

⋅=
⋅ρ −

 (5.31) 

 2
2

2 2

1000 ,
1000

Cm
C M

⋅=
⋅ρ −

 (5.32) 

где ρ1 и ρ 2 – плотности раствора кислоты до и после ее разбавле-
ния, г ⋅ см–3 (табл. 12 справочника [9]), M – молярная масса кисло-
ты, г ⋅ моль–1. 

8. Определив справочные значения 
1mHΔ , 

2mHΔ
 
(табл. П.6), 

используя графическую или аналитическую интерполяцию, по 
формуле (1.22) вычисляют значение 2

1

,тm
mHΔ , после чего рассчиты-

вают абсолютную ( 2
1

,э( )m
mHδ Δ ) и относительную ( 2

1

,э( )m
mHε Δ ) по-

грешность определения теплоты разбавления кислоты: 

 ( )2 2 2
1 1 1

,э ,э ,тδ Δ = Δ − Δm m m
m m mH H H , кДж · моль–1, (5.33) 

 ( )
2 2

1 12
1 2

1

,э ,т
,э

,т 100%
m m
m mm

m m
m

H H
H

H
Δ − Δ

ε Δ = ⋅
Δ

. (5.34) 

 
 
 

5.6. Лабораторная работа № 6  
Определение термодинамических  

характеристик реакции между салициловой 
кислотой и хлорным железом 

 
 
5.6.1. Теоретическая часть 
 
В кислых растворах при рН ≈ 2–2,5 протекает реакция 

 C6H4(COOH)OH + Fe3+  [C6H4(COO)OFe]+ + 2H+, (5.35) 

концентрационная константа равновесия которой (KC) определяет-
ся выражением (5.36) 
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+

6 4

3+6 4

* *2
[C H (COO)OFe] H
* *
C H (COOH)OH Fe

C

C C
K

C C
+

= . (5.36) 

Для того, чтобы в ходе взаимодействия салициловой кислоты 
(C6H4(COOH)OH) с хлорным железом (FeCl3) образовывался толь-
ко один тип комплексных ионов ([C6H4(COO)OFe]+), в растворе 
должно присутствовать определенное количество ионов водорода 
(H+). На практике это осуществляют, приготавливая исходные 
растворы реагентов в растворе HCl с концентрацией 0,005 
моль · л–1. Поскольку количество ионов водорода, образующихся в 
ходе реакции (5.35), очень мало, а салициловая кислота в присут-
ствии избытка HCl находится практически в недиссоциированном 
состоянии, равновесную концентрацию ионов водорода ( +

*
H

C ) 
можно считать равной 0,005 моль · л–1. 

Стандартное изменение энергии Гельмгольца реакции (5.35) 
( TFΔ ) при температуре опыта можно найти при помощи уравнения 

 ln ,T CF RT KΔ = −  (5.37) 

где R – универсальная газовая постоянная, R = 8,314 Дж · К–1; T – 
температура опыта, К; KC – безразмерная термодинамическая кон-
станта равновесия, численно равная концентрационной константе 
равновесия KC, рассчитанной по формуле (5.36), при условии, что 
равновесные концентрации участников реакции выражены в 
моль · л–1. 

Образующийся в ходе реакции (5.35) комплексный ион имеет 
интенсивную окраску, поэтому для определения его концентрации 
можно использовать колориметрический метод (см. подраздел 4.2). 

 
 
5.6.2. Порядок выполнения работы 
 
Цель работы: определить концентрационную константу рав-

новесия реакции KC, рассчитать TFΔ  реакции при температуре 
опыта; найти εки. 

Приборы, оборудование, реактивы: фотометр КФК-3-01; мер-
ные колбы на 50 мл (2 шт.); колбы (или стаканчики) на 50 мл  
(4 шт.); бюретки; мерные пипетки на 5 мл (3 шт.); растворы сали-
циловой кислоты в 0,005 н растворе HCl (С = 0,001 моль · л–1, 
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0,01 моль · л–1); раствор FeCl3 в 0,005 н растворе HCl (С = 0,001 
моль · л–1); раствор HCl (С = 0,005 моль · л–1). 

 
Ход работы 

 
1. В мерных колбах на 50 мл приготовить растворы FeCl3 и 

C6H4(COOH)OH, имеющие одинаковый порядок концентраций 
(объемы растворов – 50 мл, расчеты произвести по формуле 
Cкон · Vкон = Cисх · Vисх, разбавление исходных растворов произво-
дить не дистиллированной водой, а 0,005 н раствором HCl). Кон-
центрация FeCl3 варьируется в пределах (0,3–0,7) · 10–3 моль · л–1 
(точное значение указывает преподаватель), концентрацию 
C6H4(COOH)OH выбирают такой, чтобы в сумме с концентрацией 
FeCl3 она составила 10–3 моль · л–1.  

2. В двух колбах на 50 мл приготовить равновесные смеси FeCl3 
и C6H4(COOH)OH, слив в них по 5 мл приготовленных растворов и 
перемешав (далее при расчетах следует учесть, что ввиду разведения 
концентрации участников реакции уменьшаются в два раза). 

3. При помощи фотометра КФК-3-01 измерить оптические 
плотности полученных равновесных растворов (длина волны 540 нм, 
кювету сравнения заполнить дистиллированной водой). Для повы-
шения точности измерение оптической плотности каждого раствора 
следует провести трижды, после чего по результатам всех шести из-
мерений найти среднее значение оптической плотности (D*): 

 
6 4

* *
ки [C H (COO)OFe]

,D C l+= ε  (5.38) 

где εки – молярный коэффициент поглощения комплексного иона, 
л · моль–1 · см–1 (при λ = 540 нм); l – толщина кюветы, см. 

4. В двух колбах на 50 мл приготовить вспомогательные смеси 
FeCl3 и C6H4(COOH)OH, слив в колбы по 5 мл приготовленного 
раствора FeCl3 и раствора C6H4(COOH)OH с концентрацией 0,01 
моль · л–1. Перемешав полученные смеси, по методике, описанной 
выше (см. п. 3), определяют значение оптической плотности вспо-
могательной смеси (Dmax). Поскольку во вспомогательной смеси са-
лициловая кислота взята в большом избытке по сравнению с хлор-
ным железом, равновесие реакции (5.35) можно считать практически 
полностью смещенным в сторону продуктов реакции, а равновес-
ную концентрацию комплексного иона равной начальной концен-
трации хлорного железа в смеси (

30,FeClC  = (0,15–0,35) · 10–3 
моль · л–1, в зависимости от задания преподавателя). При этом 
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3max ки 0,FeCl .D C l= ε  (5.39) 

5. Рассчитать молярный коэффициент поглощения комплекс-
ного иона εки, выразив его из уравенения (5.39): киε =  

3max 0,Fe Cl .D C l=  Поскольку в опытах с равновесной и вспомогатель-
ной смесями использовалась одна и таже кювета (l = const), из урав-
нений (5.38) и (5.39) следует, что 

36 4

* *
0,FeCl max[C H (COO)OFe]

/ .C C D D+ =  

6. Вычислить равновесные концентрации FeCl3 и 
C6H4(COOH)OH, учитывая их начальные концентрации (с учетом 
разведения) и равновесную концентрацию комплексного иона. 

7. Зная +
*
H

C , по формуле (5.36) рассчитать значение концентра-
ционной константы равновесия исследуемой реакции (KC), после че-
го при помощи соотношения (5.37) определить значение TFΔ . 

 
 
 

5.7. Лабораторная работа № 7 
Определение термодинамических  

характеристик реакции между хлоридом 
кобальта и роданидом аммония 

 
 
5.7.1. Теоретическая часть 
 
Реакция между CoCl2 и NH4SCN в водно-ацетоновой среде 

протекает с образованием интенсивно окрашенного комплексного 
иона ([Co(SCN)4]2–) по уравнению (5.40):  
 Co2+ + 4SCN–)  [Co(SCN)4]2–, (5.40) 
а выражение для концентрационной константы равновесия реак-
ции (5.40) (KC) имеет вид (5.41) 

 
2

4

2

*
[Co(SCN) ]
* *4
Co SCN

,C

C
K

C C
−

+ −

=  (5.41) 

где 2
4

*
[Co(SCN) ]

C − , 2
*
Co

C +  и *
SCN

C −  – равновесные концентрации ком-

плексного иона, катиона кобальта (II) и роданид-иона соответственно. 
Интенсивная окраска комплексного иона [Co(SCN)4]2– позволяет 

определить его концентрацию в растворе при помощи колориметрии 
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(см. подраздел 4.2). Поскольку в водной среде комплексный ион 
[Co(SCN)4]2– неустойчив, все используемые в этой лабораторной ра-
боте исходные растворы приготовлены не на дистиллированной во-
де, а на водно-ацетоновой (1:1) основе; в качестве разбавителя (рас-
твора для разведения) используется водно-ацетоновая смесь (1:1). 

 
 
5.7.2. Порядок выполнения работы 
 
Цель работы: определить концентрационную константу рав-

новесия реакции KC, рассчитать TFΔ  реакции при температуре 
опыта; найти εки. 

Приборы, оборудование, реактивы: фотометр КФК-3-01; мер-
ная колба на 25 мл со стеклянной пробкой; колбы (или стаканчики) 
на 50 мл (4 шт.); бюретки; мерные пипетки на 5 мл (3 шт.); раствор 
NH4SCN в водно-ацетоновой смеси (1:1) (С = 0,24 моль · л–1); рас-
твор CoCl2 в водно-ацетоновой смеси (1:1) (С = 0,0015 моль · л–1); 
водно-ацетоновый раствор (1:1). 

 
Ход работы 

 
1. В мерной колбе на 25 мл приготовить раствор NH4SCN с 

концентрацией 0,095–0,14 моль · л–1 (объем раствора – 25 мл, рас-
чет провести по формуле Cкон · Vкон = Cисх · Vисх, точное значение 
концентрации указывает преподаватель).  

2. В двух колбах (или стаканчиках) на 50 мл приготовить равно-
весные смеси CoCl2 и NH4SCN, слив в них по 5 мл приготовленного 
раствора NH4SCN и раствора CoCl2 с концентрацией 0,0015 моль · л–1. 

3. При помощи фотометра КФК-3-01 измерить оптические 
плотности полученных равновесных растворов (длина волны 670 нм, 
кювету сравнения заполнить водно-ацетоновой смесью). Измере-
ние оптической плотности каждого раствора провести трижды, 
после чего по результатам всех шести измерений рассчитать сред-
нее значение оптической плотности (D*): 

 2
4

* *
ки [Co(SCN) ]

,D C l−= ε  (5.42) 

где εки – молярный коэффициент поглощения комплексного ио-
на [Co(SCN)4]2–, л · моль–1 · см–1 (при λ = 670 нм); l – толщина 
кюветы, см. 
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4. В двух колбах (стаканчиках) на 50 мл приготовить вспомо-
гательные смеси CoCl2 и NH4SCN, слив в колбы по 5 мл раствора 
CoCl2 с концентрацией 0,0015 моль · л–1 и раствора NH4SCN с 
концентрацией 0,24 моль · л–1, после чего по методике, описанной 
выше (см. п. 3), определить значение оптической плотности вспо-
могательной смеси (Dmax). Поскольку в этом случае роданид ам-
мония взят в большом избытке по сравнению с хлоридом кобальта 
(II), равновесие реакции (5.40) можно полагать практически пол-
ностью смещенным в сторону продуктов реакции, а равновесную 
концентрацию комплексного иона равной начальной концентра-
ции CoCl2 в смеси (с учетом

 
разведения). При этом 

 
2max ки 0,CoCl .D C l= ε  (5.43) 

5. Рассчитать молярный коэффициент поглощения комплекс-
ного иона εки, выразив его из уравенения (5.39): 

2ки max 0,CoCl/ .D C lε =  
Так как в опытах с обеими смесями использовалась одна и таже 
кювета (l = const), из уравнений (5.42) и (5.43) следует, что

2 24

* *
0,CoCl max[Co(SCN) ]

/ .C C D D− =  

6. Вычислить равновесные концентрации CoCl2 и NH4SCN, 
учитывая их начальные концентрации (с учетом разведения), сте-
хиометрию реакции (5.40) и равновесную концентрацию комплекс-
ного иона, после чего по формуле (5.41) рассчитать значение кон-
центрационной константы равновесия исследуемой реакции (KC), а 
с помощью соотношения (5.37) вычислить величину TFΔ . 

 
 
 

5.8. Лабораторная работа № 8  
Определение термодинамических  

характеристик реакции диссоциации  
метилового оранжевого 

 
 
5.8.1. Теоретическая часть 
 
Метиловый оранжевый (C14H14N3O3SH) представляет собой 

слабую органическую кислоту, диссоциация которой в водных 
растворах протекает по уравнению  
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 C14H14N3O3SH  C14H14N3O3S– + H+,  (5.44) 

причем молекулярная форма вещества (C14H14N3O3SH) имеет интен-
сивную красную окраску (красная форма), а ионная (C14H14N3O3S–) – 
желтую (желтая форма). 

В сильнокислых средах (pH < 3) равновесие реакции практи-
чески полностью смещено в сторону исходных реагентов и рас-
твор имеет интенсивную красную окраску. При этом  

 *
кC  ≈ C0, *

жC  ≈ 0, (5.45) 

где *
кC , *

жC  и C0 – концентрации красной формы, желтой формы и 
общая концентрация метилового оранжевого в растворе, 
C0 = *

кC  + *
жC . 

В слабокислых (pH > 4), а тем более в нейтральных и щелоч-
ных средах равновесие реакции (5.44) практически полностью 
смещено в сторону продуктов реакции, раствор имеет желтую ок-
раску, при этом 
 *

кC  ≈ 0, *
жC  ≈ C0. (5.46) 

В среднекислых растворах (3 < pH < 4) концентрации красной 
и желтой форм вещества сравнимы и раствор имеет оранжевую ок-
раску, промежуточную между красной и желтой. Выражение для 
концентрационной константы равновесия реакции (5.44) имеет вид 

 
* *
к H

*
ж

,C

C C
K

C
+=  (5.47) 

где +
*
H

C  – равновесная концентрация ионов водорода в растворе. 
Как красная, так и желтая форма метилового оранжевого ин-

тенсивно поглощают свет, поэтому их концентрацию в растворе 
можно определить, используя колориметрический метод (подраз-
дел 4.2). Аппаратурно разделить поглощение света этими форма-
ми нельзя, поскольку максимумы поглощения C14H14N3O3SH и 
C14H14N3O3S– в видимой области спектра находятся в одном и том 
же диапазоне длин волн. Однако, вклады C14H14N3O3SH и 
C14H14N3O3S– в поглощение света раствором можно выделить ана-
литически, учитывая, что они поглощают свет независимо друг от 
друга. Обозначив равновесную концентрацию желтой формы че-
рез x, а красной через (C0 – x), выражение для оптической плотно-
сти раствора можно записать как 
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 *
к 0 ж( ) ,D C x l xl= ε − + ε  (5.48) 

где кε  и жε  – молярные коэффициенты поглощения красной и 
желтой формы метилового оранжевого, л · моль–1 · см–1; l – тол-
щина слоя раствора (кюветы), см. 

Значения кε  и жε  можно определить, измерив оптические 
плотности растворов метилового оранжевого, величина pH кото-
рых соответственно меньше трех (Dк) и больше четырех (Dж): 

 к
к

0
,D

C l
ε =  ж

ж
0

.D
C l

ε =  (5.49) 

Подставив выражения (5.49) в формулу (5.48) и преобразовав 
полученное выражение, получим формулу для расчета равновес-
ной концентрации желтой формы: 

 
*

* к
ж 0

к ж
.D DС C

D D
−=
−

 (5.50) 

Рассчитав равновесную концентрацию красной формы мети-
лового оранжевого как * *

к 0 жС C С= −  и, определив величину +
*
H

C , с 
помощью уравнения (5.47) можно определить величину константы 
равновесия реакции диссоциации метилового оранжевого. 

Значение TFΔ  реакции рассчитывается по формуле (5.37), а 
величина TGΔ  находится как 

 ,T TG FΔ ≈ Δ  (5.51) 

поскольку для реакции, протекающей в растворе, ΔV ≈ 0. 
Из литературных данных известно, что величина концентра-

ционной константы равновесия данной реакции при температуре 
323 К составляет 9,55 · 10–4 (моль · л–1). Определив KC реакции при 
другой температуре (T ≠ 323 К), величину теплового эффекта хи-
мической реакции при постоянном объеме UΔ  можно определить 
при помощи уравнения изохоры Вант-Гоффа 

 2

1

,

, 2 1

1 1ln ,C T

C T

K U
K R T T

⎛ ⎞Δ= −⎜ ⎟
⎝ ⎠

 (5.52) 

где 
2,C TK  и 

1,C TK  – концентрационные константы равновесия реак-
ции при температурах соответственно T2 и T1 (T2 = 323 К, T1 – 
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температура опыта); UΔ  – величина теплового эффекта реакции 
при постоянном объеме в интервале температур от T1 до T2; R – 
универсальная газовая постоянная, R = 8,314 Дж · К–1. 

Тепловой эффект исследуемой реакции при постоянном 
давлении HΔ  определяется из уравнения  

 ,H UΔ ≈ Δ  (5.53) 

поскольку для этой реакции ΔV ≈ 0. 
Изменение энтропии в ходе реакции диссоциации метилового 

оранжевого можно вычислить, используя уравнение (2.18), как 

 .T T
T

U F H GS
T T

Δ − Δ Δ − ΔΔ = =  (5.54) 

 
 
5.8.2. Порядок выполнения работы 
 
Цель работы: определить концентрационную константу рав-

новесия реакции KC, рассчитать TFΔ , TGΔ , ,UΔ  HΔ  и TSΔ  реак-
ции; определить значения εж и εк. 

Приборы, оборудование, реактивы: фотометр КФК-3-01; кол-
бы на 50 мл (3 шт.); мерные пипетки на 5 мл (3 шт.); раствор ме-
тилового оранжевого (C14H14N3O3SNa) (С = 0,00 1 моль · л–1); 
раствор HCl (С = 0,1 моль · л–1); раствор NaOH (С = 0,1 моль · л–1); 
буферные растворы (рН = 3–4). 

 
Ход работы 

 
1. Готовят рабочие растворы, для чего в три колбы на 50 мл 

наливают по 5 мл раствора метилового оранжевого, после чего в 
первую колбу добавляют 5 мл буферного раствора* (рH раствора 
указывает преподаватель), во вторую – 5 мл 0,1 н раствора HCl, а в 
третью – 5 мл 0,1 н раствора NaOH**. 
                                                 

** Напомним, что буферным называется раствор, величина рН которого 
при разбавлении не изменяется. 

** Обратите внимание на то, что растворы сильно различаются по цвету: 
в первой колбе раствор имеет оранжевую окраску, во второй – красную (ма-
линовую), а в третьей – желтую. 

0
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2. При помощи фотометра КФК-3-01 трижды измеряют оп-
тические плотности полученных растворов (длина волны 540 нм, 
кювету сравнения заполнить дистиллированной водой), после 
чего рассчитывают средние значения оптических плотностей: 
D*, Dк и Dж для первого, второго и третьего рабочих растворов 
соответственно. 

3. По полученным данным, используя формулы (5.49) и (5.50), 
находят молярные коэффициенты поглощения ( кε  и жε ) и равно-
весные концентрации красной и желтой форм метилового оранже-
вого ( *

кC  и *
жC ). 

4. Учитывая, что величина рН равновесной смеси (первого ра-
бочего раствора) будет такой же, как и величина рН буферного 
раствора (рНбр), значение +

*
H

C  находят по формуле 

 брpH*
H

10 .C +
−=  (5.55) 

5. Используя уравнения (5.47), (5.37) и (5.51–5.54), рассчитыва-
ют значения KC, TFΔ , TGΔ , UΔ , HΔ  и TSΔ  исследуемой реакции. 

 
 
 

5.9. Лабораторная работа № 9 
Определение термодинамических  

характеристик реакции диссоциации  
α-динитрофенола 

 
 
5.9.1. Теоретическая часть 
 
α-динитрофенол (α-C6H4O5N2) является слабой органической 

кислотой (HAn), равновесие диссоциации которой в водных рас-
творах описывается уравнением реакции 
 HAn  An– + H+,  (5.56) 

выражение для концентрационной константы равновесия которой 
имеет вид 

 
* *
An H

*
H An

,C

C C
K

C
− +=  (5.57) 
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где *
An

C − , *
H

C +  и *
H AnC  – равновесные концентрации кислотного ос-

татка (An–), иона водорода (H+) и молекул α-динитрофенола (HAn) 
в растворе. 

Молекулярная форма α-динитрофенола бесцветна, а ионная 
форма имеет интенсивную желтую окраску, что позволяет опреде-
лять ее концентрацию в растворах колориметрически. 

В сильнокислой среде (pH < 2,8) равновесие реакции (5.56) 
сильно смещено в сторону исходных реагентов, раствор бесцве-
тен, при этом  
 *

H AnC  ≈ C0, *
An

C −  ≈ 0, (5.58) 

где C0 – общая концентрация α-динитрофенола в растворе, C0 = 
= *

H AnC  + *
An

C − . 
При pH > 4,5 равновесие реакции сильно смещено в сторону 

продуктов реакции, раствор становится желтым, при этом 

 *
H AnC  ≈ 0, *

An
C −  ≈ C0. (5.59) 

 
 
5.9.2. Порядок выполнения работы 
 
Цель работы: определить концентрационную константу рав-

новесия реакции KC, рассчитать TFΔ , TGΔ , ,UΔ  HΔ  и TSΔ  реак-
ции; найти εж. 

Приборы, оборудование, реактивы: фотометр КФК-3-01; кол-
бы (или стаканчики) на 50 мл (4 шт.); бюретки; мерные пипетки 
на 5 мл (3 шт.); раствор α-C6H4O5N2 (α-динитрофенола) (С =  
= 0,001 моль · л–1); раствор HCl (С = 0,01 моль · л–1); буферные 
растворы (рН = 3–4,5). 

 
Ход работы 

 
1. Приготовить равновесные смеси, для чего в две колбы (два 

стаканчика) на 50 мл налить по 5 мл 0,001 М раствора α-динитро-
фенола и по 5 мл буферного раствора (рH раствора указывает пре-
подаватель). 

2. При помощи фотометра КФК-3-01 трижды измерить опти-
ческие плотности полученных растворов (длина волны 490 нм, 
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кювету сравнения заполнить дистиллированной водой), после чего 
по результатам всех шести измерений рассчитать среднее значе-
ние оптической плотности (D*): 

 * *
ж An

,D C l−= ε  (5.60) 

где жε  – молярный коэффициент поглощения кислотного остатка 
(An–), л · моль–1 · см–1; l – толщина слоя раствора (кюветы), см. 

3. В двух колбах (стаканчиках) на 50 мл приготовить 
вспомогательные смеси, слив в колбы по 5 мл раствора α-
динитрофенола с концентрацией 0,001 моль · л–1 и раствора 
NaOH с концентрацией 0,1 моль · л–1, после чего определить 
значение оптической плотности вспомогательной смеси (Dmax). 
Поскольку в щелочной среде равновесие реакции (5.56) практи-
чески полностью смещено в сторону продуктов, равновесную 
концентрацию кислотного остатка (An–) можно считать равной 
общей концентрации α-динитрофенола в растворе (с учетом

 разведения). При этом 

 max ж 0 .D C l= ε  (5.61) 

4. Рассчитать молярный коэффициент поглощения εж, выразив 
его из уравенения (5.61): ж max 0/ .D C lε =  Поскольку в обоих опы-
тах использовалась одна и таже кювета (l = const), из уравнений 
(5.60) и (5.61) следует, что * *

0 maxAn
/ .C C D D− =  

5. Учитывая, что величина рН равновесной смеси будет такой 
же, как и величина рН буферного раствора** (рНбр), найти значе-
ние +

*
H

C  по формуле 

 брpH*
H

10 .C +
−=  (5.62) 

6. Используя уравнения (5.57), (5.37) и (5.51–5.54), а также 
справочное значение концентрационной константы равновесия ре-
акции диссоциации α-динитрофенола при температуре, отличной 
от температуры опыта (KC = 1,905 · 10–4 моль · л–1 при температуре 
323 К), рассчитать значения KC, TFΔ , TGΔ , ,UΔ  HΔ  и TSΔ  ис-
следуемой реакции. 
                                                 

** Величина рН буферного раствора не изменяется при его разбав-
лении. 
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5.10. Лабораторная работа № 10 
Определение термодинамических  

характеристик реакции  
мутаротации глюкозы 

 
 
5.10.1. Теоретическая часть 
 
Глюкоза (C6H12O6) существует в виде двух стереоизомеров – 

α-глюкозы и β-глюкозы, между которыми в растворе устанавлива-
ется равновесие 
 α-C6H12O6  β-C6H12O6,  (5.63) 

концентрационная константа равновесия которого (KC) определя-
ется выражением 

 
*

* ,C
C

K
C
β

α

=  (5.64) 

где *Cα  и *Cβ  – равновесные концентрации α- и β-глюкозы соот-
ветственно. 

При растворении α-глюкозы происходит ее частичное пре-
вращение в β-глюкозу (мутаротация), и между обеими формами 
устанавливается равновесие (для ускорения установления равно-
весия в раствор вводят ионы H+). В ходе реакции (5.63) происхо-
дит изменение (уменьшение) угла вращения плоскости поляриза-
ции света**, поэтому для определения равновесных концентраций 
α- и β-глюкозы можно использовать поляриметрический метод 
(см. подраздел. 4.1). 

Угол вращения плоскости поляризации света смесью оптиче-
ски активных изомеров (α- и β-глюкозы) ( *α ) представляет собой 
алгебраическую сумму углов вращения отдельных веществ (свой-
ство аддитивности угла вращения смеси) 

 * * *
, , ,M MC l C lα α β βα = α + α  (5.65) 

                                                 
**α-глюкоза и β-глюкоза вращают плоскость поляризации света с разной 

интенсивностью (при температуре 293 К αα = 110 градус · г–1 · см2, αβ = 19,3 
градус · г–1 · см2), поэтому в процессе мутаротации глюкозы величина угла 
вращения плоскости поляризации света (α) уменьшается. 
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где l – толщина слоя раствора; ,Mαα  и ,Mβα  – молярные коэффи-
циенты вращения плоскости поляризации света α- и β-глюкозой 
соответственно: 

 , ,, ,
1000 1000M M

MM βα
α β

ααα = α =  (5.66) 

αα  и βα  – удельные коэффициенты вращения плоскости поляри-
зации света α- и β-глюкозой соответственно; M – молярная масса 
глюкозы. 

Обозначив равновесную концентрацию β-глюкозы через x, а 
α-глюкозы – через (C0 – x) (поскольку C0 = *Cα  + *Cβ ), после пре-
образований уравнения (5.65) получим 

 
*

, 0*

, ,

,
( )

M

M M

C l
C x

l
α

β
α β

α − α
= =

α −α

*
, 0*

0
, ,

.
( )

M

M M

C l
C C x

l
β

α
α β

α −α
= − =

α −α
 (5.67) 

Подставив выражения (5.68) в формулу (5.64), получим выра-
жение для расчета константы равновесия реакции мутаротации 
глюкозы 

 
*

, 0
*

, 0

.M
C

M

C l
K

C l
α

β

α − α
=
α −α

 (5.68) 

 
 
5.10.2. Порядок выполнения работы 
 
Цель работы: а) определить концентрационную константу 

равновесия реакции KC, рассчитать TFΔ  и TGΔ  реакции; б) опре-
делить концентрационную константу равновесия реакции KC при 
различных температурах, рассчитать TFΔ , TGΔ , UΔ , HΔ  и TSΔ  
реакции. 

Приборы, оборудование, реактивы: сахариметр СУ-5 или по-
ляриметр POLAX-2L; термостат жидкостный ТЖ-ТС-01; мерные 
колбы со стеклянной пробкой на 25 мл (вариант А – 2 шт., вариант 
Б – 4 шт.) и 50 мл (вариант А – 1 шт., вариант Б – 2 шт.); мерные 
цилиндры на 25 мл (2 шт.); раствор α-глюкозы (С = 
= 5 моль · л–1); растворы HCl (CHCl = 1,0–2,0 моль · л–1); дистилли-
рованная вода. 
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Ход работы 
 

Вариант А 
 
1. Включить измерительный прибор (сахариметр СУ-5 или 

поляриметр POLAX-2L) и настроить его при помощи дистиллиро-
ванной воды (см. подподразделы 4.3.1, 4.3.2). 

2. В мерных колбах со стеклянной пробкой на 25 мл пригото-
вить растворы глюкозы (С = 2,0–3,0 моль · л–1) и соляной кислоты 
(СHCl = 1,5–2,0 моль · л–1) (точные концентрации растворов указы-
вает преподаватель). Приготовленные растворы слить в колбу на 
50 мл и перемешать, получив рабочий раствор. 

3. Заполнив поляриметрическую трубку исследуемым раство-
ром, 3–4 раза определить величину угла вращения плоскости по-
ляризации света (критерием установления равновесия является 
постоянство величины угла вращения в течение 10 мин), после че-
го рассчитать его среднеарифметическое значение *α . 

4. Определив по формулам (5.66) значения ,Mαα  и ,Mβα  и, 
зная величины l, а также С0 (с учетом разведения), по уравнению 
(5.68) вычислить величину концентрационной константы равно-
весия KC реакции мутаротации глюкозы, после чего при помощи 
формул (5.37), (5.51) вычислить значения TFΔ  и TGΔ  исследуе-
мой реакции. 

 
Вариант Б 

 
1. По методике, описанной выше (вариант А), определить зна-

чения KC, TFΔ  и TGΔ  реакции мутаротации глюкозы при двух 
температурах (температуры опыта, а также значения αα  и βα  при 
этих температурах указывает преподаватель)**.  

2. Рассчитав при помощи уравнения (5.52) величину теплово-
го эффекта исследуемой реакции при постоянном объеме ( UΔ ), 
                                                 

** Перед первым измерением поляриметрическую трубку с рабочим рас-
твором выдержать в течение 20 мин в термостате жидкостном ТЖ-ТС-01 при 
заданной температуре; перед повторными измерениями поляриметрическую 
трубку следует дополнительно выдерживать в термостате при заданной тем-
пературе опыта в течение 5–10 мин, помещая ее для измерений в поляриметр 
(сахариметр) на минимально возможное время (чтобы избежать остывания 
раствора до комнатной температуры). 
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по формулам (5.53) и (5.54) находят значения теплового эффекта 
реакции при постоянном давлении ( HΔ ) (принимая, что UΔ  и 

HΔ  в исследованном интервале температур остаются неизмен-
ными) и изменения энтропии в ходе реакции при различных тем-
пературах ( TSΔ ). 

 
 
 

5.11. Лабораторная работа № 11 
Определение термодинамических  
характеристик реакции ионизации  
аммиака в водных растворах 

 
 
5.11.1. Теоретическая часть 
 
Аммиак в водных растворах частично ионизирован 

 {NH3}aq + {H2O}  { 4NH+}aq + {OH–}aq.  (5.69) 

Концентрационная константа равновесия реакции (5.69) запи-
сывается в виде 

 4

3 2

* *
NH OH
* *
NH H O

,C

C C
K

C C
+ −

=  (5.70) 

где 
4

*
NH

C + , *
OH

C − , 
3

*
NHC  и 

2

*
H OC  – равновесные концентрации ионов

4NH+ , OH–, молекул аммиака NH3 и воды, причем в случае разбав-
ленных растворов можно считать, что 

2

*
H OC  = 55,56 моль · л–1. 

Равновесную концентрацию ионов OH– можно определить на 
основании экспериментально установленного значения рН равно-
весного раствора 

 * * pOH
wH OH

pH lg , pOH = p K pH, 10 ,C C+ −
−= − − =  (5.71) 

где Kw – ионное произведение воды при температуре опыта. 
Вычисление константы равновесия реакции (5.69) можно 

провести на основании данных о рН разбавленного водного 
раствора аммиака известной исходной концентрации, однако 
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непосредственное измерение рН растворов аммиака сопряжено с 
большой погрешностью, поскольку поглощение раствором угле-
кислого газа (CO2) из воздуха сильно искажает результаты экспе-
римента. В связи с этим на практике измерение рН проводят в 
специально приготовленной смеси NH3 и NH4Cl, которая обладает 
буферными свойствами, т. е. способностью сохранять постоянное 
значение рН в присутствии примесей. 

При расчетах следует учитывать, что равновесная концентра-
ция ионов 4NH+  представляет собой сумму концентраций этих ио-
нов, образующихся при диссоциации NH4Cl, а также при иониза-
ции аммиака:  
 

4 4

* *
NH 0,NH Cl OH

,C C C+ −= +  (5.72) 

а равновесная концентрация аммиака рассчитывается по формуле 

 
3 3

* *
NH 0,NH OH

.C C C −= −  (5.73) 

Степень ионизации аммиака находится при помощи уравнения 

 
3

*
OH

0,NH

.
C
C

−β =  (5.74) 

Поскольку степень ионизации аммиака в водных растворах 
невелика (значение *

OH
C −  может быть очень мало по сравнению с 

величинами 
40,NH Cl

C  и 
30,NH

C ), на практике в каждом конкретном 
случае нужно решать, учитывать при расчетах 

4

*
NH

C +  и 
3

*
NHC  вели-

чину *
OH

C −  или считать, что 
4 4

*
NH 0,NH Cl

C C+ ≈ , 
3 3

*
NH 0,NHC C≈ . 

 
 
5.11.2. Порядок выполнения работы 
 
Цель работы: а) определить концентрационную константу 

равновесия реакции KC, рассчитать TFΔ  и TGΔ  реакции, вычис-
лить степень ионизации аммиака β; б) определить концентрацион-
ную константу равновесия реакции KC при различных температу-
рах, рассчитать TFΔ , TGΔ , ,UΔ  HΔ  и TSΔ  реакции, вычислить 
степень ионизации аммиака β. 

Приборы, оборудование, реактивы: рН-метр рН-150 или ио-
номер И-130; мерные колбы со стеклянной пробкой на 100 мл  
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(2 шт); колбы со стеклянной пробкой на 50 мл (вариант А – 3 шт., 
вариант Б – 6 шт.); мерный цилиндр на 25 мл (2 шт.); лед; кри-
сталлизатор; раствор NH3 (CNH3 = 0,1 моль · л–1); раствор NH4Cl 
(CNH4Cl = 0,1 моль · л–1); дистиллированная вода. 

 
Ход работы 

 
Вариант А 

 
1. В мерных колбах со стеклянной пробкой на 100 мл приго-

товить растворы NH3 и NH4Cl с концентрацией 0,06–0,1 моль · л–1 
(точную концентрацию растворов указывает преподаватель). 

2. Сливая по 25 мл полученных растворов, в трех колбах на 50 мл 
приготовить равновесные смеси, после чего, определив при по-
мощи рН-метра рН-150 или иономера И-130 рН каждого раствора, 
рассчитать среднее значение рН равновесной смеси.  

3. Найдя с помощью формул (5.71–5.73) равновесные кон-
центрации участников реакции (5.69), вычислить по уравнению 
(5.70) значение KC, после чего с помощью соотношений (5.37), 
(5.51) определить величины TFΔ  и TGΔ  реакции ионизации ам-
миака; при помощи выражения (5.74) рассчитать степень иониза-
ции аммиака. 

 
Вариант Б 

 
1. По методике, описанной выше (вариант А), определить 

термодинамические характеристики реакции ионизации аммиака в 
водном растворе при температуре опыта. 

2. Повторить эксперимент, измерив значения рН равновесных 
смесей при температуре 273 К, для чего перед измерениями колбы 
с равновесными смесями в течение 15–20 мин выдержать в кри-
сталлизаторе, заполненном тающим льдом. 

3. Используя значения констант равновесия реакции (5.69) 
при двух температурах, с помощью уравнения (5.52) рассчитать 
величину теплового эффекта исследуемой реакции при постоян-
ном объеме ( UΔ ), после чего по формулам (5.53) и (5.54) найти 
значения теплового эффекта реакции при постоянном давлении 
( HΔ ) и изменения энтропии в ходе реакции при различных тем-
пературах ( TSΔ ). 
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5.12. Лабораторная работа № 12 
Определение термодинамических  
характеристик реакции иода  

с иодидом калия 
 
 
5.12.1. Теоретическая часть 
 
В водном растворе между иодом и иодидом калия протекает ре-

акция, уравнение которой можно представить следующим образом 

 I– + I2  3I .−  (5.75) 
Выражение для концентрационной константы равновесия 

данной реакции имеет вид 

 3

2

*
I

* *
II

,C

C
K

C C
−

−

=  (5.76) 

где 
3

*
I

C − , *
I

C −  и 
2

*
IC  – равновесные концентрации ионов 3I ,−  I– и I2. 

Обычный метод определения иода (при помощи титрования 
его тиосульфатом натрия) не позволяет найти равновесную кон-
центрацию I2, поскольку при титровании равновесие реакции бу-
дет смещаться в сторону исходных реагентов, и полученный ре-
зультат будет недостоверным. 

Если к рабочему раствору (равновесной смеси) прибавить 
CCl4, то иод распределится между водой и органической фазой 
(четыреххлористым углеродом). При этом установится равнове-
сие, которое в случае разбавленных растворов можно описать со-
отношением 

 
2

2

4
2

H O
I
CCl
I

,
C

K
C

=  (5.77) 

где K – коэффициент распределения иода между водой и тетра-
хлорметаном; 2

2

H O
IC  и 4

2

CCl
IC  – концентрации иода в воде и четы-

реххлористом углероде. 
Зная величину K и определив значение 4

2

CCl
IC , можно найти 

равновесную концентрацию иода в воде ( 2
2

H O
IC ) в присутствии ио-

нов 3I ,−  используя уравнение (5.77), после чего, найдя равновесные 
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концентрации  
3

*
I

C −  и *
I

C − , можно рассчитать значение концентра-
ционной константы равновесия (KC) реакции (5.75). 

 
 
5.12.2. Порядок выполнения работы 
 
Цель работы: определить концентрационную константу рав-

новесия реакции KC, рассчитать TFΔ . 
Приборы, оборудование, реактивы: перемешивающее устрой-

ство ЛАБ-ПУ-02; колбы со стеклянными пробками на 50 мл. (2 шт.); 
колбы на 50 мл (7 шт.); делительные воронки на 50 мл (2 шт.); 
мерные пипетки на 5, 10 и 20 мл; бюретка на 25 мл; раствор I2  
в KI; раствор KI (CKI = 0,1 моль · л–1); раствор Na2S2O3 (CNa2S2O3 = 
= 0,01 моль экв · л–1); CCl4; водный раствор крахмала. 

 
Ход работы 

 
1. В две колбы со стеклянными пробками на 50 мл с помощью 

пипеток наливают 10–20 мл раствора I2 в KI и 5–10 мл CCl4, после 
чего для разбавления раствора добавляют 10–20 мл дистиллиро-
ванной воды (точные объемы реагентов и концентрацию KI ука-
зывает преподаватель). Для установления равновесия между слоем 
четыреххлористого углерода и водным слоем колбы с содержи-
мым помещают в перемешивающее устройство ЛАБ-ПУ-02 и пе-
ремешивают на нем в течение 15 мин. 

2. Для определения точной концентрации исходного раствора 
I2 в KI в три колбы на 50 мл наливают пипеткой по 1–2 мл исход-
ного раствора иода и титруют тиосульфатом натрия до появления 
светло-желтой окраски, после чего добавляют в раствор несколько 
капель водного раствора крахмала (индикатор) и титруют далее до 
исчезновения синей окраски. При расчете исходной молярной 
концентрации раствора иода 2

2

H O
0,IC  используют среднеарифметиче-

ское значение трех параллельных титрований. 
3. По истечении 15 мин колбы со смесями снимают с переме-

шивающего устройства, содержимое колб вливают в делительные 
воронки и оставляют в них до полного разделения слоев (10–15 мин). 
Нижний слой (раствор иода в тетрахлорметане) сливают в одну 
колбу, верхний слой (раствор иода в воде) – в другую. 
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4. Для определения концентрации иода в водном слое отби-
рают пипеткой 5–10 мл этого слоя и титруют 0,01 н раствором 
тиосульфата натрия, после чего по результатам титрования рас-
считывают молярную концентрацию иода в водном слое 

2I ,кажC , 
которая в действительности является кажущейся, поскольку пред-
ставляет собой сумму равновесных концентраций I– и I2  

 2
2 2

H O
I ,каж I I

.C C C −= +  (5.78) 

Количество молей иода, содержащегося в водном слое в виде 
I2 и 3I ,−  рассчитывают, исходя из объема водного слоя, равного 
сумме объемов раствора I2 в KI и воды, взятых в начале опыта, и 
кажущейся молярной концентрации иода 

2I ,кажC . 
5. Общее количество молей иода, введенного в реакционную 

смесь, определяют на основании молярной концентрации исход-
ного раствора I2 в KI ( 2

2

H O
0,IC ) и его объема, взятого для опыта. 

6. Разность между общим количество молей иода (п. 5) и 
количеством молей иода, содержащихся в водном слое (п. 4), 
позволяет рассчитать количество молей иода в слое CCl4. Зная 
количество молей иода в слое CCl4 и объем этого слоя, находят 
молярную концентрацию иода в тетрахлорметане 4

2

CCl
IC . Равно-

весную концентрацию иода в водном слое 2
2

H O
IC  определяют по 

формуле (5.77), подставив в нее значения K и 4
2

CCl
IC . Равновес-

ную концентрацию 3I
−  рассчитывают как разность между кажу-

щейся (
2I ,кажC ) и равновесной ( 2

2

H O
IC ) концентрациями иода в 

водном слое 

 2
2 23

H O
I ,каж II

.C C C− = −  (5.79) 

Для определения равновесной концентрации I– из исходной 
концентрации KI (с учетом разбавления) вычитают равновесную 
концентрацию 3I

−  
 

3I 0,I I
.C C C− − −= −  (5.80) 

7. На основании найденных по уравнениям (5.77), (5.79) и 
(5.80) равновесных концентраций 3I ,−  I– и I2 по формуле (5.76) оп-
ределяют концентрационную константу равновесия реакции 
(5.75), после чего с помощью выражения (5.37) вычисляют вели-
чину TFΔ  этой реакции. 
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5.13. Лабораторная работа № 13 
Определение коэффициента  

распределения иода между водой 
и органическим растворителем 

 
 
Цель работы: определить коэффициент распределения иода 

между водой и органическим растворителем; найти 
2I

ε . 
Приборы, оборудование, реактивы: фотометр КФК-3-01; пе-

ремешивающее устройство ЛАБ-ПУ-02; колбы со стеклянными 
пробками на 50 мл (7 шт.); мерный цилиндр на 25 мл (2 шт.); де-
лительные воронки на 50 мл (2 шт.); раствор I2 в воде (

20,IC  = 
= 0,01 моль · л–1); органический растворитель (CCl4, C6H12, C7H14); 
дистиллированная вода. 

 
Ход работы 

 
1. В колбе со стеклянной пробкой на 50 мл приготовить 20 мл 

водного раствора I2 с концентрацией 0,0050–0,0075 моль · л–1 
(точную концентрацию раствора (

2IC ) указывает преподаватель). 
2. В две колбы со стеклянными пробками на 50 мл поместить 

по 10 мл приготовленного водного раствора I2 и по 10 мл органи-
ческого растворителя, после чего колбы с содержимым поместить 
на перемешивающее устройство ЛАБ-ПУ-02 и перемешивать на 
нем в течение 15 мин. 

3. По истечении 15 мин колбы со смесями снять с перемеши-
вающего устройства, содержимое колб перелить в делительные 
воронки и оставить в них до полного разделения слоев (10–15 
мин), после чего слить органический и водный слои в колбы со 
стеклянными пробками**. 

4. При помощи фотометра КФК-3-01 трижды измерить опти-
ческую плотность каждого водного слоя (длина волны 440 нм, кю-
вету сравнения заполнить дистиллированной водой), после чего по 
результатам шести измерений рассчитать среднее значение опти-
ческой плотности (D*) 
                                                 

** Поскольку ρCCl4 > ρH2O, а ρC6H12
, ρC7H14

 < ρH2O, то при использовании в каче-
стве органического растворителя CCl4 органический слой будет нижним (верхним – 
водный), а при использовании C6H12 или C7H14 – верхним (нижний – водным). 
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 2
2 2

H O*
I I ,D C l= ε  (5.81) 

где 
2I

ε  – молярный коэффициент поглощения I2, л · моль–1 · см–1 
(при λ = 440 нм); 2

2

H O
IC  – равновесная концентрация I2 в водном 

слое; l – толщина кюветы, см. C помощью фотометра КФК-3-01 
трижды измерить оптическую плотность исходного водного 
раствора I2 с известной концентрацией (

2IC ), найдя по результатам 
измерений среднее значение 

 
2 20 I 0,I .D C l= ε  (5.82) 

6. Рассчитать молярный коэффициент поглощения иода 
2I

ε , 
выразив его из уравнения (5.82): 

2 2I 0 0,I/ .D C lε =  Поскольку в опы-
тах с обеими смесями использовалась одна и таже кювета (l = const), 
из уравнений (5.81) и (5.82) следует, что 2

22

H O *
I 0I / .C C D D=  

7. Рассчитав равновесную концентрацию иода в органическом 
слое (например, в тетрахлорметане, 4

2

CCl
IC ) 

 4 2
22 2

CCl H O
0,II I ,C C C= −  (5.83) 

по уравнению (5.77) вычисляют коэффициент распределения иода 
между водой и органическим растворителем. 

 
 
 

5.14. Лабораторная работа № 14 
Изучение взаимной растворимости  

в трехкомпонентной системе 
 
 
5.14.1. Теоретическая часть 
 
Вода (H2O) и уксусная кислота (CH3COOH), а также уксус-

ная кислота и бензол (C6H6) неограниченно взаимно растворимы 
друг в друге, тогда как взаимная растворимость воды и бензола 
очень мала, поэтому диаграмма растворимости в системе H2O–
CH3COOH–С6H6 имеет следующий вид (рис. 5.2). Линия на диа-
грамме, называемая кривой расслоения, отделяет гомогенную 
область (лежащую над кривой) от гетерогенной (лежащую под 
кривой). 
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Для построения диаграммы состояния взаимной растворимо-
сти трех жидкостей на практике часто используют метод титрова-
ния. Этот метод заключается в том, что, приготовив ряд гомоген-
ных смесей двух компонентов (например, В и С) различного со-
става, поочередно титруют эти смеси, а также чистый компонент 
В третьим компонентом А до помутнения. Помутнение указывает 
на насыщение титруемой жидкости третьим компонентом и на по-
явление в системе второй жидкой фазы. 

 
Рис. 5.2. Диаграмма растворимости тройной системы  

H2O–CH3COOH–C6H6 

Так, например, если смешать 4 мл бензола (вещество В) и 6 мл 
уксусной кислоты (вещество С), то полученный раствор будет со-
стоять из 40 об. % вещества В и 60 мол. % вещества С, а его фигу-
ративной точкой на диаграмме будет точка a (рис. 5.2). При добав-
лении к полученному раствору воды фигуративная точка системы 
будет перемещаться по линии abA (рис. 5.2), причем в точке b сис-
тема станет двухфазной (жидкость помутнеет). Положение точки b 
на диаграмме легко найти, рассчитав состав системы по формулам 

 A
A

A B C
,V

V V V
ϕ =

+ +
  (5.84) 

 B
B

A B C
,V

V V V
ϕ =

+ +  
 

A (H2O) B (C6H6)

C (CH3COOH)

ϕB, об. % 

ϕA, об. % ϕC, об. % 
a 

D 

1 фаза

F 

2 фазы

b 
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 C
C

A B C
,V

V V V
ϕ =

+ +  
 

где ϕА, ϕВ и ϕC – объемные доли компонентов А, В и С соответст-
венно; VA – объем воды (компонент А), пошедшей на титрование; 
VB и VC – объемы компонентов В и С, взятых для приготовления 
исходного раствора. 

Проведя серию аналогичных опытов, можно построить пра-
вую ветвь кривой расслоения. Для построения левой ветви прово-
дят аналогичную серию экспериментов, готовя из компонентов А 
и С исходные гомогенные и растворы и оттитровывая полученные 
жидкости компонентом В. По описанной выше методике экспери-
ментально получают диаграмму растворимости в трехкомпонент-
ной системе, состав которой выражен в объемных долях (или про-
центах). Используя справочные значения плотностей компонентов 
А, В и С (ρА, ρВ и ρС), состав систем, отвечающих кривой расслое-
ния, можно выразить в массовых долях: 

 A
A

A B C
,m

m m m
ω =

+ +
  (5.85) 

 B
B

A B C
,m

m m m
ω =

+ +  
 

 C
C

A B C
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m m m
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+ +  
 

где ωА, ωВ и ωC – массовые доли компонентов соответственно А, В 
и С; mA = ρАVA – масса воды (компонент А), пошедшей на титро-
вание; mВ = ρВVВ и mС = ρСVС – массы компонентов В и С, взятых 
для приготовления исходного раствора. 

Зная молярные массы компонентов (MA, MB и MC), состав систем, 
отвечающих кривой расслоения, можно выразить в молярных долях 
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где xА, xВ и xC – массовые доли компонентов соответственно А, В 
и С; nA = mА / MA – количество молей воды (компонент А), по-
шедшей на титрование; nВ = mВ / MA и nA = mА / MA – массы ком-
понентов В и С, взятых для приготовления исходного раствора. 

Таким образом, используя метод титрования и необходимые 
справочные данные, можно построить диаграмму растворимости 
в трехкомпонентной системе в объемных, массовых и молярных 
долях (%). 

 
 
5.14.2. Порядок выполнения работы 
 
Цель работы: построить диаграмму растворимости в трех-

компонентной системе. 
Приборы, оборудование, реактивы: колбы (стаканчики) на 50 мл 

(5 шт.); мерные цилиндры на 20 мл (2 шт.); бюретка для титрова-
ния; дистиллированная вода (компонент А); органическая непо-
лярная жидкость (C6H6, C6H5CH3, C6H12) (компонент В); органиче-
ская полярная жидкость (CH3COOH, CH3COCH3) (компонент С). 

 
Ход работы 

 
1. Отмерив с помощью соответствующих мерных цилиндров 

необходимые объемы компонентов В и С (значения объемов ука-
зывает преподаватель), в 5 колбах на 50 мл готовят исходные рас-
творы общим объемом 10 мл. 

2. Заполнив бюретку для титрования дистиллированной во-
дой, поочередно оттитровывают полученные растворы водой 
(компонент А) до их помутнения*. Рассчитав состав систем с по-
мощью формул (5.84), заносят полученные данные в табл. 5.5, по-
сле чего по ним строят диаграмму растворимости в трехкомпо-
нентной системе в об. %. 

Таблица 5.5 
Результаты измерений 

VA, мл VB, мл VC, мл ϕА, об. % ϕВ, об. % ϕC, об. % 
      
                                                 

* После добавления каждой порции титранта (воды) содержимое колбы 
перемешивают; если после перемешивания раствор просветляется (вновь ста-
новясь прозрачным), титрование продолжают до тех пор, пока помутнение 
после перемешивания перестает исчезать. 
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3. Выписав из табл. 10 справочника [9] значения плотностей 
жидкостей А, В и С при температуре опыта, определяют массы 
компонентов систем и состав систем в масс. % (вычисления про-
водят по формулам (5.85)), после чего заносят результаты расче-
тов в табл. 5.6 и строят по ним диаграмму растворимости в трех-
компонентной системе в мас. %. 

Таблица 5.6 
Результаты расчетов 

mA, г mB, г mC, г ωА, мас. % ωВ, мас. % ωC, мас. % 
      

 
4. Рассчитав молярные массы компонентов А, В и С, по фор-

мулам (5.86) рассчитывают состав систем в мол. %, заносят ре-
зультаты в табл. 5.7 и строят по данным таблицы диаграмму рас-
творимости в трехкомпонентной системе в мол. %. 

Таблица 5.7 
Результаты расчетов 

nA, моль nB, моль nC, моль xА, мол. % xВ, мол. % xC, мол. % 
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Таблица П.1 
Значения стандартных теплот образования ( ,298 ,fHΔ  кДж · моль–1),  

абсолютных молярных стандартных энтропий ( 298 ,S  Дж · моль–1 · К–1), 
стандартных энергий Гиббса образования ( ,298 ,fGΔ  кДж · моль–1)  

и стандартных молярных изобарных теплоемкостей  
( ,298 ,pc  Дж · моль–1· К–1) простых веществ, соединений и ионов  

в водных растворах 

Вещество ,298fHΔ  298S  ,298fGΔ  ,298pc  
1 2 3 4 5 

Простые вещества 
Ag (кр.) 0 42,55 0 25,44 
C (алмаз) 1,83 2,37 2,83 6,11 
C (графит) 0 5,74 0 8,54 
Cl2 (г.) 0 222,98 0 33,93 
Fe (кр.) 0 27,15 0 24,98 
H2 (г.) 0 130,52 0 28,83 
I2 (г.) 62,43 260,60 19,39 36,90 
O2 (г.) 0 205,04 0 29,37 
S2 (г.) 128,37 228,03 79,42 32,51 
Sn (кр.) 0 51,55 0 21,59 

Неорганические соединения 
AgCl (кр.) –126,78 96,23 –109,54 50,79 
AgNO3 (кр.) –124,52 140,92 –33,60 93,05 
Al2O3 (кр.) –1675,69 50,92 –1582,27 79,04 
Al2(SO4)3 (кр.) –3441,80 239,20 –3100,87 259,41 
CO (г.) –110,53 197,55 –137,15 29,14 
CO2 (г.) –393,51 213,66 –394,37 37,11 
COS (г.) –141,70 231,53 –168,94 41,55 
COCl2 (г.) –219,50 283,64 –205,31 57,76 
CaC2 (кр.) –59,83 69,96 –64,85 62,72 
CaCO3 (кр.) –1206,83 91,71 –1128,35 83,47 
CaO (кр.) –635,09 38,07 –603,46 42,05 
Ca(OH)2 (кр.) –985,12 83,39 –897,52 87,49 
Fe2O3 (кр.) –822,16 87,45 –740,34 103,76 
FeS2 (кр.) –177,40 52,93 –166,05 62,17 
HCl (г.) –92,31 186,79 –95,30 29,14 
HF (г.) –273,30 173,67 –275,41 29,14 
H2O (г.) –241,81 188,72 –228,61 33,61 
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Продолжение табл. П.1 

1 2 3 4 5 
H2O (ж.) –285,83 69,95 –237,23 75,30 
H2O (кр.) –291,85 (39,33) – 41,17 
H2S (г.) –20,60 205,70 –33,50 33,44 
MgCl2 (кр.) –644,8 89,54 –595,30 71,25 
MgCO3 (кр.) –1095,85 65,10 –1012,15 76,11 
MgO (кр.) –601,49 27,07 –569,27 37,20 
NH3 (г.) –45,94 192,66 –16,48 35,16 
NO (г.) 91,26 210,64 87,58 29,86 
NO2 (г.) 34,19 240,06 52,29 36,66 
PbCO3 (кр.) –699,56 130,96 –625,87 87,45 
PbO (желт.) –217,61 68,70 –188,20 45,77 
PbO (красн.) –219,28 66,11 –189,10 45,81 
PbO2 (кр.) –276,56 71,92 –217,55 64,77 
PbS (кр.) –100,42 91,21 –98,77 49,48 
SO2 (г.) –296,90 248,07 –300,21 39,87 
SO3 (г.) –395,85 256,69 –371,17 50,09 
SiCl4 (г.) –657,52 330,95 –617,62 90,37 
SiCl4 (ж.) –687,85 239,74 –620,75 145,27 
SiF4 (г.) –1614,94 282,38 –1572,66 73,64 
SiO2 (кр.) –910,94 41,84 –856,67 44,43 
SnO2 (кр.) –580,74 52,30 –519,83 52,59 
TiCl4 (г.) –763,16 354,80 –726,85 95,45 
TiCl4 (ж.) –804,16 252,40 –737,32 145,20 
TiO2 (рутил) –944,75 50,33 –889,49 55,04 
TiO2 (анатаз) –933,03 49,92 –877,65 55,21 

Органические соединения 
CH4 (г.) –74,85 186,27 –50,85 35,71 
C2H2 (г.) 226,75 200,82 209,21 43,93 
C2H4 (г.) 52,30 219,45 68,14 43,56 
C2H6 (г.) –84,67 229,49 –32,93 52,64 
C3H8 (г.) –103,85 269,91 –23,53 73,51 
C6H6 (г.) 82,93 269,20 129,68 81,67 
C6H6 (ж.) 49,03 173,26 124,38 135,14 
CH3OH (г.) –201,00 239,76 –162,38 44,13 
CH3OH (ж.) –238,57 126,78 –166,27 81,60 
C2H5OH (г.) –234,80 281,38 –167,96 65,75 
C2H5OH (ж.) –276,98 160,67 –174,15 111,96 
C3H7OH (г.) –257,53 324,80 –163,01 87,11 
C3H7OH (ж.) –304,55 192,88 –170,70 148,60 
CH3COOH (г.) –434,84 282,50 –376,68 66,50 
CH3COOH (ж.) –484,09 159,83 –389,36 123,43 
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Окончание табл. П.1 

1 2 3 4 5 
C6H5NH2 (г.) 86,86 319,20 166,67 108,40 
C6H5NH2 (ж.) 31,09 191,29 149,08 190,79 
(NH2)2CO (кр.) –333,17 104,60 –197,15 93,14 
CHCl3 (г.) –101,25 295,64 –68,52 65,73 
CCl4 (г.) –100,42 310,12 –52,23 83,76 
C2H5Cl (г.) –111,72 275,85 –60,04 62,72 

Ионы в водных растворах 
Ag+ 105,75 73,39 77,10 – 
Ba2+ –524,05 8,79 –547,50 – 
Cl– –167,07 56,74 –131,29 – 
Cu2+ 66,94 –92,72 65,56 – 
Fe2+ –87,86 –113,39 –84,88 – 
Fe3+ –47,70 –293,30 –10,53 – 
H+ 0 0 0 – 
OH– –230,02 –10,71 –157,35 – 
SO4

2– –909,26 18,20 –743,99 – 
Zn2+ –153,64 –110,62 –147,16 – 

Таблица П.2 
Значения стандартных теплот сгорания химических соединений 

( сгор,298HΔ , кДж · моль–1); продуктами реакции являются  
CO2,газ, H2Oж, N2,газ, HClгаз  

Вещество – сгор,298HΔ Вещество – сгор,298HΔ  
Сграфит 393,51 COгаз 282,92 
Салмаз 395,34 H2,газ 285,83 

Углеводороды 
CH4,газ (метан) 890,31 C4H10,газ (бутан) 2877,13 

C2H2,газ (ацетилен) 1299,63 C5H12,ж (пентан) 3509,20 
C2H4,газ (этилен) 1410,97 C5H12,газ (пентан) 3536,15 

C2H6,газ (этан) 1559,88 C6H6,ж (бензол) 3267,58 
C3H8,газ (пропан) 2220,00 C6H6,газ (бензол) 3301,51 

Кислородсодержащие соединения 
CH2Oгаз (формальдегид) 561,07 C2H4O2,газ (уксусная к-та) 923,83 

CH2O2,ж (муравьиная к-та) 254,58 C2H6Oж (этанол) 1370,68 
CH4Oж (метанол) 726,60 C2H6Oгаз (этанол) 1412,86 

C2H4Oгаз (ацетальдегид) 1193,07 C4H10Oж (диэтиловый эфир) 2726,71 
C2H4O2,ж (уксусная к-та) 874,58 C12H22O11,кр (сахароза) 5646,73 

Азотсодержащие соединения 
CH4ON2,тв (мочевина) 632,20 C6H7Nж (анилин) 3396,20 
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Таблица П.3 
Значения средних изобарных теплоемкостей простых веществ  

и химических соединений ( ,298- ,p Tc  Дж · моль–1 · К–1) 

Вещество T, К 
500 600 700 800 900 

O2 (г.) 30,28 30,87 31,34 31,74 32,09 
S2 (г.) 34,18 34,64 34,97 35,24 35,42 

Al2O3 (кр.) 96,67 101,16 104,55 107,25 109,47 
Al2(SO4)3 (кр.) 315,82 331,54 343,67 353,55 361,85 

CO (г.) 29,74 29,99 30,24 30,47 30,69 
CO2 (г.) 42,02 43,43 44,56 45,52 46,37 

CaO (кр.) 46,76 47,76 48,55 49,19 49,74 
CaCO3 (кр.) 95,86 99,86 103,03 105,69 107,97 
PbO2 (кр.) 66,16 67,8 69,43 71,06 72,69 
PbS (кр.) 50,41 50,87 51,33 51,79 52,25 
SO2 (г.) 44,16 45,41 46,43 47,28 48,03 
C2H2 (г.) 48,72 50,83 52,75 54,49 56,06 
C3H8 (г.) 94,39 103,52 112,02 119,90 127,15 
C6H6 (г.) 110,94 123,02 133,98 143,81 152,50 

Таблица П.4 
Значения коэффициентов уравнения 2

, ' /p Tc a bT c T= + +   

или 2
,p Tc a bT cT= + +  для простых веществ и химических соединений  

( ,p Tc , Дж · моль–1 · К–1) 

Вещество 
Коэффициенты уравнения , ( )p Tc f T=  Температурный 

интервал, К a b ⋅ 103 c’ ⋅ 10–5 c ⋅ 106 
O2 (г.) 31,46 3,39 –3,77 – 298–3000 
S2 (г.) 36,11 1,09 –3,51 – 298–2000 

Al2O3 (кр.) 114,55 12,89 –34,31 – 298–1800 
Al2(SO4)3 (кр.) 366,31 62,59 –112,47 – 298–1100 

CO (г.) 28,41 4,10 –0,46 – 298–2500 
CO2 (г.) 44,14 9,04 –8,54 – 298–2500 

CaO (кр.) 49,62 4,52 –6,95 – 298–1800 
CaCO3 (кр.) 104,52 21,92 –25,94 – 298–1200 
PbO2 (кр.) 53,14 32,64 – – 298–1000 
PbS (кр.) 46,74 9,20 – – 298–1392 
SO2 (г.) 46,19 7,87 –7,70 – 298–2000 
C2H2 (г.) 26,44 66,65 – –26,48 298–1000 
C3H8 (г.) 1,72 270,75 – –94,48 298–1500 
C6H6 (г.) –21,09 400,12 – –169,87 298–1000 
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Таблица П.5 
Интегральные молярные теплоты растворения  

солей в воде при 298 К 

m, 
моль · (кг H2O)–1 

,mHΔ  кДж · моль–1 
NaCl KCl KBr KI KNO3 NH4Cl NH4NO3 

0,00 3,89 17,23 20,04 20,50 34,93 14,73 25,77 
0,01 4,06 17,39 20,17 20,67 35,03 14,85 25,77 
0,02 4,10 17,44 20,25 20,71 35,02 14,94 25,79 
0,05 4,18 17,51 20,29 20,73 34,94 15,02 25,82 
0,1 4,25 17,55 20,33 20,71 34,77 15,10 25,75 
0,2 4,27 17,57 20,29 20,67 – 15,19 25,56 
0,3 4,25 17,55 20,25 20,59 – 15,23 25,38 
0,4 4,16 17,50 20,15 20,42 – 15,27 25,21 
0,5 4,10 17,43 20,04 20,29 – 15,27 25,06 
1,0 3,79 17,28 19,54 19,73 – 15,31 24,31 
2,0 3,18 16,72 18,68 18,62 – 15,27 23,05 
3,0 2,66 16,17 17,99 17,66 – 15,23 21,97 
4,0 2,26 15,75 17,36 16,82 – 15,19 21,17 
5,0 1,99 – 16,82 16,09 – 15,15 20,46 
6,0 1,88 – – 15,47 – 15,10 19,92 

Насыщ. р-р 1,95 15,45 16,49 14,07 – 15,02 – 
mнасыщ 6,15 4,82 5,70 8,98 – 7,35 – 

Таблица П.6 
Интегральные молярные теплоты растворения  

кислот и оснований в воде при 298 К 

m, 
моль · (кг H2O)–1 

,mH−Δ  кДж · моль–1 
HCOOH HCl HNO3 H2SO4 NH3 NaOH KOH 

55,51 0,83 26,23 13,11 28,07 29,54 – – 
18,50 0,79 56,85 24,30 48,99 32,76 28,89 41,80 
11,10 0,67 64,05 28,73 58,03 33,60 37,76 48,24 
6,94 0,58 68,23 31,12 64,60 – 41,92 51,76 
3,70 0,55 70,99 32,46 70,17 – 42,84 53,62 
1,85 0,56 72,59 32,76 72,68 34,48 – – 
1,11 0,60 73,28 32,74 73,35 34,52 42,53 54,33 
0,555 0,66 73,85 32,75 73,97 34,56 42,34 54,45 
0,111 – 74,52 32,90 76,73 – 42,36 54,75 
0,0555 – 74,68 32,98 78,58 – 42,47 54,87 
0,0111 – 74,93 33,13 84,43 – 42,66 55,10 
0,0028 – 75,04 – 89,62 – – – 

0 0,71 75,14 33,34 96,19 34,64 42,87 55,31 
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Таблица П.7 
Интегральные молярные теплоты растворения  

солей, образующих кристалллогидраты, при 298 К 

Вещество Число молей H2O 
на 1 моль соли 

,mH−Δ  кДж · моль–1 

BaCl2 400 11,18 
BaCl2·H2O 400 –7,74 
BaCl2·2H2O 400 –18,74 

CuSO4 500 68,37 
CuSO4·H2O 500 40,42 
CuSO4·3H2O 500 12,68 
CuSO4·5H2O 500 –10,50 

Na2CO3 400 23,43 
Na2CO3·7H2O 400 –45,86 

Na2CO3·10H2O 400 –69,04 
Na2HPO4 500 25,94 

Na2HPO4·2H2O 500 0,17 
Na2HPO4·7H2O 500 –45,86 
Na2HPO4·12H2O 500 –96,06 

ZnSO4 500 77,28 
ZnSO4·H2O 500 42,13 
ZnSO4·6H2O 500 –4,31 
ZnSO4·7H2O 500 –18,87 
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