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ИЗ ПРЕДИСЛОВИЯ К ПЕРВОМУ ИЗДАНИЮ

Настоящее учебное пособие предназначено прежде всего для 
будущих инженеров, поэтому автор старался избежать абстракт
ности и излишней теоретизации изложения, которая могла бы 
привести к тому, что сущность материала и его практическое зна
чение остались бы скрытыми за формально-математическими вы
кладками, за обилием формул и уравнений. Это не означает, ко
нечно, что курс сведен к набору рецептов, поскольку подобное из
ложение не могло бы создать достаточно прочного теоретического 
фундамента и не позволило бы разобраться во всем многообразии 
практических задач.

При изложении материала основное внимание уделено термо
динамике газовых систем; термодинамика растворов рассмотрена 
менее полно, а растворов электролитов еще меньше.

Известно, что многие чисто термодинамические уравнения не 
имеют практической ценности, так как содержат величины, кото
рые либо вовсе не известны, либо оценены приближенно. Отсю
д а — невозможность в этих случаях довести анализ конкретной 
задачи хотя бы до приблизительной оценки значения искомой ве
личины. Поэтому, отдавая должное теории, автор вместе с тем 
приводит много различных приближенных полуэмлирических и 
эмпирических закономерностей, позволяющих быстро и с доста
точной для практической цели точностью получить необходимые 
или предсказать отсутствующие данные.

Для технолога плодотворное овладение термодинамикой мыс
лимо лишь тогда, когда он видит применение теории к решению 
различных практических задач. Поэтому в настоящем пособии 
много примеров; они способствуют закреплению теоретических 
знаний и приобретению устойчивых навыков расчета.

Большая часть расчетных примеров связана с технологией не
органических производств и химической переработки топлива. 
Расчеты подобраны по возможности так, чтобы можно было со
поставить их результаты с экспериментальными данными.

Почти все рисунки и примеры составлены автором на конкрет
ном материале справочников и журнальных статей (некоторые 
заимствованы из монографий, учебников и задачников), что по
зволяет использовать их данные в расчетах.
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В книге много таблиц, содержащих важнейшие свойства р аз
личных веществ. Данные этих таблиц приведены не только в ка
честве иллюстрации каких-либо закономерностей, а могут исполь
зоваться и для вычислений.

В конце книги помещен краткий список литературы, в кото
рой, в свою очередь, можно найти более обширный перечень 
источников по данному вопросу. На некоторые источники ссылки 
приведены непосредственно в тексте.

В конце первой главы есть список наиболее часто встречаю
щихся обозначений с указанием единиц измерения. Последние в 
тексте опущены; они приводятся лишь в тех случаях, когда отли
чаются от указанных в списке.

1949 г.



ПРЕДИСЛОВИЕ К ТРЕТЬЕМУ ИЗДАНИЮ

При подготовке учебного пособия к новому изданию у автора 
возникают два противоположных стремления: с одной стороны, 
сохранить книгу по возможности неизменной, с другой — внести 
в нее новый материал, отражающий перемены в науке и накоп
ленный (прежде всего автором) опыт преподавания. Чем значи
тельнее интервал между изданиями, тем сильнее второе стремле
ние. С момента выхода второго издания настоящей книги прошло 
более двадцати лет. Однако автор не счел необходимым коренным 
образом перерабатывать книгу, хотя и внес значительные измене
ния, добавил новый материал, пересмотрел данные всех таблиц 
(а в связи с этим и ряд расчетов), существенно расширил список 
литературы.

Опыт преподавания физической химии и химической термоди
намики приводит к убеждению, что «химизация» этих курсов спо
собствует их усвоению и их использованию. С другой стороны, 
многолетнее чтение курса общей и неорганической химии убедило 
автора в необходимости его термодннамизации, что не только спо
собствует повышению научного уровня этого курса, но и подго
тавливает студента к восприятию материала термодинамических 
разделов курса физической химии и курса самой химической тер
модинамики, повышая тем самым уровень преподавания фундамен
тальных химических дисциплин в целом и обеспечивая их эффектив
ность. Все это побудило несколько усилить элементы «эмпирической 
термодинамики» в предлагаемом издании. В частности, отра
жена связь термодинамических свойств с природой веществ, 
с периодическим законом Д. И. Менделеева, даны некоторые до
полнительные примеры использования приближенных методов 
расчета. Ограничения объема книги не позволили, однако, осу
ществить это в должной мере. В достаточно полной степени это 
было сделано лишь для энтропии, понимание смысла которой 
обычно вызывает у студентов затруднения.

Автор с сердечной признательностью вспоминает проф. В. А. Ки
реева, которому он многим обязан, его постоянную доброжелатель
ность и ценные советы, сделанные при рецензировании книги.

Автор считает своим приятным долгом выразить благодар
ность канд. техн. наук М. Л. Карапетьянц за помощь в работе.



Глава  I

ВВЕДЕНИЕ

§ 1. ПРЕДМЕТ И МЕТОД ТЕРМОДИНАМИКИ

Физические и химические явления в термодинамике иссле
дуются главным образом с помощью двух основных законов, на
зываемых п е р в ы м  и в т о р ы м  н а ч а л а м и  т е р м о д и н а м и к и .  Первое 
начало следует из закона сохранения энергии и вещества. Второе 
начало, характеризующее направление процессов, было сформу
лировано в XIX в. К нынешнему столетию относится открытие 
т р е т ь е г о  з а к о н а  т е р м о д и н а м и к и , который не столь широк и все
объемлющ, как первый и второй, но имеет важное значение для 
теоретического анализа химических процессов.

Совокупность закономерностей, выведенных математическим 
путем на основе логического развития указанных законов термо
динамики, является содержанием к л а с с и ч е с к о й  (ф е н о м е н о л о г и ч е 
с к о й ) т е р м о д и н а м и к и .  Она построена по чисто дедуктивному 
принципу: законы термодинамики рассматривают как опытные об
общения и из них выводят следствия для различных частных 
случаев.

Термодинамика — наука о макросистемах. Отдельные частицы 
(молекулы, атомы, электроны и т. д.) или небольшое их число не 
являются предметом ее изучения. Состояние рассматриваемых 
объектов в термодинамике определяется непосредственно измеряе
мыми величинами, характеризующими вещества; структура веще
ства и механизм процесса не рассматриваются.

Слияние некоторых разделов термодинамики и статистической 
механики привело к возникновению с т а т и с т и ч е с к о й  т е р м о д и н а 
м и к и ; с ее помощью удалось выяснить физический смысл величин, 
входящих в термодинамические уравнения, найти абсолютное 
значение величин, для которых термодинамика дает лишь отно-* 
сительные значения. Статистический метод явился весьма плодо
творным при рассмотрении второго начала и при расчете хими
ческих равновесий.

Термодинамика позволяет a priori определить принципиальную 
невозможность того или иного процесса и тем самым избежать 
постановки опытов, обреченных на неудачу. Однако термодинами* 
ческий анализ, определяя «движущую силу» процесса, позволяет 
указать только его направление. Для нахождения скорости про
текания процесса необходимо знать величину сопротивления,
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определение которого связано с рассмотрением механизма про
цесса, а последний термодинамикой не изучается. В силу этого 
при исследовании явлений, подобных диффузии и теплопередаче, 
термодинамический метод неприменим *.

Исторически сложившееся название предмета не отвечает его 
содержанию; в термодинамике процесс «движения теплоты» не 
рассматривается; поэтому аналогия в терминах «термодинамика» 
и «гидродинамика» («аэродинамика») лишь словесная.

Обычно принято различать общую (или физическую), техни
ческую и химическую термодинамики.

В общей термодинамике излагаются теоретические основы тер
модинамики, ее законы и их приложение преимущественно к фи
зическим явлениям (к свойствам твердых, жидких и газообраз
ных тел, к электрическим и магнитным явлениям, излучению 
и т. д.).

В технической термодинамике основные законы рассматри
ваются в приложении к процессам взаимного превращения теп
лоты и работы; главная ее цель — разработка теории тепловых 
двигателей для рационального их конструирования и эксплуа
тации.

В химической термодинамике изучается применение законов 
термодинамики к химическим и физико-химическим явлениям. 
В ней рассматриваются главным образом:

1) тепловые балансы процессов, включая тепловые эффекты 
физических и химических процессов;

2) фазовые равновесия для индивидуальных веществ и смесей;
3) химическое равновесие.
Тепловые балансы составляют на основе первого начала тер

модинамики. Анализ фазового и химического равновесий осуще
ствляют на основе второго и третьего начал в термодинамике.

Изучение законов, которые описывают химические и физиче
ские равновесия, имеет особое значение в химической термодина
мике; их ^знание позволяет решать, не прибегая к опыту, многие 
важнейшие задачи, встречающиеся в производственной, проектной 
и научно-исследовательской работе. Главными задачами являются 
следующие:

1) определение условий, при которых данный процесс стано
вится возможным (без совершения работы извне);

2) нахождение пределов устойчивости изучаемого вещества 
(совокупности веществ) в тех или иных условиях;

3) выяснение, каким путем можно уменьшить количество по
лучающихся при реакции нежелательных веществ или даже во
все избежать их образования, т. е. подавить или устранить побоч
ные реакции;

* В последние десятилетия получила развитие термодинамика необратимых 
процессов, в которой анализируется течение различных процессов во времени 
(см. [Б 24, 25, 37, 60, 80, 84, 88]).
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4) выбор оптимального режима процесса (температуры, дав
ления, концентрации реагентов) и т. д.

Экспериментальным путем остается лишь найти условия, бла
гоприятствующие протеканию процесса с достаточной скоростью 
(если термодинамический расчет указывает на принципиальную 
его осуществимость).

Следующие два примера могут служить иллюстрацией значе
ния термодинамики в химии.

1. Восстановление окиси железа в доменном процессе можно 
представить суммарным уравнением Fe30 4 +  4СО =  3Fe +  4C 02f. 
Отходящие газы содержат много окиси углерода. Решив, что при
чиной неполноты восстановления является недостаточное время 
соприкосновения угля с рудой, в прошлом столетии стали строить 
более высокие печи. Были затрачены огромные средства, однако 
результаты оказались отрицательными — содержание СО практи
чески не уменьшилось. Позднее термодинамическим расчетом было 
установлено, что эта реакция в условиях доменной печи может 
протекать лишь до определенного предела, и значительное содер
жание окиси углерода неизбежно.

2. В конце прошлого века были предприняты попытки получе
ния алмаза из графита, но безуспешно. После того, как удалось 
определить свойства обеих модификаций углерода, выяснилось, 
что получение искусственного алмаза осуществлялось в условиях, 
в которых более устойчивым являлся графит.

§ 2. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ОПРЕДЕЛЕНИЯ

1. Системы и их классификация

Термодинамическому анализу предпосылают выделение рас
сматриваемой совокупности тел, называемой системой. Она обычно 
ограничена физическими, т. е. естественными, границами; иногда 
удобно условное ограничение системы произвольными воображае
мыми поверхностями. Остальная часть пространства образует 
внешнюю (окружающую) среду.

Совокупность тел, могущих энергетически взаимодействовать 
между собой и с другими телами и обмениваться с ними веще
ством, называется термодинамической системой. Взаимодействие 
термодинамической системы (в дальнейшем будем называть ее про
сто системой) с внешней средой связано с передачей теплоты и 
совершением работы.

Термодинамическая система, которая не обменивается энергией 
и веществом с другими системами, называется изолированной.

Любая система характеризуется определенным состоянием; 
если оно не изменяется во времени, т. е. в системе отсутствуют 
потоки вещества и энергии и ее неизменность не обусловлена ни
какими внешними процессами, то система находится в равновес
ном состоянии.
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Система называется гетерогенной, если она состоит из различ
ных по своим свойствам частей, разграниченных поверхностями 
раздела. Система, в которой нет поверхностей раздела, называется 
гомогенной. Гомогенные системы однородны, но иногда обладают 
неоднородностью, обусловленной непрерывным (от точки к точке) 
изменением свойств во всем объеме (пример — столб воздуха).

Совокупность частей гетерогенной системы, разделенных по
верхностями раздела и характеризующихся в отсутствие внешнего 
поля сил одинаковыми физическими свойствами во всех своих точ
ках, называется фазой.

2. Термодинамические параметры

Состояние термодинамической системы характеризуется сово
купностью величин, называемых термодинамическими парамет
рами. Термодинамическим параметром может быть любое свой
ство системы, если оно рассматривается как одна из независимых 
переменных, определяющих состояние системы. Среди свойств си
стемы различают экстенсивные, зависящие от количества веще
ства, например объем, и интенсивные, не зависящие от количества 
вещества: температура, мольный (удельный) объем, концентрация 
и т. д. Значение экстенсивного свойства равно сумме значений 
этого же свойства отдельных частей системы.

Параметры состояния, поддающиеся непосредственному опре« 
делению, принято считать основными. К ним относятся темпера
тура, давление, плотность, мольный (удельный) объем, концент
рация. Внутренняя энергия, энтальпия, энтропия и другие пара
метры обычно рассматриваются как функции основных. Прочие 
свойства изучаются только в специальных случаях; так, например, 
показатель преломления рассматривается в термодинамике опти
ческих явлений.

Важно подчеркнуть, что термодинамические параметры состоя
ния Системы характеризуют лишь д а н н о е  ее состояние, никак не 
свидетельствуя о предшествующих состояниях. При переходе си
стемы из одного состояния в другое изменение ее свойств не за
висит от пути перехода [процесса), а определяется лишь началь
ным и конечным ее состоянием, т. е. термодинамическими пара
метрами в этих двух состояниях. В частности, если система, выйдя 
из некоторого начального состояния и претерпев ряд изменений, 
вновь в него возвращается, т. е. совершает круговой процесс 
(цикл), то она в конце процесса приобретает те же свойства, ко
торые имела в исходном состоянии. Таким образом можно от
влечься от природы процесса и характеризовать изменение си
стемы, рассматривая лишь ее начальное и конечное состояния.

Независимость изменения свойств системы от пути перехода не подтвержда
ется на практике в тех случаях, когда скорость изменения состояния системы 
меньше скорости изменения внешних условий. Подобные явления наблюдаются 
для жидкостей только при очень низких температурах, зато оесьма характерны
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для твердых тел вследствие медленности протекания в них структурных преоб
разований, вызванных изменением внешних условий. Поэтому твердое тело, по
падающее в результате различных процессов в одни и те же условия (напри
мер, в первоначальные), может обладать различными свойствами. Так, быстрое 
охлаждение сплава (закалка) позволяет удержать его в состоянии, соответ
ствующем высокотемпературному равновесию, а последующее нагревание способ
ствует переходу в устойчивое состояние. Меняя скорость охлаждения и после
дующего нагревания, а также продолжительность выдержки сплава при различ
ных температурах, можно получить сплавы с разнообразными свойствами, в той 
или иной степени приближающиеся к равновесной структуре. Подвергнув, на
пример, термообработке закаленную сталь, удается привести ее частично (путем 
отпуска) или полностью (путем отжига) в термодинамически устойчивое со
стояние.

Хотя нередко приходится иметь дело с системами, находящимися в состоя
нии заторможенного равновесия (таковы силикаты, высокая вязкость которых 
препятствует достижению равновесия), это tie отражается на правильности ре
зультатов термодинамических расчетов. Всегда можно представить столь незна
чительную скорость изменения внешних условий, что состояние системы в каж
дый момент будет им соответствовать.

В технической термодинамике, поскольку содержание предмета 
сводится к анализу работы различных машин, рассматриваются 
круговые процессы. Поэтому изучение предмета целесообразно по
строить на методе циклов. В химической же термодинамике воз* 
можно применение и иного метода. Ведь в химии и химической 
технологии осуществляются процессы, в результате которых си
стема из одного состояния переходит в другое, отличное от исход
ного. По отношению к п р а к т и ч е с к о м у  применению химиче
ского процесса принцип цикла нерационален. Поэтому часто поль
зуются методом функций, основанным на независимости измене
ния свойств системы от характера процесса, тем более, что он 
проще метода круговых процессов. При помощи метода функций 
можно рассматривать многие сложные задачи, решение которых 
с помощью метода круговых процессов гораздо труднее и иногда 
приводит к громоздким операциям.

Давление  и т е м п е р а т у р а

Давление характеризует взаимодействие системы с внешней 
средой. Это параметр состояния, определяемый силой, действую
щей в теле на единицу площади поверхности по нормали к ней. 
Если система находится в равновесии, то давление одинаково во 
всех ее частях и равно внешнему давлению.

В отличие от давления температуру, которая определяет меру 
интенсивности теплового движения молекул, нельзя выразить че
рез простые величины. Прежде всего устанавливают понятие р а з 
но с т и  температур, т. е. степени отклонения тела от термического 
равновесия с другим телом, находящимся при том же давлении. 
При соприкосновении тел, имеющих разные температуры, за счет 
перехода теплоты от более нагретого тела к менее нагретому про
исходит выравнивание температур — система переходит к состоя
нию термического равновесия.
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Для. количественного определения температуры может служить 
любое свойство вещества, изменение которого связано с измене
нием температуры (объем, электрическое сопротивление, термо
электродвижущая сила и т. д.). При измерении температуры 
чаще всего используют изменение объема (длины). Термометри
ческое вещество приводят в соприкосновение с водой, которую 
обычно выбирают в качестве эталона. Измеряют объемы этого ве
щества, отвечающие двум хорошо воспроизводимым значениям 
температуры — точкам плавления льда и кипения воды. Разность 
объемов делят на равное количество частей (например, на 100). 
Таким образом получают эмпирическую шкалу температур.

Значение градуса температуры и начало ее отсчета, вообще 
говоря, п р о и з в о л ь н ы .  В качестве эталона можно было бы вы
брать не воду, а любое другое вещество (лишь бы его свойства 
однозначно изменялись с температурой, были воспроизводимы 
и легко поддавались измерению); можно было бы выбрать другие 
состояния эталонного вещества и разность объемов термометриче
ского вещества разделить на иное число частей.

Такая произвольность исчезает, если пользоваться так назы
ваемой термодинамической (абсолютной) шкалой температур, ос
нованной на втором начале термодинамики (см. гл. IV). Началь
ной точкой этой у н и в е р с а л ь н о й  шкалы является значение 
предельно низкой температуры — абсолютный нуль, равный 
—273,15°С. Показания по абсолютной шкале совпадают с темпе
ратурой, измеренной по термометру, который наполнен газом, на
ходящимся под ничтожно малым давлением (теоретически — иде
альным газом).

С введением абсолютной шкалы измерение температуры и само 
представление о ней освобождается от индивидуальных особен
ностей термометрического вещества. Связь между свойствами ве
ществ получает наиболее простое выражение,

Уравнение состояния

Свойства, совокупностью которых определяется состояние си
стемы, связаны друг с другом: с изменением одного из них изме
няется по крайней мере еще одно. Это взаимосвязь находит выра
жение в функциональной зависимости термодинамических пара
метров. Уравнение, связывающее термодинамические параметры 
системы в равновесном состоянии, называется уравнением со
стояния. Так, уравнение cp(P,V, Т) =  0 является . уравнением со
стояния чистого вещества, если отсутствуют электрическое и маг
нитное поля, можно пренебречь энергиями гравитационной и 
поверхностной, объем равномерно заполнен и во всех частях си
стемы давление и температура постоянны. Для гомогенной смеси 
(раствора) появится еще одно условие — постоянство концентра
ции веществ по всему объему. В случае гетерогенной системы
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каждая фаза будет характеризоваться своим уравнением со
стояния.

В тех относительно редких случаях, когда приходится иметь дело с про
цессами, протекающими в поверхностных слоях, необходимо вводить новую ве
личину— поверх ногти vio энергию П^ппимеп чтобы определить состояние капли 
жидкости в равновесии с паром, необходимо учесть также кривизну поверхно
сти (см. гл. VII, § 6), так как в данном случае поверхностная энергия относи
тельно велика (если капля к тому же песет электрический заряд, то появится 
новая переменная, и давление насыщенного пара изменится). Вообще при изу
чении различных свойств высокодисперсных систем следует учитывать влияние 
размера частиц. Так, теплоемкость мельчайших (~200 А) кристаллов MgO на 
7% больше теплоемкости крупных кристаллов.

Если всякое состояние, удовлетворяющее перечисленным выше условиям, мо
жет быть выражено уравнением состояния, то обратное заключение неверно. Так, 
можно указать значения Я, V и Т, удовлетворяющие уравнению состояния 
ф(Р, V, Т) =  0, но не отвечающие никаким физически возможным состояниям. 
Примером этого служит состояние, соответствующее любой точке на любой из 
изотерм Ван-дер-Ваальса при температуре ниже критической и участку кривой, 
на которой {дР1дУ)т >  0 (см. с. 83).

Вследствие взаимосвязи между свойствами системы для опре
деления ее состояния достаточно указать лишь некоторое число 
свойств. Так, состояние газа можно считать заданным, если ука
заны два параметра, например температура и давление: значение 
объема определится из уравнения состояния 1/=ср(Р , Т).

Графически уравнение cp(P, V, Т ) = 0  является уравнением по
верхности, построенной на трех взаимно перпендикулярных осях, 
каждая из которых соответствует одному термодинамическому 
параметру. Поэтому любое равновесное состояние системы, опре
деляемое некоторой совокупностью числовых значений парамет
ров, изобразится точкой, лежащей на полученной термодинамиче
ской поверхности. Такая точка называется фигуративной, а по
верхность — характеристической. При изменении состояния си
стемы фигуративная точка перемещается на поверхности, описы
вая некоторую кривую.

Таким образом, термодинамическая поверхность представляет 
геометрическое место точек, изображающих равновесные состоя
ния системы в функциях от термодинамических параметров.

3. Работа и теплота

Работа и теплота являются количественными характеристи
ками двух форм о б м е н а  энергией между системой и окружаю
щей средой. Работа процесса — это энергия, передаваемая одним 
телом другому при их взаимодействии, не зависящая от темпера
туры этих тел и не связанная с переносом вещества от одного 
тела к другому.

Работа (А) , совершаемая системой, обусловлена в з а и м о д е й 
с т в и е м  между системой и внешней средой, в результате которого 
преодолеваются внешние силы, нарушившие равновесие в системе. 
Работа определяется суммой произведений д е й с т в у ю щ и х
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на с и с т е м у  сил на соответствующий путь (давления на 
изменение объема, поверхностного натяжения на изменение по
верхности и т. д.). Если единственной действующей на систему си
лой является в н е ш н е е  давление, то многочлен, выражающий 
работу, превращается в одночлен. Для элементарного процесса, 
в течение которого внешнее давление можно считать неизменным, 
этот одночлен принимает вид P d V. Условимся рассматривать, если 
особо не оговорено, системы, подверженные действию только дав
ления, и почти не будем касаться тех случаев, когда работа не мо<'

жет быть выражена через J Р dV .
Положительной в термодинамике принято считать работу, про

изводимую системой над средой (например, при расширении газа, 
парообразовании, диссоциации). В случаях, когда работа произ
водится внешними силами (например, при сжатии газа), ее счи
тают отрицательной.

Энергия, передаваемая одним телом другому при их взаимо
действии, зависящая лишь от температуры этих тел и не связан
ная с переносом вещества от одного тела к другому, называется 
теплотой процесса. Выделение или поглощение теплоты (Q) си
стемой является результатом нарушения термического равновесия 
между системой и внешней средой. Теплоту, подводимую к си
стеме, в термодинамике принято считать положительной, а отдан
ную ею — отрицательной. Так, тепловой эффект экзотермической 
химической реакции является отрицательным, а эндотермической — 
положительным. Процесс, при котором система не получит теплоты 
извне и не отдает ее, называется адиабатным.

4. Обратимые и необратимые процессы

Всякое изменение системы, связанное с изменением хотя бы 
одного термодинамического параметра, носит название термоди
намического процесса.

Пусть система, находящаяся в состоянии термодинамического 
равновесия, испытывает со стороны внешней среды непрерывные 
бесконечно малые воздействия, в результате которых она прохо
дит п о с л е д о в а т е л ь н ы й  р я д  р а в н о в е с н ы х  с о с т о я 
ний;  если при этом совершается максимально возможная ра
бота, то в системе протекает равновесный процесс.

Из определения следует, что характерными особенностями рав
новесного процесса являются следующие.

1. Двухсторонность (так как направление процесса опреде
ляется бесконечно малым воздействием на систему).

2. Отсутствие каких-либо потерь (так как система совершает 
максимально возможную работу).

3. Равенство сил, действующих на систему (давление, электри
ческое поле и т. д. в зависимости от природы процесса), силам, 
противодействующим со стороны системы (точнее, бесконечно ма-
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лая разность их значения). Только при равновесном расширении 
газа можно пользоваться уравнением

2

А =  J Р dV 
[

где Р — давление в системе .

Поэтому только при равновесном расширении идеального газа, 
для 1 моль которого P V  =  RT

А =  ^ Р  d V  d V

1 I
При неравновесном расширении

Л < \ Ц - *
I

4. Равенство температур системы и внешней среды (точнее, 
бесконечно малое различие между ними), если система не изоли
рована адиабатной оболочкой.

5. Бесконечно большая длительность процесса для любого ко
нечного изменения состояния системы. Эта особенность обуслов
лена бесконечно малой скоростью процесса. Действительно, если 
скорости конечны, то бесконечно малого изменения действующей 
силы будет недостаточно для течения процесса. Это объясняется 
возникновением конечных разностей в величинах Р и Т как в са
мой системе, так и между системой и внешней средой и появле
нием потерь, например, на трение. Таким образом, хотя эта осо
бенность в термодинамике является несущественной (поскольку 
длительность процесса в ней не рассматривается), она имеет 
большое практическое значение.

Если равновесный процесс протекает бесконечно медленно, то 
обратное утверждение в общем случае не верно. Так, разрядка 
конденсатора через очень большое сопротивление происходит 
весьма медленно, однако равновесным процессом не является. 
Возможны и противоположные случаи, когда процесс протекает 
с конечной скоростью, но является равновесным (быстрые про
цессы, происходящие в условиях, когда силы трения практически 
отсутствуют). Однако и те, и другие случаи — редкое исключение. 
Процесс, при котором система проходит через неравновесные 
состояния, называется неравновесным процессом. Он является след
ствием к о н е ч н о г о  воздействия на систему,находящуюся в рав
новесии. Нарушение связи между системой и внешней средой, со
общившей системе толчок и вызвавшей тем самым возникновение 
неравновесного процесса, не приводит к его прекращению. Дру
гими словами, неравновесный процесс, начавшись, будет проте
кать в изолированной системе до тех пор, пока в ней вновь не
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наступит состояние равновесия. Таким образом, неравновесный 
процесс является о д н о с т о р о н н и м .  При этом вследствие ко
нечной скорости процесса и наличия потерь (например, на трение) 
совершаемая системой работа меньше, чем при равновесном про
цессе.

Система, совершившая равновесный процесс, может вернуться 
в исходное положение, пройдя в обратном процессе те же равно
весные состояния, которые она проходила в прямом процессе. Это 
свойство равновесного процесса называется его обратимостью. По
этому обратимым называется термодинамический процесс, после 
которого система и взаимодействующие с ней системы (окружаю
щая среда) могут возвратиться в начальное состояние.

Если же они не могут возвратиться в начальное состояние, т. е. 
в результате протекания процесса в прямом и обратном направ
лениях в окружающей среде или в самой системе останутся ка
кие-либо изменения, то процесс называют необратимым *.

Очевидно, что необратимы не только неравновесные, но 
и псевдоравновесные процессы, при которых система, проходя че
рез равновесные состояния, не совершает максимальной работы.

Различие между необратимыми (неравновесными) и обрати
мыми (равновесными) процессами** можно иллюстрировать сле
дующими примерами.

1. Рассмотрим расширение газа, находящегося под поршнем 
в цилиндре с абсолютно теплопроводными стенками (цилиндр на
ходится в термостате). Если давление газа уравновешивается не
которым конечным числом одинаковых грузов конечного веса, то 
в результате последовательного (по одному) снятия с поршня 
этих грузов объем газа каждый раз будет изменяться на опреде
ленную величину. После снятия каждого груза происходит резкий 
спад давления и расширение газа. Как только объем газа достиг
нет значения, отвечающего новому весу, в системе наступит равно
весие. Затем снимают следующий груз. В координатах Р — V опи
санный процесс изобразится нисходящей ломаной линией (рис. 1а), 
число ступенек которой равно числу снятых с поршня грузов.

Наоборот, накладывание каждого груза вызывает резкое по
вышение давления и уменьшение объема; как только объем газа 
станет равным его объему перед снятием груза, процесс прекра
тится. Поэтому возвращение системы в исходное состояние (сжа
тие) с помощью последовательного наложения тех же грузов изо
бразится восходящей ломаной линией. Очевидно, что и прямой, 
и обратный процессы необратимы.

* Понятие термодинамической обратимости и необратимости не следует пу
тать с соответствующими понятиями химии.

** Говорить об обратимых или необратимых процессах можно лишь в тех 
случаях, когда рассматривается изолированная система. В отношении же неизо
лированных систем, строго говоря, следует применять термины, «равновесная» и 
«неравновесная». Но так как достаточным условием ог рати мости процессов яв
ляется их равновесность, то в дальнейшем в основном будем применять только 
термины «обратимость» и «необратимость».
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Проведем тот же эксперимент, заменив грузы на более мел
кие (рис. 16). Хотя в этом случае больше точек соприкосновения 
обеих линий (характеризующих равновесное состояние системы), 
однако процесс по-прежнему будет необратимым.

В пределе, когда грузы бесконечно малы (а число их беско
нечно велико), система непрерывно проходит как в прямом, так 
и в обратном направлениях через состояния равновесия. Такой 
процесс (рис. \в) будет обратимым.

А Б в
Рис. 1. Схема необратимых {А, Б) и обратимого (В) процессов

Работа необратимого процесса равна 

АИ'  о б р = Х р ‘ д,/<
V,

где Р* — внешнее давление; AVi — изменение объема, отвечающее данному дав
лению (при снятии соответствующего груза).

С уменьшением степени необратимости, т. е. по мере прибли
жения процесса к равновесному, число членов этой суммы рас
тет, а значения ДVi уменьшаются, в соответствии с чем растет 
и работа, производимая системой. В пределе, когда процесс ста
новится обратимым и число членов Р*ДКг- увеличивается до беско
нечности, а каждое слагаемое становится бесконечно малым (так 
как ДУ*->0), работа достигает максимальной величины

Лобр =  J Р d.V
v\

Из рис. I следует, что площадь, численно равная работе обра
тимого расширения, максимальна (сравнение обратимого процесса 
с необратимым имеет смысл лишь при одних и тех же начальном 
и конечном состояниях системы, как это и сделано в данном 
случае).

Если работа совершается над системой, то в обратимом про
цессе работа будет минимальной (площадь под кривой на рис. 1# 
меньше, чем площадь под восходящими ломаными линиями на 
рис. \А  и Б),
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Работа, затрачиваемая при обратимом процессе (минимальная 
работа), равна работе, полученной от системы в том же об- 
ратимом процессе (максимальной работе). Это также видно из 
рис. Is.

2. Если бы процессы зарядки и разрядки аккумуляторов были 
обратимыми, то кривые обоих процессов совпали бы. В действи
тельности на зарядку затрачивается большая, а при разрядке по
лучается меньшая работа, чем при обратимом процессе (рис. 2).

Введение понятия «обратимый процесс» может показаться не
оправданным. В природе протекают только термодинамически 
необратимые процессы, ибо все реальные изменения происходят 
во времени (т. е. с конечной скоростью) при конечных разностях 
между силами, действующими на систему и им противодействую

щими, и сопровождаются различ
ными потерями, связанными 
с трением, теплопередачей, диф
фузией, лучеиспусканием и т.д. *.

Примерами процессов, практически 
не отличающихся от обратимых, могут 
служить:

1) движение поршня, разделяющего 
два газа, которые находятся при давле
ниях, отличающихся друг от друга на 
весьма малую величину;

2) кристаллизация из насыщенного 
раствора, где ничтожно малое изменение

давления или температуры вызывает парообразование или конденсацию раство
рителя и тем самым осаждение или растворение вещества;

3) компенсация э. д. с. какого-либо гальванического элемента присоедине
нием к нему другого элемента с противоположно направленной э. д. с., когда, 
изменяя э. д. с. на величину порядка ±10_в В, заставляют реакцию в элементе 
протекать в прямом или в обратном направлении.

Однако термодинамика, успешно применяемая к техническим 
проблемам, является наукой именно об о б р а т и м ы х  процессах.

Целесообразность применения понятия об обратимом процессе 
объясняется рядом соображений.

Во-первых, любой реальный процесс всегда можно представить 
протекающим в условиях, сколь угодно близких к условиям проте
кания обратимого процесса (т. е. в пределах ошибок опыта его 
можно считать обратимым). Этим объясняется также применение 
в термодинамике таких понятий, как изолированная система, аб
солютный вакуум, идеальный газ, идеальный раствор, абсолютный 
нуль температур и других, т. е. различных предельных представ
лений.

Во-вторых, сравнивая любой реальный процесс с обратимым, 
можно в каждом отдельном случае установить возможность увели
чения эффективности процесса.

о.д.с..В

Рис. 2. Кривые зарядки и разрядки 
свинцового аккумулятора.

* Лишь вблизи абсолютного нуля, где необратимые эффекты становятся не
ощутимыми, реальные процессы приближаются к обратимым.
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В-третьих, только при обратимом процессе термодинамические 
параметры приобретают однозначность и становятся возможными 
термодинамические расчеты, определяющие изменения различных 
свойств системы в обратимом процессе. Найденные изменения 
в силу независимости изменения свойств системы от пути про* 
цесса будут совпадать с изменениями свойств, сопровождающими 
необратимый процесс (при совпадении исходного и конечного 
состояния систем). Да и графически изобразить необратимые 
процессы невозможно; любая точка в соответствующей системе ко
ординат, например в системе координат Р —Т , характеризуя равно
весное состояние, превращается для системы, совершающей необ-* 
ратимый процесс, в неопределенную область. Эта область, раз
меры которой тем значительнее, чем сильнее отличается состояние 
системы от равновесия, будут заключать в себе совокупность 
точек, охватывающую некоторый интервал равновесных состояний. 
Поэтому графически можно изобразить только обратимый про* 
цесс. Следовательно, рис. \а  и б имеет условный характер, иллю
стрируя неопределенность значений Р и V между соответствую
щими равновесными состояниями системы.

Вопрос об обратимости и необратимости процессов связан со 
вторым началом термодинамики, которое будет рассмотрено ниже 
(см. гл. IV).

Пример 1. Над невесомым поршнем, под которым находится в цилиндре 
газ, расположен ряд стержней, вставленных в стенки цилиндра по его высоте; 
нижний стержень удерживает поршень. При поочередном (снизу вверх) удале
нии этих стержней поршень перемещается и происходит расширение газа. Будет 
ли данный процесс обратимым, если стержни расположены на бесконечно ма
лом расстоянии друг от друга, а поршень (над ним вакуум) перемещается без 
трения?

Решение. Рассматриваемый процесс будет псевдоравновесным, а поэтому и 
необратимым, так как газ при своем расширении не будет производить работы 
(отсутствует противодавление). Для того чтобы процесс стал обратимым, надо 
стержни заменить грузом и постепенно загружать поршень, подводя одновре
менно теплоту, эквивалентную совершаемой газом работе.

5. Математические соотношения, связывающие 
параметры состояния

Независимость изменения какого-нибудь свойства системы от 
характера протекающего процесса означает, что бесконечно малое 
изменение свойства является полным дифференциалом. Докажем 
это положение. Пусть z является каким-либо свойством системы, 
определяемым двумя другими свойствами х и у, т. е. z =  q>(x, у); 
тогда выражение

d z  — М d x  -\- N  d y  (1,1)

в котором М и N  также функции х и у, является полным диффе
ренциалом. Это означает, что

d z  =  (d z jd x )y d x  -f {дг}ду)х d y  ( I, 2)
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Сравнивая (I, I) и (1,2), видим, что
M =  (dzldx)y и N =  (dztdy)x (1,3)

отсюда
(дМ}ду)х — д*г/ду дх и {дМ/дх)у — d*zfdх ду (I, 4)

Но значение производных не зависит от порядка дифференциро
вания, поэтому

(дМ!ду)х =  (дН1дх)у (Г, 5)

Так доказывается п е р в а я  теорема о полном дифференциале.
Если в уравнении (1,1) М и JV не удовлетворяют (1,5), то d z  

не является полным дифференциалом — обратная теорема, кото
рую также нетрудно доказать. В этом случае рассматриваемый 
двучлен является просто некоторой бесконечно м.алой величиной, 
другими словами, z  не является свойством системы.

В т о р а я  теорема гласит: е с л и  п о д ы н т е г р а л ь н а я  в е л и ч и н а  е с т ь  
п о л н ы й  д и ф ф е р е н ц и а л , то  р е з у л ь т а т  и н т е г р и р о в а н и я  н е  з а в и с и т  
о т  п у ти  п е р е х о д а  ( и н т е г р и р о в а н и я ) ,  а  о п р е д е л я е т с я  т о л ь к о  к о о р 
д и н а т а м и  к о н е ч н о й  и н а ч а л ь н о й  то ч е к .

Действительно, если z  =  у ( х , у ) ,  то 
2 2

г2 — г, =* J dz =  J dtp {х, у) =  ф (х7, у7) — <р (*„  ух) (I, 6)
1 1

Легко доказывается также и обратная теорема.
Из второй теоремы вытекает как следствие т р е т ь я :  и н т е г р а л  

о т  п о л н о г о  д и ф ф е р е н ц и а л а  п р и  и н т е г р и р о в а н и и  п о  з а м к н у т о м у  
к о н т у р у  р а в е н  н у л ю  и обратная теорема: е с л и  к р у г о в о й  и н т е г р а л  
р а в е н  н у л ю , т. е. если

ф  dz = 0  (1 .7)

то  п о д ы н т е г р а л ь н а я  в е л и ч и н а  п р е д с т а в л я е т  с о б о й  п о л н ы й  д и ф ф е 
р е н ц и а л .

В предыдущих уравнениях фигурировали лишь две перемен
ные; мы ограничиваемся лишь этим случаем, поскольку он, как 
будет видно из дальнейшего, является наиболее распростра
ненным.

Так как большинство термодинамических процессов протекает 
в условиях неизменности какого-либо параметра, то в термодина
мике широко применяются частные производные. Они связаны со
отношением *:

{dzfdx)y{dxldy)2 {dyldz)x =  — I Т

• Выражение (1,2) при г =  const примет вид:
0 =  {дг/дх)у (дх)г +  (dzjdy)x (ду)г 
или 0 =  {dzfdx)y (dxfdy)z -f (dzfdy)x

Умножив обе части последнего уравнения на {ду/дг)Х1 получим (1,8).
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Это соотношение, позволяющее найти любую из производных, 
когда известны остальные, и отвечающее функциональной зависи
мости ф (*,*/, г) =  0, можно записать по-разному, так как в качестве 
первого сомножителя можно взять любую частную производ
ную. Если при этом обратить внимание на закономерность в пере
мещении букв, отвечающих трем переменным в уравнении (1,8), 
то написание последующих частных производных не вызовет за
труднений.

Пример 2. Дана зависимость V — ф( V, Т), где V — внутренняя энергия си
стемы. Какой вид будет иметь уравнение, связывающее изменение U с измене
нием Я и Г, если зависимость V — <р(Я, Т) известна?

Решение. На основании (1,2)
dU (dU/dV)T dV +  (dUfdT)v dT 

dV =  (dV/dP)T dP  +  (dV}dT)p dT 

Подставив значение dV из второго уравнения в первое, получим

или

( Ж )
V дР Л

(*L \
V дТ )i

Подобным путем можно осуществить переход от одного ряда независимых 
переменных к другому ряду и в иных случаях

Пример 3. Показать, что величина dz =  xdy -f- ydx является полным диф
ференциалом.

Решение. Из (1,5) непосредственно сле
дует, что dz является полным дифференциа
лом. Это же можно подтвердить и графически.

Представим себе ряд кривых, проведенных 
в системе координат у — х и соединяющих не
которые точки 1 и 2 (рис. 3).

Для любой из этих кривых интеграл 
2 2

 ̂ U dy +  у dx)= *  ̂ и, у) 
1 1

Рис. 3 . Независимость измене
ния свойств от характера про

цесса.
К примеру j

будет иметь одно и то же значение, равное 
сумме двух площадей, одна из которых обра
зована данной кривой, двумя вертикалями, 
опущенными на ось абсцисс из точек / и 2, и 
осью абсцисс, а другая — данной кривой, дву
мя горизонталями, проведенными из тех же 
точек до оси ординат, и осью ординат. По
этому суммарное изменение z при перемещении из / в 2 по какой-либо кривой 
и при возвращении в исходную точку по другому пути должно быть согласно 
(1,7) равно нулю

Конкретизируем расчет.
Представим, что в качестве системы рассматривается 1 моль газа, например, 

метана, а а качестве переменных х, у н г взяты соответственно температура.
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давление н свойство, называемое энтальпией Н (см. с. 36), Пусть перемещение 
из точки /, характеризующей состояние системы со свойствами Гь Я, и /Л, в 
точку 2, которой отвечает состояние системы со свойствами Г2, Я2 и Л/2. осу
ществляется двумя способами:

1) изобарное нагревание до Т2 с последующим изотермическим сжатием от 
Р 1 до Я2;

2) изотермическое сжатие до Я2 с последующим изобарным нагреванием от 
Т | до 7У

В обоих случаях изменение энтальпии метана будет одинаковым; в соот
ветствии с уравнением (1,6) оно равно

Чтобы получить числовой результат, надо располагать зависимостью 
[дН/дТ)Р от Г и (дН/дР)т от Р. Эти производные (см. с. 53 и 91) равны 
гдЩ дТ)р=*Ср  и (dHfdP) т ■ = V — Т(дVfdT) Р (Ср — изобарная теплоемкость), 
Поэтому

Следовательно, для вычисления # 2 — Нх по первому способу надо распола- 
п ть  температурной зависимостью изобарной теплоемкости метана при низком 
давлении А (допустим, 1 атм) в интервале температур — Т2 и зависимостью 
объема метана и наклона изобар от давления (в интервале Р\ — Я2) при высо
кой температуре 7Y При втором способе расчета понадобятся значения V — 
*= <р(Я) и {дУ/дТ)Р =  <р(Я) при низкой температуре и СР =  ср (Г) при высо
ком давлении.

Оба способа расчета должны дать одинаковые результаты, поэтому выби
рается тот, для которого имеются экспериментальные данные. Так как значе
ния С р  — ф(Т) сжатых газов мало доступны и не всегда достаточно надежны 
(их измерение и расчет весьма затруднительны), целесообразно выбрать первый 
путь.

Пример 4. Показать с помощью уравнения (1,8), что модуль упругости 
тела m =  — [dP/(dV/V)]T равен у /а Я, где

коэффициент расширения

и

коэффициент давления

Решение. В соответствии с (1,8)

(дР1дТ)у -» -  (dP/dV)T (dVJdT)p

Умножив и разделив правую часть этого уравнения на V, получим

Так как (d P jd T ) у =* у P t то m s s  y P Jа. 
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§ 3. ТЕРМИНЫ И ОБОЗНАЧЕНИЯ

В связи с тем, чго вопрос о механизме превращения в термо
динамике не рассматривается, уравнения, которыми записываются 
процессы, связывают лишь исходное (левая часть уравнения) 
и конечное (правая часть уравнения) состояния системы. Каждая 
химическая формула будет обозначать не только природу веще
ства, но и количество его (один моль).

Концентрацию вещества в смеси (растворе) в подавляющем 
большинстве случаев выражают в мольных долях

N,
«1 + «2 + «з+ ... +«л (1.9)

т. е. числом молей данного вещества пи отнесенным к общему 
числу молей п\ +  п2 +  +  пк (см. также с. 224).

В скобках у химической формулы вещества указывается со
кращенная характеристика его физического состояния. Если особо 
не оговорено, считается, что вещество находится под давлением 
в 1 атм, а его агрегатное состояние отвечает нормальным ус
ловиям.

При необходимости характеризовать процесс его уравнение 
будет сопровождаться записью ДЯ, что означает приращение свой
ства X при переходе системы из исходного состояния в конечное, 
т. е. ДХ =  £  Якон — 2  Хисх (в Расчете на I моль). Так, запись

Н20  (к) =  Н20  (ж), А К =  —2 мл

означает, что плавление 1 моль льда, происходящее при атмо
сферном давлении и 0°С, сопровождается уменьшением объема, 
равным 2 мл.

Запись X =  const будет обозначать лишь факт постоянства 
данного свойства (вследствие наложения какого-либо ограничения 
на систему) и не указывает величины постоянной. Поэтому везде 
применяется обозначение const без индексов. Для указания лю
бой функциональной зависимости также приводится одно обозна
чение (ср).

Список важнейших обозначений с указанием единиц измере
ния приведен ниже.

В тексте единицы измерения опущены и приводятся лишь в тех 
случаях, когда не совпадают с указанными в списке. Таким обра
зом, определенной величине всегда будет соответствовать одна 
и та же единица измерения. Например, Р и Т соответствуют абсо
лютному давлению в физических атмосферах и температуре в гра
дусах абсолютной шкалы. Экстенсивные величины выражаются 
дробью, знаменатель которой отвечает одному молю; например, 
единицы измерения V и 5 см3/моль и кал/(моль-К). В тех слу
чаях, когда рассматривают не мольные величины, а экстенсивные 
свойства безотносительно к количеству вещества, никакие новые

27



обозначения не вводят, а подразумевают лишь, что данная вели
чина отвечает общему количеству вещества (в ряде случаев это 
оговаривается).

СПИСОК ВАЖ НЕЙШ ИХ ОБОЗНАЧЕНИЙ

А —  работа, произведенная системой (кал/моль);
А' —  полная работа, за вычетом работы против внешнего давления 

(кал/моль); 
а —  активность;
С —  теплоемкость [кал/(моль-К)];
Е  —  электродвижущая сила (В );
F  —  энергия Гельмгольца (изохорно-изотермический потенциал) 

(кал/моль);
—  A f j .  —  максимальная работа (кал/моль);

S  —  постоянная Фарадея; 
f —  фугитивность (атм): число степеней свободы;

G  —  энергия Гиббса (изобарно-изотермический потенциал) 
(кал/моль);

—  A G p т  —  максимальная полезная работа (кал/моль); 
g  —  статистический вес;
// —  энтальпия (кал/моль);
А —  постоянная Планка;
/ —  постоянная интегрирования уравнения A G° =  f ( T ) j  
/ — условная химическая постоянная;
I  —  истинная химическая постоянная;

К а “  константа химического равновесия (для частных случаев также 
К р . К с , K n ) \

К  —  константа закона Генри; число компонентов; 
к —  постоянная Больцмана;

М  —  молекулярный вес; 
пг —  моляльность;

ЛГА —  число Авогадро;
N i — м о л ь н а я  д о л я  /- т о г о  к о м п о н е н т а ;  

п —  ч и сл о  м о л е й ;
Р  —  давление (атм);
Q —  теплота (кал/моль); сумма состояний;
R  —  универсальная газовая постоянная *;
5 —  энтропия (кал/(моль-К)];
Т  —  абсолютная температура (К) **; 
t  —  температура (°С);

U  —  внутренняя энергия (кал/моль);
V  —  объем (см3/моль);
X  —  экстенсивное свойство; 
г  —  коэффициент сжимаемости; 
а —  «остаточный» объем (R T / P — V)\
Y —  коэффициент активности; коэффициент фугитивности;
А —  конечное изменение свойства (положительная величина означает 

увеличение);
р —  плотность (моль/см3);
0 —  характеристическая температура (К );
р —  химический потенциал; дифференциальный дроссельный эффект 

(атм/К); ионная силё;

* Величина R  в книге принята равной 1,987 кал/К =  8,314-Ю7эрг/(моль-К) =  
=  0,848 кгм/(моль-К) =  82,06 мл-атм/(моль-К).

* •  Величина То0С в числовых примерах принята равной 273,2 К-
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fi — отношение объема к критическому объему (приведенный объ
ем);

v — частота колебаний;
п — отношение давления к критическому давлению (приведенное 

давление);
т — отношение абсолютной температуры к абсолютной критической 

температуре (приведенная температура);
Ф — число фаз; кажущаяся мольная величина.

Ве р х н и е  инде кс ы (как правило, относятся к фазе):
° — свойство вещества в стандартном состоянии или свойство чисто

го вещества;
¥  — свойство вещества, когда система находится в идеализирован

ном состоянии, отвечающем бесконечно малому давлению или бесконечно 
большому разбавлению;

г — газообразное состояние; 
ж — жидкое состояние; 
к — кристаллическое состояние.

Нижние  инде кс ы (как правило, относятся к компоненту), числовой 
индекс означает температуру; если он относится к другой величине, то сопрово
ждается соответствующим обозначением:

i — свойство i-того компонента системы;
О — свойство вещества (системы) при Т =  0;
X — свойство системы при постоянном параметре Х\

1 и 2 — свойства растворителя и растворенного вещества;
свойства системы в начальном и конечном состояниях;

N  — постоянство состава;
/ — относится ко всем компонентам, кроме компонента i\ 

н. т. к. —нормальная точка кипения;
кр — относится к критическому состоянию; 

равн — равновесное сосуществование.
Ссылки на литературу даны в квадратных скобках, причем буква означает 

раздел списка, помещенного в конце книги, а цифры — порядковый номер.



Г л а в а  II

ПЕРВОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ

§  1. СОДЕРЖАНИЕ ПЕРВОГО НАЧАЛА

Первое начало термодинамики — частный случай закона сохра
нения и превращения энергии в применении к процессам, сопро
вождающимся выделением, поглощением или преобразованием 
теплоты.

Закон сохранения энергии для различных форм механического 
движения неоднократно формулировался в качественном (Декарт, 
1640 г.) и количественном (Лейбниц, 1697 г.) видах. Первосте
пенное значение имели исследования М. В. Ломоносова (1745— 
1746 г.), в которых он подошел к обобщенному определению прин
ципа сохранения вещества и движения, получившего в дальней
шем признание в качестве общего закона природы. Трудами 
Г. И. Гесса (1836 г.), Майера (1842 г.), Джоуля (1847 г.) и Гельм
гольца (1847 г.) закон сохранения энергии был доказан для взаим
ного превращения теплоты в работу.

Закон сохранения и превращения энергии выражает неуничто- 
жимость движения не только в количественном, но и в качествен
ном смысле *, т. е. свидетельствует о беспредельной способности 
к превращению одной формы движения в другую.

1. Круговые процессы

Если в ряде систем происходят круговые термодинамические 
процессы и для каждого из них подсчитан баланс теплоты Q и ра
боты А, то согласно опыту вне зависимости от характера процесса 
и природы системы

Z  <?■ £  <?» £  Q»
£  ^

— const (II, I)

где Y,Qi— алгебраическая сумма теплот всех процессов, протекающих в I-той 
системе; — алгебраическая сумма всех работ, производимых r-той системой 
против в с ех  действующих на нее сил (давление, электродвижущая сила и 
др.); const — механический эквивалент теплоты, числовое значение которого за
висит от единиц измерения Q и А\ при одинаковых единицах измерения он ра
вен единице.

* Эн г е л ь с  Ф. Диалектика природы. М., 1952. См. с. 16.
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Уравнение ( I I ,1) устанавливает эквивалентность теплоты 
и работы.

В термодинамике ( З и Л  обычно выражают в калориях. Тогда 
постоянная в (II, 1) будет равна единице. При выбранном правиле 
знаков для Q и А она будет положительной.

Запишем уравнение (II, 1) в обобщенном виде:
Q — А или Q — А — О 

где
и А  —  ^  Ai ( I I»2)

Из (11,2) непосредственно следует, что невозможно построить 
такую машину, которая давала бы возможность увеличить коли
чество энергии в изолированной системе. Эта формулировка пер
вого начала часто дается в более сжатом виде: вечный двигатель 
(perpetuum mobile) первого рода невозможен *.

2. Некруговые процессы. Внутренняя энергия
Для некругового процесса Q ф  А, так как помимо превраще

ния теплоты в работу происходит изменение самой системы ** .
Допустим, что переход какой-либо системы из состояния 1 в со

стояние 2 можно осуществить несколькими путями (см. рис. 3). 
Выберем из них три и обозначим балансы теплоты и работы со
ответственно через <Эь Ль Q2, Л2; <3з, Л3.

Произведем два круговых процесса: 1) прямой переход по 
первому пути, обратный — по второму; 2) прямой переход по пер
вому пути, обратный — по третьему. Оба эти не зависимые один от 
другого процесса в соответствии с (11,2) могут быть представлены 
уравнениями

Qi +  Qs — Л| +  Л2 и Qi +  Qa=  +  А 3

Вычитая первое уравнение из второго, после преобразования 
получим

Q.2 —  /4 2 =  Q  з —  Л з

Распространим те же рассуждения на любое число циклов, 
в которых прямые пути совпадают, а обратные, возвращающие 
систему в исходное состояние, различаются; тогда получим 

Q2 — А 2 =  Q з — А з =  . . .  =  const

т. е. для некругового процесса величина Q — Л не зависит от пути 
перехода, а определяется только начальным и конечным состоя
ниями системы.

* Французская Академия наук еще в 1775 г. перестала принимать к рас
смотрению какие-либо проекты вечного двигателя. Они отсекались резолюцией 
«Считать, что не представлено», накладывавшейся на титульных листах подоб
ных проектов.

** Исключением являются процессы изотермического расширения (сжа
тия) идеального газа н некоторые химические реакции,
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Иначе говоря,-величина Q — А для любого процесса опреде
ляется изменением некоторого свойства системы. Это свойство на
зывается внутренней энергией (или энергией). Это — функция со
стояния системы, характеризующаяся тем, что ее приращение 
в любом процессе равно сумме теплоты, сообщенной системе, 
и работы, произведенной над ней.

Абсолютное значение энергии не может быть определено, так 
как нельзя привести систему в состояние, лишенное энергии. Од
нако никакого практического неудобства из этого не возникает, 
так как результатом протекания любого процесса является и з м е 
н е н ие  энергии. При желании можно вести отсчет от любого со
стояния системы, приписав ему условно значение энергии, равное 
нулю.

В общем случае энергия системы является функцией состояния 
системы и складывается из трех частей: 1) кинетической энергии 
движения системы в целом; 2) потенциальной энергии, обуслов
ленной положением системы в каком-либо внешнем поле (при ус
ловии, что термодинамическое состояние системы не изменяется 
при ее перемещении в этом поле); 3) внутренней энергии U.

Обычно в химической термодинамике рассматривают непо
движные системы в отсутствие внешнего поля; тогда полная энер
гия системы будет равна внутренней энергии. Последняя яв
ляется суммой: а) кинетической энергии молекулярного движения 
(поступательного и вращательного); б) межмолекулярной энер
гии, т. е. энергии взаимного притяжения и отталкивания частиц, 
составляющих систему; в) внутримолекулярной, т. е. химической 
энергии; г) энергии электронного возбуждения; е) внутриядерной 
энергии; ж) лучистой энергии и з) гравитационной энергии, об
условленной тяготением частиц вещества друг к другу.

В этом случае сообщенная системе теплота идет на прираще
ние внутренней энергии AU =  U2— U\ и на преодоление сопро
тивлений, препятствующих изменению состояния системы, т. е. на 
совершение работы.

Следовательно
Q — А =  и 2 — иX или Q =  \ U + A  (11,3)

(Здесь, как и везде, предполагается, что Q, А и AU выражены 
в одинаковых единицах.)

Для круговых процессов =  0, и уравнение (11,3) превра
щается в (П ,2).

После рассмотрения рис. 3 вывод уравнения (11,3) становится 
более наглядным. Однако напомним, что график соответствует 
обратимому процессу, а уравнение (11,3), так же, как и (11,2), 
охватывает и обратимые и необратимые процессы.

Хотя уравнение (11,3) справедливо лишь при допущении, что 
за счет подведенной теплоты система не становится подвижной, 
но его можно распространить и на случаи, когда это допущение 
нарушается, так как различия в кинетической энергии между ис*



ходным и конечным состояниями системы даже при значительном 
изменении скорости обычно не существенны. Например, расход 
теплоты на приобретение скорости даже в 40 м/с составляет 
всего лишь 0,19 ккал/кг. Однако для процессов, протекающих 
в турбинах, где скорости перемещения рабочего тела составляют 
несколько сот метров в секунду, пренебрегать кинетической энер
гией потока нельзя.

Энергия системы, как уже говорилось, складывается из 
энергий составных ее частей. Необходимо иметь в виду, что 
когда не исключена возможность взаимодействия системы 
с внешней средой, в системе могут происходить энергетические 
изменения.

В отличие от энергии теплота и работа не являются функ
циями состояния системы, так как они представляют р а з н ы е  
ф о р м ы  п е р е д а ч и  э н е р г и и .  Поэтому теплота и работа могут 
быть отнесены только к п р о ц е с с у ,  а не к с о с т о я н и ю .

Зависимость теплоты и работы от характера процесса оче
видна, например, из существования тепловых двигателей. Ведь 
если бы работа определялась только начальным и конечным со
стояниями системы, то для любого кругового процесса — а двига- 
гатели представляют периодически действующие машины — она 
равнялась бы нулю.

Для подтверждения независимости Д(У и зависимости Q и А 
от* способа осуществления процесса можно привести и такой про
стой пример: как при обратимом, так и при необратимом изотер
мическом расширении идеального газа ДС/ =  0, но в первом слу
чае А =  Q =  R T  In  V J V u  а во втором (при расширении в пус
тоту) А =  Q =  0.

Следовательно, нельзя говорить о теплоте как о форме энер
гии (тепловая энергия), о запасе теплоты, о приращении теплоты 
тела и т. д.

Подобные выражения, которые довольно часто встречаются в научном язы
ке и которых не избежал и автор, остались в наследство от вещественной тео
рии теплоты, объясняющей тепловые явления присутствием особой субстан
ции — теплорода. Полагали, что количество теплорода не меняется, а лишь про
исходит перераспределение его между телами, вступающими в теплообмен.

Немало способствовала утверждению теории теплорода возникшая во вто
рой половине XVIII в. калориметрия, позволившая, как казалось, измерить теп
лоту. Именно тогда были введены термины — «теплоемкость» и «скрытая теп
лота» (т. е. теплота изотермического процесса). Сейчас вместо нерекомендуемого 
словосочетания «скрытая теплота парообразования» говорят «теплота паро
образования», но термин «теплоемкость», несмотря на его внутреннюю проти
воречивость, сохранился и поныне.

Честь открытия истинной природы теплоты принадлежит М. В. Ломоносову 
(1745 г.), опередившему современную ему науку на целое столетие. В работе 
«Рассуждение о твердости и жидкости тел» (1760 г.), подводя итоги прежним 
своим исследованиям, он писал: «Доказано мною прежде сего (в рассуждениях 
о причинах теплоты и стужи), что елементарной огонь Аристотельской, или по 
новых ученых штилю, теплотворная особливая материя... есть только один вы
мысел; и купно утверждено, что огонь и теплота состоят в коловратном движении

2  З ак. 670 3?



частиц, а особливо самой материи Тела составляющий...*. Взгляд М. В. Ло
моносова на теплоту как на форму движения частиц вместе с развитыми им 
атомистическими представлениями привел его к кинетической теории и к выяс
нению природы газового состояния.

Огромная заслуга М В Ломоносова заключается не только в том, что раз
витые им идеи были первой н а у ч н о й  т е о р и е й  теплоты, но и в том, что 
он вообще отрицал существование каких-либо специфических субстанций и тем 
самым пришел к идее единства «сил природы» (в то время как Лавуазье спу
стя 17 лет включил в список элементов свет и теплоту).

Толкование теплоты и работы как форм передачи энергии на
ходится в полном согласии с уравнением (11,3). Переписав его 
в виде

Д£/ =  0 +  (-Л )

приходим к выводу, что изменение энергии системы происходит за 
счет передачи энергии от внешней среды и осуществляется лишь 
в двух формах — теплоты и работы. Таким образом, аналогия 
между теплотой и работой, вытекающая из первого начала термо
динамики, заключается в том, что теплота и работа являются 
формами передачи энергии.

Однако этим их сходство ограничивается. Работа есть м а к р о - 
ф и з и ч е с к а я , т. е. упорядоченная, форма передачи энергии от си
стемы, совершающей работу, к системе, над которой она совер
шается; теплота же является м и к р о ф и з и ч е с к о й , т. е. неупорядо
ченной, формой обмена энергии между системами вследствие 
хаотического (теплового) движения частиц. Работа может быть на
правлена на пополнение запасов любого вида энергии (электри
ческой, магнитной и т. д.); теплота без преобразования ее в ра
боту может пополнять только запас внутренней энергии.

Поэтому принятая для теплоты и работы размерность энергии 
не доказывает их тождества с последней, подобно тому как, на
пример, одинаковая размерность энтропии и теплоемкости (см. 
с. 28) не свидетельствует об их тождестве.

Различие, коренящееся в самой природе теплоты и работы, бу
дучи не существенным при анализе первого начала, имеет фун
даментальное значение при обосновании второго начала термо
динамики.

Для бесконечно малого изменения состояния уравнение (П,3) 
примет вид:

6 Q  =  dU +  ЬА =  dU  +  Р  dV  +  ЬА' ( I I ,  4 )

где 6/1— сумма всех элементарных работ, т. е. в общем случае 
работы PdV преодоления внешнего давления и работы 6А9 про
тив электрических, магнитных и прочих сил (так называемой ло- 
лезной* *  работы).

* М е н ш у т к и н  Б. Н. Труды М. В. Ломоносова по физике и химии. М., 
Изд-во АН СССР, 1936. См. с. 254.

* *  Следует отметить условность этого прилагательного, так как не исключены 
процессы, в которых оно утрачивает свой буквальный смысл,
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Такой формой записи подчеркивается, что если бесконечно ма
лое и зм е н е н и е  энергии есть полный дифференциал, то 6Q и 6Л 
представляют лишь исчезающе малые к о л и ч е с т в а  Q и А. Они 
не являются производными какой-либо функции, так как между 
теплотой или работой, с одной стороны, и термодинамическими 
параметрами состояния системы, с другой, функциональная зави
симость отсутствует. Поэтому если U =  ф (У, Г), то, например, за
пись Q =  ф(1/,Т) в общем случае лишена основания.

Хотя функции Q от V и Т не существует, величина (6Q/dT)v, 
например, имеет определенное значение, так как в данном случае 
характер изменения определен. То же можно сказать и о выраже
нии АР =  ф(У): если путь задан, то работа определяется только 
исходным и конечным состояниями системы (в данном случае 
величинами V\ и V )̂. Но вследствие о г р а н и ч е н и я  (V =  const 
или Р const) величины и соответственно 6АР не будут
полными дифференциалами, а лишь приобретут свойства по
следних.

Если на систему действует только постоянное внешнее давле
ние, а другие силы отсутствуют или их влиянием можно прене
бречь, то (11,4) примет вид:

б Q =  dU  +  P d V  (11,5)

В этом уравнении Р можно считать давлением в системе лишь для 
обратимого процесса. При необратимом процессе Рвнешн Ф  Рсист, 
в силу чего при расширении ЬА <  ЯСИСТ̂ К, а при сжатии ЬА >  
'̂ > Р сист^ V.

Для конечного изобарного процесса уравнение (11,5) перехо
дит в

Qp - W p +  P { V  2 - V , )  (11,6)

В дальнейшем, если это особо не оговорено, уравнения (11,3) 
и (11,4) будут применяться исключительно в виде (11,5) или 
(11,6), так как подавляющее большинство химических процессов 
протекает при постоянном внешнем давлении в отсутствие каких- 
либо других воздействий на систему.

Уравнения (11,2) и (11,3) справедливы для любой системы 
и могут быть применены для анализа любого физического или хи
мического процесса и для любого агрегатного состояния вещества.

Пример. Пользуясь уравнениями (11,5) и С/=  cp(V, Т), показать, что 6Q 
не является полным дифференциалом.

Решение. Комбинируя (11,5) и
dU =  (дU fdT )v dT +  (<5U !dV )T dV

получаем
5 Q  *  (d U fd T )v dT  +  [{dUfdV)T +  P \ dV

Если бы 6Q было полным дифференциалом, то согласно (I, 5) имело бы место 
равенство

ш х - ж т м  «  « а -
что в общем случае является абсурдным.
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§ 2. ЭНТАЛЬПИЯ

При адиабатном процессе (6Q =  0) уравнение (11,5) перехо

дит в —dU =  PdV или \PdV  =  U{ — U2t т. e. работа произво*
i

дится за счет убыли энергии системы.
Однако нельзя признать адиабатным всякое изменение, которое определяет

ся условием Q =  0; оно необходимо, но не достаточно. Процесс может сопро
вождаться теплообменом и характеризоваться равенством Q =  0 лишь потому, 
что получение и отдача теплоты на различных стадиях процесса взаимно ком
пенсируют друг друга

Равенство Q =  const, являющееся математическим следствием равенства 
6Q =  0, разумеется, не определяет адиабатности процесса, так как Q не есть 
функция состояния и бQ не есть полный дифференциал. В теле не может со
держаться «запас теплоты».

При изохорном процессе (dV =  0) уравнение (11,5) перехо
дит в

* Q v =  d U v ( И .  7 )

или для конечного изменения в
Qv =  W v (И. 8)

В случае изобарного процесса (dP =  0) уравнение (11,5) 
можно записать в виде:

6 Qp =  d ( U  +  PV )  (1 1 ,9 )

т. е. 6Qp есть дифференциал функции состояния системы И
H =  U +  PV  ( 1 1 , 1 0 )

которая по определению равна величине внутренней энергии (/, 
сложенной с произведением объема на давление.

Функция Н носит название энтальпии (от греч. Batatos — «на
греваться»; этот термин ввел Каммерлинг-Оннес, 1909)*. Так как 
произведение Р на V равно потенциальной энергии, Н можно 
было бы назвать «энергией расширенной системы».

Для конечного процесса
&Ff =  b U  +  b ( P V )  ( I I ,  I I )

Дифференцируя уравнения (II, 10) и комбинируя полученное 
выражение с (11,5), получим

б  Q =  d H - V d P  (11 ,1 2 )

и для конечного изменения
2

Q =  & H -^V d P  (И, 13)
1

* Термин-синоним «теплосодержание» использовать не рекомендуется, так 
как он противоречит правильному представлению о природе теплоты (говорить 
о с о д ер ж ан и и  т е п л о т ы  в т е л е  н е л ь з я ! ) .
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(11,14)

При Р =  const уравнение (II, 12) примет вид:
&Qp =  dHp

или для конечного изменения системы
Qp =  bHp (П,15)

Так как Q зависит, a At/ и АН не зависят от пути процесса, то 
индексы в левой части уравнений (11,6—9,14,15) имеют смысл 
X =  const, а в правой части Х\ =  Х2.

Рис. 4. Взаимосвязь между энтальпиями СаО и окислов других элементов
НА-подгруппы.

То чки  дл я  В еО  л о ж а тся  на и скривленную  пр ям ую  — сказы вае тся  некоторое вы падение свойств  
соединений элемента 2-го периода.

Рис. 5. Взаимосвязь между энтальпиями СН3Г (г) и СН2Г2 (г) (Г — F, Cl, Br, I)

Из уравнения (II, 15) следует, что энтальпия особенно важна 
при изобраных процессах. Однако ясно, что в любом процессе 

д я  =  н 2 -  н х =  (U2 +  P2V2) -  {Ui +  P\V,)
Уравнения (11,12) и (11,13), как и (11,5) и (11,6), служат 

математической формулировкой первого начала. Последние удоб
нее, когда независимыми переменными являются V и Т, а пер
вые— при независимых переменных Р и Т. (Во все перечисленные 
уравнения температура входит в неявном виде.)

В соответствии с (II, 10) нагревание вызывает увеличение Н 
(см. также с. 53 сл.). Симбатность роста Н с Т для двух сходных 
веществ М и N позволяет в пределах неизменности их агрегат
ного состояния воспользоваться приближенным линейным соот
ношением

Ш , 16)



в котором при равных температурах сопоставлены их энтальпии 
Нт, отсчитанные от энтальпии при базисной температуре Т\ (в част
ности, Т\ — 298,15 К; рис. 4). Наклон прямых [А в (11,16)] меняется 
закономерно с изменением порядкового номера элемента; это по
зволяет оценить температурную зависимость энтальпии RaO, не 
располагая какими-либо экспериментальными данными.

Можно воспользоваться и соотношением

аналогичным предыдущему, а также зависимостью (рис. 5)

(часто Т\ =  0 или 298,15 К).
Эти зависимости представляют собой частные примеры соот

ветственно четвертого [(11,16) и (11,17)] и первого [(11,18)] мето
дов сравнительного расчета [Б31].

(И, 18)



Глава  III

ТЕПЛ О ВЫ Е ЭФФЕКТЫ И ТЕП Л О ЕМ К О С ТИ

§  1. ЗАКОН ГЕССА

Если процесс протекает термодинамически необратимо и при 
постоянном объеме или давлении, а п о л у ч а е м ы е  п р о д у к т ы  
и м е ю т  т у  ж е  т е м п е р а т у р у ,  что и исходные вещ ества, то теп
лоту, выделяемую или поглощаемую при этом процессе, называю т 
тепловым эффектом.

Термин «тепловой эффект» процесса не является синонимом 
термина « теплота процесса». В соответствии с уравнением (11,3) 
теплота процесса зависит от пути его протекания, а тепловой эф
фект в соответствии с уравнениями (11,8) и (11,15) не зависит. 
Однако во многих случаях (иногда и в настоящей книге) для 
краткости пользуются термином «теплота процесса».

Независимость теплового эффекта процесса от пути его проте
кания была установлена опытным путем русским академиком 
Г. И. Гессом в 1836 г. М атематическая формулировка закона 
Гессау иногда называемого законом постоянства сумм тепла, вы
раж ается уравнениями (11,8) и (11,15) при дополнительном ус
ловии Т\ =  Т% (в силу чего тепловые эффекты химических реак
ций можно было бы н азвать «скрытыми»).

Закон Гесса гласит: тепловой эффект процесса не зависит от 
промежуточных стадий, а определяется лишь начальным и конеч
ным состояниями системы. При этом подразумевается, что 
1) е д и н с т в е н н о й  работой, совершаемой системой, является 
работа против сил внешнего давления; 2) давление или объем в 
течение в с е г о  процесса остаются неизменными (для калоримет
рических определений это отвечает проведению их в открытом со
суде или в закрытой бом бе); 3) процесс термодинамически необра
тим. Второе ограничение обусловлено тем, что если изменение про
межуточных давлений (объемов) не сказы вается на значениях 
ДЯ(Д£/ )>  То величина Q претерпевает изменения.

Ввиду того что в химии и химической технологии чаще всего 
встречаются изобарные процессы, в дальнейшем будем пользо
ваться (если особо не оговорено) исключительно изобарными теп
ловыми эффектами, т. е. ДИ.

Связь изобарного и изохорного тепловых эффектов выражается 
уравнением

QB- Q v **bVp + P b V - W v
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которое получается при комбинации уравнений (11,8), (11,10) 
и (11,15). При малых давлениях Д£/Р »  AC/V (для идеальных га
зов A U p  =  M JV), поэтому

QP - Q v =  PbV (ИМ)

Соотношение между QP и Qv зависит от знака Р AV. Может по
казаться, что QP всегда больше Qy Однако это верно только 
в случаях, когда протекание процесса связано с увеличением 
объема системы, и поэтому дополнительная теплота тратится на 
совершение внешней работы (вследствие чего величина QP ста
новится алгебраически больше величины Qv).

Из (III, 1) следует, что разностью между Qv и QP можно пре
небречь, за исключением тех случаев, когда в реакции участвуют 
газы. Для многих реакций, в частности для всех реакций между 
жидкими и твердыми телами, значение А составляет лишь доли 
процента от At/, и закон Гесса иногда можно применять без огра
ничительного условия Р =  const или V =  const.

Из закона Гесса можно сделать следующие выводы.
1. Теплота образования соединения из исходных веществ не 

зависит от способа, каким это соединение получено.
2. Теплота разложения соединения до тех же исходных ве

ществ равна по значению и противоположна по знаку теплоте об
разования соединения из этих же веществ.

3. Если из двух разных систем в результате различных про
цессов образуются одинаковые продукты, то разность между зна
чениями тепловых эффектов этих процессов равна теплоте пере
хода первой системы во вторую. Если же, наоборот, совершается 
переход из одинаковых начальных состояний к различным конеч
ным, то разность между значениями тепловых эффектов процес
сов равна теплоте превращения одних конечных продуктов в дру
гие. Отсюда вытекают два важных следствия, которые находят 
широкое применение.

4. Тепловой эффект реакции равен алгебраической сумме теп- 
лот образования реагентов из простых веществ *, т. е. сумме тенлот 
образования продуктов реакции за вычетом суммы теплот образо
вания исходных веществ:

А / / =  ^  ( А / / 0б р )п р о д —  ^  (А //о б р )и С Х

5. Тепловой эффект реакции равен алгебраической сумме теп
лот сгорания реагентов до одинаковых продуктов, т. е. сумме теп
лот сгорания исходных веществ за вычетом суммы теплот сгорания 
продуктов реакции:

A t /  =  ( А / /с г о р ) н с х —  ^  (А //сго р )п р О П

* Часто вместо термина «теплота образования», г. е. изобарного теплового 
эффекта химической реакции образования данного вещества из соответствую
щих простых веществ, применяют термин «энтальпия образования», являющийся 
условным сокращением выражения «изменение энтальпии при реакции образо
вания».
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Эти два следствия проиллюстрированы на рис. 6. Во всех слу
чаях учитываются стехиометрические коэффициенты и подразуме
вается, что все тепловые эффекты относятся к одинаковым агре
гатным состояниям простых веществ.

На основании этих выводов из закона Гесса можно решить ряд 
задач, представляющих большой практический интерес. Укажем 
на две из них.

1. Расчет тепловых эффектов реакций, недоступных для непо
средственного измерения, например, теплового эффекта синтеза 
углеводородов из простых веществ 
или реакции

С +  i/20 2 =  СО
[Л / /  =  (ЛЯСГ0р)с -  (ЛЯсгор)со]

2. Вычисление тепловых эффек
тов таких реакций, осуществление 
которых в калориметре связано с 
различными трудностями. Для мно
гих процессов вследствие медлен
ного их протекания не могут быть 
получены достаточно надежные ре
зультаты, так как теплота будет 
в той или иной степени рассеивать
ся (переход вещества из одной мо
дификации в другую).

Особенно важно вычисление теп- 
лот реакции органических соедине
ний, непосредственное измерение 
которых большей частью либо за
труднительно, либо вовсе неосу
ществимо. В таких случаях рас
чет обычно ведется по значениях ДЯСГор. Однако в силу несо
измеримости теплоты реакции и теплоты сгорания реагентов ре
зультаты расчета могут оказаться неудовлетворительными. 
Ошибки измерения ДЯсгор даже в десятые доли процента могут 
привести к огромной погрешности в теплоте реакции. Примерами 
подобных реакций могут служить процессы изомеризации. Так, 
для перехода «-гептана в 3-этилпентан Д Я ^0,1%  АЯсгор. Если 
принять, что погрешность экспериментальных данных не превы
шает 0,02—0,03% (с такой высокой точностью в настоящее время 
измерена теплота сгорания немногих веществ), то ошибка опреде
ления ДЯ достигает 20—30%. В подобных случаях целесообразно 
обратиться к непосредственному измерению тепловых эффектов, 
так как в силу сравнительно небольших значений их (если до
стигнуть той же относительной точности, что и при определении 
ДЯcrop) можно получить значительно меньшую абсолютную по
грешность. Например, удалось определить с большой точностью 
теплоты изомеризации и гидрирования некоторых углеводородов.

Рис. 6. Примеры применения за
кона Гесса:

Д Я  =  Д«1 + ДЯг> =  2 дяА + д я в -

~  ( Д Я обр )цЭо-С<Н 4 “  2 ( Д Я обр )c,Ht в  
=  2 Д Я ' + Д Я "  =  2 ( Д Я СГОр)С2Н4-

- ( ДЯсгор)иэо-С4Нв
(присоединение и отнятие кислорода  

опущ ено).
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Применение закона Гесса основано на том, что с термохими
ческими уравнениями, т. е. с уравнениями реакций, для которых 
указываются числовые значения тепловых эффектов, можно опе
рировать так же, как с алгебраическими.

Расчеты часто производят следующим путем. Определяют, ка
кие алгебраические действия нужно выполнить, чтобы из приве
денных для решения задачи уравнений получить искомое уравне
ние; производя затем аналогичные алгебраические действия с теп
ловыми эффектами, соответствующими данным реакциям, получают 
искомую величину. Такой способ расчета в случаях, когда 
для нахождения теплового эффекта приводятся многие вспомога
тельные реакции, может вызвать затруднения. Поэтому следует 
не механически подбирать действия с уравнениями, а провести 
процесс мысленно через те реакции, которые приводятся для ре
шения поставленной задачи, а именно: перевести исходные веще
ства с помощью некоторых из вспомогательных реакций в проме
жуточные продукты, которые затем через неиспользованные реак
ции перевести в конечные продукты. Вопрос об осуществимости 
промежуточных реакций в данном случае, конечно, не играет ни
какой роли.

Пример / .  Рассчитать тепловой эффект реакции

NH3 4 6/i02 =  N O +  э/2н 20  (г)

по следующим данным:

1) Н20  (г )= »Н 20  (ж), Л//, =  — 10519

2) V2N2 +  3/2Н2 =  NH3, ДЯ2 =  —11040 
3) Н2 +  1/20 2 =  Н20  ( ж ), ДЯ3 =  — 68315

4) NO =  V2N2 +  Ч20 2. ----- 21570

Решение. Реакцию непосредственного окисления аммиака мысленно пред
ставим следующим образом. Аммиак разлагается на азот и водород, затем азот 
с частью кислорода образует окись азота, а водород с оставшимся кислородом 
соединяется в воду, которая превращается в пар. Так как эти реакции в сумме 
эквивалентны основной, то, приравнивая и их тепловые эффекты, получим ДЯ — 
=  —ДЯ2 -  ДЯ4 +  3/2ДЯз — 3/2дЯ, =  —54084

§ 2. СТАНДАРТНЫЕ ТЕПЛОВЫЕ ЭФФЕКТЫ

Для термохимических расчетов необходимо, чтобы все тепло
вые эффекты были отнесены к одинаковым условиям. В против
ном случае их значения будут несопоставимы и алгебраическое 
суммирование станет невозможным. Это обстоятельство обуслов
лено тем, что тепловые эффекты зависят от температуры и в не
значительной степени от давления *.

Обычно используют значения тепловых эффектов при Р =  1 
и t — 25, причем предполагают, что газы обладают свойствами,

*  Для реакций в растворе и от концентрации (см. гл, VIII),
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присущими им при Р ->  0. Эти значения тепловых эффектов назы
ваются стандартными * и обозначаются Д//298.

Введение дополнительного условия продиктовано необходи
мостью учесть неодинаковость свойств разных газов при Р =  I 
и t =  25 °С, так как в этих условиях они, строго говоря, не обла
дают свойствами идеальных газов и отклоняются от идеального 
состояния в р а з л и ч н о й  степени.

Представление об идеальном состоянии газов, отвечающем 
стандартному тепловому эффекту, иллюстрируется рис. 7. Если 
t =  25, то точка А отвечает фактическому состоянию данного газа 
при Р =  1 и / =  25, а точка О — указанному гипотетическому со
стоянию. Оно может быть достигнуто в результате изотермиче
ского расширения до бесконечно ма
лого давления Р* с последующим 
изотермическим сжатием по изотер
ме идеального газа до Р =  1. Если 
точки Л и О близки друг к другу, 
то можно считать, что свойства газа 
при стандартных условиях совпа
дают со свойствами идеального газа; 
в случае большого отклонения газа 
от идеального состояния необхо
димо внесение поправки. Как пра
вило, поправка очень мала, но 
если вещество парообразно и дав
ление насыщенного пара при t =  25 
значительно отличается от Р =  1 
(примером может служить водя
ной пар, точка В ), то поправка 
становится существенной и в пре
цизионных расчетах ее необходимо 
учитывать.

Следует отметить, что энтальпия газа за исключением некото
рой области состояний мало изменяется с изменением давления 
и в этих случаях поправка незначительна.

Выбор в качестве стандартной температуры 25 °С объясняется 
тем, что многие важнейшие характеристики процессов определены 
именно при этой температуре. Кроме того, при этой температуре 
обычно проводят и калориметрические измерения. Ранее в некото
рых справочниках приведены тепловые эффекты, при Р =  1 
и / =  18, но разность в семь градусов практически не влияет на 
тепловой эффект.

Стандартные теплоты образования относятся к тем состояниям 
простых веществ или элементов, которые являются устойчивыми

*  В дальнейшем неоднократно будут применяться различные стандартные 
величины с индексом «°*. Запись A//r _ 29e>15 заменяется для кратности за
писью Д # 298.

Рис. 7. Изотермы реального к 
идеального газов.

К  понятию  стандар тны й  тепловой эф
ф ект.
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при стандартных условиях (графит, ромбическая сера, белое 
олово, жидкий бром, кристаллический иод и т. д.). Стандартные 
теплоты образования ионов в растворе отнесены к г-ионной кон
центрации, равной единице, причем предполагается, что раствор 
обладает свойствами бесконечно разбавленного раствора; при 
этом теплота образования иона водорода условно принята равной 
нулю. Эта условность исчезает при суммировании теплот образо
вания; так, сумма (Д #29з)к+ (р) +  (ЛЯма^о/ (р) равна действи
тельной теплоте образования этих ионсгв в водном растворе, т. е. 
теплоте образования соединения в растворе при п о л н о й  его 
диссоциации.

Стандартная теплота сгорания, если особо не оговорено, отве
чает сгоранию С до С 0 2, Н2 до Н20  (ж). Для остальных веществ 
в каждом случае указываются продукты их окисления.

Значения (Д//298)0бр в настоящее время известны примерно 
для 8000 объектов (химические соединения, свободные атомы, ра
дикалы, ионы), в том числе примерно для 2000 органических ве
ществ. Данных о (дя°98)сгор гораздо меньше.

В табл. I и 2 и Приложении 1 приведены значения стандарт
ных теплот образования и сгорания некоторых веществ. Наиболее 
полную сводку различных термохимических величин можно найти 
в справочниках (см. с. 530 сл.).

Следует иметь в виду, что при составлении точных таблиц не
обходимо согласовывать связанные между собой законом Гесса 
величины. Уточнение единичных тепловых эффектов без пере
смотра остальных может привести даже к ухудшению резуль
татов.

Пример 2. Вывести формулу для приближенного расчета высшей теплотвор
ной способности топлива состава (в весовых процентах): С% углерода, Н% во
дорода, S% серы, 0%  кислорода.

Решение. Допустим, что каждая из горючих составных частей находится в 
элементарном виде, вследствие чего теплотворная способность топлива будет 
складываться из тепловых эффектов сгорания каждого из этих элементов, взя
тых в тех количествах, в которых они содержатся в топливе. Будем считать, что 
углерод топлива находится в виде графита (это приведет к преуменьшенному 
результату). Если при этом учесть, что часть водорода связана в воду и что 
для расчета высшей теплотворной способности следует принять во внимание 
тепловой эффект конденсации воды, то искомая величина в соответствии с дан
ными табл. I выразится формулой

Н — +  22,16S ккал/кг

Пример 3. Найти теплоту образования MgCl2(K), если его теплота раство
рения в бесконечно большом количестве воды равна —36,8 ккал/моль, а теп
лоты образования ионов Mg2+(p) и СГ(р) равны соответственно —110,41 и 
—39,94 ккал/г-ион.

Решение. В соответствии с законом Гесса А //=  3 6 ,8 + (—110,40 +  
+  2 (—39,94) «  —153 ккал/моль.

— Q — 78,ЗС +  341,59 (
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Т а б л и ц а  2 . Стандарная теплота сгорания (в ккал/моль) 
некоторых органических веществ*

О 0
Вещество ДЯ298 crop Вещество ДЯ298сгор

У г л е в о д о  роды

сн4 (г) -212,80
С2Н2 (г ) -310,44
С2Н4 (г) -337,27
С2Нв (г) -372,80
С3Нв (г) -491,98
С3Н8 (г) -530,60
С4Н10 (г) -687,55
нзо-С4Н10 (г) -685,63
С6Н,2 (г) -845,15
«-С„Н2„ „  (г) 1 _ 6 + 2 0 —57,909-157,44 п
н-СпН2л+2 (ж) J -57,430-156,25 п
С6Н6 (ж) —780,98
цикло-СбН12 (ж) —936,86
С6Н5СН3 (ж) -934,39
л-С6Н4(СНз)2 (ж ) -1088,15
СюН8 (к), нафталин -1232,44
Ci4H10 (к), фенантрен -1686,06

К и с л о т ы

НСООН (ж) —60,67
СНзСООН (ж) -209,03
(СООН)2 (к) -60,12
С6Н5СООН (к) -770,26
С,7Н36СООН (к) -2696,0

Г а л о г е н п р о  и з в о д н ы е

СС14 (ж) -62,3
СНС13 (ж) -102,31
СНаС1 (г) -181,63
С6Н5С1 (ж) —743,38

СН3СООСН3 (ж) 
СН3СООС2Н5 (ж) 
С2Н6ОС2Н5 (ж)

—381,60
-534,98
-650,98

С п и р т ы

СН3ОН (ж)
С2НвОН (ж)
(СН2ОН)2 (ж)
С3Н80 3 (ж), глицерин 
С6Н5ОН (к)

-173,45
-326,86
-284,32
-395,62
-279,82

А л ь д е г и д ы ,  кетоны,  э ф и р ы

СН20 (г) 
СН3СОН 
СН3СОСН3

-134,67
—278,83
-427,8

Серусодержащие с о е д и н е н и я

COS (г) -154,76
С$ 2 (ж) —304,64

А з о т с о д е  р ж а щ и е  
с о е д и н е н и я

C2N2

CO(NH2)2 (к ) 

C6HsN02 (ж ) 

CeH6NH2 (ж)

-261,94
-151,05
-738,90
-810,84

Прочие

СвН12Об (к), глюкоза 
С,0Н16О (к), камфора 
С|2Н22Оц (к), сахароза

-669,80
-1408,94
-1348,99

*  Конечные продукты: С02 (г), Н20  (ж), N2 (г), HCi (р), SO3 (г).
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§ 3. НЕКОТОРЫЕ СПОСОБЫ РАСЧЕТА ТЕПЛОВЫХ ЭФФЕКТОВ

По теплотам образования и сгорания непосредственно можно 
найти тепловые эффекты сравнительно немногих реакций ввиду 
небольшого числа имеющихся калориметрических данных. 
В связи с этим представляют интерес различные способы расчета 
стандартных теплот образования и сгорания.

1. Теплоты образования
Синтез соединения из простых веществ можно отождествить 

с процессом последовательного перевода их в одноатомные газы 
и образования из них соединения. Первый этап связан с затратой 
энергии на разры в связей, а второй — с выделением энергии обра
зования новых связей. Поэтому теплота образования газообраз
ного вещества в соответствии с законом Г е с с а *

A " « * P - [ S ( » A ) « C X +  Е 5 г ( ^ С У б Л ] - ( Е т Л ) . р О «  < Ш . 2 )

где rif и mi —  число св я зе й  д ан н о го  ви да в и схо дн ы х в е щ е с т в а х  и в со ед и н е
нии; Ei  —  эн ерги я i-той св я зи ; si  —  число разл и ч н ы х а то м о в  к р и стал л и ч ески х 
э л ем е н то в ; (Д Я с у б л Ь  —  со о тв е тст в у ю щ и е  им теп л оты  су бл и м ац и и  (а т о м и за ц и и ).

Значения энергий разры ва некоторых связей приведены 
в табл. 3. Эти величины найдены из теплот образования и сгора
ния соединений, а такж е из спектроскопических данных; их по
грешность ~  1— 2 ккал. Тепловой эффект первых 2—3 членов 
гомологического ряда значительно отклоняется от аддитивного. По- 
видимому, у низших гомологов неравноценность одинаковых свя
зей и взаимное их влияние проявляются сильнее, чем в высших 
членах ряда.

Д ля кольцевых структур, особенно для сложных молекул, та 
кой расчет приводит к неудовлетворительным результатам. Р ас
смотренный метод является приближенным, так как помимо 
недостоверности значения теплоты сублимации углерода 
( ~ 1 7 1  ккал/г-атом), невысокой точности данных, положенных 
в основу вычисления £*, есть причина принципиального характера, 
заклю чаю щ аяся в том, что аддитивность нарушается даж е в слу
чае самых простых соединений * * .

Для расчета теплот образования кристаллических неорганиче
ских соединений можно воспользоваться тем, что теплоты образо
вания соединения какого-либо элемента с другими элементами 
одного ряда или одной подгруппы таблицы Д. И. Менделеева, отне
сенные к одному грамм-эквиваленту, являются в первом прибли
жении линейной функцией логарифма порядкового номера этих

*  А д д и ти в н о сть , л е ж а щ а я  в осн ове  р а с с м а тр и в а е м о г о  м е т о д а , р а зу м е е т с я , не 
с в я за н а  с за к о н о м  Г есса .

* *  В . М . Т атевск и й  р а з р а б о т а л  бол ее точны й сп осо б  р асч е т а  с у четом  р а з л и 
чия энергий св я зи  в зави си м о сти  о т  х а р а к т е р а  груп пи ровки  ато м о в , н еп осред
ствен н о о к р у ж а ю щ и х  дан н ую  с в я зь . Т а к , в у гл е в о д о р о д а х  р я д а  м е т а н а  дл я  с в я 
зей  С — С п ри х оди тся  р а зл и ч а т ь  д е ся т ь  п одти п ов св я зе й , д л я  св я зе й  С — Н  —  че
ты р е  п од ти п а (п о д р о б н ее  см. [Б  77, 78 ]).
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элементов. Эта закономерность, установленная А. Ф. Капустин- 
ским (1948 г.), отвечает уравнению

Л ^ вр/со +  6 (III, 3)
где © — валентность; г — порядковый номер; а н Ь — эмпирические постоян
ные.

Т а б л и ц а  3. Энергия разрыва некоторых химических связей Е
(в ккал/моль)

Связь Молекула £ Связь Молекула E

As—As As‘4 15,1 С—N Амины, нитроалканы 66,9

As—Вг AsBr3 51,8 О 111 HCN, (CN)2 207,9

As Cl AsCl3 60,3 С - 0 Спирты, простые 79,6

As H AsH3 47,5
эфиры

As—I Asl3 33,1 С = 0 RCHO, RCOR' 168,7

C—Br Алкилбромиды 63,3 co2 191,0

C—C Алканы 79,3 С-^О CO 255,8

RCHO, RCOR' 83,8 N—Н NH3, амины 92,0

Бензольное кольцо 116,4 N—N n 2o< 42,5

c=c Алкены 140,5 N=*=0 Нитроалканы 103,9

C =  C Алкины 196,7 NassO NO 149,4

C—Cl Алкилхлориды 76,0 О-C l C120 48,9

СС14> СНС!3 75,8 О—F F20 45,0

СОС12 74,4 О -Н h2o 109,4

C—H Алканы 98,7 Спирты 104,7

Алкены 99,4 0 - 0 H20 2 33,3

Алкины, СНС13, HCN 96,3 S— Cl S2C12 71,0

Бензол 100,7 s—н H2S 86,8

C—I Алкилиодиды 47,2 s=o S02 125,9
s—s S2CI2 i.9,0

Если исключить соединения элементов, находящихся в начале 
периодов менделеевской системы элементов (например, Na20  
в ряду окислов первой группы), то совпадение с эксперименталь
ными данными часто достаточно удовлетворительно для ориенти
ровочной оценки теплот образования еще не изученных соеди
нений.

Теплоты образования органических соединений в и д е а л ь 
ном г а з о о б р а з н о м  с о с т о я н и и  могут быть найдены сумми
рованием поправок, приписываемых различным группам, входя
щим в молекулу соединения [В24]. Каждое вещество принимается 
состоящим из основной группы, которая видоизменяется замеще
нием составляющих ее атомов на другие группы. Во втором
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столбце таблиц Приложения 2 даны необходимые для расчета 
величины:

A) теплоты образования основных веществ;
Б) поправки на замещение первичного атома Н группой СН3;
B )  поправки на замещение вторичного Н группой С Н 3 (когда 

число замещений у одного атома углерода больше одного). [Эти 
поправки даны на основании двух признаков: «типового числа» 
атома углерода, у которого произведено замещение (А), и «типо
вого числа» соседнего атома углерода (В), причем «типовое 
число» определяется по числу связанных атомов углерода:

1

^СН3

2

^CHj

3 4 5
\ 1-сн - с — с
/ 1

в бензольном или 
нафталиновом кольце

При наличии нескольких соседних атомов углерода выбирают по
правку для того атома, «типовое число» которого максимально.];

Г) поправки на замещение одинарных связей кратными;
Д) дополнительные поправки;
Е) поправки на группы, замещающие группу СН3.
Расчет Д //0бр в общем случае производят следующим путем. 

Выбирают вещество, лежащее в основе рассматриваемого соеди
нения, находят для него Д//0бР и добавляют поправки, являю
щиеся результатом всех замещений водородных атомов группами 
СН3, необходимых для построения углеродного скелета. (При 
этом рекомендуется построить наиболее длинную прямую цепь, 
а затем наиболее длинную боковую цепь. Если одно и то же со
единение может быть получено различными замещениями, то бе
рется средний результат.) После этого прибавляют поправки на 
дополнительные замещения водорода в других группах группами 
СН3. Затем вносятся поправки на связи и на замещение групп 
СН3 другими группами.

Проверка этого эмпирического метода показала, что резуль
таты расчета отличаются от наиболее точных экспериментальных 
данных не более, чем на 4 ккал/моль.

Пример 4. На основании данных, приведенных в Приложении 2, вычислить 
стандартную теплоту образования: 1) о-диметилфталата СбН4(СООСН3) 2 и 
2) 2,2,3,3-тетраметилбутана (в газообразном состоянии).

Решение.
1. Основное вещество (бензол)
Замещение первичного Н группой СН3 
Замещение Н группой СН3 в орто-положении 
Замещение группы СН3 группой СООН 
Замещение группы СН3 группой СООН 
Замещение Н в СООН группой СН3 
Замещение Н в СООН группой СН3

*—150,46 ккал/моль

19,82; табл.А
—7,87 » Б
-7,41 » Б

-87,0 » Е
-87,0 » Е

9,50 » В
9,50 » В
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Расчет по теплоте сгорания дает значение ~ —150 ккал/моль
2. Основное вещество (метан)
Замещение первичного Н группой СН3 
Замещение вторичного Н группой СН3 (табл. В) 

Группы СН3 в четырехчленной углеродной 
цепи

Боковые группы СН3 (по часовой стрелке)*

-17,89; табл. А
-2,50 » Б
(А) (Б)
f 1 I -4,75
1 1 2 -4,92

2 2 -6,33
2 3 -5,25
3 3 -5,19
3 4 —4,94

—51,77 ккал/моль

Это значение отличается от наиболее достоверной величины — 53,99 [Б72] 
на 2,22 ккал-

2. Теплота сгорания
Для газообразных веществ Д. П. Коновалов (1924 г.) предло

жил приближенное уравнение
( Л / /298)сгор (в ккал/моль) =  — (48,80т +  Ю,60п +  х )- (Ш,4)

где т  — стехиометрическое число атомов кислорода, необходимых для полного 
сгорания данного вещества; » — число молей образующейся воды; х — поправка, 
постоянная в пределах данного* гомологического ряда и равная нулю для пре
дельных соединений.

Рассматривая любое органическое соединение как углеводо
род, в котором некоторое число атомов водорода замещено раз
личными атомами и группами атомов, и считая (А#29в)Сгор ФУНК_ 
цией числа электронов, переходящих при горении к атомам кисло
рода, получим приближенную форму К ар ат а (1929 г.) для ж и д 
ких органических веществ

(Д/4)8) Сгор (В ккал/моль) =  —26.050 (4С +  Н -  р) +  £  *,Л ( (Ш. 5)

где 26,050 ккалДмоль-электрон) — теплота разрыва связей С—С и С—Н и по
следующего образования С02 и Н20; 4С-j-Н —число перемещающихся элек
тронов для «-алканов; р —число частично смещенных электронов в молекуле 
вещества (например, в С2Нб р =  0, в С2Н5ОН р =  2); А< — число одинаковых 
заместителей; Ai—соответствующая данному заместителю тепловая поправка, 
учитывающая изменение электронной структуры «-алканов вследствие поляри
зации, вызываемой введением заместителя.

В табл. 4 приведены значения А» для различных заместителей 
и связей. Знак А* определяется направлением перемещения элек
тронов при введении заместителя; он положителен при смещении 
электронов от атома углерода (в соответствии с уменьшением 
энергии молекулы) и отрицателен при смещении в противополож
ном направлении.

Уравнение (111,5) справедливо при допущении, что действие 
вновь вводимого в молекулу заместителя не зависит от наличия

* При рассмотрении боковых групп против часовой стрелки получатся не
сколько иные значения.
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Т а б л и ц а  4. Тепловые поправки к уравнению (Ш, S)

Х арактер группи ровок, зам естителей и связе й Д ; ,  ккал

Альдегидная группа в ароматических (алифатических) * со- 
/ °единениях, Ar (R)—

Ангидриды карбоновых кислот 
Ароматические нитрилы, Аг—C =  N 
Ацетиленовая связь —С =  С—
Бром в алифатических соединениях, R—Вг 
Бром в ароматических соединениях, Аг—Вг 
Вторичные алифатические амины, R—NH—R 
Вторичные алифатические спирты 
Вторичные ароматические амины, Аг—NH— Аг 
Группа —С = С —, не связанная с водородом 
Изонитрильная группа в алифатических соединениях, 

R—N =C
Иод в алифатических и ароматических соединениях 
Кетонная группа в алифатических (ароматических) соеди-

а-Кетокислоты
Нитрогруппа в алифатических (ароматических) соединениях, 

R(Ar)—NOj 
Оксикислоты
Первичные алифатические амины, R—NH2 
Первичные ароматические амины, Аг—NH2 
Связь —С =С — в транс-соединениях 
Связь —С =С — в цис-соединениях
Связь между алифатическими и ароматическими радика

лами, R—Аг
Связь между ароматическим амином и ароматическим (али

фатическим) радикалом, ArN=Ar(R)
Связь между ароматическими радикалами, Аг—Аг 
Связь между ароматическим радикалом и винильным или 

ацетиленовым радикалом, Аг—СН=СН2(—С =  СН3)
Связь между ароматическим радикалом и гидроксильной 

группой, Аг—ОН
Связь между первичным алифатическим радикалом и гидр

оксильной группой, R—ОН (первичный спирт)
Связь между углеродом и нитрильной группой в алифати

ческих (ароматических) соединениях, R(Ar)—C =  N

Сульфогруппа в алифатических соединениях, R—S0 3H 
Третичные алифатические амины, R3 =  N 
Третичные алифатические спирты 
Третичные ароматические амины, Ar3==N 
Хнноны

*  R — алифатический радикал; Аг — ароматический радикал.

- 1 3

-1 0
6,5

-46,1
-1 3
- 1 3
-19,5

-6 ,5
- 1 3
-33,1
-33,1

-40,1
-6,5

- 1 3
-1 3

-6 ,5
- 1 3
-6 ,5

-1 3
-16,5

3.5

3.5

6.5
6.5

-3 ,5

- 1 3

-16,5

-16,5

23,4
- 2 6

-3 ,5
-19,5
-33,1
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Продолжение

Хар актер г р у п п и р о в о к ,  зам ести телей  и связей A j,  ккал

Хлор в алифатических соединениях, R — С 1 -13
Хлор в ароматических соединениях, А г —C I — 6,5
Этиленовая связь, ==С=С— -1 3
Этиленовая связь в замкнутом цикле -6,5
Эфиры простые алифатические и ароматические, 

R(Ar)—О—R(Ar)
-19,5

в молекуле других заместителей. Следовательно, предполагается, 
что каждый из заместителей увеличивает или уменьшает значе
ние (Д#29в)сгор на некоторую постоянную величину, т. е. игнори
руется индуцирование заместителем смещения электронов в мо
лекуле.

3. Сравнительный расчет тепловых эффектов

Для приближенного вычисления АН  в различных реакциях 
(в том числе для расчета АН0бР и Д #Сгор) можно воспользоваться

методами сравнительного рас
чета [Б31], в частности первым 
из них, т. е. соотношением

ДЯП «  А, Д/^ +  В, (111,6)

в котором при данных усло
виях сопоставлены теплоты со
ответствующих процессов в 
двух рядах (I и II) сходных 
веществ (реакций). Так, при
ближенное уравнение

( * * » ) «  *  ''692H M ) AgX- 53.15
описывает взаимосвязь между 
стандартными теплотами обра
зования галогенидов сереб
ра и калия со средней по

грешностью 0,4 ккал/моль. Рис. 8 показывает применение (III, 6) 
на примере двух рядов сходных химических процессов.

§ 4. ТЕПЛОЕМКОСТЬ

1. Теплоемкость при различных процессах

Средняя теплоемкость гомогенной системы определяется отно
шением

C i w . - S / P W . )  ( I l l , 7)

где Q — количество теплоты, за счет получения (отдачи) которой температура 
системы повышается (понижается) от Т\ до 7*

(дН%9в)\1

Рис. 8. Взаимосвязь между стандарт
ными теплотами реакций

I — Э11 (ОН)2 + С02 — Э1 !С03 + H2Oi
П -2Э[ОН + со2—э£со3 + н2о.
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При этом предполагается, что нагревание (охлаждение) не 
приводит ни к фазовому превращению, ни к изменению состава 
системы.

Теплоемкость, соответствующая бесконечно малому изменению 
температуры, т. е.

С =  6QfdT (III, 8)

называется истинной теплоемкостью, бQ/dT не является производ
ной, так как 6Q представляет бесконечно малое к о л и ч е с т в о  
теплоты.

Средняя и истинная теплоемкости связаны уравнением

г,

с г , - г , -  т Г - т ,  5 CdT fm ,8 a )
Т,

Так как количество сообщенной теплоты зависит от характера 
процесса, то для определения теплоемкости газов необходимо ука
зать условия его проведения. Для кристаллических и в большин
стве случаев для жидких тел указание на режим нагревания (ох
лаждения) не обязательно; для определения их теплоемкости 
обычно достаточно одной переменной — температуры.

Значение теплоемкости колеблется в пределах от -\-оо (изо
термический процесс с подводом теплоты) до —оо (изотермиче
ский процесс с отводом теплоты). Для адиабатного изменения 
С =  0.

Применяя уравнение (111,8) к практически наиболее важным 
процессам, получаем:

для изохорного процесса в соответствии с (11,7)

С у =  6QyfdT — {dUfdT)v ( Ш , 9)

и для изобарного процесса в соответствии с (И, 14)

Cp =  6Qp/d T = (d H fd T )p (III. 10)

Из уравнения (III, 10) вытекает соотношение

г,
Q p  =  а Н р  =  H Tt - f f T i =  $ С р  dT (III, 10а)

т,

выражающее расход теплоты на изобарное нагревание 1 моль ве
щества от Т\ до Т2. Следует обратить внимание на то, что эта ве
личина обозначается так же, как и тепловой эффект, но, разу
меется, с ним не совпадает.
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Расширяя этот температурный интервал до 0 °К — Т и учиты
вая возможность фазовых превращений, получаем вместо (III, 10а) 
уравнение

1  пр 1  п.

Qp =  \H p =  HT - H 0=  $ CKP ]dT +  д я пр+  5 CPndT +
ар

* КИП '
+  ЛЯ„Л+  $ С £ *Г  +  ДЯпар +  J  CrpdT (III, 106)

Эта форма записи предполагает, что в процессе нагревания веще
ство последовательно переходит из одной кристаллической моди
фикации в другую, затем плавится, кипит, после чего насыщенный

Рнс. 9. Температурная зависимость энтальпии этилена. 
Рис. 10. Температурная зависимость теплоемкости этилена.

пар перегревается. В (III, 106) нечетные члены выражают увели
чение энтальпии за счет нагревания данной фазы, а четные — за 
счет агрегатного превращения. На рис. 9 зависимость (III, 106) 
показана на конкретном примере (этот график построен на основе 
рис. 10). Очевидно, (III, 10а) является частным случаем (III, 106).

Уравнение (III, 106) служит основой для построения различных 
тепловых диаграмм и таблиц для чистых веществ, смесей и рас
творов.

Средние изохорную и изобарную теплоемкости можно выра
зить уравнением (III, 7) с заменой Q на Q v =  &UV или Qp = ;  
=  А Нр.

Из уравнений (III,9), (111,10) и (11,10) находим связь между СР и C vг
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Приняв за независимые переменные V и Т, получим:
dU =  {dUfdT)v dT +  (dUfdV)T dV

откуда
(dU/dT)p =  (dU/dT)v +  (dU/dV)T (dV/dT)p 

Поэтому окончательно
Cp -  c v =  [(duidV)T и- P] (<?K/<?np (III, II)

Уравнение (111,11) имеет ограниченное применение, так как обычно вели
чина (dUfdV)T неизвестна.

Рассмотренные уравнения применимы для любой системы, если 
единственной силой, действующей на систему, является внешнее 
давление и повышение температуры не вызывает действия других 
сил.

2. Зависимость теплоемкости от температуры
К р и с т а л л ы

У р а в н е н и е  Э й н ш т е й н а .  Согласно квантовой теории 
энергия, которой обладает линейный осциллятор, выражается 
уравнением

с_
ehv/kT  _  , *  e 0 v / r  _  j

где P =  hjk\ h — постоянная Планка; v — характерная для каждого вещества 
частота колебаний; k — константа Больцмана.

Распространяя квантовую теорию на колебания атомов твердых 
кристаллических тел и учитывая, что в отличие от линейного ос
циллятора в кристалле число степеней свободы равно трем, най
дем для одного грамм-атома элемента

U =  3/? Ру
*Pv/r _  ,

Дифференцируя это уравнение по Г, получим уравнение Эйнштей
на

с у —  з#
(Р v /r )2 ^ V/r 
(*ev/r _  j)2 (III, 12)

из которого следует, что с повышением температуры C v увеличи
вается.

Необходимые для расчета теплоемкостей частоты колебаний 
можно найти несколькими способами (по спектрам, по сжимае
мости и т. д.); наиболее доступен расчет по уравнению

v =  2,8 • 1012 л/Тм/М У'1*

которое получается в предположении, что амплитуда колебания 
частиц, составляющих кристалл, с повышением температуры
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быстро возрастает, пока не достигнет расстояния между отдель
ными частицами; тогда начинается разрушение кристалла, т. е. 
плавление вещества.

Разлагая е̂ х1Т в ряд * и пренебрегая ввиду малой величины 
показателя степени всеми членами разложения, кроме первых 
двух, получим

lim С„ =  3 R
3v/r->o v

С уменьшением температуры CV падает, причем
lim =  О

Р V/T->°o v

Сопоставление с опытными данными показывает, что уравне
ние (III, 12) дает хорошие результаты при сравнительно высоких 
температурах. В области средних и особенно низких температур 
вычисленные значения меньше экспериментальных, т. е. уменьше
ние C v с Т по мере приближения к абсолютному нулю происходит 
не так быстро, как требует (III, 12). Эти расхождения обуслов
лены принятым при'выводе уравнения (III, 12) допущением о том, 
что атомы кристаллических тел колеблются независимо друг от 
друга; это допущение, особенно при низких температурах, не мо
жет быть оправдано вследствие близкого расположения колеблю
щихся частиц. Поэтому C v следовало бы подсчитывать по уравне
нию, представляющему многочлен, каждый из членов которого 
отвечает группе атомов, обладающих одинаковой частотой колеба
ний. Достаточно точным является полуэмпирическое уравнение

„  З ^ Г 'Р v /r)2e0v/r , (pv/27,)2e(3v/2rl
Г ~  2 *  L (gPv/T _  ,)2 +  (*(Jv/2Т _  !)2 J

так как расчет по (111,12), в которое вместо v введено v/2, дает 
примерно на столько же увеличенный результат, на сколько умень
шен результат расчета по (III, 12).

Обозначим величину (3v через 0; она имеет размерность темпе
ратуры** и называется характеристической температурой, так как 
в нее входит характерная для данного вещества частота колеба
ний. Чем мягче вещество, тем меньше 0; для твердых веществ ее 
значение велико: так, 0Рь =  87,2, а 0с<алм) =  I860 К.

Из (III, 12) следует, что теплоемкость является однозначной 
функцией 770, т. е. при равных значениях этой безразмерной вели
чины теплоемкости различных веществ должны совпадать. По
этому если для каждого вещества зависимость теплоемкости от 
температуры изображается своей кривой (рис. 11), то при выра
жении температуры в долях от 0 получается одна кривая для

X̂% + * = ,  +  *  +  _  +  _ +  ...
** Pv Av

k
| эрг»с 11 с 1 I __ у 

I эрг «к-11
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всех веществ, следующих (III, 12) (рис. 12).К этому выводу можно 
прийти чисто эмпирически: при рассмотрении графика С у  =  ф(Т’) 
(рис. II) заметен сходный характер кривых, что указывает на воз-

Рис. 11. Температурная зависимость теплоемкости некото
рых кристаллических веществ при низких температурах.

можность их совмещения при надлежащем выборе масштаба на 
оси абсцисс, т. е. при переходе от обычных температур к «приве
денным». График С у =  ф(7У0) значительно упрощает вычисления:

Рис. 12. Зависимость теплоемкости некоторых кристал
лических веществ от 7/0.

располагая единственным зачением Су, по нему легко определить 
7/0, а затем и 0; после этого обратным расчетом можно найти зна
чения Су при любой температуре. При вычислении удобнее поль
зоваться таблицами функций Эйнштейна (см. Приложение 3),
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так как в них приведены значения Су на один вибратор; найден
ные величины должны утраиваться.

Величину С Р проще всего определить с помощью эмпириче
ского уравнения

Ср =  Су +  0,02\4С2рТ1Тпл «  с и (1 + 0 ,0 2 1 4 (^ 7 7 7 ^ )  (III, 13)

При низких температурах разность С Р — Су мала, и при Г <  50 
ею можно пренебречь.

У р а в н е н и е  Д е б а я .  Исходя из идеи о связи между тепло
вым движением атомов в кристалле и его акустическими собствен
ными колебаниями, кристаллическую решетку рассматривают как 
систему, в которой отдельные атомы (ионы) связаны квазиупру- 
гими силами.

Вблизи абсолютного нуля амплитуда колебаний атомов очень 
мала, так как энергия связей, удерживающая элементы кристал
лической решетки, неизмеримо больше энергии теплового движе
ния, вызывающего колебания атомов в кристалле. Поэтому он 
ведет себя как абсолютно упругое тело, т. е. вещество можно счи
тать сплошной средой (континуумом) и не принимать во внимание 
его атомистической природы. Тесное взаимодействие частиц при
водит к спектру частот от минимального значения v =  0 до пре
дельной, характерной для каждого вещества величины v. Вычис
лив энергию, а затем теплоемкость такой системы (заменив при 
этом интегрирование разложением в ряд и оставив только первый 
член ряда), после преобразований и упрощений получим уравне
ние Цебая

Оно точнее (111,12) и наиболее надежно при экстраполяции в об
ласть низких температур до абсолютного нуля [средняя погреш
ность расчета при 0/Г >  12 для веществ, для которых справедливо 
(III. 14), составляет около 1%].

Для расчетов можно пользоваться таблицами функций Дебая, 
в которых, подобно таблицам функций Эйнштейна, дана зависи
мость C v от 0/Г (см. Приложение 4).

У р а в н е н и я  Т а р а с о в а .  Для слоистых структур (плоских 
кристаллов) и одномерных кристаллов (цепных структур), как по
казал В. В. Тарасов, при низких температурах справедливы соот
ветственно уравнения

и
Cv -  43,272 (Г/е2)2 =  ЬТ* (III, 15)

Cv =  n2R (7/0,) =  (III, 16)

К слоистым структурам относится слюда; одномерными кристал
лами являются линейно полимеризованные молекулы, например
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каучук, кварц, многоатомные неразветвленные углеводороды 
и др. *

Значения функций Тарасова приведены в Приложении 4.
Уравнения Тарасова устраняют разрыв между независимостью 

теплоемкости от температуры для одноатомного газа и кубическим 
уравнением Дебая и дают возможность расчета теплоемкостей и 
энтальпий веществ, вычисление которых еще недавно осуществля
лось методом подбора с помощью суммы функций Эйнштейна и 
(или) Дебая. По характеру зависимости C v =  <р(Т) можно выяс
нить структуру соединения, что особенно важно для веществ, на
ходящихся в стеклообразном состоянии, так как для них рентге
новский и электронографический анализы не всегда дают одно
значные результаты.

В. В. Тарасовым рассмотрен также расчет теплоемкости ве
ществ, характеризующихся взаимодействием цепей и слоев.

Пример 5. Теплоемкость As20 3 при t =  —213,0 равна 5,839, а при 
—130,2 °С — 13,80 кал/(моль-К). Определить на основании этих данных струк
туру вещества.

Решение. Примем, что при столь низких температурах справедлив предель
ный закон вида C v ~  аТп т. е. IgCV =  l ga - f nl gT.  Из уравнений lg 5,839 =  
=  lg a -f п lg 60,2 и lg 13,80 =  lg a +  п lg 143,0 находим что, а =  19,65 и п = .  
=  0,994 «  1. Следовательно, As20 3  обладает цепной структурой.

Га з ы

Для одноатомных газов Су  =  3/2/? =  const; для многоатомных 
газов C v изменяется с температурой, так как в общем случае

си =  сП0СТ + свращн-ск0л + сэл (иг* 17)

Составляющая С ПОст для любого газа равна 3/2/?. Поскольку 
энергия вращательного движения у газов достигает предельного 
значения (исключение составляют водород и дейтерий при очень 
низких температурах), то Свращ рассчитывают, исходя из принципа 
равного распределения энергии. Тогда для двух- и многоатомных 
линейных молекул С вращ =  2hR, а для трех- и многоатомных га
зов СВращ =  3/2/?.

Если распространить принцип равного распределения энергии 
и на внутримолекулярную энергию, т. е. на энергию колебатель
ного движения, то окажется, что вопреки экспериментальным дан
ным теплоемкость может принимать значения только кратные V2R, 
не зависит от температуры и при одинаковой атомности — от при
роды вещества. Применение квантовых формул (уравнение Эйн
штейна) для расчета С КОл» в принципе, устраняет эти противоре
чия, причем для газов в отличие от кристаллических тел это урав
нение дает хорошее совпадение с опытом, так как ввиду большого

* Линейность температурного хода теплоемкости каучука вплоть до 400— 
500 К объясняется тем, что его характеристическая температура 0| очень высока 
(3200 К).



расстояния между молекулами их колебания можно считать взаи- 
монезависимыми.

Последнее слагаемое в (III, 17) можно опустить, так как элек
тронное возбуждение требует очень высоких температур.

В результате получаем уравнение (если давление невелико)

где т  — общее число атомов в молекуле; п — число вращательных степеней сво
боды; v — характеристическая для данной связи частота колебаний.

Для газов с линейной структурой молекул (двухатомные газы, 
С 0 2, COS, HCN, С2Н2, CS2 и др.) число слагаемых СКОл равно 
3т — ( 3 - f 2 ) = 3 m  — 5; для прочих многоатомных газов З т — 
_  (3 -(- 3) =  З т  — 6. Для расчета последнего слагаемого правой 
части уравнения (III, 18) пользуются таблицами функций Эйн
штейна (см. Приложение 3).

Числовые значения 0 для различных колебательных степеней 
свободы (частот) определяют из анализа спектра молекул либо, 
при отсутствии таких данных, подбором из экспериментально най
денных температурных зависимостей теплоемкости. Для некото
рых газов они приведены в Приложении 5.

При точных расчетах следует принять во внимание возмож
ность возбуждения электронных уровней при очень высоких тем
пературах, а также возможность вращения одних групп относи
тельно других у сложных молекул (см. гл. XV).

Теория теплоемкости жидкости разработана мало вследствие 
незавершенности теории жидкого состояния. Экспериментальные 
данные показывают, что теплоемкость жидкости обычно превышает 
теплоемкость газов (см. также с. 64, 65).

Найденная тем или иным способом зависимость С Р от Т обычно 
выражается эмпирическими уравнениями вида

где а, Ь, с, . . .  — характерные для данного вещества постоянные (число членов 
зависит от требуемой степени точности и величины температурного интервала).

В последнее время получили распространение уравнения дру
гого типа,в частности

3m-(3+n)

Ж и д к о с т и

И н т е р п о л я ц и о н н ы е  уравнения

Ср *= а  +  ЬТ +  сТ2 +  .. (111,19)
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В табл. 5 и Приложении 1 дана сводка уравнений С Р = : <р(Г) 
для некоторых веществ.

Т а б л и ц а  5. Значения коэффициентов уравнений (III, 19) и (III, 20)

В ещ ество а 6*103

и?1ОVg

С - 106
Т е м п е р а т у р 

ный
интервал,

К

Вероятная
ош ибка,

°А

С (алмаз) 2,162 3,059 -1,303 — 273-1313 3

С (графит) ( 2,673 2,617 -1,169 273-1373 2
4,8 -1,2

СН< 5,34 11,5 — — 273-1200 2
СО 6,60 1,20 . — — 273-2500 2
С02 6,369 10,100 — -3,405 300-1500 2,07 **

На
Г 6,62 0,81 — — 273-2500 2
1 6,88 0,066 — 0,279 — —

н20  (г) 8,22 0,15 — 1,34 300-2500 1,5

NH3
1  5,92 8,965 _ -1,764 __
1 8,04 0,7 — 5,1 — —

NO 8,05 0,233 — 1,563 300-5000 2
n 2 6,30 1,819 — -0,345 — —

п Г 8,27 0,258 -1,877 — 273-5000 1,5
и а

1 6,26 2,746 — -0,770 — —

S 0 2 8,12 6,828 — -2,103 — —

S 0 3 (г) 3,603 36,310 — -28,828 +  8,649 •10-97’3 —

• См . та к ж е П р и л о ж ен и е 1. 
•• М акси м альная ош ибка.

Уравнение (111,20) в общем случае лучше передает темпера
турную зависимость С Р от Т при высоких температурах (особенно 
для кристаллических веществ, теплоемкость которых при комнат
ной температуре ниже значения, отвечающего закону равного рас
пределения энергии). Действительно, так как вклад третьего члена 
в (111,20) в общую сумму при высоких температурах уменьшается, 
а с' <  0, в соответствии с экспериментальными данными зависи
мость теплоемкости от температуры становится почти линейной; 
наоборот, при сравнительно низких температурах с'}Т2 возрастает, 
и в Соответствии с опытными данными рассматриваемая зависи
мость становится криволинейной. Поэтому небольшая экстраполя
ция за пределы рекомендованного температурного интервала как 
в сторону высоких, так и низких температур не связана с большой
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погрешностью. В случае уравнения (III, 19) даже небольшая 
экстраполяция может привести к значительным ошибкам, по
скольку при высоких температурах удельный вес величины сТ2 
становится столь велик, что это может привести либо к преувели
ченным результатам, либо (если с <  0) к появлению максимума, 
не имеющего физического смысла.

Экстраполируя уравнения за рекомендованный авторами интер
вал температур, следует также иметь в виду, что при нагревании 
или при охлаждении вещества может произойти фазовое превра
щение, а при высоких температурах — разложение.

Кроме того, если до / =  200-г-300 эмпирические уравнения, 
предложенные различными авторами, удовлетворительно воспро
изводят опытные данные и совпадают друг с другом, то при 1000— 
1500°С расхождения достигают 10%, а при очень высоких темпе
ратурах — даже нескольких десятков процентов.

В уравнениях С Р =  ср{Т) постоянная а не является тенлоем- 
костью вещества при 7 = 0  (речь идет, разумеется, об уравне
нии (III, 19), так как при низких температурах величина СР, вы
численная по уравнению (111,20), будет отрицательной), а лишь 
экстраполяционной постоянной (см. рис. 11). Наиболее распро
страненные трехчленные уравнения С Р =  ф(Г) справедливы со 
средней ошибкой в 1—3% при температурах от 0 до 1000—2000 °С 
(если в этом интервале не происходит аллотропного изменения).

Большинство применяющихся в настоящее время уравнений 
СР =  ф(7) для газов найдены на основании спектроскопических 
данных. Поэтому они относятся, строго говоря, к условию Р - +  0, 
т. е. к идеальным газам и применительно к ним отличаются 
высокой точностью. Впрочем, различие между СР= 0 и СР=1 значи
тельно только при низких температурах, а при высоких составляет, 
как правило, доли процента. С некоторым приближением уравне
ние СР =  ф(7) можно применять и при умеренных давлениях 
(вдали от конденсации даже до Р =  5 ч- 10); при высоких давле
ниях изменение С Р с Я становится уже значительным, а в некото
ром интервале Р и Т очень большим (см. рис. 35, с. 159 и рис. 44, 
с. 176).

Чтобы найти уравнение на основании зависимости СР от Г, можно, напри
мер, использовать метод наименьших квадратов. Этот метод отличается просто
той и часто применяется при обработке опытных величин. Остановимся на ном 
поэтому подробнее, изложив его применительно к данному случаю.

Поскольку экспериментальные данные не абсолютно точны (всегда имеются 
постоянные, систематические и случайные ошибки), нужно найти зависимость 
между функцией (в данном случае теплоемкостью) и аргументом (температу
рой), содержащую минимум погрешностей. Это означает, как доказывается в 
теории вероятности, что нужно выбрать коэффициенты в уравнении у =  ф(х), 
при которых сумма квадратов разностей между вычисленными и наблюденными 
значениями функции будет наименьшей.

Следовательно, в рассматриваемом случае ошибка будет минимальной, ког
да минимально выражение
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Если, например, задаться уравнением вида СР =  a - f- ЬТ, то, обозначая раз
ность ( С р ) <  —  [ ф ( Г ) ] <  через А * ,  получим

л( = ( с р) , - ( “ + « \ )
и

£  [(ср), -  к + w,)]* =  £  (а,)2-  ф («. «
Функция многих переменных минимальна, если ее частные производные рав

ны нулю; поэтому

[д<р (а, Ь)/Зв]» -= £  2 [(Ср), -  о -  »Г ,]  ( - 1 )  ~  О

[Зф (а, »)/<?»]„ =  2 [(Ср), -  а -  ЬТ.]  ( - T J  =  О

Таким образом, получаем систему из двух уравнений с двумя неизвест
ными:

Т . ( с р1) - п а ~ ь £ г - = °

£ ( ср),г(- а £ г (- * £ г н  о

откуда определяем а и (в этих уравнениях и — число экспериментальных точек).
В случае зависимости СР =  а +  ЬТ +  с^2 или СР =  а +  ЬТ +  с'Г-2 анало

гичным образом находим а, Ь, с (или а, Ь, с1), решая три уравнения с тремя 
неизвестными. Более прост, но менее точен метод средних значений: после записи 
величин А< их суммируют в группы с равным числом слагаемых {число групп 
определяют числом коэффициентов  ̂ и полученные таким образом уравнения ре
шают относительно их коэффициентов.

В тех случаях, когда значения функции известны для равноотстоящих зна
чений аргумента (например, СР через каждые 10 или 100 градусов), для 
подбора коэффициентов уравнения целесообразно применить метод П. Л. Че
бышева (см., например, [Б9]).

3. Некоторые закономерности
К р и с т а л л ы

Мольную теплоемкость можно считать равной сумме атомных 
теплоемкостей; последние, в свою очередь, предполагаются одина
ковыми для простых веществ и принимаются равными 6,2 (правило 
Дюлонга и Пти). Однако для легких элементов это правило не
удовлетворительно и даже для ориентировочных расчетов следует 
пользоваться данными, приведенными на рис. 13. Можно восполь
зоваться также правилом, согласно которому мольная теплоем
кость химически подобных кристаллических соединений примерно 
одинакова (если вещество образует несколько аллотропных моди
фикаций, наиболее плотная из них имеет меньшую теплоемкость).

Газы

Теплоемкость С Р можно вычислить на основании метода тепло
вых поправок, аналогичного методу, рассмотренному ранее (см. 
с. 49); данные, необходимые для вычисления коэффициентов а, b 
и с уравнения (111,19), приведены в таблицах Приложения 2.
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Жидкос ти

Теплоемкость жидкостей обычно несколько больше теплоем
кости кристаллических веществ. Температурным ходом теплоемко
сти во многих случаях можно пренебречь, так как нагревание (ох
лаждение) обычно происходит в сравнительно незначительном 
интервале температур. Приближенно можно считать удельную 
теплоемкость жидкостей равной 0,4—0,6 кал/(г-К). Из исследован
ных веществ исключение составляют Н20  и NH3 [~ 1  кал/(г-К)], 
H g (~ 0 ,0 3 ), SiCl4( — 0,2), галогенпроизводные углеводородов жир
ного и ароматического рядов (0,15 -г- 0,35). Для сходных веществ 
интервал значений удельной теплоемкости жидкости, по-видимому, 
можно уменьшить. Так, для 30 изученных предельных углеводо
родов с числом атомов углерода от 5 до 13 среднее значение 
удельной теплоемкости при t = 0  оказалось равным 0,505 кал/(г«К)

(6 9 )2 7 3

6,2
6,0

и,о

,Rb СБс
L °Li °Na Ко°Са NiFe °ш wQ

роо(°>С1 с*г Си 
foiF а

Si
Вео «О

■>Вг

>Ge

s ;  те в? Pt *4  рь о
ХгАь

2,0 °>Н
В
°(o)N
°С

о 20 Ь0 60 80 100
Атомный Вес

120 200 2k0

Р ис. 13. Теплоемкости некоторых элементов.
Проверка правила Дюлонга и Пти; Су~б,2,

при средней погрешности 2,4% и максимальной — 6%; для 20 пре
дельных углеводородов при t =  25 та же величина равна 0,525 
(ошибки равны соответственно 1,5 и 4,7%).

В уравнении С Р =*= а +  bt величина Ь}а для различных веществ 
примерно одинакова и для большинства органических соединений 
близка к 0,0022.

При отсутствии каких-либо непосредственных или косвенных 
данных для определения удельной теплоемкости сплавов, шлаков, 
стекол и растворов может быть использована приближенная фор
мула

. _. £icl +  *
й ~ ------- Too-------

где gi, gb . . .  — весовые проценты соответствующих составных частей смеси; 
Си с2, . . .  — их удельные теплоемкости.
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При значительных теплотах смешения (растворения) это урав* 
нение дает завышенный результат.

Ср а в н и т е л ь н ый  р а с ч е т  т е п л о е м к о с т и

Для приближенного вычисления темплоемкости различных ве
ществ можно воспользоваться методами сравнительного расчета

Рис. 14. Взаимосвязь между теплоемкостями: 
/ — СО, и CS2, 2 — N, и СО.

[Б31], в частности первым из них, т. е. соотношением
( С р ) п ~ А ( С р ) 1 +  Я (III. 21)

Так, приближенное уравнение (CP)Nax «  1,40(СР) Кх — 5,4 опи
сывает взаимосвязь между изобарными теплоемкостями галогени
дов калия и натрия при t =  25 со средней ошибкой 
0,1 кал/(моль -К).

Можно применить и четвертый метод сравнительного расчета 
в виде соотношения

( c p ) n ~ a ( c p )  м +  *  <Ш ’ 21а>
в котором при равных температурах Сопоставлены теплоемкости 
двух веществ — аналогов (рис. 14)*. Часто в (III, 21а) В »  0; 
в этом случае из (111,21а) следует (II, 16).
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§ 5. ЗАВИСИМОСТЬ ТЕПЛОВОГО ЭФФЕКТА ОТ ТЕМПЕРАТУРЫ

1. Уравнение Кирхгофа
Изменение системы, обусловленное одновременным изменением 

Т и Р, можно представить в виде двух процессов, один из которых 
вызван изменением только температуры, а другой — только дав-

Рис. 15. Схема зависимостей Ср (ДСр) и ДН от температуры.

ления. Поэтому можно изучать зависимость АН реакции от каж
дого из этих факторов в отдельности. Впрочем, как уже отмеча
лось, изменение АН с изменением Р  велико лишь при очень высо
ких давлениях (см. также с. 163—174) и значительно больший 
практический интерес представляет вопрос о влиянии температуры 
на тепловой эффект реакции.

Изменение теплового эффекта реакции с изменением темпера
туры в соответствии с уравнением (III, 10) выражается уравнением 
Кирхгофа (1858 г.)

[0 (д я )/аг]р =  д (ан)дТ)р = £  (Ср)прм -  £  (Ср)ис1< = д с р <ш. 22)
где ДСр — разность мольных теплоемкостей реагентов, взятая с учетом стехио
метрических коэффициентов.

Уравнение (111,22) строго справедливо лишь при условии, что 
давление над каждым из компонентов при искомой температуре 
будет таким же, как и при данной температуре.

Из (111,22) следует, что чувствительность АН к изменению Т 
определяется абсолютным значением ДСР, а знак температурного 
коэффициента теплового эффекта определяется знаком ДСР; при 
ДСР> 0  тепловой эффект реакции растет с увеличением температуры,

* Из прямой 2 следует сходство окиси углерода и азота — точки лежат на 
прямой, почти совпадающей с биссектрисой координатного угла.
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Рис. 16. Зависимость теплового эффекта некоторых реакций от температуры.
Для определения ДЯ° образования СО, НаО, СН., HCI, NO. NH3 и NO (из NHi) надо отсчи
танное на оси ординат против соответствующих соединений значение разделить на указан
ный d левом верхнем углу коэффициент. То ж? относится к газообразным углеводородам 
(от СеНц до CjoHu). для которых даны значения Д сН / Равные приращению ДЯ° образования 

при переходе от данного гомолога к соседнему.

при ДСр <С 0 уменьшается, при ДСр =  0 не зависит от тем
пературы. Следует обратить внимание на то, что знак ДС Р связан 
и с выбором знака тепловых эффектов. Это видно из следующего 
примера:

(ЛЯГа -  bHTl)l(T2 -  т{) =  [(-21000) -  (—20000)]/( 1100 -  1000) = —10
(АНТг -  &HTi)l(T2 -  r j  =  (21000 -  20000)/( 1100 -  1000) =  10
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Характер изменения ДН  с изменением Т обусловлен характером 
изменения АСР с Т. На рис. 15 схематически изображены все воз
можные случаи, кроме тех, когда кривые £  (Ся)исх и £  (СР)прод 
расположены эквидистантно, т. е. ДН  является линейной функцией 
температуры. Экстремум на кривых А Н — Т наблюдается сравни
тельно редко, так как обычно интервалы температур не очень ве

лики. Однако сама возможность 
появления экстремума служит 
указанием на недопустимость 
значительной экстраполяции тем
пературной зависимости теплово
го эффекта за пределы опытных 
данных или гарантированной 
точности формул.

На рис. 16 приведена зависи
мость ДН ° от Т для ряда реакций. 
Для некоторых из них с целью 
удобства и большей точности да
ны значения — а -ДЯ°, где а — ко
эффициент, в результате деления 
на который приведенных на ри
сунке величин получается значе

ние —АН0. Например, для реакции Н2 +  V2O2 =  Н20  (г) при 
Г =  1200 — ДН° =  27075 : 0,455, т. е. Д Я *20о — — 59 510.

Для расчета по (111,22) необходимо иметь значения теплового 
эффекта данной реакции при какой-нибудь температуре и знать 
зависимость теплоемкости от температуры для всех реагентов. Рас
чет может быть осуществлен как графически, так и аналитически.

В первом случае строят график в координатах ДСР =  ф(7') 
[рис, 17, АСР =  (СР)со — (СР)с — Ч2 (Ср)о2 ], тогда по (111,22)

Рис. 17. Зависимость алгебраической 
суммы теплоемкостей реагентов от 

температуры для реакции 
С (графит) +  V2 0 2 (г) =  СО (г).

К графическому расчету тепловых эффектов 
реакций. (См. пример б.)

Т г

ДHT=hHTi +  J  ACpdT
т.

(Ш, 23)

Второй член правой части этого уравнения изображен на рис. 17 
заштрихованной площадью *.

. * Графическое интегрирование производят либо с помощью планиметра, 
либо подсчетом числа клеток миллиметровой бумаги. В последнем случае всю 
площадь рекомендуется делить вертикалями на отдельные площадки, которые 
можно принять за трапеции. Прежде чем подставлять в (III, 23) величину 
площади, отвечающей значению интеграла, необходимо выразить ее в едини
цах масштаба. Если чертеж выполнен на бумаге одинаковой плотности, то 
можно вырезать из него определяемый участок, а также участок, соответ
ствующий единице масштаба, и взвесить каждый из них. Деление первого веса 
на второй дает искомый результат.
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Графический способ расчета особенно удобен, когда алгебраи
ческое выражение для ДСР =■  ф(Г) неизвестно или подбирается 
с трудом.

Пример б. Найти тепловой эффект реакции

С (графит) +  ]/20 2 «== СО

при Т =1200, если ДН =  —26 420 и тенлоемкости реагентов равны:

т . 300 400 500 600 700 900 МОО 1300 1500
[ С .......... 2,08 2,85 3,50 4,03 4,43 4,98 5,27 5,57 5,76

Ср Oj............... 7,02 7,19 7,43 7,67 7,88 8,21 8,44 8,61 8,74
со . . . . 6,96 7,01 7,12 7,28 7,45 7,79 8,06 8,26 8,42

Решение. Вычислив значение ДСр =  (Ср) со — (Ср)с—у  (Ср) о„ получим!

Г ....................  300 400 500 600 700 900 1100 1300 1500
ДСр ............... 1,38 0,56 -0,09 -0,59 -0,92 -1,30 -1,43 -1,61 -1,71

Построив график ДСР =*= ф(Г) (см. рис. 17) и определив площадь, ограни
ченную кривой ДСр =  ф(7’), ординатами Ti =  300 н Га =  1200 и осью абс
цисс, в соответствии с уравнением (111,23) найдем

1200

ДЯ1200 =  ДЯз00 +  [ ДСр dT ~  -  26420 +  (—650) =  —27070
300

(площадь над осью абсцисс положительна, под ней — отрицательна). Заметим, 
что при Г «  490 значение ДЯ® проходит через минимум (по абсолютной вели
чине) и при Г «  700 вновь становится равным ДЯ300. Эти выводы непосред
ственно следуют из рис. 17 и подтверждаются рис. 16.

2. Уравнение Д Я  =  <р(Г) в конечном виде

Точное решение

Из (III, 19) и (111,20) следует, что

ДСр =  Да +  ДЬТ +  ДсГ2 +  Дс'/Т2 (III, 24)

Подставляя (111,24) в уравнение (111,22) и интегрируя, полу
чаем зависимость ДН  =  ф(Т) в конечной форме:

ДЯ -  ДЯ0 +  ДаТ +  Ч2 ДЬТ* +  1/з АсГ3 -  Дс '/Т  (III, 25)

Разумеется, если С Р =  <p(jT) для всех реагентов выражена' 
уравнением (III, 19) или (111,20), то зависимость АН =  ф(Г) бу-
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дет отличаться от (111,25) отсутствием члена' — Ac'/Т или соот
ветственно члена */зАсТг. Математический анализ (111,25) дает 
основание считать величину ДН 0 тепловым эффектом реакции при 
абсолютном нуле, но ход кривой в области, близкой к абсолют
ному нулю, изменяется; поэтому постоянная интегрирования AHq 
является лишь э к с т р а п о л я ц и о н н о й  константой (подобно 
величинам а и Да), а уравнение (111,25)— интерполяционным. Оно 
применяется не только для нахождения АН реакции при различ
ных температурах, но, что особенно важно, и для определения 
влияния температуры на химическое равновесие (см. гл. XIII).

Если в рассматриваемом интервале температур происходит фа
зовое превращение (плавление, парообразование или сублимация), 
то в расчет должны быть включены теплоты соответствующих пре
вращений, а также учтено изменение температурной зависимости 
теплоемкости того вещества, которое претерпело фазовое превра
щение. Так, если при Гщ, происходит фазовое превращение одного 
из реагентов, то уравнение Кирхгофа примет вид:

ДЯГ, =  ДЯП +  $ ДСр dT +  д я пр +   ̂ ДCpdT  (Ш. 26)
Т 1 г пр

где АНПр вычитается в случае превращения исходного вещества и 
прибавляется при превращении продукта реакции. Связь между 
(111,26) и (111,106) очевидна.

При расчете тепловых эффектов следует иметь в виду, что 
значительная графическая экстраполяция величин АН ненадежна: 
неодинаковый для различных веществ темп изменения С Р с из
менением Т может привести к изменению знака ДСР, а поэтому 
в соответствии с (111,22) на кривой Д// =  <р(7’) может появиться 
экстремум.

Значительная аналитическая экстраполяция также необосно- 
вана: даже самые точные уравнения С Р =  <$(Т) могут дат> не 
только большое отклонение от опыта, но и не существующие d дей
ствительности максимумы; источником погрешности может слу
жить и неточность уравнения С Р =  qp(T’) в данной области тем
ператур; поэтому суммарная ошибка при вычислении ДСР может 
стать значительной.

Наличие данных о стандартных тепловых эффектах образова
ния и сгорания различных веществ значительно упрощает расчеты: 
пользуясь величинами А Н ш » взятыми непосредственно, из соот
ветствующих таблиц (или найденными путем комбинирования таб
личных данных), и уравнениями СР =  ср(Т), необходимыми для 
определения Да, АЬ, . . . ,  вычисляют по (111,25) константу инте
грирования АНо, что позволяет найти АН° при любой темпера
туре,

70



Расчет АН 0 не нужен, если взять определенный интеграл, тогда 
вместо (111,25) получается

АИТг =  AHTi +  Да (Г2 -  тх) +  Ч2 А* (т\ -  Г?) +  ... (III, 27)
К этому уравнению можно прийти и на основании температурной 
зависимости энтальпии каждого реагента

тг
HTi =  HTl+  $ Cp iT  (III, 28)

Г,

При наличии значений Н'т— Н ^  Яг — Я* и #298— #э (они 
обычно приводятся в таблицах, реже представлены в аналитиче
ской форме) можно воспользоваться различными вариантами за
висимости ДН ° =  ф(Г), в том числе соотношениями

Д Я °=Д Я°98 +  д (Я г - Я м8) (111,29)

аЯ ,  -  ДЯ“9а +  Д ( я ’  -  Я°0) -  Д (H°m -  Hi) (III, 30)

ДЯг =  ДЯ° + Д ( Я г - Я о ) (III.31)

При рассмотрении влияния температуры на химическое равно
весие (см. гл. XIII) удобно воспользоваться для каждого реагента 
величинами (# г  — #г,)/Г (7*1 — температура, принимаемая в ка
честве базисной). Еще более удобна функция (H t - H t) IR T , так 
как она не зависит ни от количества вещества, ни от единиц изме
рения. Очевидно, что

(III, 32)

В качестве базисной температуры обычно принимают О К (реже 
298,15 К); переход от одной базисной температуры к другой опи
сывается уравнением

№  -  я”)/г=(я” -  н°т )/т +  (н°ш  -  я”)/г
О расчете ДЯг см., также с. 447 и 517 сл.

Пример 7. Найти уравнение ДН° == ф (71) и вычислить ДЯ°000 для реакции 
СН4*= С -f 2Н2, если Д Я ^ * *  17880 (см. табл. I, с. 45) и

(Ср)с =  2,673 +  2,617.10“ 3Г -  1,169 - 105/Г2

(Ср)н — 6,62 -f- 0,81 • Ю-3Г 

(Ср)сн4 =  5.3 4 +  11,5 ‘ 10-37

Решение. На основании указанных данных находим Да ■ - ас +  2aHj — асн ■— 
=  10,573, Д6 =  — 7,263 • 10~3, Дс =я — 1,169 • IО5. Тогда в соответствии с (III, 25)

ДЯ °  =  Д Я° +  10,5737 +  •/ ,  ( -  7 .2 6 3 . Ю_3) Г ' +  1,169 • 105Г -1
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Пользуясь значением ДН°т , вычисляем по найденному уравнению Д/^ =  
=  14658. Окончательно получаем

ДЯа =  14658+ 10,5737- -  3,632 • 10“ 3Г2 +  1,169-Ю3? ” 1 и Д^Т000 =  2 17 1 6

[отклонение от значения ДН°1Ш на рис. 16 составляет 1,5%, т. е. лежит в пре
делах погрешности уравнений СР =  ф(7')].

Пример 8. С помощью уравнений

(С р ) =  1,1 +  4 ,8  • К Г 3Г  -  1 , 2 .  1 ( Г б7 2 

( С р ) 0  =  6 ,2 6  +  2 ,7 4 5  • 1 ( Г 3 Г  -  0 , 7 7 0  • К Г 6 ! 2 

(Ср)со =  Ь ,60+ 120 '10-*Т

найти температурный интервал, в котором тепловой эффект реакции С -f V2O2 =  
=  СО не зависит от температуры.

Решение. По уравнениям СР =  ф(7) определяем
ДСр =  (Ср)со -  (Ср)с -  V, (Ср)0> =  2,37 -  4,973 • Ю“ 37 +  1,585 • 10"672

В соответствии с (111,22), условием АН° Ф  ср(Т) является равенство АСР =  О, 
т. е. 2,37 —4,973-1 (ИГ +  1,585-КИГ2 =  0. откуда Т «  586.

Так как члены уравнения ДСр =  ф(Г), содержащие 7, отрицательны, то при 
Т >• 586 ДСР <  0, т. е. при найденной температуре АН° проходит через минимум. 
Несовпадение результатов расчета с точной величиной (см. рис. 15 и 16) объяс
няется погрешностью уравнений Ср =  ф(Г), положенных в основу расчета. Ми
нимум на кривой АН0 =  ф(Т) рис. 16 в действительности отвечает максималь
ному значению Д/У°, так как в рассматриваемом процессе АН0 <  0 (см. также 
решение примера 6).

Пример 9. Пользуясь данными, представленными на рис. 16, найти п интер
вале t =  400 -г- 1400 (шаг 200°) АН для реакции С -f- С02 =  2СО.

Решение. Удваивая приведенные при соответствующих температурах на 
рис. 16 величины АНт для реакции С 4- V2O2 == СО н вычитая из них значе
ния ДНт для реакции С +  0 2 =  С02, получаем в соответствии с законом Гёсса
для реакции С -f- С02 =  2СО следующие результаты:
Т .........................................  400 600 800 1 000 1 200 1 400
ДН ° .................................  41 430 41 460 41 180 40 780 40 300 39 750

Расчет для более высоких Т [по уравнению АН0 — <р(Г)] не может дать на
дежных результатов, так как уравнение СР =  ф(Г) для графита достаточно 
точно (ошибка ~2% ) только для Т =  1373 (см. табл. 5, с. 61).

Приближе нные  решения

1. Вклад последнего члена в уравнениях (111,19) и (111,20) 
при разных температурах не одинаков, вследствие чего переход от 
(111,25) к уравнению

АН =  АН0 -f АаТ 4- Ч2 АЬТ2 (111,33)

предполагающему для всех реагентов линейную зависимость СР 
от Г, может привести к значительной погрешности расчета. По
этому при переходе к приближенному уравнению лучше исходить 
для низких температур из (III, 19), для высоких — из (III, 20), так
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как именно в этих случаях последнее слагаемое указанных урав
нений становится небольшим.

2. Для газов в сравнительно нешироком температурном интер
вале, а для твердых и жидких веществ и в достаточно широком 
можно считать ДСР ^  const, т. е. пользоваться линейным уравне
нием

Л// =  АЯ0 +  А а Т  (Ш, о4)

причем целесообразно, хотя подчас и с некоторой потерей точно
сти, принять Да =  (ДСР)298, так как значения (СР)298 для большин
ства важнейших веществ известны с высокой степенью достовер
ности (см. Приложение 1).

3. Если значение ДЯ298 очень велико (порядка десятков и сотен 
тысяч калорий), то в ряде случаев можно принять ДС Р а* 0, т. е, 
считать ДН я* Д//298 =  const, 
так как часто изменение ДН  
с Т не превышает погрешности, 
приносимой уравнениями СР =
=  ф(7) (см. табл. 5 и рис. 16)
И величиной Д # 2 9 8 -  Ошибки, 
связанные с допущением АН =
=  const, могут оказаться го
раздо меньше неточности экст
раполяции на очень высокие 
температуры полного уравне
ния Д/У =  ф(7’), полученного 
на основании низкотемператур
ных значений теплоемкостей.
Поэтому теплоту сгорания органических веществ (особенно много
атомных) можно считать фактически не изменяющейся с измене
нием температуры.

Допущение АН =  const дает сравнительно небольшую ошибку, 
особенно для реакций между твердыми телами, так как во многих 
случаях теплоемкость соединения близка к сумме атомных тепло
емкостей. Вообще говоря, предположение, что ДСР aj О (АН ж 
aj const) для образования сравнительно несложных молекул, при
водит к небольшой погрешности. Так, для 14 газов (СОС12, HCN, 
СО, С 0 2, -C2N2, НС1, HF, Н20 , Н20 2, n h 3, n o , n o 2,o N20  и 0 3) 
среднее расхождение между значениями АНш  и ДЯ°0оо состав
ляет всего 0,35 ккал/моль (см. также решение примера 9).

4. Расчет дает достаточно удовлетворительные результаты даже 
в большом интервале температур,-если принять значения С Р рав
ными средним теплоемкостям в заданном интервале, т. е. перейти 
от (111,23) к уравнению

4 * г, =  4НТх +  (4Cp)Ti + г< (Г, -  Г,) (Ш, 35)

Это значительно упрощает вычисления и особенно удобно при на
личии таблиц значений средних теплоемкостей.

Рис. 18. Взаимосвязь между теплотами 
образования хлоридов кобальта и ни

келя.
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5. Для оценки зависимости ДЯ =  <р(Г) можно воспользоваться 
и сравнительными методами расчета, в частности приближенным 
соотношением

+  В (III, 36)

в котором при одинаковых температурах сопоставляются теплоты 
сходных реакций (нанример, теплоты образования родственных ве
ществ; рис. 18). Аналогичную зависимость

(ACp)N ~  А (ДСр)м +  В (111,37)

можно применить для оценки значений АС Р, необходимых для 
вычисления температурной зависимости ДЯ (рис. 19)Л

(лс°р)г

Рис. 19. Взаимосвязь между изменением тепло
емкости в реакциях С2Н6 (г) +  */а Г2 (г) =  С2Н5Г (г).
В левом верхнем углу представлена зависимость А 

уравнения (111,37) от порядкового номера Zr галогена.

Пример 10, Вычислить по (111,35) Л#“000 для крекинга метана и срав
нить полученный результат с результатом решения примера 7. Значения сред
ней теплоемкости реагентов взять в интервале 298,2—1000 К.

Решение. В соответствии с уравнениями зависимости С р  от Т  (см. табл. 5) 
получаем по (III, 8а) выражения для средней теплоемкости

(Ср)с -  ■“ с  +  v ,*c  ( Г 1 +  Ч  +  № ,  =  3-98

( с р ) н ,  =  7 -15 “  (ср ) с н Г 1 т
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откуда (4СР)Г + т  =5,47 и по (III,35) А//°ш  — 17880= 5,47(1000 — 298,?), т. е.
д//“000 =  2 1 7 1 9, что совпадает с результатом точного решения.

Если принять значение ДСр =  (ДСр)2вв, то по (111,34) в соответствии с 
данными Приложения 1 получим A//J000 — 17 880 =  7,31 (1000 ~  298,2), откуда 
д # “000 =  23 0Ю, что отличается от точного значения на 7,4% Такая большая 
погрешность обусловлена значительностью температурного интервала.

'проб

Тисх

— J1--------- Г Р — —
/ /  // , /  /

/ /  /
--------- (1-------- — 4 -

3. Тепловой баланс
Мы рассмотрели простейший случай расчета АН. На практике 

часто составление теплового баланса процесса осложнено неадиа- 
батностью процесса, различием температур реагентов, нестехио- 
метричностью, присутствием инертных газов и неполнотой проте
кания процесса *. В связи с этим рассмотрим два примера.

Допустим, что Гцех Тпрод (рис. 20). Тогда процесс можно
представить происходящим в несколько стадий: реакция осущест
вляется при Гисх, 'а  затем продукты нагреваются до Гпр0д 
(рис. 20, а) или вначале нагре- j t 
вают исходные вещества, после 
чего проводят процесс (рис. 20,6).
Возможен и такой вариант — 
охлаждают (нагревают) исход
ные вещества до некоторой тем
пературы Г0, проводят при ней 
реакцию, после чего продукты ре
акции нагревают (охлаждают) до 
Г прод (рис. 20, в). Хотя последний 
путь сложнее предыдущих, од
нако он предпочтительнее, если в качестве Г0 выбрать 298,15 К. 
Вычисления упрощаются, если известны средние теплоемкости 
всех реагентов в рассчитываемом интервале температур. Очевид
но, что для схемы в

у То Ч

Е м  S с р , ^ + д " пр + ч л 0 +
исх VrHCX ' I

Т/  Прод \

+  £ " 4 $ с^ + д" пр)  =

и. 6 в

Рис. 20. Схема возможных путей 
протекания реального процесса.

К составлению теплового баланса.

(111,38)

Здесь первое слагаемое представляет изменение энтальпии при 
переходе всех исходных веществ (включая и инертные газы, если 
они присутствуют в исходной смеси) от температуры Гисх входа 
их в реакционную зону до температуры Г0 начала отсчета энталь-

* Кроме того, при высоких температурах часто следует учитывать и воз
можную диссоциацию некоторых веществ; однако для этого нужно учесть влия
ние температуры на химическое равновесие, что изложено в гл. XIII и XIV.
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пии; второе слагаемое равно тепловому эффекту реакции при TQ 
в расчете на 1 моль вещества (на которое ведется вычисление) 
и с учетом степени превращения третье слагаемое — это измене
ние энтальпии при нагревании всех веществ, покидающих зону 
реакции (продукты реакции, инертные вещества и непрореагиро
вавшие исходные вещества). Если в процессе изменения темпера
туры не происходит фазовых превращений, то все Д//пр будут 
равны нулю. Если же фазовые превращения имеют место, то для 
упрощения расчета их можно отнести к Т0.

Уравнение (111,38) можно использовать для расчета темпера
туры, достигаемой при полном адиабатном сгорании вещества 
(теоретическая температура горения)\ в этом случае Q =  0. Для 
взрывных реакций в (111,38) войдут соответственно Cv и ДU. При 
Т\ =  Т2 =  То =  Г, X =  1 и Q =  «оси ДЯТ уравнение (III, 38) со
впадает с (III, 23).

П р и м е р  1 1 .  При производстве окиси этилена по реакции С2Н4 +  7202 =  
=  С2Н40(г) / =  280 и Р =  1. Этилен и кислород входят в реактор при 80 °С, 
причем кислород берут в 10%-ном избытке. Степень превращения С2Н4 равна 
80%. Сколько потребуется теплоты для поддержания изотермического процесса, 
если в час в реактор поступает 140 кг С2Н4?

Необходимые для расчета величины сведены в таблицу:

Вещество ( ЛЯ29в)обр’
кал/моль (^ИСХ ( S )' ^'прод /1исх лпрод

с 2н 4 12540 11 ,2 14,0 1,0 1,0 —0 ,8  =  0 ,2

0 2 0 7,05 7,35 0,55 0 СП сл 1 о о сл
С2Н40 -12580 12,3 15,5 0 0 + 0 ,8  =  0 ,8

Решение. По закону Гесса Д#ма =  —12,58 — 12,54 =  —25,12 ккал/моль 
С2Н4, т. е. на 1 моль подаваемого в реактор этилена будет выделяться 
0,8*25,12 =  20,10 ккал.

Энтальпия исходных веществ равна
353 353

(Лнсх)саН4  ̂ (Cp)c 2Hk dT (Лнсх)о, \ (Ср)О, dT ~
298 298

■ = Ы  1,2 (353 -  298) +  0,55.7,05 (353 -  298) =  829 кал

Энтальпия продуктов составляет
Б53 553 553

« е л о  5 (С р ) с ,Н <0 d T  +  К ,Н а п р е л  5 <С р ) с , н / 7' +  ( ” о .)п род  \  ( С р ) о ,  d T  =
298 298 298

— 0,8 • 15,5 (553 -  298) +  0,2 * 14,0 (553 -  298) +  0,15 • 7,35 (553 -  298) =  41,59 кал

Следовательно, в соответствии с (111,38) 0,829 +  Q = —20,10 +  4,159, от
куда на 1 моль поступающего этилена следует добавить Q =  16,77 ккал, т. е, 
за час должно отводиться 16,77-140-1000 : 28 =  83 850 ккал.



Г л а в а  IV

В Т О Р О Е НАЧ АЛ О ТЕРМ О Д И Н АМ И К И

§  1. СОДЕРЖАНИЕ ВТОРОГО НАЧАЛА

Все протекающие в природе процессы следуют первому началу 
термодинамики, но не всякий процесс, не противоречащий 
первому началу, осуществим на практике. Из первого начала выте
кает лишь, что энергия изолированной системы постоянна; опре
делить же н а п р а в л е н и е  процессов, происходящих в системе, 
нельзя. Исходя из первого начала, невозможно, например, решить, 
происходит ли переход энергии от более нагретого тела к менее 
нагретому или наоборот, нельзя дать точное определение темпе
ратуры.

Второе начало термодинамики, так же как и первое, не может 
быть найдено из каких-либо общих положений, а устанавливается на 
основании опыта. Оно дает возможность разделить все допускаемые 
первым началом процессы на самопроизвольно и несамопроизволь
но протекающие в данных условиях. При формулировке второго 
начала часто исходят из невозможности некоторого процесса.

Положим в основу дальнейших рассуждений постулат Клау
зиуса (1850 г.): теплота сама собой не может переходить от холод
ного тела к горячему, т. е. невозможен процесс, е д и н с т в е н н ы м  
результатом которого был бы переход теплоты от тела с более 
низкой температурой к телу с более высокой температурой *. Та
кой метод рассуждения не следует рассматривать как нарочитое 
ограничение общности второго начала; утверждая невозможность 
избранного процесса, легко прийти к любой другой формулировке 
(все они выделены в тексте курсивом).

1. Цикл Карно

При рассмотрении первого начала было указано, что между 
теплотой и работой существует коренное различие. В отличие от 
перехода работы в теплоту протекание обратного процесса ограни
чено определенными условиями. Поэтому для превращения теп-

* В 1747 г. М. В Ломоносов впервые указал на определенную направлен
ность процессов, протекающих в природе. В работе «Размышление о природе 
теплоты и холода» он писал: «...холодное тело В, погруженное в тело А, оче
видно, не может воспринять бблыную степень теплоты, чем какую имеет Л». 
М. В. Ло мо н о с о в .  Поли. собр. соч, Т. 2, М., Изд-во АН СССР, 1951, См. с. 37.
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Лоты в работу существует предел даже в оптимальном случае, т. е. 
при протекании обратимого процесса. Величина этого предела уста
навливается обратимым циклом Карно (1824 г.). Этот цикл состоит 
из четырех последовательных обратимых процессов (рис. 21): изо
термического расширения А В , прп котором рабочее тело отбирает

у теплоотдатчика с температурой 
Т { теплоту Qi; адиабатного рас
ширения В С , изотермического 
сжатия СД при котором рабочее 
тело отдает часть теплоты Q2 теп- 
лоприемнику, имеющему темпера
туру Т2, и адиабатного сжатия 
DA. Процессы отбора и передачи 
энергии происходят при неизмен
ных температурах, так как можно 
представить, что оба тепловых 
источника обладают столь боль
шими размерами (или при конеч
ных размерах — столь большой 
теплоемкостью), что передача теп
лоты не влияет на их темпера
туру. В результате кругового про
цесса система совершает работу 
A — Q 1 — Q2t численно равную 
заштрихованной на рис. 21 пло
щади. Рассмотренный цикл назы
вается прямым (тепловым) цик
лом Карно. В обратном (холо

дильном) цикле Карно теплота Q2 отбирается от теплоприемника 
и вместе с внешней работой А передается теплоотдатчику, так что 
Qi =  Q2 +  А *.

Тео рема  К а р н о —Кла уз иус а

Карно установил, что коэффициент полезного действия машины 
(к. п. д.) при работе по обратимому циклу не зависит от природы 
рабочего тела, а определяется только интервалом температур, 
в котором совершается работа.

Справедливость этого положения Клаузиус подтвердил следую
щими рассуждениями о двух сопряженных машинах Карно. Пред
положим, что, проведя в одинаковом температурном интервале об
ратимый цикл Карно с двумя различными телами, удалось бы 
получить разные к. п. д. (тц и г\2). В таком случае, если машина 
Карно с большим к. п. д. приводит в движение машину Карно 
с меньшим к. п. д. (т. е. первый цикл проводится в прямом на
правлении, а второй — в обратном), то энергия переходит от хо
лодного тела к горячему без какой-либо компенсации, т. е. совер-

* Подробный анализ цикла Карно см. в курсах технической термодинамики.

Рис. 21. Цикл Карно (а) и термо
динамическая схема тепловой ма

шины (б).
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шается процесс, противоречащий постулату Клаузиуса. В справед
ливости этого легко убедиться, например, из следующего баланса
циклов Карно:

Qi <32 А Г]

1-й цикл.......................... +  100 -8 0 +20 0,20
2-й цикл.......................... -ПО +90 -20 0,18

Итого . . . -10 +  10 0

Нетрудно показать, что случай, когда rj2 >  r\i, также следует 
исключить (для этого первый цикл провести в обратном направ
лении, а второй — в прямом).

Таким образом, в соответствии с доказанной теоремой

Q1/Q2 =  Ф ( Л ,  т2) ИЛИ л — Л /Q i — (Qi — Q2)/Q i — ф (Г„  Г 3) (IV, 1)

Для определения функции cp(7\, Т2) и для построения тем са
мым температурной шкалы выберем простейшую форму связи, до
пуская, что отношение температур равно отношению теплот, т. е.

Qi!Q2 =  Tl/T2 или г) =  (Qi — Q2)/Q, =  (Г, — Г2)/Г, (IV, 2)

Вид функции (IV, 1) можно определить и другим путем. В соответствии с 
теоремой Карно — Клаузиуса, достаточно провести обратимый цикл Карно с лю
бым веществом, для которого известно уравнение состояния. Это дает возмож
ность выразить процессы, составляющие цикл, через термодинамические пара
метры состояния, придав правой части (IV, 1) конкретное выражение. В каче
стве рабочего тела остановимся на идеальном газе, так как его свойства из
вестны из молекулярно-кинетической теории. Для идеального газа PV =  RT\ 
поэтому (см. рис. 21)

Так как в силу адиабатпости процессов ВС и DA в соответствии с уравнением 
адиабаты идеального газа

г , у ; и T iv hB- '  =  T 2v kc - '

(к =  CpjCy), то

v a I v d - v b I v c « »  VcI VD =  V b I YA

Подставляя найденные результаты в (IV, 1), получаем уравнение (IV, 2).
Справедливость теоремы Карно — Клаузиуса нельзя подтверждать т о л ь к о  

тем, что в уравнение (IV, 2) не входит характеристика вещества (идеального 
газа). Иными словами, нельзя опускать общее доказательство теоремы, так как 
не видно, почему при переходе на отличное от идеального газа рабочее тело 
в уравнении (IV,2) не может найти отражение какое-либо его свойство.
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Из (IV, 2) следует, что чем больше перепад температур, тем полнее ис
пользуется теплота теплоисточника Причина сравнительно низкого гс. п. д. паро
вой машины заключается в слишком незначительном интервале между темпера
турами кипения и конденсации воды. Даже в современной паровой машине, ра
ботающей на сильно перегретом паре (Л «  550 °С) и снабженной специальным 
конденсатором (t2 »  10 °С), Т] в соответствии с уравнением (IV, 2) равен 0,65, 
а практически значительно меньше.

Применяя некоторые другие вещества (например, ртуть), можно добиться 
повышения к. п, д., однако на практике используют почти исключительно водя
ной пар из-за ряда его преимуществ: доступности, большой теплоты парообразо
вания, малого удельного веса, относительной инертности и др. В двигателях 
внутреннего сгорания, где вспышка и выделение теплоты происходят при очень 
высокой температуре, к. п. д. значительно больше.

Увеличение практического к.п д. при переходе от одного рабочего тела к 
другому, разумеется, не имеет ничего общего с принципиальным постоянством 
к. п. д. обратимого цикла Карно.

Те о ре ма  Карно

Любой цикл можно заменить бесконечно большим числом беско
нечно малых циклов Карно, каждый из которых будет отличаться 
от соответствующей элементарной части произвольного цикла на

бесконечно малую величину высшего по
рядка (см. рис. 22). Поэтому к. п. д. про
извольного цикла abed будет некоторой 
средней из к. п. д. элементарных циклоп 
Карно. Но к. п. д. цикла Карно A B C D  
в том же интервале температур будет 
больше к. п. д. рассматриваемого цикла, 
так как, за немногими возможными ис
ключениями, 7’i > ( 7 ,|)i и Т2 < .( Т 2){, где 
(T\)i и (T2)i — температуры на элемен
тарных участках теплообмена в цикле 
abed. Отсюда вывод: не существует ма
шины, которая обладала бы к. п. д. 
большим, нем к. п. д. машины Карно, 
работающей в том же температурном ин
тервале (теорема Карно).

В справедливости этого положения можно убедиться и иначе: 
при изотермическом расширении (идеального газа) вся получен
ная от теплоотдатчика теплота переходит в работу, убыль энергии 
при адиабатном расширении также дает только работу, т. е. оба 
процесса, если они к тому же обратимы, являются наиболее эко
номичными. Поэтому обратимое сжатие по изотерме и адиабате 
связано с затратой минимальной работы.

Из факта максимального к. п. д. обратимого цикла Карно сле
дует, что этот цикл при заданном температурном перепаде устанав
ливает предел превращения теплоты в работу.

Таким образом, цикл Карно занимает особое место среди всех 
прочих циклов и может быть назван основным термодинамическим 
циклом.

Рис. 22. К доказательству 
теоремы Карно.
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2. Термодинамическая шкала температур

Независимость к. п.д. машины Карно от природы рабочего тела 
позволила ввести универсальную шкалу температур, свободную от 
индивидуальных особенностей (физических свойств) термометри
ческого вещества и от произвольности метода измерения темпера
туры. Эта шкала была предложена в 1852 г. Томсоном (Кельви
ном) и названа абсолютной термодинамической шкалой.

Термодинамическая шкала температур определяется уравне
нием (IV, 2), по которому отношение любых двух температур 
равно отношению значений теплот, полученной и отданной тепло
вой машиной, обратимо действующей между этими температурами. 
Выбор функции cp(7'i, Т2) (IV, 1) произволен. Можно было бы вы
брать в качестве таковой не Т, а Т~] или ет, или другую функцию 
абсолютной температуры.

Измерение температуры машиной Карно в качестве своеобраз
ного термометра нельзя осуществить. Однако поскольку абсолют
ная температура совпадает с температурой, входящей в уравнение 
состояния идеального газа, она может быть измерена термометром, 
наполненным идеальным газом. В этом заключается одно из основ
ных удобств выбора в качестве рассматриваемой функции 
именно Т.

За единицу измерения температуры принимают такую разность 
между температурами теплоисточника и теплоприемника, которая 
дает возможность совершить 7юо часть работы, производимой те
лом, работающим по обратимому циклу Карно между температу
рами кипения воды и плавления льда.

Второе начало термодинамики приводит нас к выводу о суще
ствовании универсальной температуры и тем самым о существова
нии естественного начала отсчета температур (абсолютного нуля). 
Для любого вещества в соответствии с уравнением (IV, 2) пре
дельному (теоретическому) значению rj =  I отвечает величина 
Т2 =  0.

3. Невозможность вечного двигателя

Даже в самой производительной машине часть теплоты не мо
жет быть превращена в работу. Чтобы происходило дальнейшее 
превращение, нужна новая машина, работающая в пределах тем
пературы теплоприемника и более низкой температуры теплоот- 
датчика.

Следовательно, невозможно построить двигатель, в котором ра
бочее тело совершало бы работу, вступая в теплообмен с един
ственным источником теплоты, например построить периодиче
ски действующую машину, все действие которой сводилось бы 
к совершению работы за счет охлаждения теплового источника; ко? 
роче говоря, нельзя осуществить вечный двигатель второго рода.
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Из этой формулировки логически вытекает следующая: невоз
можно превратить теплоту какого-либо тела в работу, не произ
водя никакого другого изменения, кроме охлаждения этого тела; 
невозможно при помощи кругового изотермического процесса про
извести работу.

Неосуществимость вечного двигателя первого рода можно было 
бы сформулировать двояко: с одной стороны, «работу нельзя со
здать из ничего», с другой стороны, «работу нельзя превратить 
в ничто». Что касается неосуществимости вечного двигателя вто
рого 'рода, то здесь инверсия формулировки исключена: построить 
машину, все действие которой сводилось бы к затрате работы и 
нагреванию теплового источника, возможно. Это различие непо
средственно вытекает из природы теплоты: х а о т и ч е с к о е  тепло
вое движение частиц более вероятно, чем их н а п р а в л е н н о е  
движение. «Появление» теплоты всегда знаменуется превращением 
энергии в малоэффективную форму: вероятность того, что хаоти
ческое движение получит определенную ориентацию (это привело 
бы к появлению направленной силы, способной совершать работу), 
ничтожна. Поэтому-то переход без ограничений теплоты в работу 
является невозможным, хотя работа может перейти в теплоту це
ликом.

Следовательно, без наличия теплоприемника запас энергии 
теплоотдатчика не может быть использован; нельзя, например, ис
пользовать безграничные запасы энергии воздуха, морей, океанов, 
земной коры и т. д. Если было бы возможно осуществить вечный 
двигатель второго рода, то, преобразуя в работу запасы теплоты 
в воде океанов, можно было бы приводить в движение все заводы 
мира, и только спустя ~ 1000 лет температура воды понизилась 
бы примерно на 0,01°*.

Пример 1. Показать, исходя из невозможности полного (некомпенсиро
ванного) перехода теплоты в работу, что процессы трения и расширения газа в 
пустоту необратимы.

Решение. При трении работа, направленная на преодоление сил трения, идет 
на нагревание. Так как обратный процесс, т. е. некомпенсированное превращение 
Q в А, невозможен, то и процесс трения необратим.

Диффузия газа в пустоту также необратима, так как невозможен процесс, 
единственным результатом которого было бы сжатие газа без изменения его 
энергии. Действительно, на сжатие затрачивается некоторая работа А, и чтобы 
М/ =  0, необходимо одновременно отнять Q. Но чтобы во внешней среде не 
осталось никаких «следов» протекания данного процесса, нужно было бы Q не- 
компенсированно превратить в А, что невозможно.

Пример 2. Доказать, что:
1) адиабата может пересечься с изотермой только в одной точке;
2) при переходе вдоль адиабаты температура всегда изменяется в одном на

правлении.

* Вечный двигатель, использующий энергию океанских вод, не следует сме
шивать с двигателем, работающим за счет п е р е п а д а  температур на по
верхности и в глубине океана.
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Решение 1. Если бы обе кривые пересекались в двух точках, то получился 
бы цикл, образованный одной изотермой и одной адиабатой; в таком случае ра
бота совершалась бы при существовании только одного источника теплоты, что 
противоречит второму началу.

2. Если бы температура изменялась не в одном направлении, то одна и та 
же температура могла бы существовать в двух точках одной и той же адиа
баты, что, исходя из предыдущего, невозможно.

Пример 3. При проведении цикла Карно в обратном направлении (холо
дильный цикл) теплота за счет затраченной работы переводится из холодиль
ника в нагреватель. К. п. д. такого цикла (холодильный коэффициент) опреде
ляется количеством отведенной от холодильника теплоты на единицу затра
ченной работы. В 1853 г. было предложено (Кельвин), пользуясь этим циклом, 
отапливать жилые помещения за счет отнятия теплоты от холодного воздуха.
Показать эффективность такого «отопления». Принять, что:

1) интервал температур, в котором работает паровая машина, равен 180— 
40 °С и т\ =  0,66т\

теор
2) температура воздуха в помещении равна 20°С, а температура наружного 

воздуха 10 °С;
3) паровая и холодильная машины работают 

по обратимому циклу Карно.
Решение. Паровая машина, приводящая в 

действие холодильную машину, работает с к. п.д.
180 -  40 ЛОЛЛ 

Vop 180 +  273,2 0,3
Следовательно, примерно треть теплоты, приноси
мой в машину паром, переходит в работу, т. е.
Л «  0,66-0,309 «  0,204, или 20,4% теплоты, раз
виваемой топливом.

Холодильный коэффициент холодильной ма
шины равен (10 +  273,2)/(20 — 10) =  28,3. Сле
довательно, затрачивая в ней механическую ра
боту, эквивалентную 1 кал, можно передать от 
холодного тела к горячему 28,3 кал. Первая 

Тиашина превращает в работу 0,204 Q кал; затрачивая эту работу во второй 
машине, мы переводим от наружного воздуха в помещение 28,3-0,204Q =  
=  5.77Q кал теплоты вместо Q кал, которыми располагали бы при непосредст
венном сжигании топлива

Таким образом, теоретически этот метод даже выгоднее непосредственного 
сжигания топлива, что дало бы максимум Q кал, не говоря уже об обычном 
отоплении, когда громадное количество теплоты уносится в дымовую трубу.

Рассмотренный принцип положен в основу «динамического отопления», раз
работанного в 1926 г. профессором сельскохозяйственной академии им. К. А. Ти
мирязева В. А. Михельсоном и доведенного им до технического проекта.

Пример 4. На рис. 23 изображена теоретическая изотерма AaBcbD реаль
ного газа. Каким образом можно, не прибегая к эксперименту, определить поло
жение прямой ab, отвечающей давлению насыщенного пара при данной темпе
ратуре?

Решение. При круговом процессе по контуру abcBa (обратимый изотерми
ческий цикл) ф Р dV 0; следовательно, изобара должна быть проведена так,

Рис. 23. Изотерма реального 
газа (заштрихованные пло

щади равны).
К примеру 4.

чтобы заштрихованные на рис. 23 площади были равны.

§ 2. ЭНТРОПИЯ

Первое начало определяется постоянством функции V  в изоли
рованной системе. Поставим задачу найти функцию, выражающую 
содержание второго начала, а именно, о д н о с т о р о н н ю ю
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направленность протекающих в изолированной системе процессов. 
Изменение искомой функции должно иметь для всех реальных, 
т.е. необратимых, процессов, протекающих в изолированных си
стемах, один и тот же знак. Таким образом, в отличие от первого 
начала второе начало в приложении к некруговым необратимым 
процессам должно выражаться н е р а в е н с т в о м .

1. Изменение энтропии в обратимых процессах
Считая по-прежнему теплоту, полученную от теплоотдатчика, 

положительной, а отданную теплоприемнику отрицательной, можно 
записать (IV, 2) в виде

<?./Г| +  <?2/Г2 =  0 и л и  £<3 /Г  =  °  (IV, 3)

Если разбить Qi и Qу на бесконечно малые величины, то (IV, 3)
примет вид

6 Q1 , f AQa 
Ti ' )  T2

О (IV, 4)

Так как любой цикл можно заменить бесконечно большим чис
лом бесконечно малых циклов Карно (см. рис. 22), то (IV, 4) спра
ведливо для любого обратимого цикла. Различие заключается 
лишь в том, что в силу неизотермичности процессов теплообмена 
для осуществления произвольного обратимого цикла понадобится 
бесконечно большое число теплоотдатчиков (на пути dab) и тепло- 
приемников (на пути bed).

Считая на каждом элементарном участке теплообмена Т =  
=  const, найдем, что

6Qi /T l +  6Q2fT2 ^ 0

и для всего цикла

$ $ ^ = 0' или # Т Г - °  OV.S)
I 2

(d a b ) (bed )

Следовательно, алгебраическая сумма приведенных теплот 6Q/T 
для любого обратимого кругового процесса равна нулю.

Из (IV, 5) в соответствии с (1,7) следует, что подынтегральная 
величина является полным дифференциалом, т. е. дифференциалом 
однозначной функции состояния. Эта новая функция была введена 
в термодинамику Клаузиусом (1865 г.) и названа энтропией (5 — 
от греч. трояц — «превращение»). Так как в силу теорем Карно — 
Клаузиуса и Карно приведенные выше рассуждения применимы 
к любому веществу и любому циклу, то всякая система в любом 
ее состоянии имеет вполне определенное и единственное значение 
энтропии, точно так же, как определенное и единственное значе
ние Ру V, Г, U и других свойств.
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Таким образом, энтропия выражается уравнением
dS =  6Q/T (IV, G)

Это функция состояния системы, определяемая тем, что ее диффе
ренциал при элементарном равновесном процессе равен отноше
нию бесконечно малого количества теплоты, сообщенной системе, 
к термодинамической температуре системы *.

Существенно, что в (IV, 5) и (IV, 6) фигурирует а б с о л ю т 
н а я  температура, в то время как в ранее приведенных уравне
ниях Т можно заменить на t. Другими словами, энтропия связана 
с абсолютной, а не с эмпириче'ской температурой- 1/7 является 
интегрирующим множителем, а абсолютная температура — инте
грирующим делителем для 6 Q.

Доказательство существования единственного интегрирующего множителя, 
общего для всех тел, было дано Н. Н. Шиллером (1896 г.); его идеи получили 
развитие в работе Каратеодори (1909 г.)- Другой способ обоснования энтро
пии и абсолютной температуры был разработан в исследованиях К. А. Пути
лова (1937 г.) (см. [А-34]).

Для конечного изменения системы * *

A S = $ - ^ -  (IV. 7)
I

Для изотермического процесса (IV, 7) переходит в выражение
Д S =  Q/T (IV, 8)

а для адиабатного — в выражения
AS =  0, d S = 0  (IV, 9)

* Следует указать, что по Карно, который при построении теории тепло
вых машин исходил из теории теплорода, уравнение (IV, 5) должно быть за
писано так: (j;6Q — 0. Из этого можно было бы заключить, что теплород есть
аналог энтропии; согласно теории теплорода, если тело в начальном состоянии 
содержит иной запас теплоты, чем в конечном состоянии, то каким бы путем 
ни происходил процесс, необходимо подвести (или ответсти) одинаковое коли
чество теплоты. Хотя это и неверно, но в применении к обратимым процессам 
о сумме теплот можно сказать то же, что было сказано относительно суммы 
приведенных теплот.

** Если зависимость работы от характера протекающего процесса можно 
было бы подтвердить, например рис. 3 (см. с. 25), при условии, что у =  Р и 
х =  I/, то с введением функции S создается возможность наглядно иллюстри
ровать зависимость теплоты от характера процесса. Действительно, если у =  Г 
и х =  S, то, в соответствии с (IV, 6), величина

2

Q =  ^ ’f d S
I

будет пропорциональна площади под кривой процесса (в координатах Т — S).
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Утверждать, что энтропия является искомой функцией, было 
бы преждевременно, так как пока еще не ясна связь между ее из
менением и направлением процесса.

2. Изменение энтропии в необратимых процессах

Запишем (11,3) для обратимого и для необратимого процессов 
при совпадающих исходном и конечном состояниях. Поскольку из
менение энергии в обоих случаях одинаково, а работа в необрати
мом процессе меньше, чем в обратимом (см. с. 19—21), поглощен
ная системой теплота в необратимом процессе будет меньше, чем 
в обратимом (выделенная теплота, наоборот, будет больше). Но 
так как изменение энтропии системы в обоих процессах одно и то 
же, то уравнения (IV, 5—9) переходят соответственно в

< j ) - ^ - < 0  ( I V , 10)

d S > 6 Q / T  (IV, 11)
2

Д 5 >  $ Щ -  ( I V ,  12)
I

AS  >  QJT ( I V ,  13)
Д 5  > 0 ,  d S >  0 ( I V ,  14)

Таким о б р азо м ,'р авен ств  а (IV, 5) —(IV, 9), являющиеся анали
тическим выражением второго начала для различных о б р а т и 
м ы х  процессов, при переходе к процессам н е о б р а т и м ы м  об
ращаются в н е р а в е н с т в а  (IV, 10) — (IV, 14).

Точно так же равенство (IV, 2) в силу условия Лнеобр <  Л0бр 
для необратимых круговых процессов переходит в неравенство

( Q i - Q 2)/ Q .< (7 ,i “ 7,2)/Ti
В последнем, в отличие от равенства (IV, 2), Т\ и Г2 не равны тем
пературам рабочего тела на соответствующих участках теплооб
мена.

3. Изменение энтропии как критерий равновесия 
и самопроизвольности процессов

Обобщим уравнения (IV, 9) и (IV, 14) на любой процесс. Для 
этого систему следует изолировать, т. е. включить в нее тепловой 
источник (источники). Но тогда изменение энтропии системы будет 
складываться. из изменения энтропии «рабочей» части системы 
(в  которой происходит процесс) и изменения энтропии теплового 
источника. Таким образом, получаем

AS  =  (Д5раб. смет +  Д̂ тепл. ист) ^  0 (IV. 15)

т. е. е с л и  с и с т е м а  и з о л и р о в а н а , п ри  п р о т е к а н и и  в  т а к о й  си 
с т е м е  о б р а т и м ы х  п р о ц е с с о в  э н т р о п и я  ее  н е  и з м е н я е т с я ; п р и  н е о б -
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ратимых процессах она растет. Когда необратимый процесс приво
дит изолированную систему в состояние равновесия, ее энтропия 
достигает м а к с и м у м а .  Следовательно, энтропия является кри
терием н а п р а в л е н н о с т и  процесса (Д5 >  0) и тем самым 
критерием р а в н о в е с и я  (Д5 =  0).

Деление всех процессов на самопроизвольно и несамопроиз
вольно протекающие в данных условиях, таким образом, нашло 
свое количественное выражение. Поскольку критерием неосуще
ствимости процессов служит неравенство ДS <С 0, не может иметь 
место процесс, протекание которого а изолированной системе свя
зано с уменьшением энтропии.

Следует еще раз подчеркнуть, что условие AS ^  0, охватываю
щее все возможные случаи, относится только к и з о л и р о в а н 
ной системе в целом. В отдельных ее частях могут протекать про
цессы, для которых AS <  0. Иначе говоря, в неизолированной 
системе процессы (как необратимые, так и обратимые) могут про
текать и с уменьшением энтропии.

В связи с этим следует различать расчеты для определения 
з н а ч е н и я  AS в каком-либо процессе и расчеты для определения 
о с у щ е с т в и м о с т и  процесса. В первом случае речь идет о на
хождении AS только части системы, а во втором — всегда о AS 
в и з о л и р о в а н н о й  системе (которая лишь при отсутствии теп
лообмена является рабочей системой).

Таким образом, поставленная задача — найти функцию, выра
жающую одностороннюю направленность протекающих в системе 
процессов, решена. Мерой необратимости процессов является эн
тропия. Неизменность же энтропии при обратимых процессах лишь 
подтверждает тот факт, что эта функция характеризует неравно
ценность состояний системы в любой момент необратимого про
цесса: в любые два момента обратимого процесса, протекающего 
в изолированной системе, ее состояния с точки зрения возможности 
дальнейших изменений равнозначны друг другу, так как «работо
способность» системы не изменяется.

Это обстоятельство можно подтвердить следующим примером.
Переход теплоты от горячего тела к холодному необратим. Поэтому «при

ращение количества теплоты» в системе, происходящее при низкой температуре, 
более необратимо, чем при высокой температуре. Действительно, используя си
стему, где произошел второй процесс, в качестве теплоотдатчнка, а ту систему, 
где имело место изменение при более низкой температуре, в качестве тепло- 
приемника (при условии, что обе системы изолированы от внешней среды), 
можно совершить между ними цикл Карно и получить некоторую работу. 
В то же время процесс при прочих равных условиях тем более необратим, чем 
больше передается теплоты, так как не только теплота переходит от высшего 
уровня к низшему, но и все виды энергии при всяком процессе стремятся перейти 
в теплоту, что также необратимо. Если сопоставить эти рассуждения с уравне
ниями, определяющими AS, то утверждение, что энтропия является мерой необра
тимости процесса, станет очевидным.

В случае обратимого процесса в уравнениях, связывающих S, Q и Т, будет 
стоять Гм.,.с, так как при прочих равных условиях полезное действие тем 
больше, чем выше температура источника теплоты. Это можно заметить, 
переписав (IV, 2) в виде т] =  I — T2IT]. В случае необратимого процесса темпера-
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тура будет минимальной. Чем необратимее данный процесс (при одинаковых Т\ 
и Г2), тем больше Q2 [равенство (IV,2) при этом переходит в неравенство], а 
следовательно, больше и AS. Неиспользованную теплоту можно утилизировать 
уменьшением Г2, что, однако, сопряжено с затратой работы.

Казалось бы, для решения п р а к т и ч е с к и х  задач применение 
энтропии не оправдано, так как во всех уравнениях, относящихся 
к необратимым процессам, например в (IV, 13), фигурируют знаки 
н е р а в е н с т в а  и, следовательно, зная характеристики необрати
мого процесса, невозможно вычислить AS. Однако это затруднение 
легко обойти: чтобы решить задачу расчета AS, достаточно пред
ставить изучаемый процесс протекающим обратимо, иными сло
вами, надо заменить его мысленно таким сочетанием обратимых 
процессов, в результате которых система пришла бы в то же 
конечное состояние, что и при фактическом ее изменении. Действи
тельно, такой прием позволяет вычислить AS, так как для обрати
мых процессов в расчетных уравнениях фигурируют знаки р а 
в е н с т в а ;  в то же время величина AS, найденная на этом фиктив
ном пути, является изменением энтропии в действительном про
цессе, так как изменение энтропии не зависит от характера пре
вращения. (Поэтому невозможность осуществления обратимого 
процесса не может служить помехой для применения описанного 
приема.)

Теперь ясно, почему функция S  была введена нами именно 
для обратимых процессов и лишь после этого распространена 
на процессы необратимые.

В заключение рассмотрим способ обоснования с у щ е с т в о в а 
ния  функции S, минуя цикл Карно. При обратимом процессе дав
ление равно противодавлению и вместо внешнего давления в урав
нение (И, 5) можно подставить его значение из уравнения состоя
ния ф(Р, 1/, Т) =  0. Поэтому для обратимого процесса (11,5) 
примет вид:

6Q =  d U  +  q>(V, T ) d V

откуда
2 2 2

=  f  d U  +  \  <p(V, T ) d V

Величина j dU при заданных исходном и конечном состояниях
1

системы фиксирована. Однако каждому значению V соответствует 
каждый раз новое значение Т (которое будет зависеть от харак
тера протекающего процесса), вследствие чего интегрирование вто
рого члена правой части уравнения, а поэтому и 6Q, не представ
ляется возможным (6Q не является полным дифференциалом). 
Конечно, если, например, рассматривать изотермический процесс, 
то интегрирование станет возможным; в подынтегральном выра*
88



женин останется одна переменная. Но зто не является общим ре
шением, ибо накладывается ограничение.

Следовательно, чтобы превратить уравнение первого начала 
термодинамики для обратимого процесса в интегрируемое выра
жение, необходимо ввести интегрирующий множитель. Определим 
интегрирующий множитель в ч а с т н о м ,  простейшем случае для 
идеального газа, так как его свойства (связь между Р, V и Т и за 
висимость U от других параметров)

Я =  Ф(Г, T)=*RT/V  и dU =  (dU/dT)v dT =  Cv dT

могут быть найдены из молекулярно-кинетической теории (вслед
ствие отсутствия сил взаимодействия внутренняя энергия идеаль
ного газа зависит лишь от температуры). Тогда (И, 5) примет вид:

6Q =  Cv dT +  RTd In V

После деления этого уравнения на Т получаем выражение, кото
рое интегрируется; действительно, коэффициенты при переменных 
в выражении

&Q/T =  Cvd\n T  +  Rd In V

удовлетворяют условию (1,5), так как
дСу/д In V =  dRJd In T =  О

Таким образом, величина 6Q/T является полным дифференциа
лом, поэтому справедливо соотношение (IV, 6), и тем самым до
казано с у щ е с т в о в а н и е  функции S  для и д е а л ь н о г о  газа.

Для того чтобы обобщить (IV, 6) на любое вещество, можно 
обратиться к теоремам Карно — Клаузиуса и Карно, т. е. повто
рить ранее приведенный ход рассуждений либо, что проще, вос
пользоваться следующим рассуждением.

Если изолированная система, в которой протекает элементар
ный обратимый процесс, состоит из идеального газа и любого дру
гого вещества, то 6Q =* 6Qm. газ +  6<2Вещ =  0. Так как dS im , T&3 =

6 Q ha. га з /Д  TO TdSiift' газ “1“ бф вещ  ==  0 И d S Kд газ =  —  &Q аеш/Т.
Следовательно, величина &QBem/T также является полным диф

ференциалом, т. е.
^ в е щ  =  ^Фвещ /Т'

Тем самым с у щ е с т в о в а н и е  функции S доказано для любого 
вещества.

Означает ли это, что второе начало является следствием пер
вого? Разумеется, нет, потому что приведенный ход доказательств 
требует введения понятия об обратимости и необратимости про
цессов. Доказательство же р о с т а  энтропии при необратимых про
цессах в изолированной системе, а это и составляет содержание 
второго начала, может быть дано только с помощью рассуждений, 
не вытекающих из первого начала.

Если изложенный метод введения функции 5 обладает преиму
ществом простоты и наглядности, то метод, изложенный на с. 78—



81, 83—85, позволяет ввести функцию 5, не прибегая в рассуж
дениях к свойствам конкретного вещества. Это оправдывает при
менение выводимых ниже общих уравнений для отыскания свойств 
идеального газа (см. с. 127 ел.).

Пример 5. Можно ли поставить знак равенства между адиабатным и изо- 
энтропийным процессами?

Решение. Нет, так как оба термина соответствуют одному и тому же про
цессу лишь при обратимом его протекании [ср. уравнения (IV, 6) и (IV, 11)1.

Пример 6. Под величиной Т в уравнениях, выражающих изменение эн
тропии в необратимых процессах, обычно подразумевают не температуру си
стемы, а температуру теплового источника. В чем удобство такой замены? Не 
может ли она привести к «выравниванию» соответствующих неравенств, напри
мер неравенства (IV,13)?

Решение. Удобство такой замены заключается в том, что при необратимом 
теплообмене значение температуры системы становится неопределенным. В то 
же время эта замена не может привести к искажениям, так как неравенства, ко
торыми выражается AS системы при необратимых процессах, при замен? 
7раб. сист на Т тепл, нет усиливаются. Действительно, когда система получает 
теплоту, то в знаменателе правой части неравенств оказывается увеличенная 
температура; при отдаче теплоты, хотя Гтепл. ист >  Трав, сист, но так как Q 
меньше нуля, алгебраически правая часть неравенства опять-таки уменьшится.

Пример 7. Имеется два куска металла. Показать, что при их соприкосно
вении процесс выравнивания их температур необратим.

Решение. Образуем из приведенных в соприкосновение металлов А н В 
замкнутую систему, для чего включим их в адиабатную оболочку. Так как тем
пература в процессе теплообмена будет все время изменяться, то разбиваем 
процесс на ряд элементарных процессов. Если бы каждый из них был обратим, 
то сумма

d S  =  - 6 Q /T A +  6Q/TB

равнялась бы нулю (полагаем, что в каждом элементарном процессе темпера
тура остается постоянной). В действительности, так как Га > 7’в, то d S  >  0. 
Суммируя по всему процессу, получим AS >  0. Следовательно, процесс необра
тим.

4. Связь энтропии с другими термодинамическими параметрами 
и некоторые соотношения между производными функциями

Для решения конкретных задач, связанных с применением эн
тропии, необходимо установить зависимость между ней и другими 
термодинамическими параметрами.

Ограничимся лишь некоторыми уравнениями.
Уравнение (IV, 6) в сочетании с (11,5) и (11,12) дает уравне

ния
d U  =  T d S -  P d V  (IV, 16)

d H  =  T dS +  V d P  (IV, 17)

которые могут служить математической формулировкой, объеди
няющей оба начала термодинамики. Они так же, как и (II, 5) и 
(11,12), справедливы для любого вещества, но, в отличие от по
следних, только для обратимых процессов.
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Записав уравнение (1,8)’ применительно к функциональной за
висимости ф(7', V, 5 ) =  0, получим

(3TldV)s  (dVfdS)T (dS/dT)v =  -  1

Комбинируя последнее с уравнением
(dT/dV)s  =  - (d P /d S )v

получающимся из (IV, 16) на основании соотношения (1,5), после 
преобразования находим

(dSldV)T =  (dPfdT)v (IV, 18)

Подобным образом из (1,8), записанного для зависимости 
ф(Г, Р, 5) =  0, и из соотношения (1,5) в применении к (IV, 17) 
получим

(dSldP)T =  - (d V ld T )p (IV, 19)

Наконец, из уравнений (111,9), (111,10) и (IV ,6) находим за
висимости энтропии от температуры

и
{dS!dT)v =  CvjT (IV, 20)

(dSfdT)p =  Cp/T (IV, 21)

Последние два уравнения являются практически наиболее важ
ными частными случаями общего соотношения (см. также гл. VII, 
§ 4)

Т dS =* CdT (IV, 22)
Пользуясь найденными зависимостями, можно вывести ряд об

щих уравнений, связывающих различные термодинамические па
раметры.

В заключение приведем еще два уравнения:
(дИ/дР)т =  - Т  (dV/dT)p +  V (IV, 23)

(дСр/дР)т =  - Т  (d*VldT*)p (IV, 24)

Первое из них получается дифференцированием уравнения (IV, 17) 
с последующим использованием (IV, 19), а второе — дифференци
рованием (IV, 21) с последующим использованием того же урав
нения.

Примере. Найти AS для процесса кристаллизации бензола при 1) / =  5 
и 2) / -----5, если (A W J„8 =  2370, ( < ^  =  30,3 и (Ср)«<н< <= 29,3.

Решение. 1. Так как процесс обратим, применяя уравнение (IV, 8), найдем

^ 5 СвНв “  ( 5 С«Нв)278 “  ( 5 СвНв)278 “  ~  Д Я пл/Г пл “  ~  2370 1 278>2 “  “  8 *52

т. е. энтропия кристаллического бензола меньше энтропии жидкого бензола на 
8,52 э. е. *. Указывать на невозможность данного процесса на том основании,

* Энтропийных единиц, т. е. кал/(моль-К).
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что здесь AS <  0, неправильно, поскольку система не я в л я е т с я  из о л и
рова нной.

Если же изолировать систему, включив в нее тепловой источник, тогда 
AS =  ASCeHe +  ASTerwi ист =  — 8,52 -f (2370 : 278,2) «  0, чего и следовало ожи
дать, так как процесс обратим.

2. Ввиду того что между переохлажденным жидким бензолом и кристалли
ческим бензолом термодинамического равновесия нет, второй процесс необратим, 
т. е. вести расчет но (IV, 8) здесь нельзя: в данном случае AS >  (—2360* : 
: 268,2). Для вычисления AS следует мысленно провести процесс обратимо, т. е. 
бесконечно медленно (при Р =  const) и так, чтобы в каждый момент темпера
тура рабочего тела (бензола) совпадала с температурой теплового источника, 
точнее, отличалась бы от нее на бесконечно малую величину. Сначала произве
дем обратимое нагревание жидкого бензола от —5 до +5°С . Для этого приве
дем его в соприкосновение с тепловым источником либо в последовательное со
прикосновение с весьма большим числом тепловых источников при условии, что 
температура каждого последующего источника больше температуры предыду
щего на бесконечно малую величину. Затем осуществим кристаллизацию бензола 
(этот процесс при t =  + 5  обратим) и, наконец, обратимо охладим образовав
шийся кристаллический бензол до t =  —5. Очевидно, суммарное изменение эн
тропии на всех трех стадиях даст искомую величину.

Изложенное выше можно представить в виде схемы:
A S = ?

СбН6(ж, * =  —5) ----- ►  С6Нб (к, / =  — 5)

|д S| |  AS,
ASj

СвНб(ж, г =  +  5) ----- ►  С6Н6(к, г = + 5 )
На основании (IV, 21) и данных, приведенных в условии настоящего при

мера, имеем:
278.2

a s , =   ̂ зо,з - ^ -  =  1,п
268.2

AS2 =  —8,52 (см. решение предыдущего вопроса)
268,2

a s3 =   ̂ 29,3 - ^ .  =  -1 ,07  
278,2

Следовательно, AS =  ASi +  AS2 +  AS3 =  —8,48.
Для того чтобы сделать вывод о возможности протекания этого процесса, 

следует изолировать систему, тогда AS =  —8,48 +  (2360 : 268,2) =  0,31, т. е. 
AS >  0, чего и следовало ожидать, так как рассматриваемый процесс необ
ратим.

Пример 9, Найти изменение энтропии в процессе Ag +  У2С12(г) =  AgCl, 
если Р — 1 и i =  25.

Решение. Из табл. 1 (с. 45) находим Л//2м — —30730. Так как рассматри
ваемый процесс необратим, AS >  —30730: 298,2. Если же осуществить эту реак
цию в помещенном в термостат гальваническом элементе, в котором поддержи
ваются неизменные температура и давление, и если э. д. с. элемента Е к о мп е н
с и р у е т с я  э. д. с., приложенной извне, то процесс будет практически обрати
мым. При этом будет произведена работа ЛмаКс =■= пЕ?$, а тепловой эффект Q 
в соответствии с (IV, 8) будет равен ГAS. Очевидно

Д "  =  «  -  А,аке =  Q -  ( Р  ^  +  4 , акс)

*  Э т у  в ели чи н у  л е гк о  оц ен и ть с п о м ощ ью  уравн ен и я  (11 1 ,3 4 ),
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или
<Э =  Д я + л ' акс =  Д я  +  г,£31

Подставляя в последнее уравнение значения A//298 (изменение энтальпии не за
висит от пути процесса, поэтому оно будет одинаковым как в необратимом, так 
и в обратимом процессе), п =  1, =  1,1362 В и S  =  23 062 (число Фарадея
в пересчете на калории), получим Q =  30 730 +  1 • 1,1362 • 23 062 =  —4526.

Следовательно, AS =  —4526 : 298,2 =  —15,18.
Изменение энтропии изолированной системы в целом (т. е. реагирующая си

стема плюс термостат) при фактическом процессе будет равно AS =  —15,18 +  
+  30 720 : 298,2 =  87,84, что подтверждает необратимость процесса.

Примечание. См. также примеры 5 и 7 гл. VI (с. 131, 132).

§  3. ОБОСНОВАНИЕ ВТОРОГО НАЧАЛА

1. Термодинамическая вероятность состояния

Одно и то же макросостояние системы, т. е. состояние, задан
ное термодинамическими параметрами, может существовать (при 
условии постоянства средней энергии) при различном распределе
нии энергии между отдельными молекулами, другими словами, 
осуществляется очень большим числом микросостояний.

Число микросостояний, с помощью которых может быть осу
ществлено данное макросостояние, называется термодинамической 
вероятностью. В отличие от математической вероятности, которая 
в соответствии с ее определением (отношение числа случаев, бла
гоприятствующих данному событию, к общему числу р а в н о в о з 
м о ж н ы х  случаев) колеблется в пределах от нуля до единицы, 
термодинамическая вероятность всегда больше единицы и обычно 
является очень большой величиной. Очевидно, математическая ве
роятность состояния равна отношению термодинамической вероят
ности состояния к общему числу возможных микросостояний с оди
наковой энергией.

Будем считать все микросостояния р а в н о в е р о я т н ы м и. Это 
означает, что при достаточно длительном рассмотрении системы, 
подчиненной определенным неизменным макроскопическим усло
виям (температура, давление и т. д.), вероятность застать ее в оп
ределенном микросостоянии одинакова для всех возможных мик
росостояний. Иначе говоря, система с течением времени должна 
пройти через все микросостояния, отвечающие данному макросо
стоянию.

2. Фазовое пространство
Состояние каждой молекулы определяется тремя составляю

щими положения (три оси пространственных координат х, у , г) и 
тремя составляющими движения (три оси отсчета скорости дви
жения или импульсов, т. е. произведения массы на вектор скорости 
mvx> mvy, tnvz). Таким образом, оно может быть изображено в ше
стимерном «пространстве», которое называется фазовым. Это 
пространство координат и импульсов, совокупность которых
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исчерпывающе характеризует состояние системы в любое мгнове
ние (в отличие от реального пространства оно может иметь любое 
число измерений).

Разобьем фазовое пространство на ряд ячеек с ребрами dx, dy, 
dz,, d(mvx) t d{mvv) y d(mvl). «Объем» этих ячеек равен dx-dy-dz« 
•d(mvx)-d(mvy)-d(mvz). В данную фазовую ячейку попадают мо
лекулы, координаты которых заключены в пределах от х до х +  dx, 
от у до у +  dy и т. д. Теперь становится возможным все молекулы 
системы распределить согласно значениям их координат по соот
ветствующим ячейкам фазового пространства, а распределение мо
лекул позволяет найти число микросостояний, отвечающих данному 
макросостоянию, т. е. термодинамическую вероятность.

Иначе говоря, считается, что характер распределения молекул 
внутри данной фазовой ячейки не создает нового микросостояния.

Таким образом, чтобы найти термодинамическую вероятность 
состояния, необходимо подсчитать число комбинаций, с помощью 
которых может быть осуществлено данное пространственное рас
пределение. Эта величина определяется числом перестановок из 
наличного числа частиц. Если в рассматриваемой системе нахо
дится N молекул, то общее число перестановок будет ЛП. Из этого 
числа следует исключить перестановки, не дающие новых микро
состояний, т. е. сводящиеся к перемещению молекул внутри каждой 
фазовой ячейки. Таких перестановок будет где N { — число мо
лекул в /-той ячейке. Можно доказать, что термодинамическая ве
роятность

N\
W~ (IV, 25)

где
/v =  v , +  a/2 +  /v3-f ...

Для получения нового макросостояния потребуется изменение про
странственного распределения, т. е. изменение характера распо
ложения молекул в фазовом пространстве.

Пример 10. Найти термодинамическую вероятность для системы, состоящей 
из 10 молекул. Их фазовое распределение условно представлено на рис. 24, на

о о о  о

о  о
о

Рис. 24. Схематическое изображение фазового распре
деления.

К примеру 10.

к ото р о м  к аж ды й  п р я м о уго льн и к  отв ечает  ф азовой  ячейке, а каж д ы й  к р у ж о к  —  
м о ле к у ле .

Решение. В соответствии с (IV, 25)

w
101

3! 2141 И
— 12 600

04



Следовательно, данное макросостояние отвечает 12 600 различным микросостоя- 
ниям, т. е. рассматриваемая десятимолекулярная система может быть осуще
ствлена 12 600 способами. Даже столь незначительное увеличение «порядка», 
как, например, переход одной из молекул из четвертой фазовой ячейки в пятую, 
приводит к возрастанию термодинамической вероятности в 4 раза.

3. Связь энтропии с термодинамической вероятностью
Сказанное выше позволяет установить связь между энтропией 

и термодинамической вероятностью. С одной стороны, процессы, 
протекающие в изолированной системе, сопровождаются ростом 
энтропии, с другой — все естественные процессы заключаются в пе
реходе системы из менее вероятного в более вероятное состояние, 
т. е. в постепенном переходе к состоянию равновесия, следова
тельно, к выравниванию «уровней» микросостояний. Это отвечает 
росту термодинамической вероятности; увеличение w в соответ
ствии с уравнением (IV, 25) может быть осуществлено лишь по
средством уменьшения знаменателя уравнения (так как система 
изолирована, то N =  const). Знаменатель же по мере все более 
и более равномерного распределения молекул по ячейкам фазо
вого пространства будет уменьшаться и в пределе, когда fj\ =  
=  N 2 — N 3 =  . . . ,  примет минимальное значение, в соответствии 
с чем вся дробь и тем самым термодинамическая вероятность ста
нет максимальной. Максимальному значению термодинамической 
вероятности соответствует состояние равновесия. Поэтому чем 
больше до, тем легче реализовать данное состояние.

Для обратимого процесса вероятность исходного состояния со
впадает с вероятностью конечного и любого промежуточного, так 
как все эти состояния равновесны и отвечают одинаковой (макси
мальной) вероятности По этой причине обратимые процессы не 
сопровождаются изменением энтропии. Но это заключение спра
ведливо лишь для адиабатных или изолированных систем. Если же 
процесс (даже обратимый) связан с теплообменом, то происходит 
изменение энтропии, так как получение или отдача теплоты Вносит 
«беспорядок»; тем самым создается возможность определения AS 
через Q.

Каков же характер зависимости энтропии от термодинамиче
ской вероятности? Будучи экстенсивным свойством, энтропия для 
н е з а в и с и м ы х  систем аддитивна *. Значит, энтропия системы S, 
составленной из двух независимых друг от друга систем с энтро
пиями S[ и S 2, равна

5  =  5 ]  +  S 2 
или

Ф =  (ад1+2) =  ф(а>,) +  ф(а>2)
где Wi+2 — вероятность того, что система I имеет энтропию S| и одновременно 
система 2 имеет энтропию

* Энтропия раствора или химического соединения отличается от суммы 
энтропий составных частей (соответственно на изменение энтропии в про
цессе  растворения или химического взаимодействия).
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Вероятность сложного события равна произведению вероятно
сти простых, независимых друг от друга событий *. Поэтому для 
независимых систем будет иметь место равенство

ОД 1 + 2 — W1W2

Но так как 5 =  ф(до), то из сопоставления двух последних урав
нений следует, что 5 =  const In до**. Коэффициент пропорциональ
ности в этом уравнении равен постоянной Больцмана k =  R/MA 
[Na — число Авогадро (см. гл. VI, пример 6)], поэтому

S = » k \ n w  (IV, 26)

Это уравнение Больцмана (1887 г.). К нему мы вернемся в гл. XIII 
(с. 425)***.

Понятие об энтропии, представляющее в плане обычной трак
товки второго начала термодинамики большую трудность для изу
чающего, более ясно при его статистическом толковании; истинный 
смысл второго начала раскрывается именно в его статических фор
мулировках. Целесообразность применения статистического метода 
очевидна, так как энтропия связана с теплотой и температурой, 
которые своему существованию обязаны корпускулярному строе
нию материи. Статистическое обоснование второго начала было 
дано в работах Больцмана, Н. Н. Пирогова, Смолуховского и др.

Статистическая природа второго начала позволяет заключить, 
что увеличение энтропии отражает лишь н а и б о л е е  в е р о я т -

* Эту теорему можно иллюстрировать следующим простым примером. Ве
роятность извлечь из двух сосудов, в каждом из которых содержится по 9 бе
лых и no I красному шару, о д н о в р е м е н н о  2 красных шара, равна 1/100, т.е. 
произведению вероятностей извлечения из каждого сосуда красного шара 
(1/10-1/10), при условии, что извлечение любого шара р а в н о в е р о я т н о .

**  Справедливость этого соотношения может быть подтверждена следую
щим образом. Так как W\+2 =  Од|-од2, то

Ф (® i) +  Ф (оь) =  ф {wi  ■ од2)

Возьмем частные производные от последнего выражения по Од[ и од2; тогда 
получим соответственно

ф'(Ш|) = ф ' (®i - Ws) И ф' (ОД2) =  ф' (Ш] • од2) Wi

Деление первого из этих уравнений на второе дает
ф/ (tth) __Ш2_
ф'(ву2) “  ®1

или ф' (одО W\ =  ф' (од2) од2

или, наконец, в общем виде
одф' (од) =  const

Интегрируя последнее уравнение, получаем
ф (од) =  const In од

***  Зная абсолютные значения энтропий (см. гл. XIII), можно оценить и 
масштаб значений од для обычных по размерам систем. Так, для водорода в со
ответствии с уравнением (IV, 26) и табл. 23 (с. 133) получаем

lg од =  31,195 • 6,023 • 1023/ 1,987 • 2,303 »  1025, т. е. од »  Ю‘°25
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ные пути развития процессов. Как бы ни была мала вероятность 
какого-либо процесса, он когда-нибудь должен произойти, если 
явление наблюдается достаточно долго. Иначе говоря, уменьше
ние энтропии не невозможно, а лишь мало вероятно. Тем самым 
необратимость, а поэтому и утверждение о невозможности само
произвольного уменьшения энтропии в адиабатно замкнутых си
стемах, лишается своего абсолютного значения, и второе начало 
термодинамики раскрывается перед нами как з а к о н  в е р о я т 
ности.  Этим оно отличается от первого начала, являющегося 
а б с о л ю т н ы м .

4. Флуктуации
При большом числе частиц всегда происходят отклонения их 

количества (в единице объема) от средней величины, вызывающие 
колебания в свойствах системы. Вследствие хаотического движения 
частиц такая неодинаковость числа молекул в равных частях об
щего объема системы постоянно изменяется. Поэтому все статисти
ческие величины, такие, как плотность, концентрация растворов, 
давление, температура и т. д., подвержены самопроизвольно про
исходящим с л у ч а й н ы м  отклонениям от некоторой средней ве
личины, которой обычно оперируют. Эти отклонения носят назва
ние флуктуаций (ими объясняются такие явления, как цвет 
неба, отчасти синий цвет моря, опалесценция в критической 
точке и т. д.).

Практическое значение флуктуаций чрезвычайно велико. Они 
обусловливают п о с т е п е н н о с т ь  изменений. Без них совершенно 
по-иному происходили бы такие процессы, как, например, кристал
лизация, образование тумана и многие другие.

Естественно, что значение флуктуаций особенно велико для 
ничтожно малых по размерам систем. Так, по подсчетам Смолу- 
ховского, если время с а м о п р о и з в о л ь н о г о  уплотнения воз
духа на 1% для объема радиусом 1 см равно 1010'4 с, то для 
г =  10-5 см оно составляет всего 1 с.'

Флуктуации делают невозможным измерение какой-либо вели
чины с очень высокой степенью точности. Так, чтобы можно было 
обнаружить ток в цепи, сила его должна быть больше флуктуации 
силы тока. В настоящее время только в электрических приборах 
достигнута столь высокая степень точности, что флуктуации ока
зывают влияние на их работу («ползание нуля» гальванометра, 
дробный эффект в фотоэлементе и т. д.).

Классическими примерами образования флуктуаций, т. е. воз
никновения в равновесных системах процессов, протекающих 
с убылью энтропии, служит броуновское движение. Оно возникает 
вследствие того, что сумма импульсов от ударов молекул среды 
о поверхность маленькой частицы не равна нулю и в каждый мо
мент хаотически изменяется и по величине, и по знаку, вызывая 
движение частиц снизу вверх вопреки силе тяжести и в противоречии
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со вторым началом (в его нестатистических формулировках), 
ибо броуновское движение происходит в среде, где уже установи
лось термическое равновесие. Такого рода противоречия между 
фактами и теорией исчезают при статистическом толковании вто
рого начала термодинамики.

Так как в реальных системах число частиц очень велико, то как 
сами флуктуации, так и вызываемые ими отклонения от хода про
цесса, соответствующего термодинамическим законам, будут ни
чтожно малы. Поэтому для обычных систем наиболее вероятное 
направление процесса совпадает с фактическим его направлением. 
Иначе говоря, событие приобретает характер неизбежности. Сле
довательно, причиной необратимости процессов является очень 
большое число частиц в обычных системах. Явления, происходя
щие на границе макро- и микросистем (высокодисперсные си
стемы), уже в значительной степени обратимы.

Однако для систем, состоящих лишь из нескольких частиц, тер
модинамические понятия, будучи статистическими, утрачивают 
свой смысл. Нельзя, например, говорить о давлении или об энтро
пии одной молекулы. Для таких «систем» пропадает различие ме
жду порядком и беспорядком, а следовательно между теплотой и 
работой. По этой причине и закон возрастания энтропии теряет 
смысл. С увеличением же числа частиц, т. е. с переходом к обыч
ным системам, «наиболее вероятное» становится «достоверным». 
Другими словами, для микросистем на первый план выступает 
статистический характер второго начала, а для обычных— его со
держание, определяемое формулировками, приведенными в пре
дыдущем разделе.

Пример 11. Не противоречат ли флуктуации невозможности осуществления 
вечного двигателя?

Решение. Использовать флуктуации для построения вечного двигателя (вто
рого рода, так как речь идет об изотермическом процессе) невозможно. Если 
предполагаемая «микромашина» и будет настолько подвижной, чтобы испыты
вать действия флуктуаций в рабочем теле, то- вследствие молекулярной природы 
сам механизм будет подвержен флуктуациям. Последние будут случайно дей
ствовать то в одну, то в другую сторону, т. е. флуктуации в приспособлениях 
совершенно не будут согласованы с флуктуациями в рабочем теле. Следова
тельно, утверждение о невозможности вечного двигателя второго рода справед
ливо и при статистическом рассмотрении физических систем.

5. Несостоятельность „теории тепловой смерти" вселенной
Первое начало термодинамики применимо не только к конеч

ным, но и к сколь угодно малым и большим системам; второе же 
начало ограничено как «снизу», так и «сверху». Подобно тому как 
нельзя применять принцип возрастания энтропии к микросистемам, 
так же нельзя и распространять его на процессы космического 
масштаба.

Применение к вселенной термодинамических понятий, которыми 
оперируют в принципе возрастания энтропии, неосновательно. Эк-
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страполяция второго начала на вселенную основана на ложной 
гипотезе о конечности вселенной. Нельзя считать вселенную «изо
лированной системой», нельзя приравнивать энтропию вселенной 
сумме энтропий отдельных ее частей. Необходимо помнить о беско
нечном разнообразии условий существования материальных тел 
в беспредельных просторах вселенной (от сверхнизких плотностей 
и сверхнизких температур до огромных скоростей и полей тяготе
ния, в условиях которых процессы могут протекать обратимо, но 
не бесконечно медленно). Второе начало является обобщением 
фактов, наблюдаемых за промежутки времени, совершенно не срав
нимые с периодами, в продолжение которых возникают, разви
ваются и гибнут космические системы, и поэтому безоговорочное 
его распространение на бесконечную вселенную является совер
шенно несостоятельным. Ведь « . . .  всякую истину, если ее сделать 
«чрезмерной» . . . ,  если ее преувеличить, если ее распространить 
за пределы ее действительной применимости, можно довести до 
абсурда, и она даже неизбежно, при указанных условиях, превра
щается в абсурд».*

Считать, что энтропия вселенной стремится к максимуму, это 
значит принять, что по мере протекания процессов их движущая 
сила будет исчерпываться и в конце концов наступит такое со
стояние, при котором процессы во вселенной прекратятся, т. е. на
ступит тепловая смерть. Абсурдность и ненаучность этой концеп
ции очевидна: она приводит к представлению об абсолютной уни- 
чтожаемости отдельных форм движения материи.

Таким образом, основанная на незаконном абсолютизировании 
второго начала термодинамики идеалистическая «теория тепловой 
смерти», отрицая вечность движения материи, тем самым отрицает 
закон сохранения и превращения энергии. Концепция тепловой 
смерти обязывает не только согласиться с тем, что материя при
ходит в состояние, лишенное движения, но и допустить, что вселен
ная возникла в результате некоторого творческого акта, создав
шего как самую вселенную, так и разность энтропий и температур 
в различных ее частях. Естественно, что это метафизическое поло
жение об абсолютном начале и конце вселенной не научно и не
совместимо с диалектическим материализмом.

Произвольность и необоснованность «теории тепловой смерти» 
вселенной была подвергнута глубокой принципиальной критике 
Энгельсом. Вскрыв несостоятельность этой реакционной «теории», 
Энгельс поставил задачу выяснения путей превращения рассеян
ной теплоты в различные формы энергии. Указывая на качествен
ную неуничтожаемость движения, Энгельс пришел к выводу о не
избежности «обратных» процессов. К этому же выводу впослед
ствии пришел и Больцман; предложенная им «флуктуационная 
гипотеза» явилась упрощенной иллюстрацией положения Энгельса. 
Современная наука, открывшая внутриядерные превращения,

* В. И. Л е н и н. Соч. Изд. 5-е. Т, 41. См. с. 46.
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превращения частиц поля в частицы вещества, энергии излучения 
в энергию электрических зарядов, образование из рассеянной меж
звездной материи звезд и звездных ассоциаций, подтверждает су
ществование во вселенной процессов, приводящих к уменьшению 
энтропии.

Антинаучность теории теловой смерти вселенной следует и из 
релятивистской термодинамики (термодинамики, связанной с об
щей теорией относительности): для достаточно больших систем 
(не обязательно бесконечпо больших!), находящихся в нестацио
нарном гравитационном поле, возрастание энтропии не приводит 
к наступлению равновесия, поскольку энтропия растет, но не стре
мится к какому-либо максимуму (см., например, [А24]).



Г л в а  V

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ И ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛЫ 
И ОБЩИЕ УСЛОВИЯ РАВНОВЕСИЯ

§ I. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ПОТЕНЦИАЛЫ

В общем случае уравнение (IV, 16), объединяющее первое и 
второе начала термодинамики, можно записать в виде

T d S  =  d U + 6 A MK или - ( PdV +  6A'U!lKC)  =  d U - T d S  (V, 1)

откуда
^макс -  -  AU +  Т dS -  Р dV (V, 2)

где акс — максимальная полезная работа *; PdV— работа, затраченная на
расширение (сжатие) и необходимая для поддержания в данное мгновение в 
системе давления Р.

Из (V, 2) вытекает наличие характеристических ** функций со
стояния системы, убыль которых в обратимом процессе, протекаю
щем при постоянстве определенной пары термодинамических пара
метров, равна максимальной полезной работе. По аналогии с ме
ханикой, где работа постоянно действующих сил также опреде
ляется независящей от пути разностью потенциалов этих сил в на
чальном и конечном состояниях системы, эти функции называются 
термодинамическими потенциалами. В зависимости от условий про
текания процесса различают четыре термодинамических потен
циала.

1) При V, 5 =  const уравнение (V, 2) примет вид
-----Ы  или -£ Ш  =  А'м, хс (V.3)

т. е. энергия является изохорно-изоэнтропийным потенциалом.
2) При P t S  =  const из уравнения (V, 2) находим, что

«< ,ак с-----d ( U + P V )

откуда в соответствии с уравнением (II, 10)

М «к с  — «  и (V.4)

т. е. энтальпия является изобарно-изоэнтропийным потенциалом.
По общему признаку (постоянство 5) функции V  и Н  иногда 

называют изоэнтропийными потенциалами.

* См. примечание на с. 34.
** Объяснение этого термина см. с# НО,
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Из (V, 3) и (V, 4) вовсе не следует, что величины AU и АН, 
имевшие в гл. III значения тепловых эффектов, в настоящей главе 
приобрели значение работы, так как тепловые эффекты равны со
ответственно AU VtT и AHPi t> в то время как максимальная полез
ная работа (с обратным знаком) равна соответственно A U V,6 и
AHpt g.

3) При V, Т — const уравнение (V, 2) примет вид:

М'мако---- d (U -TS )

Величина (U — TS) является свойством системы; она назы
вается энергией Гельмгольца или изо хорно-изотермическим (со
кращенно изохорным) потенциалом. Эта функция была введена 
Гельмгольцем (1882 г.) и обозначается F. Из выражения

F=*u -  TS (V, 5)

вытекает равенство, поясняющее смысл этой функции: при V, 
Т =  const

bA'aMC =  - d F  ИЛИ - A f  =  X a « c  (V ,  6)

Очевидно, что
a f v t =  m jv t - { T  AS)y T или

^ V , Т =  (^ м ак с )у , т (^мнн)у, Г ^  ^

где AUv , t —тепловой эффект изохорного процесса, т. е. теплота необратимого 
изохорно-изотермического процесса; (TAS) v, т =  ( Q m h h )  v, т — теплота обрати
мого изохорно-изотермического процесса.

Последняя величина равна той теплоте, которая поглощается из 
термостата (при обратимом эндотермическом процессе) или выде
ляется в термостат (при обратимом экзотермическом процессе) и 
с помощью которой поддерживается постоянство температуры.

В соответствии с (V, 5) и (V, 1) изменение изохорного потен
циала в общем случае выражается уравнением

dF =  -  8Лмакс — SdT — — (P dV +  6Л;акс) — SdT (V, 8)

из которого при Т, V =  const вытекает (V, 6).
С помощью уравнения (V, 8) можно найти зависимость энергии 

Гельмгольца от температуры и объема. Так, при отсутствии неме- 
ханической работы б Л ч а к с

(dF/dT)v =  - S  (V, 9)
И

(dFfdV)T ---- Р (V, 10)

Комбинируя (V, 5) с (V, 9) и записав полученное соотношение 
для двух состояний системы, после почленного вычитания найдем, 
что

bFVtT =  A UVt т +  Т(д AF/dT)y (V, 11)
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Легко увидеть, что это уравнение является видоизмененной за
писью (V, 7).

Если перейти от условия V, Т =  const к условию Т =  const, 
то из (V, 1) следует, что

Ммакс)г =  -  А {V -  TS) ИЛИ

- ^ Г  =  Имакс)г <v-12>

т. е. в обратимом изотермическом процессе убыль изохорного по- 
тенциала равна максимальной работе, производимой системой 
в этом процессе. Так, если изучается химическая реакция, проте
кающая в гальваническом элементе, то

2

-  \F T =   ̂ Р dV +  пЕ& (V, 13)
1

где Е — э. д. с. о б р а т и м о г о  гальванического элемента; п — валентность; 
3  — число Фарадея.

Из (V, 12) следует, что при Т =  const даже при обратимом процессе только 
часть внутренней энергии переходит в работу. (Этим и объясняется происхожде
ние одного из терминов-синонимов — «свободная энергия» *.) Другая же часть, 
«связанная энергия» TS, является изотермически бесполезной.

Записав (V, 5) для изотермического Перехода из одного состояния в другое, 
получим

Afy. =  ДС/j. — Г AS (V, 14)

Величина TAS равна приращению «связанной энергии» при обратимом изотер
мическом процессе. В самом деле, в общем случае сШев =  TaS +  SdT, а при 
обратимом изотермического процессе TdS =  6Q и SdT =  0, т. е. MJс« «  TAS — 
=  Qo6p. Поэтому выражению (V, 13) можно придать следующий вид:

—  A  U T —  ( i4  и а к с ) г  —  (< 2 МИ„ ) Г  ( V ,  1 5 )

Это уравнение аналогично (V, 7). При изотермическом обратимом процессе 
величина ГAS =  QMau равна теплоотдаче в тепловой источник (термостат), 
с помощью которого поддерживается неизменная температура. В этом случае 
AS <  О, AF T >  AUT и А макс <  AUT. Если обратимый процесс эндотермичен, то 
теплота, наоборот, заимствуется из источника; тогда AS >  0 и Лмакс >  —А С/т. 
При эндотермическом процессе вопреки терминологии убыль свободной энергии 
составляет не часть убыли внутренней энергии, а превышает ее (на теплоту, по
ступившую из теплового источника).

При необратимом изотермическом процессе получаемая работа будет мень
ше, чем в обратимом, а затрачиваемая работа будет больше, в то время как 
убыль изохорного потенциала (или соответственно его увеличение) остается 
(при одних и тех же начальном и конечном состояниях) неизменной. Поэтому 
в необратимом изотермическом процессе

-  A f > А Т

* Этот термин, ранее широко применявшийся, а теперь практически остав
ленный, не безупречен. Так, из (V, 5) следует, что повышение температуры при
водит к уменьшению «свободной энергии», в то время как «работоспособность» 
системы с повышением температуры должна была бы увеличиваться.
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Таким образом, величина А колеблется в пределах, определяемых неравенством
2

 ̂ Р dV <  А <  -  t±FT
1

Для неизотермических процессов величина AF не является мерой работы. 
Для необратимого процесса А <  Лманс и Q >  Qmh», поэтому (V, 15) при* 

мет вид:
- ^ - И м и н ) г - № « . « ) г  (VlI6)

Аналогом (V, 11) для изотермического процесса будет урав
нение

AFT =  AC/T +  T(dAF/dT)ty (V, 17)

В этом уравнении поставлен индекс «ДУ», так как объемы для F \ 
и Я2 в  общем случае могут быть различными (но при дифферен
цировании по Т каждый из них, а поэтому и AV должны быть по
стоянными). Действительно, например, для идеального газа

(dHFJdT)bV =  - R \ n  V2/Vl

4) При Я, Т =  const из уравнения (V, 2) находим
Ммакс =  - d { U  +  P V - T S )  (V, 18)

Стоящая в скобках величина является свойством системы. Эта 
функция была введена Гиббсом (1875 г.) и получила название 
энергии Гиббса, обозначается G. Следовательно

G =  U -  TS +  PV =- Н -  TS =  F +  PV (V, 19)

Сопоставление уравнений (V, 19) и (V,5) позволяет обнаружить 
аналогию между функциями G и F  и показать, что часто изме
нение G мало отличается от изменения F  (особенно для процессов 
в конденсированных системах, т. е. с участием только твердых и 
жидких веществ).

Из (V, 18) и (V, 19) вытекает, что при Я, Т =  const
« - С к с -----<10 и -Д О  =  4 ' а1(с (V, 20)

т. е. функция G является изобарно-изотермическим потенциалом; 
часто используется и сокращенный термин «изобарный потенциал». 

В частности, для реакций в гальваническом элементе
- H G  =  nE% ( V, 21)

По общему признаку (постоянство Т) функции Я и G можно на
звать изотермическими потенциалами.

Из (V, 19) следует соотношение, аналогичное (V, 7):

^ GP, Т =  A t f p ,  X — (Т A s ) p> т ИЛИ — Д Я р  т =  ( Л м а к с ) я ,  Г ~  ( ^ mhh) p , т

(V, 22)
где АНр, т — тепловой эффект необратимого изобарно-изотермического процесса; 
(TAS)p , т =» (Qubii)р, т —теплота, выделяемая (или поглощаемая) при обрати
мом изобарно-изотермическом процессе.
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Последняя величина равна той теплоте, которая поглощается 
из термостата (при эндотермическом обратимом процессе) или 
выделяется в термостат (при экзотермическом обратимом про
цессе) и с помощью которой поддерживается изотермичность про
цесса.

В соответствии с (V, 1) и (V, 19) изменение энергии Гиббса 
в общем случае выражается уравнением

d G - - S d T  +  V d P - 6Л 'акс (V, 23)

из которого при Р, Т =» const вытекает (V, 20). С помощью (V, 23) 
можно найти зависимость энергии Гиббса от температуры и дав
ления. Так, при отсутствии немеханической работы бДмакс

W d T ) p =  - s  (V, 24)
и

(dGJdP)T =  V (V, 25)

Сочетая уравнения (V, 19) и (V, 24) и записав полученное со
отношение для двух состояний системы, после почленного вычи
тания найдем, что

№ Рг т -  АНр т +  Т (д AG/dT)p (V, 26)

Легко увидеть, что это уравнение является видоизмененной за
писью (V, 22).

Уравнения, связывающие функции F  и G с их температурными 
производными, называются уравнениями Гиббса — Гельмгольца. 
Более важными являются уравнения (V, 11) и (V ,26), связываю
щие величины AF и ДG с их температурными производными; они 
обычно носят то же название, хотя представляют лишь частный 
случай уравнения Гиббса — Гельмгольца.

1. Изменение термодинамического потенциала 
как критерий равновесия 

и самопроизвольности процессов
Так как изменения U, Я, F  и G не зависят от пути процесса, 

а работа при необратимом процессе будет меньше, чем при обра
тимом, то уравнение

В =  -^макс (V.27)

обобщающее уравнения (V, 3, 4, 6, 20), для необратимого процесса 
примет вид:

- А П  A t B > A '  ( V, 28)

Следовательно, пределы изменения полезной работы опреде
лятся неравенством

0 <  А ' ^  - к П А В (V. 29)
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(Во всех трех уравнениях П обозначает термодинамический по
тенциал, а Л, В  — соответствующие ему фиксированные пара
метры.)

Если система находится только под действием внешнего давле
ния, т. е. может совершать только механическую работу, то А' =  О 
и уравнение (V, 28) примет виД:

А П ^ в < 0  (V* 30)

т. е. при любом самопроизвольном процессе термодинамический по
тенциал уменьшается. Этот вывод следует из смысла потенциала; 
он справедлив и в тех случаях, когда А' Ф  0. Так, химическое 
взаимодействие протекает до тех пор, пока производится полезная 
работа (например, при переходе химической энергии в электри
ческую) .

Очевидно также и то, что термодинамический потенциал, убы
вая по мере протекания процесса, в момент равновесия достигает 
минимума. Следовательно, если критерием самопроизвольности 
(необратимости) процесса является неравенство (V, 30), то крите
рием равновесия в системе служит равенство

dUAB =  0 или дпл в =0 (V, 31)

Таким образом, все мыслимые процессы охватываются соотно
шением

dUA. B < °  (V.32)
Особое место, которое занимает энтропия среди различных кри

териев, объясняется не тем, что применение термодинамических 
потенциалов ограничено постоянством определенных параметров, 
ибо и применение энтропии ограничено условием изолированности 
системы, т. е. условием 6Q =  0 (или U , V =  const). Дело в том, 
что энтропия непосредственно связана с одним из основных зако
нов природы, и поэтому она была первым критерием направлен
ности процесса, введенным в науку; к представлению о величинах 
F  и G как о функциях, изменение которых также характеризует 
направление процесса, пришли от представления об энтропии. Дей
ствительно, если значение 5  растет, то, как следует из уравнений 
(V, 5) и (V, 19), значения F  и G падают.

Таким образом, е позиции взаимозаменяемости все критерии 
равновесия равноценны. Однако это справедливо с теоретической 
точки зрения; с практической — дело обстоит несколько иначе.

Расчет процесса с помощью функции S  зачастую громоздок, 
так'как требует изоляции системы, т. е. знания изменения энтропии 
всех тел, участвующих в процессе (напомним, что теорема о неиз
менности энтропии в обратимом процессе и о ее возрастании в не
обратимом процессе относится к изолированным системам, а про
текание химических реакций в с е г д а  связано с тепловым эффек
том). Это не только значительно усложняет вычисления, но часто
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делает их практически невозможными из-за необходимости учесть 
изменение энтропии теплового источника (тепловых источников). 
Поэтому энтропию как критерий равновесия в расчетах химических 
процессов обычно не применяют, предпочитая пользоваться термо
динамическими потепциалами.

Энергия и энтальпия к а к  п о т е н ц и а л ы  в расчетах почти 
не используются, ввиду t o t q  что условия их применения (соответ
ственно 5, V =  const и S, Р  =  const) редко встречаются в прак
тике. Применение различных диаграмм (энтальпия — энтропия, эн
тальпия— температура, энтальпия — концентрация и др.) не 
противоречит сказанному, так как здесь речь идет не о тепловых 
расчетах.

На практике в большинстве случаев удобно принимать в каче
стве независимых переменных Р  и Г, а не V и 7\ потому что мно
гие физические и химические процессы протекают при постоянной 
температуре и постоянном давлении (как правило, Р =  I). Изо
ляция же системы в случае применения функции G не нужна, так 
как на систему наложено ограничение — действие только одного 
внешнего давления.

Если даже в системе происходит изменение, приводящее к воз
никновению конечных разностей температур и давлений внутри 
системы или же между системой и внешней средой, то следствием 
такого процесса неизбежно будет выравнивание температур и дав
лений; причем суммарно оба эти процесса эквивалентны самопро
извольному изменению, протекающему при Р, Т =  const; в обоих 
случаях изменение энергии Гиббса будет одним и тем же. На
пример, в производстве серной кислоты исходные вещества (кол
чедан, воздух, вода) и конечные (серная кислота) находятся при 
одинаковой температуре и одинаковом давлении; то же можно 
сказать о генераторном процессе и о многих других.

Этим химические реакции отличаются от физических процес
сов, так как изменение V без одновременного изменения Р и Т воз
можно только при химической реакции. (Среди физических про
цессов исключения составляют фазовые превращения, т. е. пере
ходы из одного агрегатного состояния в другое.)

Очень важным является также то обстоятельство, что в момент 
равновесия именно Р и Т становятся равными во всех фазах си
стемы. Поэтому в качестве критерия равновесия и самопроизволь
ности процессов предпочитают пользоваться функцией G.

2. Различные термодинамические соотношения
Количество зависимостей, связывающих различные величины и параметры, 

очень велико. Мы рассмотрели только некоторые из них (Р, V, Г, V, Я, 5, F, 
G и др.).

Для того чтобы найти другие зависимости, можно пойти различными пу
тями, в частности воспользоваться таблицей первых производных (табл. 6), со
ставленной Н. П. Суворовым (1951 г.). Нужно иметь в виду, что следующие 
обозначения являются общепринятыми,
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Т а б л и ц а  6. Соотношения между

Р«—com T « c o n s t У — const' const

( д Р ) — -1 — aV - C p / T

( д Т ) 1 — - p v - a V

(3V) aV - Cv$V]T

(dS) CPfT aV -  CvfiV/T —

(dQ) C p a TV - c v t v 0

(ЗА) aPV p PV 0 CyfiPVJT

(dU) Cp -  aPV ( а Г -  РЯ) V - c v W -  C^ppy/r

(ЗН)
c p {aT — 1 )  V -(С„р + аУ)У -  C p W

(5 /) - ( S  +  aPV) - P  PV p s v (aTS -  С^рЯ) V/T

№ - S —  V ( V S - a V ) V (aTS -  Cp) VfT
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некоторыми величинами

C/̂ aConst tf^const F=* const G—const

<iPV -Cp - CP S +  aPV 5

фР -  аТ) V (1 - а Г )  V p PV V

c v$v ( C v p +  a V ) K — psy (aV -  p5) V

CyfiPVIT Cpv/T (CvtP -a T S )V lT (Cp -  aTS) V/T

CvfiPV c pv (CV$P -  aTS) V (Cp -a T S )V

c v $p v ( C y P  +  aVJPH - p  SPV (aV -  pS)PK

—
(Cp - a P V ) V -

- C ^ P V
(P  S P - a T S  +  

+  С ^ Р Р ) У
V (C p - a P V )~
- [a T V -f iP V )S

c„ppv -
- ( C p- a P V ) V —

(S +  a P V ) X 
X (V - a T V )  +  

+  Cp$PV
(Cp +  S - a T S ) V

( -  CV£P +  aTS -  
- p S /3) V

(5 +  aP7)X
X ( a T V - V ) -

-  c pppv
— 5K(P/> -  l ) - a PV2

V (a P V - C p) +  
+  {aTV-VPV)S

(aTS -  Cp -  S) V SV(1 -pP ) +  aPV2 —
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а) Термические коэффициенты, т. е. величины, характеризующие изменение 
какого-либо термического параметра в зависимости от изменения другого тер
мического параметра в данном термодинамическом процессе:

— изобарный коэффициент расширения

— изотермический коэффициент сжатия

— изохорный коэффициент давления

б) Калорические коэффициенты:
I =  [bQJdV)T — теплота изотермического расширения 
h =  (tQldP)T — теплота изотермического сжатия 
k =  (t>Q/dV)p — теплота изобарного расширения 

т  =  (bQldP)y — теплота нзохорпого сжатия

Чтобы найти значение (дх/ду) 2, нужно в столбце г — const взять выраже
ние в строке дх и разделить на выражение в строке ду.

Вторые производные можно получить дифференцированием первых; сле
дует только иметь в виду, что поскольку А и Q не являются свойствами системы

d2Afdy дг Ф  d*Ajdz ду и d*QJdy dz Ф  d*Qfdz ду

§  2, ХАРАКТЕРИСТИЧЕСКИЕ ФУНКЦИИ

Характеристической функцией называется функция состояния, 
посредством которой (и частных производных разных порядков 
ее по соответствующим ей переменным) могут быть наиболее про
сто и притом в явном виде выражены все термодинамические свой
ства системы.

Наиболее широко применяемыми характеристическими функ
циями являются термодинамические потенциалы и энтропия. Ха
рактеристической функцией является и функция Планка (—G/T),  
которая не является термодинамическим потенциалом.

Из определения характеристических функций видна необходи
мость правильного выбора соответствующих переменных. Напри
мер, энтальпия, если процесс не связан с изменением состава, яв
ляется характеристической функцией только при переменных Р  
и 5. Значит, если нужно по графику изменения функции Н  опре
делить ряд свойств, то график следует строить в координатах 
Я  — Р — S. Действительно, сочетание Я — Р — S дает любую тер
модинамическую функцию: так, дифференцирование уравнения 
(IV, 17) по S  и Р дает соответственно Т и V; подстановка вели
чин Т и V в уравнения (11,10), (V, 5) и (V, 19) дает соответ
ственно Я, F  и G и т. д. То же можно сказать, например, о сочета
нии U — V — S (см. с. 112, 113), к которому часто обращаются 
в последнее время в связи с внедрением в классическую термоди
намику статистических методов. На этом сочетании построена тер
модинамика Гиббса.
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Если одной из переменных является Т% то в качестве характе
ристической функции следует взять F  или G в зависимости от того, 
что выбрано вторым основным параметром: V или Р. При рассмо
трении фазовых равновесий в растворах и, в частности, при их 
геометрическом толковании целесообразно пользоваться функ
цией F, т. е. зависимостью F  — V — Т.

Функциональная зависимость £/ =  <p(V, Т) с рассматриваемой точки зрения 
мало удачна: если исходить нз уравнения U =  <${V,T), то для определения ряда 
величин потребуется интегрирование, следовательно, появятся неизвестные функ
ции. В самом деле, так как Т =  (dU}dS) v, то

U =  ф [V, (dU/dS)v] или (dS/dU)v =* <p (V, Т)

Исходя из последнего выражения, нельзя вывести энтропию как функцию 
энергии и объема. В результате выражение для энтропии будет соде,ржать не
известную функцию от объема.

Аналогичные рассуждения справедливы и в отношении зависимости Н =  
=  Ф(Л Т).

Поэтому при выводе уравнений (IV, 18) и (IV, 19) пришлось идти обходным 
путем. В соответствии с (1,1) и (1,5) они сразу получаются из уравнений 
(V, 8) и (V, 23).

Мы пользовались неудачной с точки зрения характеристических функций 
зависимостью £ / =  <p(V, Т) лишь потому, что чаще всего оперируют объемом 
и температурой. По этой же причине энтропию часто рассматривают как функ
цию V и Т (или Р и Т).

Кроме того, производные от F и G дают взаимосвязь между Р, V и Г, а 
производные от Я и ( / - т о  же уравнение, но в переменных Р, V и S, что прак
тически неудобно *.

Пример 1. Показать, что F является характеристической функцией при пе
ременных V и Т.

Решение. S  и Р определяются из (V, 8) [см. уравнения (V,9) и (V, 10)1. Из 
него же в сочетании с (V, 5) получаем (индекс оАМакс =  0 везде опущен)

U * = F - Т  (дР/дТ)у

Комбинация (II, 10) с уравнениями (V, 8) и (V, 5) дает
Н =  F -  Т (dF/dT )v - V  (dFldV)T 

Из (V, 19) и (V, 10) имеем
G «  F -  V (dFfdV)T

Сочетая (V, 5) и (V, 9) и дифференцируя полученное уравнение по Г в со
ответствии с уравнением (III,9), получаем

C v =  - T ( d * F l d T %

* Из уравнений (IV, 16) и (IV, 18) следует, что

или
т л
р  Г (dU/dV)r
Т ) Т2

(du/dV)T 1 
Г2 \ v

dl +<p(V)

где ф(V) остается неизвестной, даже если известна U =  (p{Vt T). Чтобы найти 
уравнение состояния, необходимо знать зависимость £/ =  cp(V, S), так как из 
уравнения (IV, 16) вытекает, что Р =  ~(dUfdV)s.  Следовательно, если из урав
нения состояния можно вывести энергию как функцию объема и температуры, то 
обратное невозможно.
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Преобразовав (111,11) с помощью уравнений (IV, 16), (IV, 18) и (1.8) на
ходим

дР/дТ)у
С == С — Т ----------—(dP/dV)T

Воспользовавшись уравнением (V, 10) и найденным значением Cv, получим
r  т (д'р \  т W ldTdV)*

1 К д Т Ч у  (d2FJdV*)T

Метод графического изображения термодинамических
с в о й с т в

В соответствии с выражением (IV, 16), являющимся дифференциальным 
уравнением поверхности <р(£/, V, 5) =  0, можно построить термодинамическую 
поверхность в системе координат U — V — S  (Гиббс).

Рассмотрим свойства этой термодинамической поверхности, для чего возьмем 
на ней некоторую точку А (рис. 25). Тогда энергия, энтропия и объем, отве

чающие состоянию, изображенному точ
кой Л, определятся расстоянием от этой 
точки до соответствующих координат
ных плоскостей, т. е. V =  Agy S =  gi и 
V =  gh.

Проведем через точку А две плоско
сти, одну из них параллельно координат
ной плоскости UoS (плоскость Afg) и 
другую — параллельно координатной 
плоскости VoV (плоскость beh).

Первое сечение термодинамической 
поверхности дает изохору (/) — (/), вто
рое-адиабату (2) — (2). Плоскость Abed 
будет касательной к термодинамической 
поверхности в точке А.

Из уравнения поверхности (IV,16) 
следует, что (dU/dS) v =  Т и 
-(dU ldV )s  =  Р.

Поэтому касательные, проведенные 
через точку А параллельно осям S и 

V, образуют с плоскостью SoV углы, тангенсы которых соответственно равны тем
пературе и давлению, т. е. tg 2 Afg =  Т и tg Zbeh =  Р. Из этого, в свою оче
редь, следует, что касательные, проведенные к термодинамической поверхности 
перпендикулярно к оси V, образуют углы, одинаковые для всех точек данной 
изотермы, а касательные, проведенные к термодинамической поверхности пер
пендикулярно к оси S, образуют углы, одинаковые для всех точек данной изо
бары.

С помощью термодинамической поверхности U — V — 5 можно графически 
представить не только энергию, энтропию, объем, температуру и давление, но 
без труда найти и другие термодинамические параметры состояния. Действи
тельно, из равенств Am =  tg ZAdm • md =  tg ZAfg  • gi =  TS и Ы =  tg ZbAl • 
. Al =  tg Zbeh . hg =  PV следует, что

и

H =  U +  PV =  Ag +  Ы =* hi А- Ы =  bh 
F = U  — TS =  Ag — Am =  mg =  di

G =* H — TS =  bh — Am =  ko — kc =  со

Таким образом, термодинамические потенциалы Н, Gy F и U в системе коор
динат t/ — V — S изображаются перпендикулярами, опущенными на координат-
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ную плоскость SoV из соответствующих углов касательной плоскости, ограни
ченной с двух сторон плоскостями Soil и UoV и с двух других сторон коорди
натными плоскостями, проведенными через точку А в направлении, параллель
ном этим координатным плоскостям.

Весь приведенный выше анализ будет справедлив и в отношении любой 
фигуративной точки на поверхности; значит, с помощью геометрического метода 
исследования можно изучить различные процессы.

Преимущество рассмотренной термодинамической поверхности перед наибо
лее распространенной ( Р — V — Т) заключается в том, что соотношение ме
жду объемом, давлением и температурой дает менее полное представление о 
свойствах тел, нежели соотношение между объемом, энергией и энтропией. В то 
время как соотношение между Р, V и Т вполне определяется соотношением ме
жду V, U и S и может быть получено из него дифференцированием, последнее 
соотношение ни в коей мере не определится первым. Подобные рассуждения 
могут быть отнесены и к достоинствам термодинамических поверхностей в ко
ординатах H — P — S, U — V — T и G — Р — Т — положение, вытекающее непо
средственно из представления о характеристических функциях.

Изображение в системе координат Р — V— Г имеет то практическое пре
имущество, что эти параметры можно непосредственно измерить, а поэтому их 
чаще всего применяют. Кроме того, система координат Р — V позволяет пре
дельно просто выразить работу (так же, как система координат Т—5 — теп
лоту), чего нельзя достигнуть при сочетании характеристических функций, так 
как ни в Р— V-, ни в Г—S -комбинации не входят характеристические функции 
с соответствующими им переменными.

Несмотря на это, с термодинамической точки зрения преимущества характе
ристических поверхностей столь очевидны, что следует отдать предпочтение 
именно им. Это в особенности относится к химической термодинамике, в кото
рой сочетание G — Р — Т, реже Я— К— Т (для фазовых равновесий в рас
творах), предпочитают любому другому.

Поверхности, подобные только что рассмотренной, имеют еще одно преиму
щество перед поверхностью Р — V — Т. В то время как не существует общего 
уравнения, связывающего объем, температуру и давление, принципы термодина
мики дают общее дифференциальное уравнение, связывающее различные харак
теристические функции и соответствующие им переменные.

Наконец, следует указать еще на одно важное в практическом отношении до
стоинство термодинамической поверхности U — V — S: все величины, которые 
служат ее координатами, аддитивны. Поэтому поверхности, построенные для 
различных масс вещества при одних и тех же условиях, подобны друг другу, а 
их линейные размеры — пропорциональны тем массам, которым они соответ
ствуют.

Пример 2. Если на рис. 25 через начало координат провести плоскость, со
ответствующую давлению и температуре состояния, изображенного точкой А, ка
ким образом она расположится относительно касательной плоскости? Что можно 
сказать о значении отрезка вертикали, заключенного между точкой ,4 и прове
денной плоскостью? Как этот отрезок будет изменяться при изобарно-изотерми
ческих процессах?

Решение. Проведенная плоскость будет параллельна касательной плоскости Abcd\ рассматриваемый отрезок будет отвечать значению энергии Гиббса, соот
ветствующей данному состоянию. Поэтому при условии Р, Т =  const он может 
либо уменьшаться, либо оставаться постоянным.

Пример 3. Каким образом можно определить характер (выпуклость, вогну
тость) термодинамической поверхности U — V — S? Устойчивому или неустой
чивому состоянию отвечает точка А на рис 25?

Решение. В соответствии с уравнениями (IV, 16) и (IV, 20) (d2U/dS2) v =  
=  T/Cv >  0. Для устойчивых состояний величина (d2U/dV2)s t равная по 
(IV, 16) — {dP/dV)s, очевидно, также положительна. Поэтому в устойчивой об
ласти термодинамическая поверхность в системе координат U — V — S будет 
выпукло-выпуклая (книзу), а для неустойчивых — выпукло-вогнутая. (Речь идет 
о сечениях, параллельных соответственно координатным плоскостям SoO и 
VoU.) Поэтому точка А на рис, 25 отвечает устойчивому состоянию системы.
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Пример 4. Показать, что преобразование поверхности над плоскостью V — S 
к поверхности над плоскостями Т — V, Т  — Р и Р — S приводит соответственно 
к функции F, G и Н.

Решение. Для преобразования поверхности U — V — S в поверхность U —
— Т— V следует перенести остающееся неизменным сечение U — V через по
верхность U перпендикулярно ее оси V. При этом (IV, 16) должно перейти в 
уравнение <р(Г, V) =  XdT — PdV. Очевидно, X =  —S, так как только эта вели
чина делает d<p(T, V) полным дифференциалом [при сочетании последнего урав
нения с (IV,16)]. Поэтому dy{V,T) =  dU — (TdS +  SdT) =  dU — d(TS). Это
му дифференциальному уравнению отвечает интегральное уравнение ф(7\ V) =  
_  i) — т. е. в соответствии с (V, 5) ф(Г, V) =  F. Посредством аналогичных 
преобразований находим дифференциальные уравнения d ( p ( T , P ) = d U ~
— d (T S )+ d (P V )  и dq>(P, V) »  dU -f d(PV), интегрирование которых приво
дит к функциям G и Н.

Прочие преобразования не приводят к столь простым и наглядным резуль
татам.

§ 3. ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ

Основным признаком любой химической реакции и многих про
цессов, протекающих в растворах, является изменение состава си
стемы. Поэтому для полной характеристики системы следует учи
тывать состав каждой фазы. Следовательно, применение уравнений 
с двумя переменными, например (IV, 16) и (IV, 17), отвечало пред
положению, что рассматриваемая система содержит одно вещество 
или что она состоит из нескольких веществ, но обмена ими не про
исходит, или же, наконец, количество прореагировавших веществ 
ничтожно по сравнению с исходным количеством их, а поэтому и 
состав системы остается неизменным.

Если же принять в качестве переменной состав системы, то лю
бое из свойств каждой фазы должно быть представлено как функ
ция числа молей всех веществ и любых двух из переменных Я, V, 
T ,U ,H  и т. д.

Например, U =  cp(V, 5, гц, /г2> . . . ) ,  т. е. общая энергия системы 
определяется ее объемом, энтропией и составом, и поэтому изме
нение энергии будет зависеть не только от изменения объема и эн
тропии, но и от количества вещества, введенного в систему или 
выведенного из нее. Обозначив индексом п$ условие постоянства 
гь я2, • • •» т. е. чисел молей всех веществ, кроме вещества i, и
индексом N состав (т. е. число молей всех веществ), получим

d U ^ (d U /d S )y t Я11„„ rtj>... dS +  (dU/dV)St Пи Пи Пи dV +
+  (dUldnl)Vt Si nji njt.. dn{ +  (dUJdn2)VSi . dn2 +  . . .  =

-  (du/as)v_ Nds +  (d uidV)St Ndv +  Y, (а у /д я ,)^  s  ( v . 33)

Если состав системы не изменяется, то последний член этого 
выражения равен нулю и оно превращается в (IV, 16).

Величина (ди/дп()уъ5 > п т. е. приращение внутренней энергии
данной фазы системы при увеличении массы данного вещества на 
единицу, если энтропия, объем и массы всех остальных веществ 
остаются постоянными, получила наименование химического по-
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т е н ц и а л а  (p,J. Величина эта была введена Гиббсом (1875 г.); им 
она отнесена к единице массы.

Чтобы выяснить смысл этого нового понятия, будем рассматри
вать каждый вид энергии как произведение двух величин: 1) фак
тора интенсивности (интенсивного свойства) и 2) фактора емкости 
(экстенсивного свойства). Так, механическая энергия определяется 
величиной fdl, т. е. произведением силы на приращение пути; элек
трическая — Edq, т. е. произведением э. д. с. на количество перено
симого электричества; магнитная — B d l, т. е. произведением маг
нитной индукции на намагниченность, «объемная» — PdV , по
верхностная энергия — ad®, т. е. произведением поверхностного 
натяжения на изменение поверхности, потенциальная — mgdh, кине
тическая— ( V2/2)dm и т. д.; наконец, химическая — \xdn *. Фак
торы интенсивности нередко объединяют под общим названием 
обобщенных сил, а фактор емкости называют обобщенным путем. 
Так, в случае механической энергии величина силы является мно
жителем напряжения (так же, как Р, а, р и т. д. в соответствую
щих видах энергии), а величина пройденного пути, т. е. соответ
ственно изменения V, со, п и т. д., показывают, в какой степени 
проявляется действие силы.

Тогда (IV, 16) в общем виде можно записать следующим обра
зом:

dU =  T d S - { X d x  +  Y d y +  . . . )  (V,34)
где X,Y, . . .  — факторы интенсивности; х,у, . . .  — соответствующие им факторы 
емкости.

Если допустить, что dx =  dy =  . . .  =  0, т. е. система не под
вержена действию никаких внешних сил, то (V, 34) примет вид 
dU =  TdS.

Таким образом, факторы интенсивности являются потенциа
лами (Т — потенциал «тепловой энергии», р — потенциал химиче
ской энергии и т. д.), т. е. напряжениями действующего вида энер
гии. Каждый раз, когда две системы с различными потенциалами 
вступают во взаимодействие, происходит выравнивание потенциалов

* Распространяя подобные рассуждения на теплоту, т. е. считая темпера
туру фактором емкости «тепловой энергии» T d S ,  можно было бы назвать 
энтропию фактором ее емкости. Такое толкование энтропии позволяет прове
сти следующую аналогию. Подобно тому, как, например, невозможно непо
средственно измерить увеличение поверхности при разбрызгивании жидкости на 
очень мелкие капли, не л ь з я  и з м е р и т ь  и увеличение энтропии, например, 
в процессе обратимого нагревания. Но как легко может быть вычислено изме
нение поверхности Лео на основании непосредственно измеренных поверхност
ного натяжения и работы, затраченной на диспергирование (по уравнению

Л© =   ̂ М /а^ , так и изменение энтропии AS ле г ко  в ыч и с л и т ь  на основа

нии непосредственно измеренных значений Q и Г ^по уравнению AS==J бQ/Г^.
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за счет изменения соответствующих факторов емкости. Так, 
давление выравнивается за счет изменения объема, температура — 
за счет изменения энтропии и т. д

Подобно тому, как температура является движущей силой при 
теплопередаче, так и химический потенциал является движущей 
силой при переходе массы. Он приводит к установлению химиче
ского равновесия (и фазового, если передача массы происходит 
в гетерогенной системе, т. е. между фазами). Подобно другим фак
торам интенсивности (в соответствующих процессах), химический 
потенциал вещества по мере протекания процесса выравнивается 
и в момент наступления равновесия он становится одинаковым во 
всех сосуществующих фазах, в которых находится данное вещество 
(см. с. 120). Таким образом, химической переменной является ко
личество вещества. Избыток вещества как бы компенсирует мень
шую силу его химического сродства.

В отличие от других факторов интенсивности, непосредственно 
измерить химический потенциал нельзя, что делает это понятие 
не таким наглядным, как давление, температура, поверхностное 
натяжение и др.

Ниже приведены уравнения, выражающие бесконечно малое из
менение U, Я, F и G для фазы, масса И концентрация которой 
может изменяться в результате обмена с другими фазами.

Если считать, что на систему действует лишь внешнее давле
ние, то при независимых переменных S, V и п2, п3, . . . ,  получим 
уравнение

dU =  Т dS -  Р dV +  £  в,- dnt (V, 35)

тождественное (V, 33).
При независимых переменных S, Р и пи п2, Из» . •.

dH =  т dS +  V dP +  £  |i£ dnt (V, 36)

Применяя в качестве переменных Г, V и пи п2) n3t найдем 
dF -  -  5  dT -  Р dV +  £  |i t. dnt (V, 37)

Наконец, при независимых переменных Р, Т и п\, я3,
имеем

dQ =  — S d T + V d P  +  YiVi dni (V, 38)

Взяв соответствующие частные производные, из уравнений 
(V, 35—38) можно получить определительные уравнения для раз
личных термодинамических параметров. Из этих же уравнений 
следует также, что

Ь  -  (dU' dni)v. S. п, =  (dH/dni)p, 5, -  (dF/dnl)v, Т.п =  (дв>дп,)р. Т. п, (V-39)

т. е. химический потенциал данного вещества равняется частной 
производной от любого термодинамического потенциала данной 
фазы по числу молей данного вещества при условии, что соответ-
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ствующие термодинамические параметры и числа молей остальных 
веществ остаются постоянными. Другими словами, он является 
парциальным мольным значением термодинамического потенциала 
при условии неизменности соответствующих параметров состояния 
системы *.

Ввиду того что процессы, связанные с изменением состава си
стемы (химические реакции, процессы в растворах), изучаются 
большей частью при Я, Т =  const, в дальнейшем изложении мы 
будем пользоваться исключительно величиной \ii =  {dGldni)Pi T>njt 
обозначая ее через

§ 4. ОБЩИЕ УСЛОВИЯ РАВНОВЕСИЯ

В равновесной системе могут протекать только обратимые про
цессы, что дает четыре важнейших условия равновесия

если S, V =  const, то минимально U (V, 40)
„ 5, Р =  const, „ „ И (V, 41)
„ V, Т =  const, „ „ F (V, 42)

Р, Т =  const, „ „ G (V, 43)

непосредственно вытекающих из уравнений (V, 35—38), причем 
каждое из них можно принять за основное.

Для отыскания условий равновесия (V, 31) нужно определить 
минимальное значение данной функции, причем в системе могут 
изменяться л ю б ы е  п е р е м е н н ы е ,  к р о м е  ф и к с и р о в а н 
ных.  Так, если принять в качестве критерия равновесия энергию 
Гиббса, то следует найти ее минимум, предполагая, что в системе 
изменяются не температура и давление, а другие параметры (на
пример, концентрация) веществ. Тогда энергия Гиббса системы бу
дет уменьшаться до достижения минимума вследствие перехода 
вещества из одной фазы в другую или же вследствие протекания 
химических реакций. Подобные рассуждения применимы и в дру
гих случаях.

Остановимся коротко на условиях (V, 40) и (V, 41).
Первое из них известно в термодинамике под названием посту

лата Гиббса («Энергия равновесной системы минимальна»). Оче
видно, его обращение дает уже известный из второго начала кри
терий равновесия (IV ,9), так как условие адиабатности изолиро
ванной системы равносильно требованию постоянства энергии к 
объема при протекании процесса.

Условие (V, 41) соответствует протеканию в равновесной, тер
мически изолированной системе бесконечно малого изобарного про
цесса. Это условие не всегда рассматривается, чем нарушается 
связь между различными функциями.

* Величина в отличие от П (П =  U, Н, F , G) точно отвечает понятию 
потенциала, так как по своему смыслу потенциал не зависит от количества ве
щества, в то время как U, Я, F и G являются свойствами экстенсивными.
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Эта связь нагляднее всего может быть представлена следующей 
схемой:

Индексы при параметрах показывают, какое экстремальное зна
чение приобретает данный параметр в условиях равновесия, а линии 
соединяют параметры, которые должны быть выбраны в каче
стве независимых переменных. Таким образом, в дополнение к че
тырем рассмотренным условиям равновесия получаем еще восемь. 
Любое из двенадцати условий легко получить на основании пер
вого и второго начал термодинамики; их взаимная эквивалентность 
следует из уравнения частных производных характеристических 
функций по соответствующим независимым переменным, а также 
непосредственно из уравнений (V, 35—38).

1. Устойчивое и неустойчивое равновесия
Устойчивое (стабильное) равновесие определяется а б с о л ю т 

ным экстремумом соответствующих функций (абсолютным мини
мумом G при Я, Т =  const, абсолютным максимумом 5 при 
Ut V =  const и т. д.). При таком равновесии всякое (совместимое 
с наложенными условиями) бесконечно малое воздействие вызы
вает только бесконечно малое изменение состояния системы, причем 
перемена знака воздействия вызывает перемену знака изме
нения системы. Система, будучи выведена из состояния равновесия, 
по прекращении воздействия стремится вновь восстановить преж
нее состояние. Очевидно также, что, поскольку производимое на 
систему извне бесконечно малое воздействие вызывает в ней и 
бесконечно малое изменение, система смещается из одного равно
весного состояния в другое, смежное с предыдущим. В соответствии 
с этим устойчивое равновесие называют также незаторможенным 
или истинным.

Неустойчивым (лабильным) равновесием называется такое со
стояние системы, при котором л ю б о е  (совместимое с наложен
ными условиями) бесконечно малое воздействие вызывает конеч
ное изменение состояния системы, т. е. необратимый процесс.

Термодинамически это равновесие определится следующими ус
ловиями:

z ) d S v u  =  b  d2Sv, u >  0; 6 ) d G p T = 0 ,  d*Gp T <  О ИТ. д.

т. е. соответственно минимальным из в с е х  в о з м о ж н ы х  значе
ний энтропии, максимальным из всех возможных значений энергии 
Гиббса и т? д.
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Если соответствующая функция имеет о т н о с и т е л ь н ы й  эк
стремум, то система находится в относительном (метастабильном) 
равновесии. Так, система относительно устойчива, если она при 
неизменных V и U может перейти в состояние с большим значе
нием S, или вообще не проходя при этом через равновесное со
стояние, или же пройдя через неустойчивое состояние равновесия. 
В таком случае не всякое достаточно малое воздействие вызывает 
настолько малое изменение состояния системы, при котором пере
мена знака воздействия обусловливает перемену знака происходя
щего изменения. Следовательно, здесь могут существовать так
же исчезающе малые воздействия, которые 
повлекут за собой конечные изменения со
стояния системы. В схематическом виде 
различные типы равновесия изображены на 
рис. 26.

Классическими примерами метастабиль- 
ного состояния служат состояния пересы
щенного пара, переохлажденной жидкости 
или пересыщенного раствора. Механической 
аналогией может служить шар, находящий
ся во впадине на вершине или на склоне 
горы.

Возможность метастабильного состояния на первый взгляд кажется необъяс
нимой, так как процесс уменьшения G (при Р,Т  *= const) при переходе от мета
стабильного состояния к стабильному всегда самопроизволен. Почему же тогда 
переохлажденный пар не превращается в жидкость? Потому, что для образова
ния достаточно малого зародыша стабильной фазы (капелек тумана) следует 
преодолеть торможение; необходима затрата работы на создание новой поверх
ности раздела двух фаз. Процесс стабилизации сначала всегда сопрово
ждается ростом энергии Гиббса, обусловленным флуктуациями, которые приво
дят к наличию частиц, обладающих избыточной энергией. Поэтому процесс ста
билизации не может протекать самопроизвольно до тех пор, пока зародыши не 
достигнут определенной величины или же пока в систему не будут искусственно 
введены эти зародыши, например в виде электрически заряженных частиц (сня
тие торможения). Таким образом, процесс может сопровождаться ростом С; 
для этого необходимо, чтобы одновременно протекал процесс, убыль энергии 
Гиббса в котором компенсирует ее увеличение в первом процессе.

Рис. 26. Схема различ
ных типов равновесия: 
/ — стабильное; 2 — метаста- 

бильное; 3 — неустойчивое.

2. Равновесное сосуществование фаз.
Правило фаз Гиббса

Допустим, что имеется система, состоящая из конечного числа 
фаз. Непременным условием является наличие каждой фазы в та
ком количестве, чтобы можно было говорить о ее свойствах со 
статистической точки зрения и пренебречь влиянием поверхностной 
энергии. Последнее означает, что поведение вещества в погранич
ном слое исключается из рассмотрения. Следует указать, что дан
ное на с. 14 определение фазы в некоторых, правда весьма не
многочисленных случаях оказывается недостаточным. Более стро
гим будет отнести указанное определение к телесным комплексам
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и считать фазами совокупность тех комплексов, которые обладают 
одинаковыми химическими и термодинамическими свойствами. На
пример, смесь кристаллов право- и левовращающей винной кис
лоты является двухфазной системой, так как оптические свойства 
ее не утрачиваются и в растворе. В то же время лево- и правовра
щающие кристаллы NaC103 представляют одну фазу: в данном 
случае различие свойств обусловлено не различием в молекуляр
ном строении и, значит, не различными химическими свойствами, 
а характером расположения молекул в кристалле. (Поэтому рас
твор NaG103 не вращает плоскости поляризации света.)

Определим также понятие компонента или независимого компо
нента. Принято считать компонентами те вещества, н а и м е н ь 
ш е е  число которых необходимо и достаточно для образования 
всех возможных фаз данной системы, находящейся в равновесном 
состоянии. Из определения вытекает следующее.

1. Каждый компонент может существовать независимо от про
чих (поэтому, например, ионы в растворах, будучи кинетически 
независимыми частицами, тем не менее не являются компонен
тами).

2. Число компонентов К  равно числу R веществ в системе, если 
последние не взаимодействуют друг с другом и если фазы имеют 
различный состав; в противном случае К  меньше R на число свя
зей q между концентрациями веществ. В случае химических взаи
модействий q равно числу н е з а в и с и м ы х  реакций (см. с. 123). 
Так как характер взаимодействия в системе может изменяться, то 
в одной и той же первоначально взятой системе в зависимости от 
условий может оказаться различное число компонентов.

3. Для определения числа компонентов их химическая природа 
не имеет значения. Поэтому совершенно безразлично, к а к и е  
именно вещества выбрать в качестве компонентов *. Вопрос о числе 
их следует считать решенным, если состав каждой фазы может 
быть выражен через концентрации тех веществ, которые отвечают 
выбранным компонентам.

Относя верхние индексы к фазам, а нижние — к компонентам, 
получаем следующие условия термодинамического равновесия лю
бой изолированной системы:

/ // 
'  Pi =  Р1,

г
Ml

///
=  Pl .

/ ни
Hi =  Pi » •

/
Pi

е
-и11

/ г/ / /// г /гг/ / ф
К* Р2 =  Р2 > |Х2 =  Рг . Р2 =  Р2 »• ... и2 =  Р2

/ п / гп / //// г ф
Р/С =  Н’/С» н — Р/С • Р* =  Р * »• • •» Р/с =  Р/С

Ф -  1

(V, 44) 
(V, 45)

(V, 46)

* Имеются в виду системы, в которых число компонентов меньше числа ве
ществ.
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Уравнение (V, 44) — сосуществующие фазы имеют одинаковую 
температуру — отвечает термическому равновесию; уравнение 
(V, 45)— равенство давлений во всех сосуществующих фазах — от
вечает механическому равновесию. Наконец, уравнение (V, 46) — 
каждый компонент в сосуществующих фазах имеет одинаковый хи
мический потенциал — отвечает химическому равновесию.

Справедливость этих уравнений можно доказать следующим путем.
Если бы в равновесной системе из фазы (') в фазу (") при неизменных 

объеме и составе фаз перешло 6Q кал теплоты, то dS' +  dS" =  0 или, 
вследствие обратимости процесса, —&Q./T' +  6Q/7" =  0, т. е. V =  7". Распро
страняя эти рассуждения на все фазы, получим (V, 44).

Если соблюдается условие Т =  const, а фаза (') увеличивается за счет 
фазы (") на объем dVt причем общий объем и состав остаются неизменными, то 
на основании (V, 42) dF' -f- dFn =  0 или —P'dV -f P"dV =  0, т. е. Р' — Р”. 
В применении ко всем фазам отсюда получаем условие равновесия (V,45).

Наконец, если при условии Р,Т =  const из фазы (') в фазу (") переходит 
dtii молей компонента i, то в соответствии с (V, 43)

(дО'/дпГ)Р' г П) dn' +  (dG "ldn ')P' г n dn'[ =  О 

или в общем случае ^  dnt =  0.
В силу очевидного равенства — dn\ =  dn '  последнее условие можно записать 

ц ' =  цГ (С ' =  С " )

Распространяя этот вывод на все компоненты и все фазы, получаем условие 
равновесия (V, 46) *.

Таким образом, равновесие характеризуется равенством темпе
ратур и давлений во всех сосуществующих фазах системы и равен
ством химических потенциалов (парциальных мольных энергий 
Гиббса) каждого компонента во всех сосуществующих фазах. Если 
при фазовом превращении происходит изменение молекулярного 
веса, то следует говорить не о равенстве мольных химических по
тенциалов, а о равенстве химических потенциалов, отнесенных к 
неизменяющейся единице, например к 1 г.

Рассмотрим систему, состоящую из К  компонентов, каждый из 
которых находится во всех Ф фазах. Обозначим через п число па
раметров, одинаковых во всех фазах системы. Тогда общее число 
параметров, определяющих состояние системы, будет равно п 
плюс число независимых концентраций, т. е. л +  Ф (/( — 1), так 
как концентрация какого-либо компонента в данной фазе будет 
определена, если задана концентрация остальных компонентов. 
Число уравнений (V, 46), характеризующих равновесное распре
деление каждого компонента между различными фазами, для 
каждого компонента будет равно числу границ фаз, т. е. Ф — 1, 
а всего К (Ф — 1). Эти уравнения, связывая между собой химиче
ские потенциалы, уменьшают число независимых величин, харак
теризующих систему, на /С(Ф— 1) величин.

* Уравнения (V, 46) являются абсолютно точными, если система не нахо
дится в гравитационном поле, а уравнения (V,44) и (V,45)—если к тому же 
поверхности раздела являются плоскими.
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Число параметров фаз равновесной системы, которым можно 
придавать произвольные значения в том  и н т е р в а л е ,  в к о т о 
р о м  ч и с л о  ф а з  не и з м е н я е т с я ,  называется вариантно
стью системы или числом термодинамических степеней свободы 
системы (/J; оно будет равно п - \ - Ф ( К — 1) — К (Ф  — 1), т. е.

f =- К — Ф +  л или f =  R — q — Ф +  л (V, 47)

Уравнение (V, 47) называют правилом фаз Гиббса, хотя его 
следовало бы назвать з а к о н о м  равновесия фаз, так как под 
правилом подразумевается приближенная и частная закономер
ность, здесь же речь идет о совершенно точной и общей зависи
мости.

По числу степеней свободы системы делятся на инвариантные 
(/ =  0), моновариантные ( / =  1), дцвариантные (f =  2) и т. д. 
В первых сохранение равновесия требует неизменности всех пара
метров; во вторых — неизменность всех, кроме одного, и т. д. Можно 
дать и иное определение числа степеней свободы; так, считать ди- 
вариантными те системы, состояние равновесия которых опреде
ляется, если даны значения двух каких-либо параметров.

При выводе правила фаз предполагалось, что все компоненты 
находятся во всех фазах. Но если это условие и не соблюдается, 
справедливость (V, 47) сохраняется, так как число параметров и 
число уравнений уменьшается на одно и то же значение.

Рассмотрим, например, систему, состоящую из соли и воды, с максимально 
возможным числом фаз. Пусть в этой двухкомпонентной системе будут насы
щенный раствор, пар, лед и твердая соль. Поскольку оба компонента находятся 
не во всех фазах, следовало бы подсчет числа независимых переменных и числа 
уравнений произвести для каждого компонента в отдельности. Однако в дан
ном случае это излишне — число параметров равно трем (давление и темпера
тура, равные во всех фазах, и концентрация насыщенного раствора). Число 
уравнений (V, 46) также равно трем:

„к  __„р аств  „ р а с т в ___ г к __„раств
^ Н ,0 “ ^Н ,0  » ^Н 20  “  М-НЮ И ^соль — М-соль

(равенство 1*н2о ”  нТ-ЬО излишне< так как является следствием первых двух). 
Следовательно, / — 3 — 3 ■=> 0, т. е. сосуществование четырех фаз в двухкомпо
нентной системе может иметь место при одних единственных значениях темпе
ратуры, давления и концентрации раствора. Следовательно, система безвариант- 
на. Этот результат можно получить и чисто формальным путем: К =  2, Ф =  4, 
п =  2(Р, /) , тогда no (V,47) / =  0. Это означает, что достаточно изменить ка
кой-либо параметр, чтобы равновесие нарушилось и по крайней мере одна из 
фаз исчезла.

Таким образом, при выводе (V, 47) нет необходимости предполагать, что 
каждый компонент хотя бы в ничтожно малом количестве присутствует в ка
ждой фазе. Более того, такое предположение неверно по существу, для очень 
малых количеств вещества понятие концентрации может утратить свой смысл.

Обычно рассматривают системы, находящиеся под влиянием 
двух факторов интенсивности Р и Т\ для таких систем (V,47) при
мет вид:

/ =  Я - < 7 “ Ф +  2 =  / С - Ф  +  2 (V.48)
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а при постоянстве Р (или Т) условная вариантность будет равна 
/уел =  /? — q -  Ф +  1 =  к  -  ф +  1 (V, 49)

В заключение проиллюстрируем правило фаз на нескольких 
простых примерах.

1) Так как / ^ 0 ,  то Ф К  +  2. Поэтому, например, невоз
можно подобрать такие значения Р и Т, при которых сосущество
вали бы сера ромбическая, моноклиническая, жидкая и газообраз
ная. По тем же соображениям исключено сосуществование пяти 
фаз в двухкомпонентной системе.

2) Если никаких ограничений не наложено, то q =  0. Так, в си
стеме НгО(ж) =  Н20 ( г ) / =  1 — 2 +  2 = 1 .  Значит, каждой тем
пературе отвечает единственное значение давления насыщенного 
пара; поэтому при фиксированной температуре давление насыщен
ного пара постоянно, т. е. не зависит от объема. Если изменить 
только один из параметров, т. е. Р (при Т =  const) или Т (при 
Р =  const), то равновесие нарушится, так как исчезнет одна из 
фаз. Это приведет к увеличению числа степеней свободы на еди
ницу, т. е. создается возможность менять одновременно Р  и Т не
зависимо друг от друга.

3) Если в системе протекают химические реакции, то значе
ние q равно числу независимых уравнений реакции. Так, в си
стеме

СаС03 =  СаО +  С02 
<7 =  1 и f =  3 - 1 - 3  + 2  =  1

Значит, равновесие при диссоциации С аС 03 определяется одним 
параметром, а именно, температурой. Иначе говоря, для каждой 
температуры существует единственное значение Рсо,-

4) Если химического взаимодействия нет, но фазы имеют тож
дественный состав, то появится q =  R — 1 дополнительных связей 
[по числу равенств N \ =  N'!, записанных для (R — 1) веществ]. По
этому (V, 47) превратится в уравнение f =  1 — Ф +  /г, т. е. неза
висимо от числа веществ система будет однокомпонентна. В ка
честве примера можно привести систему жидкость — пар 
с совпадающим составом фаз (см. гл. X).

5) Рассмотрим случай, когда имеют место оба ограничения. 
Так, система NH4C1 =  NH3+H CI при внешнем сходстве с преды
дущей (С аС 03= С а 0 + С 0 2) отличается тождественным составом 
фаз: в кристаллической и газообразной фазах соотношение между 
NH3 и НС1 равно 1:1.  Поэтому f =  1 — 1 +  2 =  1.

Если бы в газообразной фазе был избыток NH3 или НС1 (в ре
зультате предварительного введения в систему или частичного 
удаления из нее в процессе разложения одного из продуктов диссо
циации), то состав фаз стал бы разным, а система — двухкомпо
нентной. Вследствие различной растворимости НС1 и NH3 в жид
ком NH4C1 такой же результат получится и при диссоциации рас
плавленного хлорида аммония (здесь различие в составе фаз
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будет незначительным вследствие почти одинаковой растворимо
сти обоих газов в NH4C1).

Таким образом, в первом случае давление диссоциации хло
рида аммония определяется только температурой, во втором Слу
чае оно зависит, кроме того, от давления НС1 и NH3 и от количе
ства испарившегося NH4C1. Поэтому введение NH3 или НС1 или 
же изменение соотношения [NH3] : [НС1] при условии неизменности 
температуры должно вызвать некоторое изменение давления дис
социации NH4C1.

Разумеется, если взять смесь NH4CI, NH3 и HCI при очень низ
кой температуре, оба ограничения отпадут и f =  3 — 3 +  2 =  2, 
т. е. создастся возможность несогласованного изменения (в о п р е 
д е л е н н ы х  п р е д е л а х )  давления й температуры без каких- 
либо существенных изменений в системе.

3. Принцип смещения равновесия

В заключение настоящей главы сформулируем следующее по
ложение.

Если система находится в состоянии равновесия, то при дей
ствии на нее сил, вызывающих нарушения равновесия, система пе
реходит в такое состояние, в котором эффект внешнего воздей
ствия ослабляется.

Это положение, называемое принципом смещения равновесий 
или принципом Ле-Шателье (1884 г.), отражает тот факт, что 
система, в которой наступило и с т и н н о е  равновесие, находится 
в самом естественном своем состоянии; энергия Гиббса (при Р, 
Т =  const) в ней уже не может уменьшиться.

Внешнее воздействие в подавляющем большинстве случаев осуществляется 
путем подведения (или отбора) энергии в форме теплоты, сжатия (или расши
рения) системы, добавления (отбора) тех или иных веществ. Эффектами воз
действия будут соответственно изменения температуры, давления и концентра
ции. Так, при нагревании равновесной системы в ней возникают изменения, свя
занные с поглощением теплоты; наоборот, понижение температуры вызывает 
процессы, сопровождающиеся выделением теплоты. При увеличении давления 
на систему в ней возникают изменения, вызывающие уменьшение объема си
стемы; наоборот, уменьшение давления вызывает процессы, связанные с увели
чением объема системы.

Опуская обоснование принципа смещения равновесия, который 
выводится из второго начала термодинамики *, отметим, что он 
указывает лишь н а п р а в л е н и е  изменения в равновесной си
стеме. В этом отношении он уступает второму началу и вытекаю
щим из него следствиям, которые позволяют указать не только 
характер, но и величину изменения. Однако он имеет то преиму
щество, что дает возможность сразу указать направление измене
ния без каких-либо дополнительных, иной раз весьма многочис
ленных, данных.

* См,, например, [А24] и [А47].
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Пример 5. В какую сторону сместится равновесие в системе Н20 (ж )  
Н20 (г )

1) с изменением температуры, 2) с изменением давления?
Решение. I. Нагревание должно вызвать процесс, протекающий с поглоще

нием теплоты, т. е. парообразование. Восстановление нарушенного равновесия 
можно осуществить либо понижением температуры до первоначального значе
ния, либо изменением давления. При этом, так как мольный объем жидкости 
меньше мольного объема пара, необходимо увеличивать давление до тех пор, 
пока оно не станет равным давлению насыщенного пара при повышенной тем
пературе. Другими словами, с ростом температуры давление насыщенного пара 
увеличивается

2. Повышение давления должно вызвать процесс, связанный с уменьшением 
объема, т. е. конденсацию пара. Для восстановления нарушенного равновесия 
надо либо понизить давление до первоначального, либо повысить температуру 
до значения, отвечающего температуре кипения под повышенным давлением. 
Другими словами, с ростом давления температура кипения возрастает.

Пример 6, Каким образом изменяется: 1) температура жидкости с увели
чением ее поверхности; 2) э. д. с. элемента с возрастанием температуры?

Решение. I. При увеличении поверхности жидкости ее температура пони
жается, так как при нагревании поверхностное натяжение уменьшается.

2. Если протекание реакции в гальваническом элементе связано с его нагре
ванием, то с ростом температуры э. д. с. элемента уменьшается; если же при 
прохождении тйка элемент охлаждается, то э. д. с. будет расти (см. с. 383 сл.)«

Таким образом, если правило фаз позволяет решить вопрос, 
с к о л ь к и м и  п а р а м е т р а м и  определяется состояние равно
весия, а конкретные условия задачи дают возможность выбрать 
эти параметры, то принцип смещения равновесия решает вопрос 
о том, к ак  нарушается равновесие под влиянием внешнего воз
действия. Остается выяснить, н а с к о л ь к о  сдвинется равновесие 
в связи с о п р е д е л е н н ы м  и з м е н е н и е м  какого-либо пара
метра.

Решению последней задачи в применении к различным кон
кретным случаям посвящена большая часть дальнейшего изложе
ния.



Г л а в а  VI

О Д Н О К О М П О Н ЕН ТН Ы Е ГО М О ГЕН Н Ы Е СИСТЕМ Ы

§ 1. ИДЕАЛЬНЫЙ ГАЗ

Идеальный газ характеризуется отсутствием межмолекулярных 
сил и исчезающе малым объемом молекул по сравнению с объе
мом, занимаемым газом. Состояние его является предельным ги
потетическим состоянием всех тел при достаточно низких давле
ниях и достаточно высоких температурах.

Из определения следует, что идеальный газ обладает только 
кинетической энергией, которая не зависит от объема. Это было 
установлено опытным путем: расширение воздуха при выпускании 
его из сосуда, где он содержался под давлением, в пустой сосуд 
не вызывало изменения температуры воды, в которую были погру
жены оба сосуда; поэтому Q =  0. Работа также равна нулю, так 
как объем системы, за границы которой мы принимаем стенки, 
ограничивающие общий объем сосудов, остается неизменным. (Ко
нечно, нельзя считать Л =  0 на том основании, что расширяю
щийся газ не преодолевает какого-либо противодавления, так как 
вакуум будет лишь в первый момент после открытия вентиля на 
трубке, соединяющей оба сосуда.)

Таким образом, в соответствии с (II, 5)
ь и т -=0  или (dUfdV)T =  О (VI, 1)

т. е. в случае идеального газа изотермический процесс является 
в то же время изоэнергетическим. Поскольку изотермическая ра
бота, совершаемая при расширении какого-либо вещества против 
внешнего давления (P d V )r , соответствует одновременно происхо
дящей работе против молекулярных сил сцепления (dU/dV)TdV 
[фактор интенсивности (dUfdV)T по аналогии с Р может быть на
зван внутренним давлением], равенства (VI, I) выражают также, 
что внутреннее давление идеального газа равно нулю.

При Т =  const изменение V вызывает изменение Р, поэтому не 
только (dUldV)T =  0, но и (dU}dP)T =  0. Следовательно, энер
гия идеального газа зависит только от температуры (закон 
Джоуля, 1844 г.):

(ди/д T)v « (dU/dT)p =  dU/dT

Рассмотрим, как конкретизируются общие термодинамические 
соотношения в применении к идеальному газу.
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Разделив уравнение (IV, 16) на dV (при Т =  const) и поль
зуясь равенством (IV, 18), получаем уравнение 

(dU/dV)j . -T(dP/dT)v - P

которое в сочетании с (VI, 1) дает
М Р Л у - Ш Т А у  (VI, 2)

Очевидно, что
{дН fdP)T =  О (VI, 3)

Тогда уравнение (IV, 23) переходит в выражение
(V, fVl)p =  (T2l T l)p (VI, 4)

Уравнения (VI, 2) и (VI, 4) выражают законы Гей-Люссака 
(1802 г.).

Из сопоставления (VI, 1) и (VI, 3) с уравнением (11,10) сле
дует, что величина P V  зависит только от температуры, поэтому 
при данной температуре

{PV)T =  const (V I, 5)

Уравнение (V I,5) выражает закон Бойля (1662 г.)— Мариотта 
(1676 г.).

Уравнения (VI, 2), (VI, 4) и (VI, 5) могут быть объединены 
в уравнение

PV = : const ■ Т (VI, 6)

Поскольку Р и Т являются факторами интенсивности, а V — фак
тором емкости, то постоянная в (VI, 6) должна быть пропорцио
нальна массе газа, т. е. числу молей. Поэтому для 1 моль имеем

PV =  RT (VI, 7)

где R — у н и в е р с а л ь н а я  газовая постоянная; в силу закона Авогадро 
(1811 г.) она не зависит ог химической природы газа.

В настоящее время уравнение состояния идеального газа (VI, 7) 
обычно называют уравнением Менделеева — Клапейрона *. Газо
вая постоянная R , как легко увидеть из (VI, 7), численно равна 
работе расширения 1 моль идеального газа при обратимом изобар
ном нагревании его на 1 К.

Комбинируя уравнения (11,5), (111,9), (VI, 1) и (V I,7), полу
чаем

bQ =  Cv dT + R T d \ n  V (VI, 8)

В соответствии с (VI, 4) при Р =  const связь между V и f  ли
нейная, значит, правая часть уравнения (IV, 24) равна нулю, т. е.

* Уравнение (VI, 7) было известно под названием уравнения Клапейрона. 
Однако, как установил В. А Киреев, Клапейрон ввел уравнение для общего 
количества газа, содержащее поэтому индивидуальные постоянные, которые з а 
висят от количества и вида газа, а уравнение (VI, 7), относящееся к одному 
молю,'вывел Д. И. Менделеев в 1874 г.
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Ср не зависит от Р. Аналогично можно показать, что Су не зави
сит от V. Следовательно, СР и Су являются функциями только тем
пературы.

Из уравнений (III, 11), (VI, 1) и (VI, 7) находим, что

Ср — Cv ~  R (VI.9J
Если пренебречь в химических процессах объемом твердых и 

жидких веществ, то уравнение (III, 1) переходит в

Qp =  Qv +  bnRT  (VI, 10)
где Ал — изменение числа молей газообразных реагентов.

Уравнение (III, 1) обычно используют именно в этой записи.Смеси иде а л ь ных  г а з о в 4
В промышленности часто применяются смеси газов, находя

щиеся под столь небольшим давлением, что взаимодействием ме
жду их молекулами можно пренебречь (исключая химическое взаи
модействие), т. е. считать, что компоненты смеси ведут себя 
независимо друг от друга. Такие смеси называются идеальными. 
К ним можно отнести газовые смеси ряда химических производств, 
дымовые и колошниковые газы, воздух, отработанные газы дви
гателей внутреннего сгорания и многие другие.

Смеси идеальных газов характеризуются аддитивностью пар
циальных давлений и парциальных объемов.

Парциальным давлением компонента газовой смеси называется 
то давление, которое оказывал бы газ, входящий в смесь, если бы 
из нее были удалены остальные газы при условии сохранения пер
воначальных объема и температуры. Под парциальным объемом 
подразумевается объем, который имел бы газ, входящий в смесь, 
если бы из нее были удалены остальные газы при условии сохра
нения первоначальных давлений и температуры**.

Аддитивность парциальных давлений выражается законом 
Дальтона (1805 г.)

p  =  P i +  p * +  p * +  . . .  (VI, И)

где Р — общее давление; Р\, Р2, Рг . . .  — парциальные давления соответствую
щих компонентов.

* Хотя этот раздел относится к многокомпонентным системам, однако не
которые свойства смесей целесообразно рассмотреть в настоящей главе, так как 
они непосредственно вытекают из свойств чистых газов.

* *  Понятия «парциальное давление» и «парциальный объем» можно проил
люстрировать следующим путем. Представим, что из смеси при Г, V =  const 
изъяты все газы, кроме одного. Тогда давление в системе станет равным пар
циальному давлению оставшегося газа Если этот газ затем изотермически 
сжать, то объем, который получится при достижении общего (первоначального) 
давления, будет равным его парциальному объему.
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Аддитивность объемов выражается законом Амага (1893 г.)
V ~  Vi +  +  (VI, 12)

где V — общий объем смеси; V\, V2t V3 . . .  — парциальные объемы соответствую
щих компонентов.

Для каждого из компонентов смеси идеальных газов справед
ливо уравнение Менделеева — Клапейрона. Поэтому, подставляя 
в (VI, И) значения Pi=riiR T IV , получим уравнение состояния 
смеси идеальных газов

Р =  (п1 +  п2 +  п2 +  . . . )  RT/V  (VI, 13)
или

Pi =  P N t (VI, И)
т. е. парциальное давление компонента смеси идеальных газов 
равно общему давлению, умноженному на мольную долю компо
нента.

Сочетая уравнение (VI, 7) с (VI, 12), аналогичным путем по
лучим ,

V =  {nl +  n2 +  « 3+  . . . )R T /P  (V I ,15)
откуда

V t =  V N i  (VI, 16)

т. е. парциальный объем компонента смеси идеальных газов равен 
общему объему, умноженному на мольную долю компонента.

Аддитивность свойств смеси идеальных газов распространяется и на тепло
емкость и энтальпию. Образование смеси идеальных газов из чистых веществ, 
находящихся при одной и той же температуре, не сопровождается каким-либо 
тепловым эффектом; при этом равенство исходных давлений не является необ
ходимым условием, ибо для идеальных газов Н  не зависит от Р.

Тепловой эффект при образовании смеси равен нулю, а объем смеси, со
гласно уравнению (VI, 12), равен сумме объемов компонентов. Отсюда и из ура
внения ( Н, П)  следует, что энергия смеси аддитивно складывается из энергий 
компонентов. Это позволяет записать уравнение (IV, 16) в виде:

dS =  C £ dU ‘ +  Z p i d V ) l T
Так как вместе с этим

dSl =  {dU t +  P l dV)IT  
то

dS =  £  dSi или S  =  £  N iS i

(константа интегрирования последнего уравнения равна нулю). Из уравнения 
(IV, 19) следует, что

S j =  . Si - Я ! л ( V I ,  17)

где S* — мольная энтропия компонента, взятого в чистом состоянии при дан
ной температуре и при Р* =  1.

В соответствии с уравнением (IV, 18) получим

5; - ^  + Pin vt (VI, 18)
где 5 * — мольная энтропия компонента, взятого в чистом состоянии при данной 
температуре и при V\ =  1.

5 Зак. 670 120



Таким образом, для вычисления энтропии компонента смеси идеальных газов 
можно пользоваться уравнением (IV, 19) или (IV, 18), только Р  надо заменить 
на Pi, V на Vu S  на S i и л на гц.

Следует иметь в виду, что S  Ф  ^  W-S°. Разность S  — ^  ATS° будет рав
на изменению энтропии при смешении газов (AS- при диффузии каждого ком
понента от Vi до I V i ) .  Последняя не зависит от природы газов и определяется 
только их концентрацией; изменение же энтропии при смешении двух порции 
одного газа будет равно нулю (парадокс Гиббса) *.

Пример 1. 1. Найти с помощью уравнений (VI, 7), (VI, 8) и (VI, 9) уравне
ние адиабаты  для идеального газа. 2. Каким образом следует расположить друг 
относительно друга в координатах Р —  V  кривые, изображающие адиабатный и 
изотермический процессы?

Решение. \. Для адиабатного процесса уравнение (VI, 8) примет вид
R d  In V  =  — Cvd  In T или после интегрирования T V R,Cv =  const, откуда в со
ответствии с (VI, 7) и (VI, 9) получаем P V k =  const, где показатель адиабаты  
k =  C p /C v ’

Найденное уравнение не является строгим даже для идеального газа, так 
как при его выводе интегрирование производилось в предположении, что k =  
=  const, хотя Л = ( l - f - R / C v ) уменьшается с ростом температуры.

2. Адиабатное расширение, в отличие от изотермического, сопровождается 
охлаждением, адиабатное сжатие — нагреванием ** .

Следовательно, адиабата расширения в системе координат Р  —  V  лежит 
ниже изотермы расширения, наоборот, адиабата сжатия — выше изотермы. Дру
гими словами, адиабаты расположены круче изотерм. [Это непосредственно сле
дует и из сопоставления уравнений (VI, 5) (Т =  const) и PVk =  const (6Q =  
=  О).) Поэтому, если требуется расширить или сжать газ от заданного началь
ного до заданного конечного объема, процесс выгоднее вести изотермически, а не 
адиабатно, хотя при изотермическом процессе энергия газа не высвобо
ждается для превращения ее в работу и газ является лишь посредником при 
превращении подводимой извне теплоты в работу расширения.

Пример 2. В резервуаре, заполненном водородом, давление которого под
держивается постоянным, находится палладиевый сосуд, содержащий азот. Со
суд соединен с манометром. Известно, что палладий проницаем для водорода и 
непроницаем для азота. Что произойдет при нагревании палладиевого сосуда?

Решение. При нагревании в палладиевый сосуд будет диффундировать водо
род до тех пор, пока давление водорода внутри сосуда не сравняется с давле
нием вне его; манометр покажет суммарное давление.

Пример 3. Газ, состоящий из 5,5% С 02, 35,7% СО, 36,2% Н2 и 22,6% N2 
(по объему), поступает в сатурационную башню, в которой он насыщается во
дяным паром, после чего покидает ее при t — 90 и Р  =  760 мм рт. ст. Вычис
лить объем и состав уходящего газа и массу воды, уносимой на каждые 100 м3 
газа, поступающего на сатурацию, если относительная влажность его равна 0.85.

Решение. В 100 м3 газа содержится 0,055 • 105 :22,410 =  246 моль С 0 2, 
1592 моль СО, 1615 моль Н2 и 1008 моль N2, т. е. всего 4461 моль. При t =  90 
р ^ 0 =  526 мм рт. ст. ([Г5], 5, 364). Поэтому в выходящем газе P HjO =  0,85X 
Х526 =  447 мм рт. ст. и в соответствии с уравнением (VI, 11) /̂ 838 =  760 — 
— 447 =  313 мм рт. ст. Следовательно, на каждый 1 м3 газа приходится 447: 
; 313 =  1,428 м3 или 1,428 • 4461 • 18: (100 • 1000) =  1J47 кг пара. Объем смеси 
после насыщения равен 100 +  142,8 =  242,8 м3; выходящий газ будет иметь 
состав: 5,5 • 100 : 242,8 =  2,3% С 0 2. 14,7% СО, 14,9% Н2, 9,3% N2 и 58,8% Н20 .

Пример 4. В объеме V  =  0,155 м3 при t =  30 находятся нитроэные газы, 
состоящие из 132 г N0, 115 г 0 2, 980 г N2 и 125 г Н20 . Найти парциальные дав
ления компонентов смеси.

* О парадоксе Гиббса см. работы [А2] и [А6].
* *  Отметим попутно, что изменение состояния идеального газа при постоян

ной температуре является примером процесса, когда при неизменной энтальпии 
«содержание теплоты» изменяется (при расширении Q >  0, при сжатии Q <  0).
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Решение. Общее число молей

Е 132 . 115 . 980 . 125 „
п<= То- +  ЗГ+-2Г + ТГ =  51)

Состав в мольных процентах:

132 • 100: (30 • 50) =  8,8%NO; 7,2% 02; 70,1 %N3 и 13,9%Н20

По (VI, 13) общее давление
Р -  5 0 -82.06• 303,2 ^ 803

0,155-10'

и парциальные давления P NO =  Р • WNO => 8,03 • 0,088 = * 0,706, />0 = 0 ,5 7 7 ,
Р ы =  5,622 и Ян о =  1,115.

Пример 5. Вывести уравнение, выражающее изменение энтропии идеального 
газа как функцию двух переменных, принимая в качестве их поочередно Р, 
V и 7.

Решение. Комбинируя уравнения (IV, 6) и (VI, 8), после интегрирования по
лучаем

AS =  Су  In (7У Г ,) +  R In (V2/ V {) (a)

Это уравнение в сочетании с (VI, 7) дает

AS =  C „ l n b .  +  « l n | g ^ -  =  C l/ +

- Я  In - ^ -  =  (С „ +  Я) 1п-^- +  *1 п  А

что в соответствии с (VI, 9) приводит к

Л5 =  С р 1п(Г2/7’ ,) +  / }1 п (Р ,/Р 2) (б)

Наконец, записав последнее уравнение в виде

a s = c p In ( P / 2/P ,^ ,)+ «  In ( P J P J - C p  in ( P J P d + C p ( vJ v x) -  *  I" (v » , )

с учетом (VI, 9) получаем

AS =  C ,  In ( / y P , )  +  Cp In (V2/K ,) (в)

Пример 6. Два сосуда одинаковой емкости отделены друг от друга кра
пом; в одном находится 1 моль идеального газа; другой сосуд пустой На осно
вании результатов решения предыдущего примера найти AS в процессе, кото
рый последует вслед за открытием крана, и показать, что константа (IV ,26) 
равна постоянной Больцмана, т. е, отношению универсальной газовой постоян
ной к числу Авогадро.

Решение. Так как процесс изотермичен, то согласно уравнению (а) при
мера 5

S2 - S l =  R \ n ( V 2l V l ) =  R \n 2  

В то же время в соответствии с уравнением (IV, 26)

S 2 — S i =  const In W2 — const In Wi =  const In (w 2/w i)

или в силу пропорциональности w и математической вероятности йУыат

$2 — S i =  const In (ЭДмат)2
(ЮматЬ

б* 1С1



Так как математическая вероятность пребывания каждой молекулы в одном 
(любом) сосуде равна V2. вероятность нахождения всех молекул в одном со
суде, т. е. (ы>мат)ь равна ( ’/ г ) * .  Вероятность равного распределения молекул, 
т. е. (ШматЬ, равна 1 Поэтому S 2 — S) =  const In 2 *  =  const N In 2, что при 
сопоставлении с ранее найденной величиной S 2 — S i * / ?  In 2 дает const =  
=  R/N  =  k.

Пример 7. Найти AS в процессе конденсации переохлажденного водяного 
пара, если / =  25 и Р — 1. Необходимые для расчета данные заимствовать из 
[Г5]. Допустить, что водяной пар является идеальным газом.

Решение. Так как пар переохлажден, его конденсация будет процессом не
обратимым, поэтому, чтобы найти AS, конденсацию мысленно проводим обра
тимо. Для этого равновесно изотермически расширяем водяной пар от атмосфер
ного давления (Pi) до давления насыщенного пара при t — 25 (Р2) и затем кон
денсируем его:

AS=?
Н20 ( г ,  / =  25, Р =  1) ;-------------------- ►  Н20  ( ж , / =  25, Р 2 =  0,03126)

1------■ » Н20  (г, /, — 25, Р2 =  0,03126)

Применяя уравнения (IV, 8), (IV, 19) и (VI, 7), находим

iS  =  AS,+  Л52 =  - Л 1 п^ Ч  (Л//к0"1>23а

=  — 4,576 lg

Р , ' 298,2

0,03126 , -  10480
298,2 > 6,886 +  (—33,144) =  —28,258

Рассматриваемый процесс можно осуществить и другим косвенным обрати
мым путем: 1) нагреть водяной пар при Pi =  1 от t\ =  25 до t2 —  100; 2) скон
денсировать пар в воду; 3) охладить воду до / — 25 и, наконец, 4) снизить да
вление над водой от Pi =  1 до Р2 =  0,03126:

Н20 ( г ,  /, =  25, Р , — 1)
д s=?

-> Н20  (ж, /, =  25, Р2 =  0,03126)

| Asi
Н20  ( г ,/ ,-1 0 0 , Р , =  1)

AS2
— ►  Н20 (ж ,  /2=100 , Р , =  1) Н20 (ж , / ,= 2 5 .  Р , = 1 )

Очевидно, что AS =  AS[ +  AS^ +  ASj +  AS* или в соответствии с уравнениями 
(1V.8, 19, 21)

373

Д 5 =   ̂ (с Р)н2о-уdT ( А Т / к О Н д ) з 7 3

373,2

298 0,03126

298

Так как расчет по этому пути должен дать результат, совпадающий с ра
нее найденным, воспользуемся этим для нахождения какой-либо из величин, вхо
дящих в эту сумму. Вычисляем, например, теплоту парообразования воды при 
t2 =  100.

Учитывая, что для Н20 (ж ) при / =  25 (дV/dT) р =  0,004644 ([Г5], 5, 158), 
пренебрегая последним членом уравнения и подставляя в расчетное уравнение 
значение Q =  8,22+0,15 • 10"'37’ +  1,34-10'6Г2 (см. табл. 5, с. 61), полу
чим —28,258 =  1,897+(ДЯ„ОНд)з7з/373,2+(-4,049), откуда ДЯКонд =-9745, 
или ДЯпар =  9745, что отличается от табличного значения на 0,4.%.
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§ 2. УРАВНЕНИЯ СОСТОЯНИЯ РЕАЛЬНОГО ГАЗА

В 1749 г. М. В. Ломоносов в своей работе «Прибавление к раз
мышлениям об упругости воздуха» * установил « . . .  что плотности 
воздуха при больших сжатиях не пропорциональны упругостям 
его» и объяснил этот факт конечными размерами частиц. Однако 
после этого еще несколько десятилетий пропорциональность умень
шения объема увеличению давления считалась бесспорной. Лишь 
в конце XVIII в. было ■ найдено, что некоторые газы сжимаются 
сильнее воздуха, а при повышении давления способны сжижаться. 
Превращение газов в жидкость явилось фактом, не предусмотрен
ным теорией идеального газового состояния.

Анализ экспериментального материала показывает, что даже 
при нормальных условиях расчет по (VI, 7) для некоторых газов 
(например, для высших углеводородов) дает отклонение в 2—3%. 
При очень высоких давлениях ошибки становятся весьма значи
тельными (при Р =  500 до 600% )**. Поэтому широкое примене
ние уравнения (VI, 7) объясняется не столько близостью реаль
ного состояния газов идеальному газовому состоянию, сколько 
простотой уравнения, а также отсутствием данных, необходимых 
для расчета по более точным уравнениям.

Задача описания свойств реального газа была бы решена при 
наличии уравнения состояния, которое дало бы одинаково точные 
результаты в любом интервале Р и Т. Однако термодинамика не 
может дать такого уравнения.

Единственным теоретически обоснованным является уравнение 

PV =  R T (\ +  BfV +  CfV2 +  D /V * +  . . . )  

где В, С, D ... — второй, третий, четвертый и т. д. вираальныв коэффициенты.

Эти коэффициенты зависят только от температуры; их вычис
ляют на основании законов статистической механики, с помощью 
которых можно -получить общие уравнения для вычисления вири- 
альных коэффициентов, отражающих парные (В), тройные (С)', 
четверные (D) и т. д. взаимодействия частиц газа. Для расчета 
служат соотношения, устанавливающие связь между энергией 
взаимодействия молекул, расстоянием между ними и их располо
жением. Установлено, что для невысоких давлений коэффициент В 
больше С, что последний растет с ростом давления и т. д.

Для сравнительно низкого давления ( — <  0,5 Ркр) можно 
ограничиться вторым вириальным коэффициентом, т. е. пользо
ваться уравнением PV =  RT(\ +  В/V), учитывающим лишь

* В первой половине XVII в. единственным известным газом был воздух.
* *  Эти отклонения следует отличать от отклонений, обусловленных ассо

циацией молекул (например, N 02 в N20 4) и достигающих даже при незначи
тельных давлениях иногда очень большой величины В большинстве случаев ас
социация молекул может быть учтена уравнением (VI, 7) (см. гл. XIII).
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парные соударения *. Это наиболее распространенное уравнение. 
Значения В для многих газов табулированы и выражены в виде 
многочлена А =  ф(7).

При учете не только В, но и С уравнение состояния дает удо
влетворительные результаты вплоть до Ркр (при Т >  Ткр).

Вириальное уравнение состояния, являясь единственно теоре
тически обоснованным уравнением состояния реальных газов, не 
находит широкого применения как вследствие сложности опреде
ления его коэффициентов, так и того, что с небольшой погрешно
стью может быть определен лишь второй вириальный коэффициент 
(для этого часто приходится пользоваться Р — V— Г-зависимо- 
стью).

В настоящее время известно более 150 уравнений состояния, 
предложенных различными исследователями ** . Часть уравнений 
основывается на теоретических представлениях, но большинство 
найдено в результате математической обработки эксперименталь
ных данных. Многие эмпирические уравнения составлены для оп
ределенных веществ (большая часть для Н2О, а также для СО2 , 
NH3 и др.). Приведем некоторые уравнения состояния.

В 1871 г. Ван-дер-Ваальс предложил уравнение

для характеристики не только изменения состояния газа, но и 
жидкости. Однако количественно это уравнение не всегда отвечает 
экспериментальным данным. Они лучше передаются не изотер
мами, а изобарами; кроме того, значения постоянных а и b в обыч
ных условиях равны примерно половине значений, вычисленных 
из критических параметров. Для высоких давлений уравнение 
(VI, 19) непригодно.

Д. Вертело (1903 г.) уточнил (VI, 19), предположив, что кон
станта а в этом уравнении обратно пропорциональна температуре; 
полученному им уравнению чаще придают следующий вид:

где Гкр и Ркр— критические температура и давление (для некоторых веществ 
они приведены в табл. 10, с. 202, 203).

Это уравнение справедливо для сравнительно небольших давлений 
и широко применяется при расчете различных свойств, если необ
ходимо ввести поправки на неидеальность газа (см. с. 432).

* В этом случае упомянутое соотношение (для сферических молекул) имеет 
00

вид B — 2 n N \  [1 — exp (— E/kT)] r2dr (где г — среднее расстояние между

молекулами; Е  — потенциальная энергия, выраженная как функция г).
* *  Учению об уравнении состояния реального газа посвящена монография 

[Б15], в которой можно найти сводку уравнений.

{P +  a !V * ){V -b )  =  RT (VI, 19)

(VI, 20)

о
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Практический интерес представляет уравнение Битти — Бридж
мена (1927 г.)

Р Г ’  =  RT [ v  +  В , ( l  -  A ) ]  ( l  -  -  А 0 ( l  -  (VI, 21)

константы которого для ряда газов приведены в табл. 7. Это урав
нение иногда записывают следующим образом:

Р =  RT/V  +  0/V2 +  Y/V 3 +  b/v*  (VI, 22)
где

р =  RTB0 - А 0 -  Rc/T2
Y =  — RTB0b - f А 0а — RB0cfT2 

6 =  RB0bc/T 2

Уравнение (VI, 21) достаточно хорошо передает сжимаемость га
зов и поэтому им можно пользоваться для вычислений значений 
Р — V — 7 в широком интервале Р и 7.

При очень высоких Р и 7(Р/Ркр)> (7/7кр) ^  3] сжимаемость га
зов может быть выражена с помощью простого уравнения

PV =  A +  BP +  CT (VI, 23)

отвечающего линейности изотерм PV == <р(Р) (см. рис. 31) и изо
бар PV =  <р(7). Оно было предложено А. М. Розеном и проверено 
им на шести газах; отклонение от экспериментальных данных 
0,15-2,2% .

Ниже указаны значения PV/PT  для азота при 0° и 1000 атм, вычисленные 
по различным уравнениям (наблюдаемое значение Р V/PT  =  2,0685):

Уравнение................  (VI,7) (VI.19) (VI.20) (VI, 21) (VI.23)
PVJPT 1,000 2,442 1,650 2,010 2,045

Хотя эти результаты показывают допустимость применения некоторых из рас
смотренных уравнений, они не могут привести к каким-либо общим заключениям, 
так как относятся к одному газу, взятому в одном случайно выбранном состоя
нии.

Вести расчет по любому из уравнений следует с осторожностью, так как 
для каждого газа существует определенный и притом весьма неодинаковый ин
тервал Р и Т, за пределами которого данное уравнение может привести к зна
чительным ошибкам. Так, например, уравнение (VI, 21), по утверждению его ав
торов, дает хорошее совпадение с экспериментом (отклонение в пределах 0,16— 
0,18%) лишь до давления порядка 100 атм.

Чем большая точность требуется от уравнений состояния, тем они, как пра
вило, сложнее и менее удобны для применения. Примером подобного уравнения 
может служить следующее:

PV  =  RT (1 +  B}V +  C/V2 +  D fV A +  E /V G +  F /V e)

Оно содержит 25 констант, так как каждый из коэффициентов уравнения, в свою 
очередь, выражается многочленом вида

B =  bY +  Ь2(Т +  Ьз/Г2 +  6*/7< +  65/Г«

Любое из уравнений состояния является и н т е р п о л я ц и о н н ы м ,  т. е. им 
можно пользоваться в том интервале температур и давлений, для которых оно 
рекомендуется. Однако даже в этом интервале наиболее надежные уравне
ния не всегда оказываются достаточно точными для вычисления р а з 
л и ч н ы х  с в о й с т в  г а з а .  Например, уравнение (V I,21) не может считаться
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уравнения состояния (VI, 21) для некоторых

Ао a -юз Во -103 6-103 с-10- 4

Интервал тем
ператур, °С

от ДО

1,2907 23,28 39,31 0,0 5,99 -1 5 0 400

0,0216 59,8*1 14,00 0,0 0,0040 -2 5 2 400

2,4230 28,65 52,61 0 14,89 0 300

0,2125 21,96 20,60 0,0 0,101 -2 1 7 400

0,1975 -5 ,06 20,96 -43,59 0,0504 -2 4 4 200

0,12404 56,18 20,22 -7 ,22 2,00 - 7 0 300

0,12404 56,18 17,50 -19,68 2,00 - 7 0 3 00

1,3445 26,17 50,46 -6.91 4,20 -1 4 9 400

1,4911 25,62 46,24 4,208 4,80 -1 1 7 100

2,3930 170,31 34,15 191,12 476,87 - 3 5 325

1,3445 26,17 50,46 -6,91 42,00

5,0065 71,32 104,76 72,35 66,00 0 100

23,7 305 590 622 0 30 126

2,2769 18,55 55,87 -15,87 12,83 0 200

6,1520 49.64 121,56 35,97 22,68 0 200

5,8800 58,61 94.00 19.15 90,00 25 250

11,9200 73,21 181,00 42,93 120,00 97 275

16,9600 108,60 242,00 87,50 250,00 150 250

17,7940 121,61 246,20 94,23 350,00 150 300

23,3300 151,74 335,60 133.58 400,00

54,520 200,66 708,16 191,79 400,001 275 350

33,309 92,46 603,62 99,29 32,03

3,000 21,36 25,03 -15,16 16,00

3,489 28,56 21,42 -30 ,58 16,00

1,3012 19,31 46,11 -11,01 4,34 -1 4 5 200

ге констант объем газа выражен в лИтрах. 
гической плотности, 
гической плотности.



удовлетворительным для расчета Ср =  ср(Р), потому что величина (d2VldT7)p 
может значительно отличаться от истинного значения этой производной. Уравне
ние (VI, 23) вообще не передает вторых производных, так как из него следует, что

Пример 8. Найти с помощью (VI, 19) объем хранилища для двуокиси угле
рода, в котором должен содержаться 1 кг-моль газа при Р =  50 и / =  100, если 
постоянные а и b равны соответственно 3,604 - 106 и 42,8.

Решение. Расчет проще всего осуществить методом подбора. Для ориенти
ровки воспользуемся (VI, 7): V =  82,06 * 373,2 : 50 =  612,5.

Подставляя найденное значение V в (VI, 19), получим Р — 44,2, что значи
тельно ниже заданного давления. Задаваясь меньшими значениями V, найдем, 
что Р ” ■ 50 при V «  530. Следовательно, объем хранилища должен быть рав
ным V =  530 • 1000 : 1000 =  530 л.

Так как экспериментальное значение V =  513 л, фактическое давление в хра
нилище будет несколько меньше заданного.

Разнообразие составов газовых смесей, а также интервалы 
температур и давлений, используемые в промышленности, столь 
велики, что получить исчерпывающие данные из зависимости 
Р — V — 7 — М невозможно даже для технически наиболее важ
ных смесей. Поэтому большое значение приобретает предсказание 
Р — V — 7 — Af-соотношений для смесей, в частности, но Я — V — 
— 7-данным для соответствующих чистых газов.

Уравнения (VI, 14) и (VI, 16) для сильно сжатых смесей не
с о в м е с т и м ы  и неверны. Реальные газы не могут одноЕ;ременно 
следовать обоим уравнениям; последние становятся независимыми. 
Так, свойства смеси Аг — С2Н4 удовлетворительно описываются 
уравнением (VI, 14), а свойства азотно-водородной смеси хорошо 
передаются уравнением (VI, 16). Уравнение (VI, 12) чаще соот
ветствует опытным данным, нежели (VI, 11).

Сочетание (VI, 14) и (VI, 17) для сильно сжатых газов дает 
неудовлетворительные результаты; сжимаемость смеси можно 
найти комбинацией (VI, 11) с различными уравнениями состояния 
чистых газов в общем виде по уравнению P =  £qpf (7, V, Mi) [где 
<p*(7, V, Ni) равна давлению, которым обладал бы компонент, для 
которого справедливо данное уравнение состояния при темпера
туре и мольном объеме смеси]. Так, считая возможным применить 
(VI, 19), получим

Аналогичные уравнения могут быть найдены комбинацией 
(VI, 11) с (V I,20), (V I,21) и т. д. Все эти уравнения не могут 
претендовать на большую точность вследствие неточности исход
ных уравнений, а также из-за того, что не учитывалось взаимодей
ствие различных молекул.

* См. первое подстрочное примечание на с. 128.

(d7V/dT*)p =  0.

Смеси ре а ль ных  г а з ов*

(VI, 24)
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Для расчета можно пользоваться также уравнением, получен
ным сочетанием (VI, 12) с соответствующим уравнением состояния 
реального газа. В этом случае в уравнение

п

подставляют для каждого компонента значение ф((Я, Т) из урав
нения состояния чистого газа. Этот путь сложнее, потому что вы
числение строится на-подборе таких значений парциальных объе
мов компонентов, которые, удовлетворяя (VI, 12), в то же время 
при подстановке в выбранное уравнение состояния чистого газа 
давали бы совпадающие значения давления (это давление при 
заданном объеме смеси и будет искомой величиной).

Был предложен также ряд уравнений, основанных на специаль
ных методах комбинирования констант уравнений чистых газов.

Например, Битти (1929 г.), исходя из (VI, 21), рекомендовал 
уравнение

Р = Щ г  0  -  у р г )  1У +  < *•> * 0  -  т г ) ]  -  0  — т )  (VI* 25)

коэффициенты которого равны

M o )m  =  [ £  A r j V W i ] 2 . am =  Z  N ‘a‘< <В о ) т =  £ > , < £ „ ) , ,

bm= Z N ‘ bi и cm = Z N ‘c l

Целесообразность применения (VI, 25) обусловлена прежде 
всего тем, что константы (VI, 21) известны для многих технически 
важных газов (см. табл. 7, с. 136). Однако расчет требует много 
времени и достаточно надежен лишь до давлений порядка* 300— 
500 атм.

Можно пользоваться также уравнением Бартлетта (1927 г.)

Р я  р \ы х +  Р\Ы2 +  . . .  (VI, 27)
где Р, Р 1, Ри ■ •. взяты прн одинаковой температуре и одном и том же моль 
ном объеме, равном мольному объему смеси.

Уравнение (VI, 27) можно рассматривать как видоизмененное 
(VI, 11); для смеси идеальных газов оба уравнения становятся 
тождественными.

И. Р. Кричевский и Я- С. Казарновский предложили уравнение 
состояния

я =  я > ,  +  я> 2 +  ф (К, лу

где qp — функция, зависящая только от температуры.

Функция ср тем больше, чем значительнее разность Я, -- Я2, пе
ремена знака у ф (К, V2) совпадает с переменой знака у Я °— Я2. 
Поэтому допустимо предположение, что эти величины пропорцио-

(VI, 26)
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нальны друг другу, в связи с чем предыдущее уравнение прини
мает вид:

Р =  P°N, +  Р > ,  +  aN,N2 (Р° -  Р2)  (VI, 28)

где Р\ и Р\ — давления чистых компонентов при мольных объемах, равных 
мольному объему газовой смеси; а — константа, характерная для данной смеси.

Уравнение (VI, 28) было обобщено И. Р. Кричевским и 
В. П. Марковым для тройной смеси

р  =  +  a l lNiN2 (р °  -  Р °) +

+  3'V2<V3 (Р :  -  Р°э)  +  в ,, дЛГ 1JVз (Р° -  Р‘3)  (VI, 29)

где ai,2, ° 2,з и Oii3 — константы уравнений для соответствующих бинарных сме
сей.

Уравнение Кричевского — Казарновского отличается высокой 
точностью как для низких, так и для высоких давлений. (Средняя 
ошибка вычисления составляет ~0 ,5% .) Расчет по нему требует 
немногих данных и значительно упрощается, если смесь не содер
жит полярных компонентов, так как константа а тогда не зависит 
от температуры *.

Табл. 8 иллюстрирует относительную точность некоторых из 
рассмотренных уравнений для ряда газовых смесей.

Т а б л и ц а  8. Сравнительная точность некоторых уравнений состояния
для смесей

(максимальные и средние ошибки в %)

Уравнение

А г-С 2н 4 
t = 25 

Р=» 1 +  125

n 2- h 2
/ = 0  + 300 

Р =  1 +1000

н 2—с о 2
t «0+200  

Р «50+500

n 2-
t=0-1 

Р — 50

с о 2 
-200 
+  500

макс. среди. макс. среди. макс. среди. макс. среди.

(VI, 141 9,0 3,0 24,0 _ _ _____ _

(VI, 16) 31,5 16,0 1,66 0,45 15,0 5,4 — —
(VI, 25) — — 9,0 3,4 — — — —
(VI, 27) 10,6 6,0 7,87 1,16 19,5 6,5 9,4 2,15
(VI, 28) 1,62 0,40 2,06 0,65 2,2 0,80 2,6 1,18

Пример 9. Вычислить по (VI, 25) давление 1 моль смеси Н2 +  СО (2 :1 ) ,  
если ее плотность при / =  25 °С равна 0,01166.

*  А. М. Розен (1941 г.) и М. И. Темкин (1943 г.) показали, что уравнение 
Кричевского — Казарновского можно вывести, исходя из теоретически обосно
ванного уравнения состояния со вторым вириальным коэффициентом (см. с. 133); 
М. И. Темкин показал также, что константа а, вообще говоря, зависит от темпе
ратуры,



Решение. На основании данных табл, 7 (с. 136) вычисляем по (VI, 26) ко
эффициенты

=  0,667 VO,12404 +  0,333 VH3445 =  0,621 
ат =  0,667 • 0,05618 +  0,333 • 0,02617 =  0,04618 

(В 0) «  =  0,667 • 0,02022 +  0,333 ■ 0,05046 =  0,0303
Ьт =  0,667 • (—0,00722) +  0,333 (—0,00691)----- 0,007117

Ст =  0,667 • 20 000 +  0,333 - 420 000 =■  153 200 

Затем по (VI, 25) находим

Р
0,08206-298,2 /  153 200 \

0,085762 1,1 0,08576 - 298,23 )  Х

X  [о,08576 +  0,0303 ( l  - — 0,007117 N“1 
0,08576 ) \

0,621 /  
0,08576* V

0,04618 Л _  
0,08576 ) 344,6

что отличается от опытной величины (350 атм) на 1,5%. Расчет по уравнению 
(VI, 13) дал бы расхождение в 18,5%.

Рис. 27. Сжимаемость газовых смесей. 
Проверки уравнения (VI, 28). (См. пример 10.)

Пример 10. Ниже приведены давления водорода, азота и азото-водородной 
смеси ( 1 : 3)  при равных плотностях, рассчитанные по соответствующим коэф
фициентам сжимаемости:

р ................. 0,00100 0,00100 0,00180 0,00180
t ................ —50 -1 0 0 0 100
по* н 2 . . . . 214 367 567 782
по
*142 • • • • 170 377 631 1013
Р ................ 207 369 578 818

Найти уравнение (VI, 28) для азото-водородной смеси и вычислить сред
нюю ошибку при указанных условиях, сопоставив результаты вычисления с рас
четом по уравнению (VI, 27).

Решение. Пользуясь приведенными значениями давлений, вычисляем значе
ния ф ( V, Л72) в (VI, 28), частные от деления которых на произведение мольных 
долей компонентов смеси наносим на график против разности P Hj — P N 
(рис. 27). Через полученные точки (и через начало координат) проводим пря
мую, наклон которой (0,47) равен константе уравнения (V I,28). Таким путем 
получаем уравнение

р =  Рн^и, +  P*,N N, +  0.47ЛГН /Г „ , О н, -  f>N,)
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удовлетворяющее азото-водородным смесям любого состава. Средняя ошибка 
вычисления меньше 0,2%.

Расчет по уравнению (V I,27) дает среднюю ошибку в 1,4%.

§ 3. ФУГИТИВНОСТЬ

Практическое использование уравнений состояния связано 
с большими трудностями в вычислениях и отнимает много времени.
Например, изменение энергии Гиббса при изотермическом процессе

2

в соответствии с уравнением (V, 25) будет равно  ̂ V dP. Но для
]

отыскания этого интеграла необходимо подставить в подынтеграль
ное выражение зависимость V от Р (или же Р от V). Для идеаль
ного газа эта задача решается очень просто в соответствии с урав
нением Менделеева — Клапейрона

AGT =  RT\n(P2/P l) (VI, 30)

Иначе обстоит дело с реальным газом, для которого взятие ин
теграла J V dP в общем случае, т. е. при любых значениях Р и Т, 
невозможно.

Льюис (1901 г.) для упрощения расчета предложил иной путь: 
он ввел некоторую функцию / от Р, названную фугитивностью (от 
англ, fugacity — летучесть), подстановка которой вместо давления 
в уравнение (VI, 30) дает возможность применять последнее для 
реального газа.

Этот путь, являясь формальным, тем не менее приводит к ре
шению задачи. Заменяя давление фугитивностью, мы сохраняем 
простую математическую форму, которую имеют термодинамиче
ские зависимости для идеального газа.

Таким образом, новая функция определяется уравнением

или
ДGT =  RT  In ( f j f .), или dGT =  RT d In f 1

T x 1 T } (VI, 31)
G =  RT ]n f +  y { T ) ,  или f  =  q>{T)exp{G/RT)  J ' ‘ 1

Поэтому в соответствии с (V, 25)
(din f/dP)T =  V/RT (VI. 32)

откуда
2

ЦТ In ( у ',) =  dP (V I. 33)
1

Из (VI, 32) следует, что значения / при больших давлениях (и 
низких температурах) сильно отличаются от Р. Так, при ( =  0 и 
Р — 1200 /со =  2663, при / =  0 и Р =  1000 /NHj =  204, а для N2 
при t =  — 75 и Р =  6000 / «  2 -106, т. е. фугитивность становится 
несоизмеримой с давлением.
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Фугитивность можно определить как давление, которое должна 
производить данная реальная система, чтобы оказывать такое же 
действие, как и идеальная система. Таким образом, ее можно на
звать исправленным давлением. Она характеризует отклонение от 
идеального состояния и, подобно давлению для идеального газа, 
может рассматриваться как мера рассеиваемости вещества, т. е. 
стремления последнего занять больший объем. С приближением 
реального газа к идеальному состоянию / по величине прибли
жается к Р, так что для идеального газа при всех давлениях обе 
величины становятся равными *, т. е.

Пт ( f fP) =  1 
р-> о

Отсюда видно, что размерность f совпадает с размерностью Р.
Следует подчеркнуть, что замена Р на f в уравнениях идеаль

ного газа при переходе к реальному газу справедлива только для 
изотермического процесса, так как в соответствии с (VI, 31) фуги
тивность является специфической и з о т е р м и ч е с к о й  функцией.

Для характеристики степени отклонения газа от идеального 
состояния вводят также величину

У =  ЦР (VI, 34)

которую называют коэффициентом активности или коэффициентом 
фугитивности.

1. Стандартное состояние
Газы

Поскольку абсолютное значение энергии Гиббса неизвестно, 
нельзя определить и абсолютное значение f (за исключением иде
ального газа, для которого f =  Р); поэтому прежде всего необхо
димо ввести некоторое стандартное состояние, которое должно 
служить началом отсчета этой функции. Можно было бы выбрать 
состояние газа при бесконечно малом давлении Р * у когда / *  =  Р*, 
однако это неудобно, потому что в (VI, 31) войдет вели
чина In Р * =  —ос.

За стандартное состояние чистого газа принимают при каждой 
температуре гипотетическое состояние идеального газа, фугитив
ность которого при этой температуре равна единице, а энтальпия 
равна энтальпии реального газа при той же температуре и давле
нии, равном нулю. Представление о стандартном состоянии газа 
можно проиллюстрировать следующим мысленным эксперимен
том (рис. 28): реальный газ, находящийся в произвольном состоя
нии (точка а), сначала изотермически расширим до бесконечно 
малого давления Р *  (см. также рис. 7, с. 43), а затем сожмем по

*  Это условие является обязательным, так как из сопоставления уравнений 
dG =  RTdlnP и dG =  RTd\nf следует лишь, что для идеального газа / п р о 
п о р ц и о н а л ь н а  Я.

142



изотерме идеального газа до Р =  1. Тогда его состояние будет 
отвечать точке 0, в которой / =  Р =  1.

При сравнении верхнего чертежа с нижним видно, что если при 
некотором (высоком) давлении изотермы реального и идеального 
газов пересекаются, т. е. f =  Р (точка 
b—с), то это вовсе не означает, что оба 
газа находятся в одинаковом термодина
мическом состоянии (в этой точке энер
гии Гиббса реального и идеального га
зов равны, но энтальпии различны).

Хотя стандартное состояние не может 
соответствовать реальному состоянию 
вещества, при обычных условиях (Р =  1) 
можно считать, что состояние газа прак
тически не отличается от стандартного.
Для идеального газа независимо от тем
пературы f =  Р и при всех температу
рах /° =  1.

Отношение f в данном состоянии к f° 
при одной и той же температуре носит 
название активности; обозначим ее а.
Поэтому

G — G° =  RT [п — RT \п а (VI, 35)

Так как /° =  1, для газов а =  f.
Наличие стандартного состояния позволяет найти величину / 

при любом давлении с помощью уравнения
G - G °  =  RT  In/ »  ( V I , 3 6 )Чистые жидкос ти и твердые тела

За стандартное состояние чистой конденсированной фазы при
нимают состояние чистого вещества, находящегося при д а н н о й  
температуре под давлением в 1 атм. Если при Р =  1 для газов 
f =  1 при всех температурах, то для жидкости (или кристалличе
ского тела) это равенство соблюдается лишь при одной темпера
туре, так как конденсированная фаза находится в равновесии со 
своим насыщенным паром, давление которого изменяется с изме
нением температуры. Поэтому для жидкости или кристаллического 
тела в общем случае а Ф  f. По этой причине в качестве стандарт
ного состояния выбирается для каждой температуры реальное со
стояние жидкости (кристаллического вещества) под давлением, 
равным 1 атм.

Вследствие того что в равновесно сосуществующих фазах моль
ные энергии Гиббса равны, в соответствии с (VI, 31) фугитивность 
чистой конденсированной фазы равна фугитивности ее насы
щенного пара, Значит, при сосуществовании нескольких фаз,

Рис. 28. К определению 
стандартного состояния газа.
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находящихся при одинаковой температуре, стремление вещества 
покинуть каждую фазу будет одним и тем же. Если равновесия нет, 
то вещество из фазы, в которой это стремление проявляется силь
нее, будет переходить в другую. Налицо аналогия между /, харак
теризующей физические процессы (или Рл характеризующим их 
в идеальном случае), п, например, 7\ характеризующей интенсив
ность и направление теплообмена.

Так как / жидкости (твердого тела) равна f ее насыщенного 
пара, можно определять свойства жидкости (твердого тела), вы
ражая их через свойства насыщенного пара.

Влияние Р на / конденсированной фазы определяют по (VI, 32) ; 
считая V =  const, получим

1п(ЫМ =  У (Р а-Я ,) /* Г  (VI, 37)

или в соответствии с (VI, 35)

In а = V (P-\)/RT (VI, 38)

С помощью (VI, 37) можно также вычислить изменение f жид
кости при изменении внешнего давления от давления насыщенного 
пара над жидкостью до некоторого высокого давления Явн; в этом 
случае в (VI, 37) Т — температура кипения, Р — давление насы
щенного пара, / 1 — фугитивность жидкости, равная фугитивности 
равновесного с ней пара, /2 — фугитивность жидкости под высоким 
давлением.

2. Зависимость фугитивности от температуры
Дифференцируя уравнение G* — G =  RT In (/*//) по Т , полу

чим
[д (G*  -  G)fdT]p =  R l  n (f*m -  RT  (d In f fdT)p

Из этих двух уравнений находим

[д (G*  -  G)JdT]p =  (G * -  G)IT -  RT (д In *fdT)p

Вследствие того что (dkG/dT) =  &G/T — ЬН /Т  (V , 26), получаем 

(д In f fdT)p =  (Я 0 -  H) IRT2 (VI, 39)

где величина Я в — Я  равна изменению энтальпии при изотермическом расшире
нии от данного давления до бесконечно малого (Я Ф  Н°).

Допуская независимость Н ° — Н  от Т (это справедливо лишь 
в сравнительно небольшом интервале температур), получим урав
нение

. h  я °  -  Я  (  1 I \
п 77-----з г - (г г ~ т т )  (VI-40)
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3. Методы расчета фугитивности
Гра фиче с кие  мет оды

1. Введем величину
а  =  -^р-—  V (VI, 41)

характеризующую степень отклонения реального газа от идеаль
ного. Тогда в соответствии с (VI, 32)

р
R T l n j r  =  R T \ n - ~ -  J a d P

Р'

Перемещая мысленно изобару Р' в область бесконечно больших 
объемов Кос, где Р' =  Р* == /*, после сокращения и отбрасывания 
индекса «штрих» получим

р
RT In / =  ЯГ In Р —  ̂ a d P

Р +

Поскольку Р * можно считать равным нулю, это уравнение прини
мает вид:

р
RT In f =  RT 1п Я —  ̂ a d P  (VI, 42)

о

Для определения f на основании экспериментальных данных 
для каждого значения V (при соответствующем значении Р) вы
числяют величину а, затем строят график а  =  <р(Р) (рис. 29). 
При Р =  0 значение а  определяют экстраполяцией, которая мо
жет быть произведена с достаточной точностью по прямой, так как 
опыт показывает, что а  —* const при Р —*■ 0 *. После построения 
чертежа, графическим интегрированием находим второй член пра
вой части (VI, 42).

Соотношение между / и Р определяется заштрихованной на 
рис. 29 площадью. Значит, равенство f =  Р имеет место не только 
при Р =  0, но и при высоких давлениях, когда соответствующая 
площадь равна нулю. Это не означает, конечно, что при высоком 
давлении газ становится идеальным. Действительно, если бы газ 
в этих условиях был идеальным, то изменение Р по изотерме не 
могло бы нарушить равенства / =  Р; в то же время достаточно 
незначительного изменения давления в ту или иную сторону, чтобы

• Это не противоречит тому, что при Р -*■  0 свойства газа описываются 
уравнением (VI,7), поскольку из уравнения (VI.4I) следует: при P-+Q PV =  
=  RT, даже еслР1 а  0.
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равенство нарушилось (см. рис. 28 и рис. 40, с. 169). Это обстоя
тельство можно было бы подтвердить и анализом рис. 31 (с. 152).

2. Запишем (VI, 42) в виде
RT In / =  RT In Р -  Л* (VI, 43)

р
где А* =  J (VaK— V)dP равна на графике Р — V площади, огра-

р*
ниченной изотермами идеального и реального газов и изобарой,

Ot=RT/P~V

Рис. 29. Зависимость а — RT/Р — V от давления.
К графическому расчету фугитивности.

отвечающей давлению, при котором вычисляется / (см. рис. 7, 
с. 43). Из (VI, 42) следует, что / <  Р при А* >  0. Если Л * < 0 ,  
то f >  Р\ это означает перемену местами на графике Р — V изо
терм идеального и реального газов, так как, начиная с точки пе
ресечения изотерм (в сторону высоких давлений), значение пло
щади будет отрицательным. Если, наконец, А* =  0, то / =  Р . 

Первый способ расчета / надежнее второго, так как
1) вычисляемая площадь ограничена только одной кривой;
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2) экстраполяция кривой до значения Р =  0 почти безоши
бочна;

3) при одной и той же цене делений площадь значительно 
больше.

Может возникнуть вопрос, для чего нужно было вводить стандартное состоя
ние, когда формулы для расчета были найдены с помощью рассуждений, в кото
рых это состояние не упоминалось? Однако нетрудно показать, что величина / 
в (VI, 42) отсчитывается от величины /°. Действительно, установление понятия 
«стандартное состояние» было связано с двумя гипотетическими процессами (см. 
рис. 7 и 28), а именно:

1) реальный газ (точка <з) расширяется от давления Р до бесконечно ма
лого давления Р*\

2) газ от бесконечно малого давления сжимается по изотерме идеального 
газа до Р =  1.

Эти процессы связаны с изменением энергии Гиббса

Р *  I

 ̂ VdP +  ^ M d P - J ? n n - ^ -  +  « r i n - J 5- =  -/?7'lnJ;
Р Р *

отсюда
р 1

RT In f =  \ 
J

V dP -  \  1/„д dP 
J

Р * Р *

Р р
[ V dP =  
J

\ VimdP -  А*
р * J

Р *

то

р Р

R T \ n f  =  ^ R T  d i n  Р -  А* -   ̂ R T  d In Р =
р *  Р *

=  RT\nP
Р

-  A*  =  RT In Р —  ̂ a d P  
Р *

Аналитичес кие методы
Расчет основан на вычислении интеграла (VI, 33) для реаль

ного газа с помощью того или иного уравнения состояния.
Так, если необходимо найти f при сравнительно небольшом дав

лении, можно воспользоваться уравнением (VI, 19). Оно является 
уравнением третьей степени относительно V, поэтому проще про
вести интегрирование, выразив Р как функцию V. Взяв опреде
ленный интеграл от VdP и прибегнув затем к тому же приему, что
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и при выводе (VI, 42), получим *

l nf — \ n y _ b + v _ b RTV (VI, 44)

Для нахождения f необходимо знать не только константы урав
нения (VI, 19), но и значение объема реального газа. Замена по
следнего величиной V из (V I,7) неправильна; замена на объем из 
(VI, 19) не безукоризненна, но при практических расчетах ею ча
сто пользуются.

Для умеренных давлений часто применяют уравнение

9 т (  Т2 \
ы1 = ы р + т % т { ' - * ^ ) р < v ' - 4 5 >

в котором / выражается через (VI, 20); для более высоких давле
ний можно воспользоваться уравнением

In t =  In RT -  In V +  (2 f +  3y/2V +  4*/3V2) (VI, 46)

получаемым из (VI, 22).
Вывод этих уравнений аналогичен выводу (VI, 44).

* Действительно, из (VI, 19) следует, что
Р =  RTftV — 6) — afV2

откуда
dP =  — RT dV/{V -  Ь)2 +  2a dVjV3 

Тогда (VI, 33) примет вид:

P' V' V'

\-V' V' j  V'

=  - R T  l n ( V - 6 ) V - b ~ 2a \t

t . e.

RT In -L =  RT [ -  !п (V -  b) 4- In (V ' -  b) -f y 6 1 2a , 2fl
6 V' - 6 J  V +  V'

Сокращая обе части уравнения на RT и заменяя V' через V„, т. е. при
бегая к тому же приему, .которым мы воспользовались при выводе (VI, 42), 
получим

In и п * ) -----In (V -  Ь) +  1п +  bf(V -  Ь) -  2a/RTV
Но так как f *  — Р *  =  R T / V то предыдущее уравнение примет вид:

In f -  In /* =  — In (V -  b) +  In RT -  In P *  +  b/(V -  b) -  2afRTV 
из которого после преобразования получаем (VI, 44).
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П р и б л и ж е н н ы й  м е т о д  р а с ч е т а  f основан на Допуще
нии, что в области небольших давлений а  «  const (см. рис. 29). 
Тогда (VI, 42) переходит в

RT In / =  RT In Я — аР или f/P =  exp (— aP/RT)

и для малых х , когда при разложении е ~ х в ряд* можно ограни
читься только первыми двумя членами

f l P  =  1 — a P j R T

или в соответствии с (VI, 7) и (VI, 41)

"ли p = v ^  (VI-47)
Иначе говоря, фактическое давление есть среднегеометрическое из 
фугитивности и давления, вычисленного для идеального газа.

Удобством расчета по приближенному уравнению (VI, 47) по
мимо простоты является отсутствие необходимости располагать 
Р — V — 7-данными на протяжении всей изотермы вплоть до дан
ного давления Р.

§ 4. ДРОССЕЛИРОВАНИЕ

Е
Исходное состояние

\ ~р1 1 — Г1г> Т, ^ *-
Пористая

перегородиа

Опыт по расширению газа, описанный на с. 126, был недоста
точно точен, так как вследствие малой теплоемкости газа по срав
нению с теплоемкостью сосудов и калориметра небольшое измене
ние температуры не могло быть обнару
жено (подсчеты показали, что в условиях 
этого опыта А/ =  —0,0045°). Поэтому бы
ли поставлены новые опыты. Газ про
пускали по деревянной трубке через шер
стяной тампон с достаточно большим со
противлением для обеспечения постоян
ства давления слева и справа от него 
(см. схему на рис. 30 **)- Медленное 
движение проталкиваемого газа позво
ляло также пренебречь изменением его 
кинетической энергии. Опыт протекал 
адиабатно и сопровождался лотерей давления 
была равна

А =  Р, (о -  V ,) +  Р2 (V2 -  0) =  —  P XV ,  -f P 2V2

Конечное состояние

Рис. 30. Схема опыта по 
дросселированию газа.

Работа процесса

(Если бы газ был идеальным, то Т =  const и по (VI, 5) Р\ =  Р2, 
т. е. А =  0.) Но так как Q =  0, то —AU — Л, т. е.

U x + P iV[ =  U2 +  P2V2 или Их — Н2 (VI,48)

у2 уЗ
* е~х =  1 — *  +  -------- -  +  . . .

*  ' 21 31 ^
* *  Давление считаем условно приложенным к воображаемым поошням, от

деляющим некоторое количество газа (например, 1 моль).
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Отношение изменения температуры газа в результате дроссе
лирования, т. е. неравновесного расширения при резком увеличе
нии сопротивления, к изменению давления, называется дроссель- 
ным эффектом или эффектом Джоуля — Томсона.

Дифференциальный дроссельный эффект определяется уравне
нием

\i =  (dTfdP)ff (VI, 49)

На практике его обычно определяют как изменение температуры, 
отвечающее понижению давления при дросселировании на 1 атм.

Уравнение (VI, 48) и индекс «Я » в (VI, 49) не следует понимать 
как условие изоэнтальпийности. В п р о ц е с с е  дросселирования 
энтальпия изменяется, так как в суженном сечении (на прак
тике — в дроссельном вентиле, в месте установки задвижки на 
трубопроводе и т. д.) возникают завихрения, приводящие к увели
чению кинетической энергии потока, что при адиабатности про
цесса вызывает уменьшение энтальпии. Лишь после прохождения 
местного сопротивления энтальпия приобретает первоначальное 
значение (если пренебречь разностью кинетической энергии по обе 
стороны сопротивления). Поэтому, хотя для определения свойств 
вещества после дросселирования на диаграмме Я — S  проводят 
линии Я =  const, это является лишь графическим приемом, позво
ляющим по значению свойств вещества до дросселирования, (на
пример, no Pi и Ti) и по какому-нибудь свойству после дроссели
рования (например, по противодавлению Рг) найти все свойства 
после дросселирования.

Неопределенность значений Я между точками 1 и 2 не может 
отразиться на результатах расчета, так как последние зависят от 
свойств системы в исходном и конечном состояниях, а не от пути, 
по которому протекает процесс.

В соответствии с уравнением (1,8), записанным для функцио
нальной зависимости <р (Я, Р, Т) =  0, выражение (VI, 49) примет 
вид:

-  (д Н } д Р ) т  

(д Н 1 д Т )р  '

или в соответствии с уравнениями (111,10) и (IV ,23)
T{dV/dT)p -  V

(VI, 50)

Уравнение (VI, 50) можно применять не только для газов, так 
как опыт по дросселированию можно произвести и с жидкостью.

На практике чаще имеют дело с интегральным дроссельным 
эффектом, т. е. с изменением температуры

р*
Т2 - Т 1== J \ idP (VI, 51)

Pi
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соответствующим конечному понижению давления при неравновес
ном адиабатном процессе.

Изменение температуры при дросселировании может быть най
дено посредством термодинамических диаграмм (в частности, 
Н — 5 ) *  и с помощью того или иного уравнения состояния (или 
по экспериментальным Р — V— Г-данным). Так, если для умерен
ных давлений воспользоваться (VI, 19), то после упрощений полу
чим

Д Т 2 a f R T - b
ЛЯ с~р (VI, 52)

Знак дроссельного эффекта р (положительный при охлаждении 
и отрицательный при нагревании в соответствии с тем, что 
Р 2 <  Р i) зависит от природы газа и от условий дросселирования, 
т. е. от Р и в большей мере от Т.

Остановимся более подробно на вопросе о величине и знаке 
дифференциального дроссельного эффекта. Комбинируя уравне
ния (IV, 23), (VI, 50) и (II, 10), получим

ц С р  =  - ( д и / д Р ) т -  [ d { P V ) ! d P ) T

или
[LCp --------( d U f d V ) T ( d V / d P ) T -  [д ( P V ) / d P ] T (VI, 53)

Внутреннее давление (dU/dV)т — величина положительная, 
производная (dV/dP)T— отрицательная. Поэтому первый член 
правой части (V I,53) отрицателен. Величина [д(РУ)/дР]г для всех 
газов при обычных температурах и не очень высоких давлениях 
отрицательна (по условию Р2 < Р \ ) ;  при высоких же давлениях 
она положительна, так как изотермы P V  =  <р(Р) проходят через 
минимум (рис. 31). Исключение составляют водород и гелий 
(о них будет сказано ниже).

Таким образом, для всех газов при обычных температурах и 
умеренных давлениях р :>  0, т. е. дросселирование сопровождается 
охлаждением. С увеличением давления второй член правой части 
(VI, 53) уменьшается и затем становится положительным (рис. 31); 
первый же член можно считать независимым от давления, так как 
(dU/dV)T увеличивается с ростом давления**, а (д]//дР)т умень
шается. Это приводит к тому, что с ростом давления р уменьшается 
и затем проходит через нуль (инверсионная точка). Когда же вто
рой член правой части уравнения (VI, 53) по абсолютному значе
нию станет больше первого, р приобретает отрицательное значе
ние, т. е. газ нагревается. Нагревание будет тем значительней, чем 
выше исходное давление.

* См., например., дополнение автора «О диаграмме энтропия — энтальпия» 
к [А70].

** Этот вывод следует и из приближенного соотношения
(dU/dV)T ж afV*

вытекающего из (VI, 19).
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При понижении температуры изотермы ЯК =  <р(Я) смещаются 
вниз, обе ветви их становятся более крутыми, причем минимум 
сдвигается в сторону низких давлений. Из этого следует, во-пер
вых, что при низких давлениях числовое значение второго члена 
правой части уравнения (VI, 53) с понижением температуры будет 
увеличиваться, т. е. возрастет эффект охлаждения; во-вторых, ин
версионные точки будут смещаться в сторону высоких давлений, 
т. е. температура инверсии с ростом давления будет уменьшаться.

При высоких температурах дросселирование сопровождается 
нагреванием, так как минимум на изотермах PV =  y(P) пропа
дает, т. е. при любых давлениях P2V2 <  P\V\.

Рис. 31. Зависимость произведения PV (отнесенного 
к Р  при нормальных условиях) для двуокиси углерода 

и водорода от давления.

Поскольку на практике дросселирование, как правило, происхо
дит при не очень больших давлениях и температурах, все газы 
(за исключением Н2 и Не) охлаждаются, что при многократном их 
охлаждении приводит к конденсации. Дросселирование водорода и 
гелия, у которых изотермы PV —-Р при обычных и высоких темпе
ратурах и при любых давлениях имеют непрерывный подъем (см. 
рис. 31), т. е. [д(РУ)/дР]т >  0, сопровождается нагреванием 
(р <  0) (с этим связано воспламенение водорода при его истече
нии из поврежденных труб). При достаточно низких температурах 
их изотермы Р V — Р сходны с изотермами других газов при обыч
ных температурах, поэтому с понижением температуры р, пройдя 
через нуль, становится положительным, т. е. Н2 и Не ведут себя 
так же, как и все прочие газы при обычных температурах. Из этого 
следует, что для сжижения водорода и гелия, Ткнш которых лежит 
весьма низко, нужно до дросселирования осуществить значитель
ное охлаждение. На практике это охлаждение достигается с по-
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мощью жидкого воздуха (для водорода) и жидкого водорода (для 
гелия).

Вопрос о характере изменения температуры при дросселировании можно 
решить и на основании анализа уравнения состояния реального газа. Рассмотрим 
это на примере уравнения (VI, 19). Для простоты можно рассмотреть два пре
дельных случая:

1) объем молекул ничтожно мал, силы сцепления велики;
2) объем молекул велик, силы сцепления малы.
Пренебрегая в первом случае (низкие температуры) константой b в (VI, 19), 

получим Р2 г 2 — Р \V\ ==jR(7’2 — ^ i) — a( l /V2 — 1/Vi).
Величина P2V2— P\V\ положительна (хотя T2 < T U но V2 Vj), т. e. работа 
оттеснения газа, расположенного по правую сторону сопротивления, больше ра
боты проталкивания газа через сопротивление. Это приводит к охлаждению: 
разница P2V2 — P\V\ восполняется за счет уменьшения внутренней энергии. Кро
ме того, происходит увеличение энергии сцепления (потенциальной энергии, об
условленной силами взаимодействия), т е. энергия теплового движения тратится 
как на совершение работы, так и на увеличение энергии сцепления.

Во втором случае в (VI, 19) можно пренебречь величиной а. Тогда P2V2 — 
— PiVj =  к{Т2 — Г,) -+- Ь(Р2—-п) ;  величина P2Vi — P\Vi будет отрицательной 
(7'г >  Г1 , однако Рг >  Pi). Избыток работы пойдет на увеличение внутренней 
энергии, что вызывет увеличение энергии теплового движения, т. е. нагревание 
газа.

Легко увидеть, что если P\VX равно и даже несколько больше PiV2, то при 
дросселировании произойдет охлаждение, вызванное уменьшением энергии теп
лового движения, так как в этих случаях не исключено, что увеличение внутрен
ней энергии будет меньше увеличения энергии взаимодействия.

Итак, константы а и Ъ уравнения (VI, 19) отражают противоположное воз
действие [это непосредственно следует н из уравнения (VI, 52)]: если а велико, а 
Ь мало, то ц >• 0; если же b велико, но а мало, то р •< 0. Реальные случаи яв
ляются промежуточными между двумя рассмотренными; поэтому часто оба эф
фекта налагаются, причем их значения изменяются для различных газов и для 
различных давлений и температур, что и вызывает перемену знака р.

Знак р обусловлен знаком числителя уравнения (V I,50). Если 
Т(дУ/дТ)Р >  V, то газ охлаждается; условием нагревания является 
неравенство T(dV/dT)P <  У; наконец, когда Т(дУ/дТ)Р =  V, на
ступает инверсия *.

Условие инверсии может быть получено и из уравнения (VI, 52), 
которое в сочетании с условием р =  0 дает

Т я и в ~ 2 а / Я Ь  (VI, 54)

Из (VI, 54) и (VI, 52) следует, что когда Т >  Тинв) происходит 
нагревание (Т2 >  Тj); наоборот, при Т <  Гинв происходит охлаж
дение (Г2 <  Тi).

Ввиду того что р зависит от Т и Р (влияние последнего осо
бенно значительно при высоких давлениях), точки инверсии будут 
перемещаться в координатах Р — V, образуя инверсионную кри
вую. Для ее нахождения в соответствии с (VI, 50) можно восполь-

* Здесь уместно следующее замечание: если для идеального газа р =  0 
[это вытекает хотя бы из (VI, 50)], то обратный вывод неверен, так как усло
вие |х =  0 характеризует в точках инверсии именно р е а л ь н ый  газ  (эти 
точки, очевидно, совпадают с точками, в которых / =  Р ) . Попутно отметим, 
что для любого газа, для которого изобары прямолинейны, р =  0; это следует из 
(VI, 50).
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зоваться графиком Т — V (рис. 32). Касательные, проведенные 
к изобарам, пересекают ось абсцисс в точках, расположенных на 
расстоянии Т(дУ'1дТ)р— V от начала координат. Если эти точки

находятся левее начала координат, то газ при дросселировании 
охлаждается, если же правее, то происходит нагревание.

Из рис. 32 видно, что на каждой изобаре есть точка, касатель
ная к которой пройдет через начало координат. Такие точки есть

как на участке изобары, отвечающем 
газообразной фазе, так и на участке, 
отвечающем жидкой фазе. После на
хождения на каждой изобаре пары 
точек, удовлетворяющих условию 
р =  0, можно построить инверсион
ную кривую (рис. 33).

Из анализа рис. 32 к 33 можно выяснить 
также характер изменения температуры при 
дросселировании. Из рис. 32 видно, например, 
что р при одном и том же Р тем больше (и 
охлаждение тем значительнее), чем ниже Т, 
т. е. перемещение вдоль любой изобары сверху 
вниз означает уменьшение V и увеличение 
T(dVldT)p. Из того же чертежа вытекает, что 
при высоких температурах V >  T{dVfdT)P; 
следовательно, в этих условиях будет проис
ходить нагревание. Нагревание происходит и 
при весьма больших давлениях (при любой 

температуре). Значит, область на рис. 33, расположенная вне кривой инверсии, 
соответствует нагреванию при дросселировании; наоборот, область, лежащая 
под этой кривой, отвечает охлаждению.

Дросселирование можно провести не только адиабатно, но и изотермиче
ски *. Тогда в случае холодильного эффекта системе следует сообщить теплоту

• Процесс будет условно изотермическим, так как только в начальном и ко
нечном состояниях дросселируемое вещество будет иметь одинаковую темпе
ратуру.

Рис. 33. Инверсионная кривая.
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(например, из теплообменника, стоящего за дроссель-вентилем), равную изме
нению энтальпии. Комбинируя (III, 10) с (VI, 50), получаем

(dH ldP)T =  - iL C p

где (дН/дР)т равно теплоте, которую необходимо сообщить системе на единицу 
разности давлений, чтобы провести процесс изотермически.

При изменении давления от Р до Р*  тепловой эффект определится измене
нием энтальпии при переходе газа из данного состояния в пустоту, т. е.

Р

О

или в соответствии с (VI, 39)

о

С помощью этого уравнения легко найти зависимость / от Т.

(VI, 55)

§ 5. РАСЧЕТ СВОЙСТВ ГАЗОВ ПО ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНЫМ ДАННЫМ

Для вычисления свойств газов можно воспользоваться уравне
нием состояния. Так, для вычисления энтальпии и теплоемкости 
газа под давлением используют уравнения

9
Ж

*Гкр
Якр О - 4 й р (VI, 56)

г °
81 р (VI, 57)L p =  3 2 " ЯкрГ3

А

получающиеся из (VI, 20) на основании общих термодинамических 
соотношении (IV, 23) и (IV, 24). Однако уравнения (VI, 56) и 
(VI, 57) точны лишь при сравнительно невысоких давлениях.

Помимо недостаточной надежности результатов и большой тру
доемкости расчетов возникают и непреодолимые трудности. Так, 
сравнительно точное уравнение (VI, 21) для адиабатного процесса 
не интегрируется.

Поэтому для нахождения свойств веществ и составления тер
модинамических таблиц и диаграмм целесообразен и иной путь, а 
именно, экспериментальное изучение некоторых свойств и вычис
ление при помощи соответствующих уравнений остальных свойств. 
При этом желательно пользоваться минимумом опытных данных.

Наличие нескольких вариантов расчета позволяет проконтроли
ровать результаты вычислений и проверить надежность различных 
опытных данных.
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1. Расчет по зависимостям Р —  V  — Т и СР =  <р(Г)

Экспериментальные данные, полученные в результате изучения 
сжимаемости газов в широком интервале температур и давлений, 
обычно сводятся в таблицы коэффициентов сжимаемости

г =  PVJRT (VI, 58)

2' =  PVI(PV) о (VI, 59)
где (PV)о равно произведению давления на объем при Р =  1 и / =  0.

Как следует из этих уравнений, г/г' =  273,2/7' (если считать 
г =  1 при Р =  1 и Т =  273,2, что обычно не приводит к ошибке, 
превышающей 1%).

Уравнения (VI, 58) и (VI, 59) можно рассматривать как урав
нения состояния реального газа. Для идеального газа z =  1; по
этому (VI, 7) является как бы частной формой уравнения (VI, 58). 
Однако и условие г =  1 не является достаточным критерием 
идеальности газа (см. также рис. 31 и 39). Помимо простоты урав
нений (VI, 58) и (VI, 59) удобство применения коэффициентов сжи
маемости заключается в том, что они безразмерны и поэтому их 
числовые значения одинаковы во всех системах единиц. С по
мощью этих величин для данного вещества вычисляют, например, 
объем газа, извлекаемого из резервуара, где он находится под дав
лением, определяют расход газа, оценивают запасы природного 
газа, дебит нефтяных скважин и т. д. Применение коэффициентов 
сжимаемости особенно целесообразно при массовых расчетах, 
тогда полезными оказываются и графики z =  qp(P, Т).

Для газовых смесей, так же, как и для чистых газов, расчет 
Р — V — T - N -данных можно вести по коэффициентам сжимае
мости смеси

7СР =  PV/RT £  я, (VI, 60)

где V — общий объем смеси; tti—число молей t-того компонента.

Зависимость zcp от температуры, давления и концентрации, по 
которой можно найти свойства газовой смеси, известна лишь для 
весьма немногих бинарных смесей и нескольких тройных. Поэтому 
при отсутствии экспериментальных данных пользуются приближен
ным уравнением

*cp - I « a / Z X - S > a  <v i -61>
основанным на предположении аддитивности объемов. Действи
тельно, если все объемы отнесены к одинаковой температуре и об
щему давлению, то комбинация (V I,60) и (V I,61) дает (VI, 12), 
в котором Vi подсчитывается по (VI, 16).

Для вычисления энтальпии, теплоемкости и других свойств не
обходимо располагать значениями (dV/dT)P и других частных про
изводных. Точное их определение непосредственным дифференци
рованием вследствие незначительной кривизны соответствующих
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линий практически неосуществимо {что особенно важно учитывать 
при определении теплоемкости, так как для вычисления Ср произ
водные (dV/dT)P в соответствии с (IV, 24) должны быть еще раз 
продифференцированы по Т и ошибки, сделанные при первом диф
ференцировании, могут при по
вторном дифференцировании 
стать значительными]*.

Частные производные от Р, V, Т 
могут быть определены косвенным 
путем. Было предложено (Деминг и 
Шуп) пользоваться величинами [см.
(VI, 41)]

a =  V (RTfPV -  \) =  V { \ l z - [ )  

и
A =  V (P V /R T -1) =  V (2-1) =  — az

(VI, 62)

исходя из того, что кривые a  =  ф(Г) 
н Л =  ф(7') отличаются значительной 
кривизной.

Значения (dV/dT)P для данного газа можно вычислить [см. (VI, 41) и 
(VI, 62)] из уравнений

(da ldT)p =  [R /P )- (d V (d T )p 
и

2PV PV> f d V \
KdT J p ^ K d T  ) P RT RT2 K d T j p

которым обычно придают следующий вид:
Т / д У \  _ RT ] /  да \  1 1 /  да \
V K d T j p  P V +  T V \ d T - ' ) p  z +  T V \ d T - x)p  

И
T ( d V \  PVfRT - ( d b l d T - l)p/TV z -  {d \ jd T - x)PjTV 
V \ d T J P 2PV/RT — 1 2z — 1

На основании значений z (или z') рассчитывают значения а  и А. Получен
ные данные графически сглаживаются по Р (или р) , после чего по приведенным 
выше уравнениям вычисляют {T/V) (dV/dT)P. Затем значения этих величин,

* Дифференцирование графическим путем удобно производить с помощью 
так называемого тангентнметра — металлического угольника с зеркальной по
верхностью (см. рис. 34). Положение угольника должно быть таким, чтобы 
зеркальное изображение ближайшего к данной точке участка кривой являлось 
плавным ее продолжением.

При построении графиков следует выбирать такую цену деления масштаба, 
чтобы ошибки графического сглаживания (этот процесс необходим после ка
ждого промежуточного расчета), графического дифференцирования и интегри
рования были меньше ошибок опыта. Строить график в масштабе с весьма не
большой ценой деления нецелесообразно, так как его построение и обработка 
связаны с непроизводительной затратой времени, а окончательные результаты 
определяются точностью эксперимента.

Рис. 34. Графическое дифференцирование 
с помощью тангентнметра: 

ckd — линия, параллельная касательной к кри
вой в точке А: кп — линия, параллельная оси X 

(см. по стрелке).
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полученные обоими способами, наносят на график и сглаживают последовательно 
по Я и Г.

Величина (dV/dP) т может быть найдена по уравнению
Я (  dV ^ — PVfRT -  (PfV) (д.МдР)т
У  \ д Р ~ ) т =  '2PVfRT -  1

1
г + г

которое получается способом, аналогичным способу вывода двух предшествую
щих уравнений.

Пригодность изложенного метода расчета зависит от точности Я — V— Т- 
данных. А„ М. Розен показал, что расчет дает надежные результаты лишь тогда, 
когда в рассматриваемом интервале условий (Vi, Тх — V2, Т2) отклонение 6 сгла
женных объемов от линейной зависимости велико по сравнению с ошибкой 
опыта баксп.

Это условие особенно существенно при вычислении СР, так как в соответ
ствии с (IV,24) приходится производить двукратное интегрирование, которое 
дает результат, отличный от нуля, лишь при искривлении изобар V =  ф (7’). Ме
рой отклонения изобар от линейности можно считать величину бМакс- Тогда кри
терием пригодности Я — V — Т-данных для расчета Ср будет условие

^эксп/^макс I

Только тогда, когда ошибки опыта составляют несколько процентов от ис
правленного (не более 10—15%), результаты вычисления СР можно считать на
дежными.

Для водорода, например, это не оправдывается. Поэтому значения (Ср)н .
найденные Демингом и Шуп, более чем сомнительны. Неправильна и установлен
ная ими аномальная зависимость СР — C v для СО от давления при низких тем
пературах (с двумя максимумами).

Для расчета энтальпии предъявляются менее строгие требования; роль б 
играет величина б" =  V — V\(t/T]), причем б' >  6.

Наименьшая точность необходима для определения энтропии; здесь уже 
имеет значение не отклонение от линейности, а отклонение от пропорционально
сти.

Практическая ценность функций Д и а  при соблюдении отмеченного выше 
условия ограничена дополнительным требованием: необходимо, чтобы члены с 
производными (дк/дТ~1)Р и (да/дТ~]) Р составляли лишь долю правой части 
расчетных уравнений; только в этом случае ошибки, сделанные при нахождении 
этих производных, не войдут полностью в (dV/dT)P. Однако для ряда газов 
(например, для NH3 и СН4) указанные члены по абсолютному значению превос
ходят всю правую часть этих уравнений. В подобных случаях целесообразно не
посредственное дифференцирование б (или V) по Т.

А. М. Розеном был разработан * метод расчета свойств газов, в основу ко
торого положены коэффициенты отклонения р-r, Цр и \i t , представляющие со
бой соответственно отношения производных (дР/дТ) у, (д]//дТ)Р и (dV/dP) т 
для реальных газов к тем же производным для идеального газа, т. е. соответ
ственно к R/V, R/P и —RT/P2. Метод Розена позволяет для реального газа со
хранить, во всяком случае по форме, ряд простых зависимостей термодинамики 
идеальных газов, например уравнение адиабаты.

Отличаясь простотой расчета и точностью результатов, а также качественной 
наглядностью (поскольку отклонения от законов идеальных газов фигурируют 
в явной форме), метод Розена представляет значительный интерес в термодина
мике высоких давлений, в частности для расчетов многоступенчатых компрессо
ров.

Так как зависимость Р — V— Т не является характеристической 
(см. гл. V, § 2), для расчета требуются дополнительные данные. 
Воспользуемся зависимостью СР=  \ = ф ( Г ) ,  которая, как правило, 
известна.
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Тогда по найденным значениям (d2V/дТ2)Р на основании урав
нения (IV, 24)

р
с р =  Cp==l -  Т J (d2V/dT*)p dP (VI, 63)

i
можно вычислить Ср при высоких давлениях.

Рис. 35. Зависимость теплоемкости аммиака от температуры и давления.

Значения Cv можно найти с помощью уравнений 

Ср =  Су +  Т{дР/дТ)у (dV/dT)p 

ИЛИ Т / , „ | Э Т ,2Т (дР/дТ)у 
(dP/dV)T

(VI, 64)

Первое из них получается дифференцированием уравнения (IV, 16) 
по V при Т =  const и последующим сочетанием с уравнением 
(IV, 18), а второе — из первого на основании (1,8) в применении 
к зависимости <р(Р, V, Т) =  0.

Дифференциальный дроссельный эффект вычисляют по уравне
нию (VI, 50), которому в соответствии с (VI, 41) можно придать 
следующий вид:

a - T ( d a f d T ) p
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Точность значений р, меньше точности значений (dV/dT)P и V, 
так как числитель (V I,50) является разностью двух величин. 

Фугитивность вычисляют по (VI, 42) или по уравнению
р

In -р- =  In v -----$ ( l - z ) 4 £ -  (VI, 65)
0°

которое выводится интегрированием уравнения, получающегося, 
в свою очередь, комбинацией (V I,33) и (V I,58).

Энергию Гиббса, отнесенную к стандартному состоянию, вычис
ляют по уравнению (VI, 36).

Энергию Гельмгольца Г, отнесенную к стандартному состоянию, 
в соответствии с уравнениями (V, 19) и (VI, 7), вычисляют по урав
нению

f p, т - ? т  =  (O p, T - p V ) ~  ( G°p. т -  X T )  (VI, 66)

Энтропию в соответствии с уравнениями (IV, 21), (IV, 19) и 
(VI, 42) определяют по уравнению 

т р
s , . r - s ? , =  $ c ; d i n r - $ ( j ^ ) p dP =

= s c^ i n r + i [ ( - f f ) p - j - ] " p <v[>67>
Го О
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Энтальпия, согласно уравнениям (111,10), (IV, 23) и (VI, 58) 
равна

НР. т - » Т , =  \ С°Р'ат +  ^  [ ‘ ~ Т  ( 4 г )  J  dP -  
Г, о

=  \ с> т- 1 ( ж ) Р1¥ - ‘1Р (П68)

Наконец, в соответствии с (II, 10) и (VI, 7)

Up, Т -  и°та =  (ffp, т - P V ) -  (Н°т> -  RT0)  (VI, 69)

В качестве нижнего предела в этих уравнениях можно взять 
любую температуру. В большинстве случаев расчет ведут относи-

Рис. 37. Диаграмма энтальпия — температура для аммиака.

тельно Т0 =  273,2 К, причем значения энтропии и энтальпии 
обычно представляют в графической форме — в виде диаграмм 
Н — 5 и Т — 5. Эти диаграммы широко применяют для технологи
ческих расчетов, так как многие вычисления могут быть сведены 
к простому отсчету по диаграмме.
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Для иллюстрации изложенного материала на рис. 29, 35—38 представлены 
некоторые результаты, полученные Я- С. Казарновским и М. X. Карапетьянцем 
при обработке экспериментальных данных по сжимаемости аммиака в интервале

/ = 1 5 0 —300 до Р =  1000.

Рис. 38. Диаграмма энтальпия — энтропия 
для аммиака.

При рассмотрении этих рисун
ков можно сделать ряд выво
дов. Так, как уже отмечалось, 
из рис. 29 (с. 146) следует, что 
при Р ->  0 а  стремится не к 
нулю, а к некоторой постоян
ной величине. Из рассмотре
ния рис. 35 видно, что увели
чение СР с ростом t не обяза
тельно; Ср весьма значительно 
изменяется с изменением Р и 
t в области, близкой к крити
ческой (для NH3 /кр=  132,3°С 
и Р кр =  111,3), и почти не за 
висит от Р и t при очень высо
ких давлениях; из этого же ри
сунка следует, что условие 
(дСР/дР)т =  0 является обя
зательным, но недостаточным 
критерием идеальности газа. 
На рис. 36 показано, что Ц 
уменьшается в ростом Р и t. 
Рис. 37 и 38 иллюстрируют, что 
И и S  увеличиваются с ростом 
t и уменьшаются с' ростом Р.

2. Расчет по зависимости 
С Р =  ф(Р, Т )  или 

Л  =  ф(Р, Т )  и V T =  ф(Р)

Располагая зависимо
стью Ср от Я и Г, можно 
найти сжимаемость газов 
путем двукратного ин
тегрирования уравнения 
(IV, 24). Интегрирование 
производят графически 
или аналитически на ос
нове уравнения

К =  Ф (Р) +  Гф' (Р) —
Т , р = const

-  «  т & ! ,
d T d T

где ф (Р) н ф'(Я) — произволь
ные функции давления; их

значения могут быть найдены с помощью предельных условий: а ) ПРИ 
значение PV  при любых Т стремится к RT\ б) при Р 0 значение [d{PV)JoT]p 
при любых Т стремится к R.
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Если в основу расчета положены значения энтальпии сжатого 
газа, то в соответствии с (IV, 23)

откуда при Р ==

(VI, 70)

где У' — мольный объем при данной температуре Т' и том давлении Р, для ко
торого производится интегрирование.

Так как расчет по теплоемкости связан с переходом от вторых 
производных к интегралу, точные значения V можно получить, рас
полагая знаниями СР умеренной точности. (Этот способ проще пре
дыдущего.) Следует, впрочем, отметить, что в критической и сверх
критической областях, где СР изменяется очень резко (см. рис. 35), 
более надежным является непосредственное измерение объема.

3. Расчет по р и СР

Записав (VI, 50) в виде

'р
после интегрирования получим

т

д / У ч
дТ \  Т ) р  Т2

J V'
dT 4--jT (VI, 71)

Соответствие значений р и СР может быть проверено по уравнению

т д Р д Т  L 0 1  А р  ■ V 0 1  J p  r \ O l  / р

которое получается комбинацией уравнений (111,10), (IV, 23) и 
(VI, 50).

Результат этого варианта расчета энтальпии может быть про
контролирован по уравнению

(If), “ Wr [т {ж )р ~ v\- -  75тг (|г)г (vr- 73>
получающемуся с помощью (IV, 23) и (VI, 58).

4. Влияние давления на тепловой эффект реакции

Этот вопрос относится к разделу о многокомпонентных системах, но в связи 
с характером предыдущего материала его целесообразно рассмотреть здесь.

Из (IV, 23) следует, что

Н р . т - Н г = и т = \ [ у - т ( ж ) р\ ^
1
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откуда
Р

AH Pf т =  АH p=h  г +   ̂ A V d P ~ T  
1

Р

(VI, 74)

Изменение АНт с изменением Я в соответствии с (VI, 74) вычисляют из 
данных по сжимаемости. Так, для реакции

m  +  V* H2 =  NH3

(^ И (£ Ц *- и [(# )Х Ч К *Ш
Значения объемов и производных могут быть найдены способом, изложенным 
выше. Величину АЯр — i, г вычисляют по (111,25). Интегралы уравнения (VI, 74) 
определяют графически.

Влияние Р на АНт значительно в тех случаях, когда оба интеграла уравне
ния (VI, 74) имеют противоположные знаки.

Расчет показывает, что с ростом Т наблюдается снижение влияния Р. Это 
естественно, так как с повышением Т различие в сжимаемости газов проявляется 
не столь резко. Однако и при высоких температурах наблюдается превышение 
теплового эффекта синтеза аммиака по сравнению с АН  при нормальном давле
нии примерно на 20%.

В условиях производства в конечной системе содержится около 20% NH3. 
Поэтому результаты расчета следует исправить на А Н Т образования азотоводо- 
родно-аадмиачной смеси состава 0,2N2 +  0,6Н2 4- 0,2NH3 из 1 : 3-азотоводородной 
смеси и аммиака. Это вычисление можно выполнить также с помощью уравнения 
(VI, 74), считая тепловой эффект смешения газов при атмосферном давлении 
А Н р =  I, т =  0.

Расчет показывает, что процесс смешения N2, Н2 и NH3 является эндотерми
ческим, причем действие давления в значительной степени компенсируется (мак
симальное различие в АН вместо 20% равно примерно 5—10%). Однако из этого 
вовсе не следует, что зависимостью А Нт от Р можно пренебрегать во всех слу
чаях и при сколько угодно высоких давлениях.

§ б. ОБОБЩЕННЫЙ МЕТОД РАСЧЕТА НЕКОТОРЫХ СВОЙСТВ ГАЗОВ 
И ЖИДКОСТЕЙ ПОД ДАВЛЕНИЕМ 

(ПО ПРИНЦИПУ СООТВЕТСТВЕННЫХ СОСТОЯНИЙ)

1. Газы

Во многих случаях ввиду отсутствия необходимых данных ра
нее изложенные способы вычисления свойств реальных газбв не
применимы. Тогда можно воспользоваться обобщенным методом 
расчета, основанным на принципе соответственных состояний, со
гласно которому для всех веществ существует одна и та же о б- 
щ а я функция

Ф(Р/Ркр, V/VKр, 7 7 7 ^ ) =  о
Другими словами, если выражать свойства газов (жидкостей) не 
через Я, V, Т, а с  помощью безразмерных единиц — приведенных 
параметров я =  Я/Ркр, б =  V/1/Kp и т =  77Гкр, то можно получить 
приведенное уравнение состояния ср (я, б, т) =  0, в которое не вхо
дит ни одна из величин, характеризующих данное вещество. Такое
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уравнение может быть получено из любого уравнения состояния 
с тремя константами, например из (VI, 19) или (VI, 20)*.

Из принципа соответственных состояний вытекает много важ
ных следствий ** . Например, если любые два газа имеют одинако
вые значения я и т, то они должны занимать примерно одинаковый 
приведенный объем б.

Уравнения с тремя константами не могут быть достаточно точ
ными, поэтому и принцип соответственных состояний, и выводы, из 
него вытекающие, являются приближенными. Однако ошибки рас
чета различных свойств большей частью не превышают 3—5%, а 
для сходных веществ, например для гомологов или для веществ 
с близкими температурами кипения, они значительно меньше.

Это свидетельствует о целесообразности освобождения рассмат
риваемого принципа от количественно неточного уравнения состоя
ния с тремя константами, в частности от уравнения (VI, 19), на 
основе которого исторически сложилось учение о соответственных 
состояниях и трактовка его как принципа подобия в термодинамике 
(безразмерные величины как критерии подобия). По-видимому, 
плодотворным является и обогащение этого принципа учением о 
строении вещества [А34].

Применение принципа соответственных состояний позволяет 
с помощью значений я и т, прибегая в случае необходимости 
к свойствам газа при Р ■= 1, вычислять различные свойства газов 
в широком интервале температурки давлений. Часто целесообразно 
производить расчет с помощью графиков, построенных на основа
нии уравнений, связывающих данное свойство газа с приведен
ными параметрами.

З а в и с и м о с т ь  Р — V — Т

Считая, что все газы в соответственных состояниях имеют при
мерно одинаковые коэффициенты сжимаемости, можно воспользо
ваться для расчетов графиком 2  =  ср(я, т), где ср — универсальная 
функция приведенных параметров (рис. 39, [B26J). Для Не, Н2 
и Ne лучшее совпадение с опытом дает замена Ркр и Ткр соответ
ственно на Ркр +  8 и Тнр +  8. Такой график точнее графика 
я==ф(т), на котором нанесены линии 6 =  const. Последний удо
бен для интерполяции (в силу практической прямолинейности при
веденных изохор), но неточен вследствие недостоверности значений 
VKp (см. с. 200).

Из графика z =  ф(я, т) следует, что примерно при т >  3 объем 
любого газа при любом давлении больше Уид. Следовательно,

* Следует отметить, что идея Ван-дер-Ваальса о соответственных состоя
ниях была предвосхищена Д. И. Менделеевым (1870 г.), который указывал на 
полезность сравнения объемов не при температурах кипения, а при температурах, 
когда сцепление жидкостей близко к нулю.

* *  См., например, Х в о л ь с о н  Ot Д. Курс физики, В 5 томах. Т, III, 
Берлин, 1933. См. гл. 13, § 7.
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утверждение, что нагревание газа приближает его к идеальному 
состоянию, не всегда справедливо. Для всех газов при я >  9 при 
всех температурах 2 >  1 и по мере увеличения температуры 2 1 , 
однако при 2 = 1  (у =  I) газ не является идеальным, так как до
статочно ничтожного изменения Р (или T ) t чтобы это равенство 
нарушилось.

Этот же метод может быть применен для приближенного рас
чета сжимаемости смеси: смесь рассматривается как чистый газ, 
обладающий средним молекулярным весом и характеризующийся 
псевдокритическими давлением и температурой, которые выра
жаются уравнениями *

^Р =  ^1(Гкр)1+^2(Гкр)2+ -  (VI’ 7S)
И

^ p  =  ^ ( P Kp)l +  ^ ( P Kp)2 +  . . .  (VI, 76)

После их вычисления можно по рис. 39 найти средний коэффи
циент сжимаемости смеси, а затем вычислить ее объем. Если за
даны Р и V (или Т и V), то расчет осуществляется методом под
бора.

Пример 11**, Вычислить давление, необходимое для сж атия 0,8 л паров 
метанола, находящ егося под давлением Р  =  60 при t =  350 до объем а 0,0907 л 
при 250 °С.

Решение. Н ачальные условия со ответствую т значениям t i = 1 , 2 1  и m  =  
*=  0,762. По рис. 39 находим z, =  0,85. Конечные условия: т 2 = 1 , 0 2  и я 2 — 
=  Р / 78,7. Применяя (VI, 58) к газу  в двух  различны х состояниях, получим 
P iV x /P iV i =  Z \T \/z2T7, откуда

и

г2
Р 2 • 90,7 • 0,85 ♦ 623,2 

60 • 800 • 523,2 0,00189Р2

22 =  0,00189 • 78 ,7л2 =  0 ,149я2

П оэтому на рис. 39 следует провести прямую, соответствую щ ую  полученному 
уравнению г 2 =  ср(л2). Ввиду того что обе координаты графика являю тся л ога
рифмическими и равными по м асш табу, эта прям ая долж на иметь наклон 45° 
(из уравнения г  =  kn  следует, что lg  z  =  lg  Л -f- lg J t ) .  Кроме того, она долж на 
проходить через точку с координатами z =  0,149 и л =  1,0 и через точку с ис
комыми значениями т2 и л 2. Положение последней определяем продолжением 
прямой до пересечения с изотермой т2 =  1,02. Пересечение дает z 2 =  0,4 и я 2 =  
=  2,8. Следовательно, Р 2 =  2,8-78,7 =  220. Опытное значение Р 2 ~  250.

Пример 12л Объем, занимаемы й 1 кг пропана при Р  =  100, равен 7,81 л. 
О пределить с помощью рис. 39 температуру газа .

Решение, я  =  2,38; V =  7,81 • 44,06 =  344,1. В соответствии с (V I, 58) 
100 • 344,1 =  г  • 82,06т • 370,0, откуда г  =  1,13 /т . Д алее, исходя из данны х, при
веденных на рис. 39, строим график z  =  ср(т) для я  =  2,38. Пересечение полу
ченной таким образом  кривой 2 =  1,13 /т  д ае т  искомое значение х =  1,45. П о
этому 7  =  369,9-1,45 =  536,4 (263,2 °С ), что отличается от опытной величины 
(253,2 °С ) на 10°.

*  Истинной критической точке (см. гл. X ), как правило, отвечаю т более вы 
сокие Т и Р.

* *  Необходимые для решения примеров П — 17 значения критических п ар а
метров следует заи м ствовать  из табл. 10 (с. 202).
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Пример 13, Определить с помощью рис. 39 плотность !  моля смеси, состоя
щей из 25,4% С2Н4 и 74,6% 0 2 и находящейся при / =  25 и Р  =  100.

Решение. По данным, приведенным в таб л . 10 (с. 202), вы числяем 
ТС|Н4 =  1,056; JtCjH4= *2 ,0 ;  t 0 j = 1,93; я Оа= »2 ,0 1 ; затем  по рис. 39 находим 
z CjH* “  0,35 и zO j= » 0 ,9 5  и п о ’(V I , 61) z cp = *  0,254 • 0,35 +  0,746 - 0,95 =  0,80.

Объем смеси в соответствии с (VI, 60) равен V  =  1 • 0,80 ■ 82,06 • 298,2 : 
г 100 =  196 и плотность р =  0,0051 (опы тная величина 0,0046).Пример 14, Найти с помощ ью метода псевдокритических парам етров д ав л е
ние, под которым долж на находиться смесь, со стоя щ ая из 17,6% N H 3, 20,6%  N2 
и 61,8% Н2, чтобы при t =  200 1 моль ее заним ал объем 112,5 мл.

Решение. В соответствии с (V I, 75) и (V I, 76) псевдокритические парам етры  
равны :

r ip  =  0,176 • 405,5 +  0,206 • 123,3 +  0,618 • 41,3 =  122,3
И

Л 'р  =  0,176 • 111,3 +  0,206 • 38,5 +  0 ,6 1 8 .2 0 ,8  =  40,4

Псевдоприведенные парам етры  равны

т  =  473,2 : 122,3 =  3,87 и л  =  Р /4 0,4

И скомое давление Р  определяем методом подбора. З ад а в а я с ь  Р  =  404 
(я =  10), по рис. 39 находим г «  1,15, т. е. V =  1,15 • 82,06 - 4 7 3 ,2 : 404 =  110,5, 
что почти со вп ад ает с V =  112,5; окончательно принимаем Р  =  395, что отли
чается от опытного значения давления (400 атм) на 1,3% ,

Фугнтивность

Приняв однозначность функции у =  ф(я, т), можно построить 
графики, на которые в координатах у =  ф(я) нанесены линии 
т =  const. При этом окажется, что для всех газов приведенные изо
термы примерно совпадают. Этот метод был проверен для 24 га
зов; для Н2, Не и Ne необходимо пользоваться вместо Ркр и Т,ф 
величинами (Якр +  8) и (7'кр +  8).

График у =  ф(я, т) изображен на рис. 40 [В26]. В основу его 
были положены данные, представленные на рис. 39 и найденные 
по уравнению

п
(VI, 77)

о
полученному из (VI, 65) заменой Р на Ркр-я. Значения у приве
дены также в табл. 9.

На рис. 39 и 40 кривые т =  const при я =  0 дают соответ
ственно 2 = 1  и у =  1, так как независимо от температуры при 
Р-*-0 газы ведут себя как идеальные.

Э н т а л ь п и я

Если в уравнении (VI, 73) выразить Р и 71 через я и т, то полу* 
чим

1 f ^ z \
\дп ) т ' Якр л Р Ку>Ткр 1ч дх ) р
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После сокращения производим при Т =  const интегрирование 
в пределах от давления, при котором энтальпия не зависит от Р 
(идеальный газ), до высокого давления. В результате получаем

' к # ) , * -о
Необходимые для расчета энтальпии сжатого газа значения 

(dz/дт) р  были вычислены графическим дифференцированием по

Рис. 42. Зависимость энтальпии газов от приведенных давления и температуры
(См. пример 15.)

рис. 39, после чего был построен график (Н°— //)/Г Кр =  ф(л, т) 
(рис. 41 и 42 [В26]), позволяющий рассчитать изменение энталь
пии газа при сжатии его от бесконечно малого (практически атмо
сферного) до высокого давления. Было найдено, что более точный 
результат (по крайней мере в применении к углеводородам и к во
дяному пару) получается при введении в расчет поправочного мно
жителя Ф к величине Н° — Н\

Ф =  (7 /̂370)"
17а



Эмпирический коэффициент п зависит от т (эта зависимость пред
ставлена в левом верхнем углу рис. 42). Величина п для т <  1 не 
определена, однако отсутствие поправочного множителя при т <  1 
не приводит к значительным ошибкам.

Пример 15, Найти изменение энтальпии при сжатии 1 моль пентана от бес
конечно малого давления до Р =  34, если t =  237,8.

Решение. В соответствии со значениями л =  1,03 и т =  1,09 по рис. 42 на
ходим {На — Н ) /Т кр — 2,8, г. е. Н° — Н =  1320. На рис. 42 п =  0,>б и

ф  =  (4G9.8/370)0,26 =  1,064
откуда

Н° — Н — 1320 • 1,064 =  1405

Из опыта было найдено А// — 1430. Принимая во внимание близость критиче
ской области, совпадение следует считать хорошим.

Э н т р о п и я

При Т =  const в соответствии с уравнениями (IV, 19) и (VI, 7)

Подставляя в это уравнение выражение
(dV _\ zR_ , RT_ (  дг \  
\ д т ) р =  Р +  Р \ д Т ) 1

найденное из (VI, 58), получим
Ч 71

(S *  -  SP)T =  R $ (1 -  г) d In л +  Лт J  ( ! ^ - ) р d !п я

или, в соответствии с (VI, 78)
о

(S *  -  SP)T *= R  ̂ (1 — г) d In п — И ~  Н° (VI. 79)

Значение первого члена правой части этого уравнения определяют по рис 39, 
а второго члена — по рис. 41 и 42. Величины ( S j  — ^р)т пРеДставлены на 
рис, 43 [В26].

Т е п л о е м к о с т ь

Перепишем уравнение (VI, 63) в виде

(СР — Ср)г — Т кр
dn

Для нахождения величины (д2У/дт2) Р выразим в (VI, 58) зна
чения Р и Т через я и т. Тогда после дифференцирования получим
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поэтому

(С р -с ;)г = - т  5 4 - [ ( ® р + 2Ш р] ^  <v , ' 8°)
о

Величина, стоящая под интегралом, может быть определена 
графическим дифференцированием по рис. 39.

Ввиду того что построение графика СР — Ср =  <р(л, т) связано 
с двукратным дифференцированием, ошибка при вычислении СР 
гораздо больше, чем при вычислении Я, и может достичь несколь
ких десятков процентов [особенно в критической области (я, т->-1)]. 
Однако опытные данные о СР =  у(Р)  крайне малочисленны, а со
поставление значений, вычисленных на основании обработки экс
периментальных данных по сжимаемости газов (см. предыдущий 
раздел), не может подтвердить расчет, так как эти значения также 
недостаточно надежны. Поэтому автор построил график Ср— С р =  
=  ф(я, т) (рис. 44) воспользовавшись главным образом зависи
мостью Я =  ф(Я, Т) для различных газов.

Д р о с с е л ь н ы й  э ффе к т

Из (VI, 39) и (VI, 34) следует, что
д In у 
~~дТ~

Н °-Н  
R T 2

Н °-Н  
ИЛИ  ~— Rx д 1п у 

дх
Так как

Д” - Я  =  (С°Р) срЛГ 
ТО

Н ° - Н  =  RT  dlny 
(Ср)ср (Ся)ср д 1п х

где ( C j )  — теплоемкость между начальной и конечной температурой газа при
его дросселировании; №  — изменение температуры при дросселировании газа к 
столь низкому давлению, что Н Ф  ф(Я).

Практически обе эти величины могут быть взяты при Р  =  1. 
Переписав последнее уравнение в виде

дг =

получим

RTl т д In у RTf д 1п у,
(V I ,81)

( О р ат1 (Ср)срЛ ,р дх1

д г = -
RT\О \ •ч г н>

(VI, 82)
*ср К1> Т, — Т,

В этом уравнении значения у( и у "  относятся к исходному да
влению и значениям i[ и т", столь близким к начальной темпе
ратуре Т 1 (одно — для Т <  Ть другое — для Т > Т \ ) ,  что можно 
считать справедливым допущение d In у/дт =  Д In у/Дт, положен
ное в основу вывода (VI, 82) из (VI, 81).
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Уравнение (V I,81) достаточно точно, если считать при Pi газ 
идеальным. Если же Pi очень велико, то уравнение следует видо
изменить.

Для грубо ориентировочных расчетов можно воспользоваться 
и приведенной кривой инверсии, которую можно построить по урав
нению, получаемому сочетанием уравнения (V I,50), записанного 
в приведенных единицах, с уравнением состояния [например, 
(VI, 19)], также выраженным в приведенных единицах.

Пример 16. В результате экспериментального изучения дросселирования воз
духа в одном из опытов были получены следующие результаты: начальная тем
пература 3,2 °С и соответствующее ему давление 185,3 атм; конечное давление 
равно 1,2 атм. Рассчитать с помощью (VI, 82) интегральный дроссельный эф
фект.

Решение. Я1 =  4,95 и т 1 =  2,09. Беря небольшой температурный интервал 
(т (  =  2,2 и т" =  2,0), по рис. 41 находим у[ =  0,99 и Yi^=  0«94. Отсюда в со
ответствии с (VI, 82)

1,987.276,42 2,303 lg 0,99/0,94 
6,95-132,3 * 2,2 - 2 ,0

42,8

Экспериментальное значение равно 39,6.

2. Жидкости

Определение свойств чистых жидкостей (расширение, сжимаемость, влияние 
давления на энтальпию и энтропию, влияние давления на теплоемкость и т. д.) 
на основании температуры кипения, критических температуры и давления и плот
ности жидкости при какой-либо одной температуре может быть осуществлено 
следующим методом (Хоуген и Ватсон).

З а в и с и мо с т ь  P — V — T

В то время как коэффициент сжимаемости г при одинаковых значениях я  и 
т для всех газов примерно одинаков, для жидкостей аналогичный коэффициент о, 
определяемый из уравнения

Р М  пР крЛ4 я  Р кр М  Р  кр М

Р =  " Ш : г « т Г 1ф =  1& F  Т ^ г =  “  (VI,83)

колеблется для различных веществ до 20%. Поэтому уравнение (VI, 83) ока
зывается грубым приближением.

Если известна плотность жидкости р хотя бы при одной температуре и за
висимость со =  <р(я, т) для какого-либо вещества, то лучше пользоваться полу
чаемым из (VI, 83) соотношением

p/Pi =  co/(0! (VI, 84)в котором индекс 1 означает исходное состояние (льТ]). На рис. 45 приведены 
значения © (график построен по изопентану и пропану). В среднем погрешность 
не превышает 5%.
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Энтальпия
Скомбинируем (VI, 84) и (IV, 23), предварительно записав их в приведенных 

параметрах. Тогда получим

__1_ /  дИ \  J  /  (?р~] \  _  о); Г J ___ г да)-1 \  I
Ркр V дя J t ^  р ~ Т V дт J p ^  Pi L cd Ч dT ) p i

или после интегрирования в пределах от л до л =  1

(Ч Р -  н ) т - l i i + £  (It) J < V1- 85>
я

Рис. 45. Зависимость сжимаемости жидкости от приведенных температуры
и давления.

(См. пример 17.)

Определив значения (да>/дт)р по рис. 45, можем осуществить интегрирова
ние. Результаты интегрирования представлены на рис. 46. с по мощью которого 
можно определить влияние давления на энтальпию жидкости.Энтропия

Изменение 5  с изменением Р выражается уравнением

S г ( й " (VI, 86)
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Рис. 46. Зависимость энтальпии жидкости от приведенных давления и
температуры.



которое выводится сочетанием уравнений (IV, 19) и (VI, 84) с последующим ин
тегрированием полученного уравнения от п до я =  1.

Рис. 47. Зависимость энтропии жидкости от приведенных давления и
температуры.

На рис. 47 приведены результаты расчета по этому уравнению.

Т е п л о е м к о с т ь

Влияние Р на С р определяется следующим путем. Обозначая левую часть 
(VI, 85) через Чг, дифференцированием (при Р =  const) получаем

или

Л<р<01
Г^ - Л  _(ЦЩЛ 1
1Л  дТ )р  \  дТ ) р ] т -  Г кр V. да )

(VI, 87)

181



Результаты, отвечающие этому уравнению, представлены на рис. 48.
С помощью уравнений (VI, 85), (VI, 86) и (VI, 87) или соответствующих им 

графиков можно вычислить изменение величин, пропорциональных соответ
ственно И, S и С Р, при переходе от ЯКр(л =  I) к различным значениям я (в 
пределах от я =  0 до я =  5).

Возможность передать приближенными универсальными уравнениями зави
симость ряда свойств жидкости от температуры на одном примере иллюстри-

Рис. 48. Зависимость теплоемкости жидкости от приведенных давления
и температуры.

руется рис. 49, на котором дан коэффициент сжимаемости жидкости, отне
сенной к коэффициенту сжимаемости в точке плавления, как функция 
(Т — Тпл)/(ТНр — Гпл).

Пример 17. Плотность воды при / =  150 и Р =  50 кг/см2 равна 0,9194 г/мл. 
Найти: 1) критический объем и 2) объем при / =  300 и Р =  250 кг/см2.

Решение.

1. Ti — 0,654 и Я1 50 : 1,033 
218,5 0,222
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По рис. 45 й>! =  0,120, поэтому

и

Pi
й)!

0,9)94
0,120

рКр — 7,66 « 0,044 =  0,3371 г/мл

откуда
ККр =  2,97 мл/г

что отличается от табличной величины ГГ89] на 4%.
2. Tl =  0,885 и я\ =  1,11; по рис. 4 5 'п =  0,0955, Поэтому р = 

=  0,732 или V =  1,367 мл/г, что отличается от табличной 
на 0,7%.

=  7,66 0,0955 =  
величины [Г89]



Г л а в а  VII

О Д Н О К О М П О Н ЕН ТН Ы Е Г Е Т Е Р О Г Е Н Н Ы Е  С ИСТЕМ Ы

§ 1. ВЗАИМОСВЯЗЬ МЕЖДУ ТЕМПЕРАТУРОЙ И ДАВЛЕНИЕМ 
ПРИ СОСУЩЕСТВОВАНИИ ФАЗ

1. Уравнение Клапейрона — Клаузиуса

В силу постоянства состава в однокомпонентной системе хими
ческий потенциал тождествен с мольным термодинамическим по
тенциалом. Поэтому при постоянных Р  и Т условием равновесия 
является равенство мольных энергий Гиббса сосуществующих фаз.

Допустим, что в двухфазной равновесной системе происходит 
изотермическое изменение давления; в соответствии с уравнением 
(V, 25) это вызовет изменение энергии Гиббса в первой фазе на 
V'dP, во второй фазе — на V"dP*. Так как V' ф  V", то и dG' Ф  
ф  dG", т. е. равновесие нарушается. Изобарное изменение темпе
ратуры также приводит к нарушению равновесия, ибо в этом слу
чае согласно (V, 24) dG' =  — S'dT и dG" =  — S"dT, но S' Ф  S". 
Например, если в равновесной системе жидкость — пар изотерми
чески увеличить давление, то пар сконденсируется (УГ> У Ж и 
dGm <  dGr)**\ если же осуществить изобарное нагревание, то жид
кость испарится [Sr >  и dGr <  dGm (см. также гл. V, пример 5, 
с. 125)]. Одновременное изменение обоих параметров дает возмож
ность поддерживать равновесие, т. е. все время оставаться на кри
вой Р  — Т, отвечающей сосуществованию обеих фаз (рис. 50 Б 
и 51).

Таким образом, для перехода из данного равновесного состоя
ния в другое необходимо одновременно изменить и Я и Г. Это 
отвечает правилу фаз, так как согласно уравнению (V, 48) двух
фазная однокомпонентная система обладает одной степенью сво
боды: указывая, например, температуру кипящей жидкости, мы 
фиксируем давление ее насыщенного пара и все его свойства.

Следовательно, условие равновесия выразится уравнением
V' dP -  5' dT =  V" dP -  S"dT

ИЛИ

(dPfdT)paw =  (S" -  S')I(V" -  V')
где индекс «равн» (в дальнейшем отбрасываемый) показывает, что производная 
выражает зависимость Р от Г на кривой с о с у щ е с т в о в а н и я  двух фаз.

* Будем относить индекс ' к фазе, устойчивой при низкой температуре.
* *  Индекс «г» здесь и далее обозначает насыщенный пар, т. е. находя

щийся в равновесии с жидкой (или кристаллической) фазой.

184



Это уравнение может быть получено и непосредственно из 
(VI, 18), так как индекс V в правой части можно опустить (давле
ние насыщенного пара в соответствии с правилом фаз не зависит 
от объема), а производную (dS/dV)т заменить отношением AS/AV 
(в рассматриваемой системе единственным мыслимым процессом 
является увеличение массы одной фазы за счет массы другой).

в

Ряс. SO. Схема пространственной фазовой диаграммы (А) и ее 
проекций на плоскости Р — Т (£), V — Т (В) и Р  — V (Г).

При Ру Т — const переход вещества из одной фазы в другую, 
равновесную ей, обратим. Поэтому в соответствии с уравнением 
(V,22) зависимость Я =  ф(Г) принимает вид

дР Н" -т Н ' АН 
~3? Т { V — V') “  Т AV (VII, 1)

где Т и Р — параметры равновесного фазового превращения; АН — мольная теп* 
лота фазового превращения (плавления, парообразования, сублимации и соот
ветствующих обратных процессов, а также переходов из одной кристаллической 
модификации в другую); AV — мольное изменение объема при данном превра
щении.

Когда значения выражены в принятых нами единицах Р, Т и 
А#, при расчетах по найденному уравнению в числитель его пра
вой части следует подставлять коэффициент 41,293 (1 кал == 
=  41,293 атм*мл).

Хотя АН является характеристикой необратимого процесса, ее 
употребление в уравнении обратимого процесса естественно, так

185



как AG =  0 и в соответствии с (V, 22) TAS =  А//. Этим обосновы
вается замена AS на А#/7\ используемая при выводе (VII, 1).

Соотношение (VII, 1) называют уравнением Клапейрона — 
Клаузиуса *. Оно является уравнением кривых Р =  ф (Г ) соответ
ствующих двухфазных равновесий. Уравнение (VII, 1) определяет 
также положение точки пересечения этих кривых (см. рис. 51), ко
торая отвечает равновесию трех фаз, т. е. тройной точке. Очевидно, 
только в ней равенство Д //С>бл =  АНил +  АЯпар является абсо
лютно точным.

Сравнение величин, входящих в правую часть (VII, 1), показы
вает, что угловые коэффициенты для кривых парообразования и 
сублимации (несколько больший для второй кривой) близки. Так 
как AV при плавлении (и полиморфных превращениях) незначи

тельно, то угловой коэффи
циент очень велик (кривая поч
ти вертикальна); при этом на
клон кривых можно считать 
постоянным, хотя в очень боль
шом интервале давлений изме
нение наклона может стать 
значительным (см. рис. 51).

Во всех указанных случаях 
(дР/дТ) >  0. Исключение со
ставляют лишь Р — Т-кривые 
процессов плавления льда, вис
мута, галлия и некоторых сор
тов чугуна; они имеют отрица
тельный угловой коэффициент. 
Этим объясняется, в частно
сти, одна из аномалий воды, 
имеющая огромное практиче
ское значение: понижение тем
пературы плавления льда сро
стом давления. Эта аномалия

Рис. 5 1. Фазовая диаграмма для дву
окиси углерода.

в соответствии с принципом 
смещения равновесия обусловлена сжатием при плавлении. Она
наблюдается лишь до ~2200 атм; выше этого давления AV ме
няет знак, ибо лед переходит в модификацию более плотную, чем 
вода ** . Исследования Бриджмена и Таммана показали, что лед 
существует в нескольких формах (см. рис. 52).

Отмеченная аномалия при очень высоких давлениях характерна 
для полиморфных превращений многих веществ.

Определение теплоты фазового перехода во многих случаях 
представляет большие трудности, вследствие чего предпочитают

* В уравнении, введенном Клапейроном (1834 г.), фигурировала неизвест
ная функция температуры; в окончательном виде уравнение (VII, I) дали 
Клаузиус (1850 г.) и Томсон (1850 г.).

* *  На этой аномалии, в частности, основан опыт по режеляции льда.



найти опытным путем зависимость Я — ф(7), а затем рассчитать 
дЯ по (VII, 1). С помощью последнего можно вычислить также
объем пара, когда из-за сильной 
его разреженности эксперимен
тальное определение делается 
неточным. Наконец, уравнение 
(VII, 1) позволяет найти зависи
мости Я  =  ф ( Р )  и Т =  ф ( Р ) .

Пример L  Зависимость темпера
туры плавления а-нафтола от давления 
выражается уравнением /Пл = 9 0 ,0  +  
+  248 • 10-“ • Р — 65 • 10-е • Р2. Найти:

1) изменение /пл с изменением да
вления (при изменении Р на 1 атм) в 
точке плавления при Р =  100;

2) ?ал при Р — 100;
3) изменение V при плавлении, ес

ли Р =  100 и АНа л =  39,0 кал/г.
Решение. По приведенному уравне

нию вычисляем:
1. (dtnn/dP) р-юо =  0,02467; Рис. 52. Пространственная фазовая
2. ( /„л)р _ ,„0 =  98,47; диаграмма для воды.
3. подставляя эти величины в (VII, 1), получаем 1 :0,02467 =  39,0 • 144,2 • 

. 41,29 : 371,7 ■ AV, откуда AV =  1,541.

2. Приближенные соотношения
Уравнение (VII, 1), будучи абсолютно точным, не имеет широ

кого применения, так как содержит четыре зависимости [Я =  
=  Ф(Г), ДЯ =  ф(Г), V' =  ф(Т) и V" =  ф(7')] и для расчета одной 
из них необходимо знать остальные три. Однако для областей не
высоких давлений пара это уравнение можно упростить.

Если пренебречь объемом конденсированной фазы и предполо
жить, что для насыщенного пара справедливо уравнение Менде
леева— Клапейрона, то из (V II,!) получим

дР А Н*Р a In Р АН d in  Р АН
дТ RT2 дТ RT* д Т ~ 1 R

(VII, 2)

Уравнение (VII, 2) по смыслу сделанных допущений может при
меняться только для расчетов процессов парообразования (конден
сации) и сублимации (десублимацин).

В дальнейшем сосредоточим внимание главным образом на 
равновесии жидкость — пар, чаще всего встречающемся на прак
тике; сублимация же, как правило, происходит при очень низких 
давлениях, исключения составляют немногие вещества, например 
углерод, для которого в тройной точке Р ж  100 и Т ж  4000.

В узком температурном интервале производная дР/дТ 
в (VII, 1) и (VII, 2) может быть заменена отношением ДЯ/Д7\ что 
значительно упрощает вычисления.
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На рис. 53, на котором в трех различных масштабах представ
лена зависимость давления насыщенного водяного пара от темпе
ратуры, видно, как сужение температурного интервала уменьшает 
кривизну линий; наклон кривой 3, отвечающей весьма узкому 
интервалу температур, практически постоянен.

Если же интервал велик, то величина дР1дТ может быть най
дена графическим дифференцированием (см. рис. 53). Определе
ние дР/дТ по графику дает возможность найти по уравнению 
(V II,2) А//ПаР или Д #субл при данной температуре (давлении).

Рис. 53. Зависимость давления насыщенного водяного пара от темпера
туры.

(См. пример 2.)

Если допустить в первом приближении постоянство 
А//пар(АЯСубл), то интегрирование (VII, 2) дает

‘в р =  -  + consl >‘л" '8 р =  А-  7 + fra J  < VII> 3)

Уравнение (V II,3) позволяет оценить порядок величины дав
ления пара практически при любой температуре, так как график 
в координатах lg P  =  <p(7’' 1) дает прямую линию в широком ин
тервале температур* (рис. 54). Отсюда следует, что, несмотря на 
уменьшение АЯпар с увеличением Г (см. рис. 62, с. 210), давление

*  Только вблизи критической точки экспериментальные точки начинают не
сколько отклоняться от прямой книзу. Однако при малых размерах чертежа 
совпадение точек с прямой может оказаться обманчивым, так как на оси орди
нат нанесен л о г а р и ф м и ч е с к и й  масштаб. Действительно, разность, на
пример, в 1 мм при масштабе 1 см =  0,2 единицы lg Р отвечает ошибке в зна
чении давления пара в 4,5%.
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пара можно экстраполировать по указанному графику, а также 
(что то же) вычислить по (VII, 3) или уравнению

Поэтому для точного вычисления АНплр ни график, ни уравнения 
(VII, 3) и (VII, 4) в о б щ е м  с л у ч а е  непригодны. Иными сло
вами, нельзя точно указать, к какой температуре относится най
денная по уравнениям или из наклона нрямой lg P  =  <p(71_I) 
(рис. 54) величина Д Я пар. Прямизна линии и тем самым кажу
щееся постоянство Д//пар являются следствием фактического ее 
уменьшения, ибо убыль Д Я пар с ростом температуры и отсутствие 
величины, характеризующей отклонение поведения пара от пове
дения идеального газа, примерно компенсируют пренебрежение 
объемом жидкой фазы (так как при высоких температурах кипе
ния давление пара мало отличается от его фугитивности, по-види
мому, основное значение имеет убыль Д Я пар). При температурах, 
далеких от критической, числитель и знаменатель (VII, 2) оказы
ваются примерно одинаково преувеличенными, вследствие чего 
неверные по существу допущения не сказываются на левой части 
этого уравнения. Поэтому величину ДА/пар, входящую в уравнения 
(VII, 2 — 4 ), можно считать практически равной (Д # ПаР)н. т. к — 
теплота парообразования в нормальной точке кипения (н.т. к.). 
Указанные на рис. 54 значения Д Я пар, вычисленные по углу на
клона изображенных прямых, близки к (ДЯпар) п. т. к- Однако в 
силу допущений, сделанных при выводе (VII, 4 ), вычисленные по 
этому уравнению значения АНпар даже при Р ^  I несколько пре
вышают калориметрически найденные значения.

Для более точной передачи зависимости Р =ср(7) в широком 
температурном интервале вместо (VII, 3) применяют уравнения 
вида:

Последние получают из (VII, 2), выражая ДЯпар как функции тем
пературы, а фактически учитывая погрешности, связанные с пере
ходом от (VII, 1) к (VII, 2) и (VII, 3). Результат тем точнее, чем 
больше членов в уравнении (VII, 5). Чаще всего ограничиваются 
тремя членами; уравнение

дает рассматриваемую зависимость вплоть до Т1ф с ошибкой, в 
большинстве случаев не превышающей 3%, хотя линейного умень
шения ДЯпар с Т вплоть до 7кр не наблюдается (см. рис. 62, 
с. 210) и оно является лишь ф о р м а л ь н о й  основой трехчленного 
уравнения (О Р — 7-зависимости см. также с. 417 сл. и 500).

В заключение приведем эмпирическое уравнение Антуана

(VII, 4)

Ig Р =  — А(Т +  В lg Т +  СТ +  . . .  +  const (VII, 5)

lg/>=-----AjT +  B \ g T  +  C

\g P =  A - B l { C + t ) (VII, 6)
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которое удобно не только для вычисления Р = ф (Г ) , дР/дТ, но и 
Т = ф (Р ) и дТ/дР. Для достижения максимальной точности всю 
область сосуществования жидкости и пара целесообразно разбить 
на два-три интервала и для каждого из них составить уравнение 
(VII, 6).

Обзор методов расчета давления насыщенного пара различных 
неорганических и органических веществ приведен в книге [Б32].

Пример 2. С помощью рис. 53 найти:
1) ДЯаар ДЛЯ ВОДЫ При Р =  1 Н При Р, ОТВвЧаЮЩеМ /кип =  160;
2) изменение температуры кипения воды с давлением при / =  100 (в граду

сах на 1 мм рт. ст.).
Решение. 1. Проведя на указанном чертеже касательную к кривой 2, в соот

ветствии с (V II,2) получим при Р =  1 и Т — 373,2

дР 3,7-100 ДЯпар-760 
~ д Т ~  i 3 j~ ~ e  1,987-373,22

откуда АН пар =  9790 или 543,8 кал/г.
Из наклона касательной к кривой / (в точке, где t =  160 и Р =  4700 мм 

рт. ст.) аналогично находим

ЛЯпар =  1.987.433,22.6,8 ̂ - 1 2 2 1 ^ = 8 9 9 2  или 499,1 кал/г

Найденные результаты отличаются от экспериментальных [Г89] соответ
ственно на 0,9 и 0,4%.

2. Пользуясь линией 3 (так как она проведена в надлежащем масштабе), 
определяем

дТ АТ 
дР ** АР

Ю О .5-99,5 
774 -  746,5 0,0364 К/мм рт. с.т.

Пример 3. Пользуясь методом средних значений (см. с. 63), найти (VII, 3) 
для трихлорэтилена, если изучение зависимости Р пара от t дало следующие 
результаты;

t ......................................... 25,0 30,0 38,2 44,15 51,00 65,0 77,0 87,15
Р, мм рт. ст..................... 73 92 139 177 234 395 564 760

Решение. Пересчитывая указанные данные, в соответствии с уравнением 
(VII, 3), в Ig P  и Т~\ получаем:

Г - 1-10е ............................. 3353 3298 3211 3152 3085 2957 2855 2775
Ig P  (мм рт. ст . ) . . . .  1,8633 1,9638 2,1430 2,2480 2,3692 2,5966 2,7513 2,8808

Суммируя эти значения по четыре, получим 8,2181 =  4А +  0,013014В и 
10,5979 =  4А +  0,011672В, откуда А =  7,8238 и В =  —1773.

Следовательно, искомое уравнение имеет вид lgP(MM ) =  —1773/7* +  7,8238. 
Средняя ошибка расчета по найденному уравнению равна 3,6%, что указы

вает на недостаточную надежность опытных данных, положенных в основу вы
числений.

Пример 4. Связь Р с t для жидкого аргона было предложено выражать за
висимостью (VII, 5) следующего вида

lg Р (мм. рт. ст.) =  — 339,3/7 +  1,75 Ig Г -  0,0067377 +  3,9506

Найти АНоар аргона при Т — 87,5.
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Решение. Дифференцируя уравнение IgP — ф(Г) по Т, в соответствии с 
(VII, 2) получим:

д lg Р  339,3 1,/5 ДЯпар
дТ " ”  Т2 +  2.303Г ° '006737 =  1,576Г 2’

или
д /у пар = :  1552,3 +  3 ,477Г -  О.ОЗОвгТ'2 

откуда (ДЯпаР)|7.в =  1620.
Приближенное значение, найденное из графика (см. рис. 54, с, 189), отли

чается на 1,85%.

§ 2. МЕТОДЫ СРАВНИТЕЛЬНОГО РАСЧЕТА ЗАВИСИМОСТИ ДАВЛЕНИЯ 
НАСЫЩЕННОГО ПАРА ОТ ТЕМПЕРАТУРЫ

Давление пара различных веществ при одинаковой температуре 
значительно отличается друг от друга, но все кривые Р = ф ( 7 ' )  
имеют одинаковый характер. Поэтому если при определенном ме
тоде построения для одного вещества получается прямая линия, 
то и другие вещества обычно дают примерно прямолинейную 
Р — Г-зависимость. На этом и основаны методы сравнительного 
расчета, в которых давление пара данного вещества сопостав
ляется с давлением пара избранного для сравнения (стандартного) 
вещества. Хотя методы расчета, непосредственно дающие абсо
лютное значение Р, и точнее, они требуют большой затраты вре
мени для того, чтобы найти значения коэффициентов расчетного 
уравнения [типа (VII, 5)] и определить по нему Р =<р(Т) и тем 
более Т = ф ( Р ) .  Методы сравнительного расчета позволяют найти 
значения Р с точностью, достаточной для практических целей, с 
помощью минимального числа исходных данных. Надежность ре
зультатов возрастает, если в качестве стандартного выбрано ве
щество, подобное данному, и если для него зависимость Р =  ф(Г) 
известна с большой точностью и в широком интервале температур.

Ниже изложены некоторые методы сравнительного расчета 
взаимосвязи между температурой и давлением на кривой кипения. 
Все они (кроме первого) являются частными примерами прибли
женного линейного соотношения вида

Х 2 ~  Л Х { +  5

служащего примером четвертого метода сравнительного расчета 
[Б31]; в нем в обычных или функциональных шкалах сопостав
ляются температуры кипения (или давления насыщенного пара) 
двух веществ (вещество 1 стандартное).

1. Метод выпрямления
На ось ординат наносят логарифмическую шкалу давлений, 

затем слева направо вверх проводят под произвольным углом 
прямую, которая должна служить для выражения зависимости Р 
пара от Т избранного стандартного вещества. В качестве послед-
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него обычно выбирают воду (для очень высоких температур — 
ртуть и для низких — низкокипящий углеводород).

По зависимости Р =  ф(7') для стандартного вещества строится 
шкала температур. Если затем нанести на график зависимость 
Р  =  ф(Т) для других веществ, то, как видно из рис. 55 (вкл. 
в конце книги), получаются прямые линии.

Для веществ одной группы (углеводороды, спирты, металлы 
и т. д.) прямые сходятся примерно в одной точке (рис. 56— вкл. 
в конце книги), что дает возможность построить прямую для ка
кого-либо вещества данного гомологического ряда по одному опыт
ному значению. При этом график следует строить по одному из 
«средних» гомологов; тогда для «крайних», т. е. для очень высоко- 
и низкокипящих, гомологов возрастающее искривление прямых на 
концах (выпуклость к линии стандартного вещества) будет срав
нительно невелико.

Пример 5. Давления пара HI (ж) при 0°С и при 50 °С равны соответственно 
3,70 и 13,9 атм. Определить /н. т. к и Р при / =  30 и 1 0 0 .

Решение. Наложив на график Р  — <р(0 (см. рис. 55) кальку и соединив ука
занные точки, получаем соответственно: /н. т. к =  —37 и Р  =  8,7 и 35 вместо 
соответственно —35,5; 8,65 и 37,0 ([Г5], 5,385).

2. Метод сравнения температур кипения данного 
и стандартного веществ 

при равных давлениях паров
Записав (VII, 2) для двух веществ и разделив одно уравнение 

на другое, при условии постоянства отношения

после интегрирования находим

Тг =  .(AffnaP) ilTL Г, +  const =  ATi +  В (при P2 =  Pi) (VII, 7)
(Л^пар)г/^2

где А и В — индивидуальные постоянные.

Нанося на одну из осей tu а на другую ось t2, получим при 
Р2 =  Р{ в соответствии с (VII, 7) прямую линию. Каждая из пря
мых связывает температуры, при которых данное и стандартное 
(1) вещество имеют одинаковое давление пара (рис. 57). Для 
пользования полученным таким образом графиком надо иметь 
таблицу или график давления пара стандартного вещества (в це
лях удобства эти данные приведены на том же чертеже).

Пример 6. Построить график * =  ф(*н,о) ПРИ ,̂ =  >̂н1о для мегиланилина 
и определить давление насыщенного пара при / =  140 и температуру кипения 
при Р  =  7,6 мм рт. ст., если метиланилин имеет /п.т.н =  195̂ 7 и при / =  100  
обладает давлением пара в 31,5 мм рт. ст.
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Решение. При давлениях в 760 и 31,5 мм рт. ст. температуры кипения воды 
соответственно равны 100 и 29,8 °С ([Г5], 5,364). По двум точкам в координатах 
/ =  <р (*н,о) (ПРИ р ~  Р Н2о )  СТР0ИМ прямую линию, по которой находим, что при
* =  140 / Н а 0  =  59,5 н PHjo = s /> =  1 4 6  мм Рт- ст* ([Г5], 5' 364)- ПРИ р =  7 »6  мм

рт. ст. t — 7 (там же) и по гра
фику t =  6 8 .

Решение примера с помощью 
рис. 57 позволяет обойтись без 
справочника.

Найденные значения близки к 
опытным данным*. 147,6 мм рт. ст. 
и 70 °С ([Г5], 5, 379). Поставлен
ную задачу можно решить и ана
литически — по уравнению (VII, 7),

3. Метод сравнения давления 
паров различных веществ 
при равных температурах 

кипения

Записав (VII, 2) для двух 
веществ и разделив одно 
уравнение на другое, при ус
ловии постоянства отноше
ния (Д//пар) 2/ (ДЯПар) I ПОСЛе 
интегрирования получим
In Р2 ~
~[(Д 77пар)г/(^^пар)[] In Pi -f- const 

ИЛИ

lg/>2 =  A \ g P i  +  B (при t7 =  ti) 
(VII,8 )

где А и В — индивидуальные по
стоянные.

Найденному уравнению 
отвечает линейная зави
симость lg Р2 =  <p(lg^i) 
(рис. 58). Необходимые для 
расчетов температуры кипе
ния стандартного вещества 
в целях удобства показаны 
на том же чертеже. Этот ме
тод был предложен В. А. Ки

реевым (1931 г.), а позднее Отмером (1940 г.); он предпочтитель
нее предыдущего, так как является более строгим по выводу, чаще 
более точным и позволяет определить (ДЯПар) 2 данного вещества 
простым умножением угла наклона прямой на (ДЯпар),. Однако 
этот способ, как и предыдущий, точен лишь при температурах, да
леких от критической: при высоких температурах отношение

Рис. 57. Взаимосвязь между температура
ми кипения воды и некоторых жидкостей.
График по уравнению (VII, 7). (См. пример 6.)
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(Д//Пар)2/(Д//аар) 1 | HJIH соответственно .2 Z2 I стремится
L (A"nap)ir 1 J

к нулю или к бесконечности.
Метод Киреева может быть применим и для других целей, в 

частности для расчета давления пара над раствором. Для этого 
можно воспользоваться графиком, на котором на оси абсцисс от
ложено давление пара стандартного вещества (например, воды), 
а на оси ординат — давление паров над раствором. Прямые линии 
будут представлять растворы различных концентраций.

Пример 7. Зависимость ДЯпар воды от / определяется следующими дан
ными:

t .......................... 20 40 60 80 100
ДЯпар..................  Ю550 10350 10 140 9 925 9700

Вычислить с помощью (VII, 8 ) ДЯПЯр этилового спирта в интервале 
0^100°С (через каждые 20). Необходимые для решения данные взять из спра
вочника. Результаты сравнить с опытными данными ([Гб], 7, 331).

Решение. Наложив на рис. 58 кальку, на основании зависимости ^Н2о~" Ф(П 
[Г5], 5, 371) строим прямую I g PCiHj0H =  <p(lg PHj0), наклон которой относи
тельно наклона прямой для воды равен 0,97. Умножая ( Д / / ^ ) ^  на эту вели
чину, получим значения (Д#пар)с2н4он* ксторые наряду с экспериментальными 
данными приведены ниже:

t .......................... 2 0 40 60 80 1 0 0

(Д#пар)с2Н5ОН 
вычисленные . 10 230 10 040 9 840 9 630 9410
опытные . . . . 1 0 0 1 0 9910 9 680 9 350 9 080

Отклонения вычисленных результатов от экспериментальных находятся в 
пределах погрешности наблюдений (средняя ошибка 2 ,1 %).

4. Метод сравнения давления паров различных веществ 
при равных приведенных температурах кипения

Чем больше различие критических температур сравниваемых веществ (т. е. 
чем больше эти вещества отличаются по составу, строению и летучести), тем 
при более низкой температуре становится непригодным уравнение (VI 1,8).

Можно, однако, сопоставлять давление паров не при равных температурах, 
а при равных приведенных температурах, т. е. расчет производить по уравнению

или

(Д^парЬ/(Гкр)
2 =  (ЛЯлар),/(7-кр) 

lg P , =  A IgP, + в

2
-  In Pi -f const 

(при т, =  т2) (VII, 9)
где 4 и В — индивидуальные константы. При этом получаются сравнительно точ
ные результаты вплоть до критической температуры. На рис. 59 представлен 
график, составленный по уравнению (VII,9). В качестве стандартного вещества 
выбрана вода.

Пример 8. Найти давление насыщенного пара аммиака при t =  31. Для ре
шения задачи воспользоваться табл. 10 (с. 202), зависимостью /’наСГ^Ф^Н (Г5|, 
5,390) и значением (^ н ,)^ _ зо  “  I»18*

106



Решение. Строям график в координатах lg Рын3 “  Ф Об (ПРИ TNHj в
=  tHj0)* на который наносим две точки: 1) т =  (— 30 273,2)/405,5 =  0,60 и

и 2) т = 1  и / 5 =  />кР =  Ш,3 (см. рис. 59). Соединяя эти точки

Рис. 59. Взаимосвязь между давлением насыщенного пара воды и
некоторых жидкостей.

График по уравнению (VII, 9). (См. пример 8.)

прямой, находим интерполяцией, что давление при т =  (31 +  273,2)/405,5 равно 
11,8 атм; это значение практически совпадает с опытным (11,858) ( [Г5|, 5, 391).

§ 3. КРИТИЧЕСКОЕ СОСТОЯНИЕ

По мере перемещения по кривой равновесия жидкость — пар 
в область высоких температур и давлений различие в свойствах 
сосуществующих фаз уменьшается и в критической точке оно про
падает.
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На существование такой температуры, при которой различие 
между жидкостью и паром исчезает, было указано Д. И. Менде
леевым (1860 г.).

В критической точке (точка К на рис. 50, с. 185) кривая 
Р =  (р(Г) обрывается. Это обстоятельство подтверждается анали
зом (VII, 1); подстановка в него значений Т =  Гкр, Нг =  Я ж и 
Vг =  Vm обращает правую его часть в неопределенность, что и 
означает обрыв кривой.

В отличие от любой другой точки на кривой равновесия жид
кость— пар в критической точке в с е  термодинамические свой
ства сосуществующих фаз становятся тождественными; так как в 
этой точке на систему наложено дополнительное ограничение — 
тождественность свойств жидкости и пара, в ней число степеней 
свободы f =  0.

Иногда говорят, что область слева от изотермы T = T KV> (рис. 51,
с. 186) соответствует парообразному состоянию, а справа от нее — 
газообразному. Однако в таком делении нет настоятельной необ
ходимости и вряд ли оно целесообразно. По существу термины 
«пар» и «газ» можно считать синонимами. Пар, в отличие от газа, 
конденсируется при изотермическом сжатии, но это вовсе не озна
чает, что между их свойствами существует коренное различие. 
Такое искусственное разграничение не по свойствам системы, а по 
ее поведению в определенных условиях имеет еще один недоста
ток. Поясним его на примере. Вряд ли целесообразно двуокись 
углерода при Т <  (Ткр)СОа называть углекислым паром, а перегре
тый выше (TKp)Hj0 водяной пар — водяным газом. Термин перегре
тый пар, относящийся к области под кривой Р ==ф (7 ’), не может 
вызвать подобных недоразумений, так как он свидетельствует 
о возможности конденсации пара путем изобарного охлаждения.

Наличие такой температуры, выше которой ни при каком дав
лении не происходит разделения на жидкую и газообразную фазы,
т. е. становится невозможным их сосуществование, закономерно, 
так как жидкость и пар при температурах, близких к критической, 
отличаются друг от друга лишь большей или меньшей степенью 
взаимодействия частиц. Поэтому можно осуществить непрерывный 
переход жидкости в пар и пара в жидкость. Для этого следует 
так подобрать значения Р и Т, чтобы обойти критическую точку, 
т. е. гомогенно перейти от пара к жидкости. Это показано на рис. 50 
(с. 185) и 60 (процесс abed). При изменении состояния жидкости 
по пути, огибающему кривую равновесия, которая заключает го
могенную область АКБ, система все время будет однородной, и 
нельзя будет указать момент перехода от пара (белое ноле) к 
жидкости (черное поле).

В отличие от жидкой, кристаллическая фаза может сосуще
ствовать с газообразной при высоких температурах (как и ниже 
тройной точки). Однако переход газа в кристалл при Т >  Т1<р осу
ществим только при очень больших давлениях (см. рис. 51, с. 186),
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так как температурный интервал между тройной и критической 
точками велик, а кривая плавления имеет ничтожно малый на
клон. Поэтому, если переход пара в кристаллическое состояние 
происходит при Т >  Гкр, то может образоваться модификация

Рис. 60. Гетерогенный (а — У — с' — d) и гомогенный (а — Ь — с — d) 
переходы от пара к жидкости.

(См. рис. 50 г.)

кристаллического вещества, которая отличается от модификации, 
устойчивой при температуре ниже температуры в тройной точке. 
Следует учесть также еще одно обстоятельство: очень сильное воз
растание вязкости может привести к такому замедлению процес
сов, вызывающих кристаллизацию, что отвердевание при равно
весном давлении не наступит.

199



Критичес кие  п а р а ме т р ы

Координаты критической точки определяются уравнениями

(dPfdV)T = 0  (VII, 10)
КР

{d2PldV2)T^ = Q  (VII, 11)

выражающими условия перегиба критической изотермы (см. 
рис. 60). Поэтому критические параметры можно вычислить сов
местным решением уравнения состояния, справедливого как для 
жидкости, так и 'для газа (например, уравнения Ван-дер-Вааль- 
са), с уравнениями (VII, 10) и (VII, I I ) * .

Параметры Ркр и Ткр легко определяются из опыта; одна из 
этих величин может быть найдена по другой (аналитически или 
графически), если известна зависимость Р *= <р(Т) вплоть до кри
тической точки. Впервые обширный числовой материал по крити
ческим температурам был получен М. П. Авенариусом и его уче
никами— А. И. Надеждиным, В. И. Зайончевским и др. (1875— 
1887 г.). Важные работы в области критических явлений принад
лежат А. Г. Столетову (1892, 1894 г.).

Критический объем не поддается точному определению, так как при Т =*
Тнр и Р =  РКр ничтожно малые изменения давления влекут за собой огром

ные изменения объема. Действительно, из (VII, 10) следует, что (dV/dP)T =кр
=  —оо, т. е. плотность вещества в критической точке чрезвычайно сильно зави
сит от давления. Явление помутнения вещества вблизи критической точки («кри
тическая опалесценция») обусловлено нарушением однородности системы вслед
ствие флуктуации плотности. В работах В. К. Семенченко было показано, что 
подобные флуктуации различных свойств наблюдаются и при температурах, бо
лее отдаленных от критической. Он же разработал теорию, в основу которой 
было положено представление о фазовых превращениях в критической области, 
как о фазовых переходах второго рода (см. с. 2 2 2 ).

Обычно VKP определяют на основании так называемого пра
вила прямолинейного диаметра: если для каждой температуры 
вычислить полусумму рг и рж и построить график 1/2(рж +  рг) =  
<= ср(Т), то получится прямая, продолжение которой до Т =* Ткр

* Можно решить и обратную задачу, т. е. с помощью уравнения состояния 
<р(Р, V, Т, а, 6 , с) =  0 и уравнений (VII, 10) и (VII, 1 1 ) найти константы урав
нения состояния а, Ъ и с. Тогда последнее примет вид <p(P, V,7\PKp, VKp,TKp) — 
=  0 или, так как соответственно Р и Ркр, V и VKP, и Г и Ткр имеют одинако
вую размерность

Ф ( № ф > VfVKр, Т/Ткр) =  0 или <р(я, б, т) =  0

Этим доказывается наличие приведенного уравнения состояния, что и ле
жит в основе принципа соответственных состояний, рассмотренного при изло
жении обобщенного метода расчета некоторых свойств газов и жидкостей,
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дает значение рнр (рис. 61). Это приближенное правило, как пока
зал А. И. Бачинский, может быть выведено из (VI, 19).

Из рис. 61 видно, что если объем смеси жидкости и насыщен
ного пара (в л а ж н ы й , или м о к р ы й , пар) меньше критического объ
ема (точка а ) ,  т.е. если р >  рнр, то при и з о х о р н о м  нагревании 
смеси (линия а е )  наступает полная конденсация (в точке е ) .  Если 
же V >  VKP (р <  ркР), то изохорное нагревание (линия b f)  приве
дет к полному парообразованию (в точке /). В первом случае в 
смеси много жидкости и поэтому увеличение ее объема (вдоль 
кривой с е )  перекрывает уменьшение ее объема вследствие паро
образования. В результате граница раздела жидкость — пар подни
мается и в конце концов сосуд оказывается заполненным жидко
стью. Когда в смеси очень много 
пара, то стремление к парообра
зованию оказывается преобла
дающим и при нагревании с т е 
п е н ь  с у х о с т и  пара (т. е. его весо
вая доля в смеси с жидкостью) 
будет увеличиваться; поэтому 
граница раздела будет переме
щаться вниз и в точке / достиг
нет дна сосуда, т. е. все простран
ство будет занято сухим насы
щенным паром. Только при V =
=  VKp гомогенизация наступает 
при t =  tKp ( Р  =  Р кр) .

Соотношение между количе
ством пара и жидкости на каж
дой стадии рассмотренного про
цесса определяется п р а в и л о м  р ы ч а г а  ( п р а в и л о  о т р е з к о в  или п р а 
в и л о  ц е н т р о в  т я ж е с т и ) .  Так, в смеси, отвечающей точке а

количество жидкости ad
количество пара са

Это правило * широко применяется для составления материальных 
балансов в различных гетерогенных системах, как одно-, так и 
многокомпонентных (см. гл. IX—XI).

Таким образом, если отношение массы жидкости к объему ап
парата меньше критической плотности, то парообразование насту
пит при t <  tKp. Следовательно, для экспериментального определе
ния fKP и Рнр существенное значение имеет относительное количе
ство жидкости.

Значения к̂р и Ркр для ряда веществ приведены в табл. 10.
Для вычисления критических параметров рекомендован ряд 

эмпирических и полуэмпирических уравнений. Ниже рассмотрен

* Его доказательство см. гл. X, с. 283.

Рис. 61. Плотности кипящей жидкости 
и сухого насыщенного пара. (Правило 

прямолинейного диаметра.)
(См. пример 10.)
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Т а б л и ц а  10. Критические параметры некоторых жидкостей

Вещество 'кр ^кр Укр Вещество *кр ркр 1\-р

Эл е ме н т ы,  п р о с т ы е  в е щ е с т в а  и н е о р г а н и ч е с к и е  
с о е д и н е н и я

Аг -122 ,5 48,0 75,2 HF 188 64,1 59
Не -267 ,9 2,26 57,5 HI 150 81,1
Кг -6 3 ,8 51,3 92,3 H20 374,2 218,5 56
Ne -228,7 26,9 41,7 H2S 100,4 88,9 97,7
Хе 16,59 57,6 119,5 NH3 132,3 111,3 73,1
Вг2 311 102 135 NO - 9 3 64,6 58
С12 144,0 76,1 124 N02 153 100 82
F, -1 2 9 55 n 2o 36,4 71,6 97,3
н2 239,9 12,80 65,5 n 2o 4 153 100 82
n 2 -149,9 38,5 92,1 PF з - 2 ,0 42,7
0 2 -118,4 50,1 78 PH3 51,3 64,5
0 3 -12,1 54,6 89,4 SFc 45,6 37,1 199
BiBr3 947 83 302 s o 2 157,5 77,8 1 2 2

BiCl3 905 118,1 261 s o 3 218 81 126
CF, -4 5 ,4 36,9 136 SbCl3 520,9 271
c2f 4 33 39,1 172 SiCl4 233 37,0 291
со -140,2 34,5 93 SiF< -14,1 36,7
СО* 31,0 72,9 94 SiF3Cl 34,5 34,2
COCl2 182 53 190 S iF2Cl2 95,8 34,5
cs2 279 78,0 173 S i FCI3 165,3 35,5
GeCl4 279 38,0 330 SiH4 - 3 42,2 104
HBr 89,8 84,0 SnCl4 318,7 37,0 351
HCN 183,5 53,2 139 Воздух -140,9 37,2
НС1 51,4 81,5 86,8

О р г а н и ч е с к и e с о е д и н е н и я

CH4 -8 2 ,6 45,7 100 C4He, бутен-2 157 41 236

C2H2 35,2 61,6 112 C4H)o 152,0 36,0 255

c 2H4 9,2 50,0 124 W3O-C4Hi0 134,9 36,0 263

c2H6 32,3 48,2 148 цикло-С5Н10 238,6 44,6 260

c 3H8 91,8 45,6 181 c 5h 12 196,6 33,3 311
c sHe 93,7 42,0 200 цзо-С5Н12 187,8 32,9 308
C4He, бутадиен-1,3 152 42,7 221 C5H12, неоцентан 160,6 31,57 303
C4Ha> бутен-1 146,4 39,7 240
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Продолжение

Вещество *кр ?кр к̂р Вещество fKp к̂р

свн, 288,5 48,6 260 НСООСНз 214,0 59,2 172
ЦИКЛО-СбН)2 280 40 308 НСООС2Н5 235,3 46,8 229
Сбн 12, метилци- 259,6 37,4 319 СН3СООСН3 233,7 46,3 228

клопентан Н3ССООС3Н7 264,9 40,1 285
с сн 14 234,7 29,9 368 СН3СООС2Н5 250,1 37,8 286
СбН5СН3 320,8 41,6 320 СН3СООС3 Н7 276,2 32,9 345
С7Н14, метилци- 299,1 34,32 344 CCJ, 238,1 45,0 276

С7Ни, этилцикло- 296,3 33,5 375 CC13F 198,0 43,2 248
пентан c c j2f 2 111,5 39,6 218

с 7н 16 267,0 27,0 426 CC1F3 28,8 39 180
С8Н1в 296,7 24,6 490 СНС13 263,4 54 239
CgH 12, 1,2,4-триме- 381,2 33 430 CHCJ2F 178.5 51,0 197

тнлбензол c h c if2 96,4 48,5 165
CHF3 25,9 48 133 СН2С12 237 60 180
CH.Fo 78,4 57,5 1 2 0 СН3С1 143,1 65,9 143
c h 2c f 2 29,7 44,0 155 CH3F 44,6 58,0 113
CH3CHF2 113,5 44,3 181 CC13CF3 214,1 33,7 325
CH3CF3 73,1 37,1 193 C2H5Br 230,7 61,5 251
СН3 0 Н 240,0 78,5 118 C2H5C1 187,2 52 195
С2Н5ОН 243,0 63 167

c 2h 6f 1 0 2 , 2 46,6
с3н7он 264,0 50,2 2 2 0 CH2C1CH2C1 288 53 225
CH3 0 CH3 126,9 53,0 193 C6H5Br 397 44,6 343
C2HsOC2H5 194 35,6 280 C6H5C1 359,2 44,6 308
с2н6ос3н7 227,4 32,1 339 C6HSF 286,6 44,6 271
CH3COCH3 235,5 46,6 213 c 6H5r 448 44,6 351
С2Н5СОСН3 260 39,5 290 N(CH3 ) 3 160,1 40,2 254
CH3COOH 321,6 57,1 171 c 6h 5n h2 425,6 52,3 274
С2Н5СООН 339 53 230

метод, предложенный Лидерсеном. Им найдены приближенные 
соотношения ^  т к/Гкр =  0,567 +  X  Дг - ( £  bTf  (VII. 12)

/>KP =  A I / ( Z A P +  0-34) 2 ( V 1 U 3 )

^ р  =  40+ Г Д7 (V,I- I4)
где J]A r, 2  Ар И J ] a v вычисляют путем суммирования аддитивных составляю
щих, приведенных в табл. 1 1  *; М — молекулярный вес вещества.

* Составляющие для водорода в расчет не принимаются.
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Т а б л и ц а  П. Составляющие Ат, Ар Av для расчета критических 
параметров по уравнениям (VII, 12), (VII, 13) и (VII, 14)*

Атомы, группы, 
связи Ду д Р AV Атом л, группы, 

связи дг Ар Ау

в
Вг

(0,03)
0 , 0 1 0 (0,50) (70) H(L=»=0 (альдегиды) 0,048 (0,33) 73

1
—СООН (кислоты) 0,085 (0,4) ВО

—с — 0 , 0 0 0 , 2 1 0 41 —СОО— (сложные 0,047 0,47 80
1 эфиры)

- Ь — (в кольце) (-0,007) (0,154) (31)
С1
F

0,017
0,018

0,320
0,224

49
18

Л -
I 0 0 1 2 (0,83) (95)

0,0 0,198 36 1
—N— 0,014 0,17 (42)

1
= С — (в кольце) ООП 0,154 36 1

(32)= С = 0 ,0 0,198 36 —N— (в кольце) (0,007) (0,13)

= С =  ( в  кольце) 0 , 0 1 1 0,154 36 1
—NH 0 031 0 135 (37)

—С— 0,005 0,153 (36) |
I

-с н
1

0 , 0 1 2 0 , 2 1 0 51
—NH (в кольце) (0,024) (0.09) (27)
- nh 2 0,031 0,095 28

1

1 no 2 (0,055) (0,42) (78)
—СН (в кольце) 0 , 0 1 2 0,192 46 —О - 0 , 0 2 1 0 , 1 6 2 0

1 —0 — (в кольце) (0,014) (0 . 1 2 ) (S)
1

= с н 0,018 0,198 45 —ОН (спирты) 0,082 0,06 (18)

1 —ОН (фенолы) 0,031 ( - 0 ,0 2 ) (3)
=СН (в кольце) 0 , 0 1 1 0,154 37 = 0  (за исключе
==СН 0,005 0,153 (36) нием указанных 

выше случаев) (0 ,0 2 ) (0 ,1 2 ) (И)
-С Н 2— 0 , 0 2 0 0,227 55 —S— 0,015 0,27 55
—СН2— (в кольце) 0,013 0,184 44,5 —S— (в кольце) (0,008) (0.24) (45)
—СН2 0,018 0,198 45 = S (0,003) (0,24) (47)
—сн 3 0 , 0 2 0 0,227 55 —SH 0,015 0,27 55
—CN (0,060) (0,36) (80) 1

—k = 0 0,040 0,29 60 —Si—
1

0,03 0,54

—(t= 0  (в кольце) (0,033) (0 ,2 ) (50)

•  Атомы и группы соединены указанными связями с неоднородными атомами. Значения, 
заключенные в скобки, найдены по ограниченному числу опытных данных. Циклическая со»

ставляющая С-Н , общая для двух насыщенных колец, имеет значение Ду*=0,064.
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Пример 9. Найти из (VI, 19) связь критических параметров с постоянными 
а, b и R-

Решение. Комбинируя уравнения (VII, 1 0 ) и (VII, 11) с (VI, 19), получаем 

- Л Гкр/ ( ^ р - а)2 +  2“ / ^ р =  0
И

2 ^ кр/(Ккр- 4 ) 3 - 6 а / 1 / . р =  0 

Совместное решение этих уравнений с (VII, 11) дает

PKp =  af27b2 и TK? =  8a/27Rb

Подставляя значения Ркр и Ткр в (VII, 11), находим Ккр =  36.
Пример 10. Для пропана при / =  30 рж =0,4858 и рг =  0,0200; при t — 

=  80 р * =  0,3760 и рг =  0,0832. Вычислить ркр, воспользовавшись значением 
/Кр, приведенным в табл. 10. Результат решения сопоставить с dhc. 61 (см. 
с. 2 0 1 ).

Решение. В соответствии с правилом прямолинейного диаметра (рг +  
+  рж)/2 =  р +  kt или для указанных в условии данных 0,2529 =  р*-зо +  ft •
• 30 и 0,2296 =  р««во +  ^ ‘ 30, откуда k =  —0,0з466 и р/ = 0 =  0,2669. В критиче
ской точке, где рг =  рж =  р„р, приведенное выше уравнение, примет вид ркр — 
=  Pi=o +  /̂KP или рнр =  0,2669 — 0,0з466• 96,8 =  0,2218 и VHP =  4,51 (по опыт
ным данным, 4,43).

Пример 11. Определить с помощью уравнений (VII, 12—14) критические па
раметры диэтилового эфира (/к. т. к =  34,6). Полученные результаты сравнить 
с наиболее надежными значениями, приведенными в табл. 1 1 .

Решение. В соответствии с уравнениями (VII, 12—14) и данными, указан
ными в табл. 1 1 , находим:

307,8/7’Кр =  0,567 +  2 * 0,020 +  2.0,020 +  0,021 =  0,668 
Р кр =  74,12 : (2 • 0,227 +  2 • 0,227 +  0,16 +  0,34)2 

Ккр =  40 +  2 • 55 +  2 «55 +  20
Отсюда 7кр =  460,8; Ркр =  37,4 и VHV =  280, что отличается от наиболее до
стоверных значений соответственно на 5,4 градуса (1,2%), 1,8 атм (5,0%) и 
0  см3 (0 ,0 %).§ 4. ТЕПЛОЕМКОСТИ СОСУЩЕСТВУЮЩИХ ФАЗ И ТЕПЛОТЫ ФАЗОВЫХ ПРЕВРАЩЕНИЙ

1. Теплоемкость сосуществующих фаз

Расход теплоты на нагревание 1 моль фазы, находящейся в 
равновесии с другой (кипящая жидкость, сухой насыщенный пар, 
плавящийся кристалл и т. д.), в соответствии с (IV, 22) опреде
ляется величиной

6 Q =  7 ^ 5  =  Сравнит (VII, 15)

Так как перемещение вдоль кривой равновесия фаз сопровож
дается изменением и Р, и Г, теплоемкость соответствующей равно
весной фазы Сравн будет отличаться и от СР, и от Cv• Правда, для 
твердых тел и жидкостей при температурах, достаточно отдален
ных от критической, СраВн ~  СР, но для сухого насыщенного пара 
в общем случае обе величины могут значительно отличаться друг 
от друга.
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Рассмотрим бесконечно малое перемещение вдоль кривой рав
новесия двух фаз (например, вдоль кривой О К  на рис. 505, с. 185). 
Для определения Сраш1, как это следует из (VII, 15), необходимо 
найти изменение энтропии в этом процессе; в соответствии с урав
нениями (IV, 19) и (IV, 21) оно будет равно

d S  =  (С р /Т) d T -  (dV ldT)p  d P (VII, 16)

откуда в связи с (VII, 15)
6<? =  с Р.ш, d T  =  C p d T - T  (d V ld T )p  d P (VH, 17)

следовательно
с =  с ^иравн ^ Р  \ д Т  ) р  дТ (VII, 18)

или в соответствии с (VII, 1)

с =  с - №  м .д т  ) р ду (VII, 19)

Для расчетов можно воспользоваться и другим точным урав
нением, связывающим значения теплоемкостей сосуществующих 
фаз, которое можно получить следующим путем. С одной стороны, 
для фазового превращения справедливо (I, 11), откуда

д ДИ/дТ  =  д ЛUfdT  +  Р д  ЛVfdT -f Д V дР/дТ

или в соответствии с (VII, 1)
д ЬН/дТ  =  д ДU/dT +  Рд ЬУ/дТ +  ДHJT  

С другой стороны
(VII, 20)

С _  г  '-равн '-’равн
( W  | Р ЭУ” \ ( д У  дУ'\
\  дТ ^  д ’Г )  \  дТ ^  г  дТ )

Э М + Р ™ ? -  (VII,21)
дТ дТ

Комбинируя (VII, 20) и (VII, 21), окончательно получаем

<авн “  Свн  =   ̂ ДHfdT  -  ДН/Т  (VII, 22)

Поскольку для твердых и жидких веществ производная 
(dVjdT)p невелика, для них, как уже отмечалось, Сравн ~ Ср*, ЭТО 
следует также из (VII, 18). Лишь вблизи 71ф разность между 
Сравн и Ср становится существенной.

Для сухого насыщенного пара, находящегося в равновесии с 
кипящей жидкостью, уравнения (VII, 19) и (VII, 22) можно заме
нить приближенными соотношениями

CpaB„ =  ^ - ( : W „ ip/ r )  (VII, 23)
И
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Сграв11 =  С* +  дАНпар/д Г -А Н пар/Т (VII, 24)



Из (VII, 18, 19, 22—24) следует, что Сгрявн не только может зна
чительно отличаться от Ср, но и быть величиной отрицательной. 
Этот вывод представляется необычным, что объясняется привыч
кой оперировать величинами Ср и Су, которые по своему физиче
скому смыслу не могут быть меньше нуля.

Для того чтобы пояснить этот парадоксальный вывод, рассмо
трим перевод какой-либо фазы из одного равновесного состояния 
в другое, бесконечно близкое к нему, путем изобарного нагрева
ния; перевод можно представить двухступенчатым, сопровождаю
щимся расходом теплоты 6Qp =  C Pd T  на перегрев пара, с после
дующим изотермическим сжатием, приводящим к возвращению на 
кривую равновесия, что связано с отнятием теплоты бQ r  =  
=  T ( d V / d T ) Pd P  [см. уравнение (VII, 17)]. Знак 6 Q  =  бQ p  +  6Qt, 
а поэтому и знак Сравн определяется тем, что больше — первая 
величина или вторая. Величины 6 Q P и 6 Q T и их отношение изме
няются вдоль кривой равновесия. Может случиться, что при неко
торой температуре Сравн изменит свой знак. Эту температуру 
называют и н в е р с и о н н о й .  В инверсионной точке кривая Р  =  у { Т )  
сосуществующих фаз совпадает с адиабатой. Естественно, что ин
версионная температура имеет физический смысл только в тех 
случаях, когда она выше тройной и ниже критической. К числу 
веществ, для которых Сравн <  0, относятся Н 2О, NH3, СО, 0 2 и 
многие другие.

Из приведенных рассуждении следует, что если сухой насы
щенный пар в той области, где Сравн >  0, подвергнуть адиабат
ному сжатию (строго говоря, б е с к о н е ч н о  ма л ому ) ,  то он бу
дет конденсироваться, а при адиабатном расширении — перегре
ваться; если же C jaBK <  0, то при адиабатном расширении сухой 
насыщенный пар будет конденсироваться, а при адиабатном сжа
тии — перегреваться; если же, наконец, Сравн =  0, то как при 
адиабатном расширении, так и при адиабатном сжатии пар будет 
оставаться насыщенным.

Отрицательное значение теплоемкости водяного пара (с ним 
связана возможность наблюдения пробега заряженных частиц в 
камере Вильсона) имеет большое значение для теплотехники.

Многочисленные теоретические и экспериментальные исследо
вания теплоемкостей насыщенных паров были проведены Н. А. Ко- 
лосовским с сотр.

Пример 12. 1. Найтл Сравн для Н20  при 50 и 100°С, если

ДЯ1|ар=  13 425 -9,81 Т +  0,075- 1 0 _3Г +  0,466 • 10"6 7’3

2. Результаты расчета сопоставить с результатами, вычисленными с по
мощью [Г89].

Решение. Дифференцируя уравнение ДЯПлр =  ср(Г) по Т, получаем 
д&Н пар/дТ =  Ф(Г). Затем из этих двух уравнений вычисляем значения
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ЛЯвар/Г н дАНпаР/дТ при указанных температурах. Величину (Cp) * Q прини
маем равной 18,0. Подставив эти значения в (VII, 24), получим

( c U h)<=50 =  18 - 9 . S - 3 1 , 8 ----- 23,4

( Си в„)(=100= ' 8 - 9 .6 - 2 6 .2 ----- 17,8

2. Принимая

получим [Г89]: 
при t — 50

а ДЯПар/ЛГ =  18 (568,4 -  569,5)/(51 -  49) =  -  9,9 
дЯ пар/Г =  18 • 559,0/323,2 =  31,7 

^ ав„ =  I8 - 9 - 9  “ 31,7 =  - 2 3 ,6
при t =  100

а ДЯпар/аТ1 =  18 (538,3 -  539,5)/( 101 -  99) =  — 10,8 
ДЯпар/Г =  18 • 538,9/373,2 =  26,0 

С£авн =  18 — Ю.8 — 26,0 =  - 1 8 ,8

2. Теплоты фазовых превращений

На первый взгляд кажется, что зависимость теплоты фазовых 
превращений от температуры можно найти по уравнению (III, 22). 
Однако оно для рассматриваемой зависимости, строго говоря, не
применимо: физические превращения в отличие от химических ре
акций не могут происходить при разных температурах и неизмен
ном давлении (объеме).

Для точного расчета можно воспользоваться уравнением 
(VII, 1), а если известны значения равновесных теплоемкостей — 
уравнениями (VII, 19) и (VII, 22). Кроме того, можно применить 
уравнение

д А И  _  д„  , ( д А И \  дР 
дТ  I, дР )т дТ

(VII, 25)

которое получается сочетанием соотношения
d АН =  (<Э АИ/дТ)р dT  +  (д A H jdT )T dP

с (111,22), или уравнение

получающееся из (VII, 25), (IV, 23) и (VII, 1).
Из уравнений (VII, 25) и (VII, 26) видно, что по уравнению 

Кирхгофа (III, 22) невозможно точно вычислить зависимость теп
лоты фазовых превращений от температуры. Однако из-за отсут
ствия соответствующих данных расчет теплоты фазовых превра
щений по всем рассмотренным уравнениям затруднителен, поэтому 
уравнения (VII, 25) и (VII, 26) не находят широкого применения.
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Можно несколько упростить их, разумеется, без большого ущерба 
для точности. Для плавления и перехода из одной твердой фазы 
в другую (dAV/dT)P невелико; пренебрегая этой величиной, из 
уравнения (VII, 26) получим

д ДH fd T  »  ДСр +  Д ///71 (V I I ,  27)

Поскольку для плавления и аллотропных превращений значения 
АСР и АН/Т  невелики, теплота этих процессов с изменением тем
пературы изменяется очень мало. Следует отметить, что в опытах 
с НгО, С2 Н5ОН и С4Н9ОН, проведенных при очень высоких дав
лениях, было обнаружено, что ДЯпл увеличивается быстрее Тпл, 
следовательно, Д5ПЛ с ростом давления возрастает, что вновь сви
детельствует об отсутствии критической точки на кривой плавле
ния.

Для парообразования (и сублимации), пренебрегая объемом 
жидкости (и кристаллического тела) и считая пар идеальным га
зом, находим

адя/аг^дСр < vn, 28)
Хотя по уравнению (VII, 28) получаются преувеличенные ре

зультаты, оно отличается достаточной простотой и точностью для 
приближенного расчета при условии, что температура далека от 
критической. Из (VII, 28) непосредственно видно, что с ростом 
температуры теплота парообразования уменьшается. Так, для 
воды Ср « 1 8 ;  приняв С р »  14, т. е. считая пар трехатом
ным идеальным газом (Ср »  Су +  /? =  3 +  3 +  6 +  2), получим 
дАНп&Р1д Т »  —4 (в действительности эта производная по аб
солютной величине будет больше, так как принятое значение Ср 
преувеличено).

Существуют и другие методы вычисления, причем наибольшее 
внимание уделяется расчетам теплоты парообразования. Заметим, 
что данные по зависимости ДЯпар =  ф (74) немногочисленны и по
грешность их составляет в среднем несколько процентов, в то вре
мя как порядок погрешности для зависимости Р  =  (р(Г) подчас 
составляет лишь десятые доли процента.

Т е п л о т а  и э н т р о п и я  п а р оо браз ов ания

Если вблизи Тн т. н теплота парообразования мало изменяется 
с изменением температуры, то по мере приближения к Ткр умень
шение становится все более существенным и вблизи Tvp весьма 
значительно (рис. 62).

Уменьшение ДЯпар с ростом Т не противоречит уравнению 
(VII, 1): хотя дР/дТ и растет с ростом 7\ разность (Vr — Уж) убы
вает с увеличением температуры быстрее.

Помимо рассмотренных в этом разделе уравнений для расчета 
ДЯпар могут служить уравнения (VII, 1—6), а также (VII, 7—9) 
или отвечающие им графики (см. рис, 57—59).
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Для уточнения значений ДЯпар, рассчитанных по (VII, 4), 
можно в интервале я =  0,001 -г- 0,05 воспользоваться предложен
ным автором книги уравнением

Д Я гар/ Л Я ' ар «  1 , 0 0 8 +  М я  (V I I .  29)

где А # р ар — уточненное значение теплоты  парообразования.

Для вычисления ДЯпар применяют также уравнения вида 
д н пяр =  А +  £7’ +  С Г2 +  . . .

составленные подобно (111,25) путем выражения температурной 
зависимости (Ср — С *) и поэтому являющиеся эмпирическими.

Рис. 62. Т емпературная  зависимость теплоты парообразования некоторых
жидкостей.

Многие уравнения, предложенные для расчета ДЯпар =  ср(7’), 
точны в узком интервале температур. Другие, будучи сравнитель
но точными в широком интервале, неудобны, так как содержат 
несколько постоянных, которыми могут быть и различные термо
динамические параметры (Р, Vr, Vm и т. д.), и требуют дополни
тельных сведений и вычислений.

В заключение рассмотрим еще три способа расчета.
Сочетая уравнение (IV ,6) с (VII, 18), получим температурную 

зависимость теплоты фазового перехода, которую для случая па
рообразования можно представить уравнением

д /  Д//пар \  д

т ж { —ж ) = т Ж  AS- p = ДСР -»  -  СР -  -  с £ “» (V " ' 30)

Если уравнение (VII, 30) точно, то его интегрирование неиз
бежно связано с погрешностью, вызываемой необходимостью уста
новления зависимости ДСравн =  <р(Т). Так как ДСравН ф  0, пред-
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положив последовательно, что ДСравн =  const, ДСраПн — А +  ВТ  
и т. д., из уравнения (VII, 20) найдем соответственно

ASnap =  АСравн In Т - f  co n st  =  A  In Г  +  В  (V I I ,  31)

ASnap =  A In Т +  В Т  +  С  ( V I I ,  32)

И Т. Д.
Эти уравнения, полученные несколько иным методом Б. Б. Куд

рявцевым (1940 г.), были проверены им на ряде веществ. Хотя 
уравнение (VII, 32) точнее (VII, 31), целесообразнее пользоваться 
последним, так как выигрыш в точности не столь велик и не оку
пается излишней затратой времени.

Константы уравнения (VII, 31) легко найти из графика 
Д5пар =  cp (In Т) (рис. 63). Строить график надежнее на основа
нии нескольких значений ДЯпар; 
если же ориентироваться на две 
точки, одна из которых будет от
вечать Т, близкой к Гкр, то най
денное уравнение может оказать
ся недостаточно точным, посколь
ку (VII, 31) и (V II,32) дают хо
рошие результаты (ошибка 
^ 2 % )  лишь до температур, от
стоящих от Тнр на 20—30°. В не
посредственной близости от 7кр 
эти уравнения дают неудовлетво
рительные результаты: допуще
ние линейной зависимости ДСравн 
от Т и тем более постоянство 
А С Равн здесь теряет смысл.

Автор книги предложил 
(1945 г.) приближенный способ
расчета, идея которого подсказана подобием кривых АЯпар == ср (7*): 
если выпрямление кривых по стандартному веществу (см., напри
мер, построение рис. 55) может дать приемлемые результаты лишь 
для веществ с близкими критическими температурами, то выпрям
ление этих кривых после предварительного смещения их вдоль 
оси абсцисс в одну точку (/Нр— t =  0, ДЯпар =  0), очевидно, даст 
удовлетворительные результаты вплоть до /кР (рис. 64).

Этот метод позволяет оценить рассматриваемую зависимость, 
если для данного вещества известны 7кр и АЯпар при какой-либо 
одной температуре, а для стандартного вещества Гкр и ДЯ„ар =
=  Ф ( 7 ' ) .

При ориентировочных расчетах и при полном отсутствии экс
периментальных данных в качестве единственного значения для 
изучаемого вещества может быть взята теплота парообразования 
в нормальной точке кипения, найденная по эмпирическому п р а 
в и л у  Т р у т о н а

\ \

ч
о
2,30 2,Ь0

ЦТ
2,50 2,00

Рис. 63. Зависимость  А5 пар
рифма абсолютной температуры. 

Проверка уравнения (VII, 31). (См. при
мер 13.)

Л5 н. т. к. (Д//пар)н. т. к>/ ~ 21,3 (V II ,  33)



Вычисления ASH т. к для 320 веществ показали, что более чем 
для 250 из них отклонение величины Д5н.т.н от 21,3 э. е. не превы
шает ±7%  (рис. 65, заштрихованная область отвечает указанной

Рис. 64. Температурная зависимость теплоты парообразования некоторых
жидкостей.

Проверка уравнения (V II, 34). Диаметр кружков, которыми отмечены опытные данные, отве
чает ошибке ±2%  от величины ДЯпар. (См. пример 14.)

погрешности). Предел колебаний, вероятно, уменьшится, если:
1) заранее исключить полярные, ассоциированные и содержащие 
группу NH жидкости, для которых величины ASH. т. к велики, а 
также жидкости, пары которых ассоциированы (для них 
Д5Н. т. к <  21,3); 2) учесть огромное число еще не изученных ве
ществ, о количестве которых можно судить хотя бы по числу изо
меров какого-либо углеводорода.

Уравнение (VII, 33) не только позволяет оценить значение теп
лоты парообразования, но помогает обнаружить ассоциацию ве
ществ. Применять же какую-либо из многочисленных формул 
(Д#пар)н.т.к/7,н.т.н==ф(7,н.т.к), предложенных для уточнения (VII, 33), 
едва ли целесообразно; это наглядно показывает рис. 65. Однако

212



для родственных веществ можно воспользоваться одним из мето
дов сравнительного расчета [Б31] в виде соотношения

(Л5Н.-г. к.)п ~  >ЧД5М. Т. k. ) i +  *  (VII, 33а)

Правило Трутона можно рассматривать как (VII, 33а), в кото
ром А — 1 и В =  0. Примером (VII, 33а) служит уравнение

(А^н. т. к.).'н. т. к-!изо-с Н *** ( ^ н .  т. к.)н.с н .
и 3 0 { " П Н 2П +  2 H S l H 2 r t+ 2

-  6,235

Метод автора (с. 211) отвечает допущению примерного постоян
ства отношения теплот парообразования любых двух веществ 1 
и 2 при температурах, равно удаленных от соответствующих кри
тических температур:

(Л//парЬ ** К (А//пар)] При (/кр— О2 — (̂ кр — Oi (VII, 34)
Значения постоянной К для некоторых веществ приведены 

в табл. 12.

Рис. 65. Изменение энтропии различных веществ в нормальной точке кипения:
т. к” 8,5 Т н. Т. К' 5 —  Д 5 Н. т. к ~ 9,5 lff Т Н. Т. к - 0 »007 Т н, Т. К’ Д 5 Н. Т. К “■

*  4.S7I 1к Гн т к -ь 8,75; 4 - т К=Ю,1 Ig Т ц т к- 1,5-0,009 7*н> т< к +  0,0,26 Т £  т . к, 
Проверка уравнения (VII, 33).

В качестве стандартного вещества целесообразно выбрать воду, так как, во- 
первых, зависимость Д/Упар =  ф (Н  для нее известна с достаточной точностью и 
ее можно найти в справочниках; во-вторых, для воды равновесие жидкость — 
пар наблюдается в весьма широком температурном интервале, что позволяет раз
метить ось температур по одному веществу до очень больших значений (/кр — О- 
Необходимые для расчетов значения теплоты парообразования воды приведены 
в табл. 13. Промежуточные значения могут быть приближенно определены ли
нейной интерполяцией.

Средняя ошибка расчета для 5 (\ веществ вплоть до tKр оказалась равной 
— 2% (для наглядности диаметр кружков на рис. 64 принят равным этой вели
чине); лишь для СН4, С2Н4 и С3Н7ОН она превысила 4%.

Свойства родственных соединений изменяются всегда по известной законо
мерности. Изменение К  в уравнении (VII, 34) для сходных веществ также проис
ходит в определенном порядке (рис. 66 и табл. 12), что позволяет найти зави
симость Л//пар от Т для члена данного гомологического ряда при полном отсут-
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Таблица 12. Значение постоянной К уравнения (VII,34) 
для некоторых веществ (К На0 =  1)

Вещество к Вещество к

Аг 0,235 Ci2H26 1,12
Кг 0,355 CH3OH 1,01
С12 0,272 C2H5OH 1,13

n 2 0,273 C3H7OH 1,17

о2 0,281 CH3COCH3 0,855
со 0,273 C2H5OC2H5 0,772

со2 0,560 CH3COOH 0,679

cs2 0,698 HCOOCH3 0,778

НС1 0,520 HCOOC2H5 0,827

NH3 0,678 CH3COOCH3 0,862
n 2o 0,523 HCOOC3H7 0,888
РН3 0,480 CF-[3COOC2H5 0,931
so2 0,730 C2H5COOCH3 0,900

so3 0,950 CH3COOC3H7 0,938

SbCI3 1,26 C2H5COOC2H5 0,957

SnCl4 0,898 CH3CH(CH3)CH2COOCH3 0,920

CH* 0,354 C4H9COOCH3 0,945
C2H2 0,538 CCl.FCClFo 0,800
C6H6 0,827 CH3C1 0,637
C6Hi4, 2,2-диметилбутан 0,800 C2H5CI 0,725
C8H ib, 2,2-диметнлгексан 0,915 C6H5Br 0,939
CgH2Q 1,02 C6H5C1 0,917
C i0H22 1,03 C6HSF 0,843
C ,iH „ 1,09 C6H5I 0,993

П  риближенны е уравнения д ля  н е к о то р ы х го м о ло ги ч е с к и х  рядов

Гомологический ряд К

C*H2„ +2, парафины (алканы) 0,50 +  0,08 ( п - 2) n =  2-J-8
CnH2rt+2, 2-метилалканы 0,64 +  0,08 (л - 4 )  п =  4-ь8

C „ H 2n, а -о л е ф и н ы 0,515 +  0,075 ( п - 2) /г =  4-г-8
СДН2П, нафтены 0,64 +  0,06 ( п —3) л =  3 + 8
Хлорфторзамещенные метана 0,82—0,09 л F — 0,01 лн ,—0,05/гн„—0,12л^„,

* Значение 0,82 =  /СсС15 пр — число атомов фтора в соединении; пц>, «н"> ^ "  — соот
ветственно первый, второй н третий атомы водорода, введенные в молекулу ССЦ.
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Т а б л и ц а  13. Зависимость мольной теплоты парообразования воды 
от температуры ( f Kp =  374,15)

*кр д^пар 'к р ~ * д^пар *кр~ * д^пар *к р - ' Д̂ пар

0,5 780 9 2 580 40 4710 160 8 100
1 1 060 10 2С80 45 4 940 170 8 270
1,5 1 250 12 2 890 50 5 155 180 8 430
2 I 410 14 3 080 60 5 545 190 8 590
2,5 I 540 16 3 255 70 5910 200 8 740
3 1 660 18 3 415 80 6 230 220 9030
3,5 1 465 20 3 560 90 6 525 240 9 290
4 1680 22 3 700 100 6 800 260 9 530
4,5 1950 24 3 830 ПО 7 055 280 9 760
5 2 040 26 3 960 120 7 290 300 9975
6 2 190 28 4 080 130 7 515 320 10 180
7 2 330 30 4 195 140 7710 340 10 385
8 2 460 35 4 470 150 7 915 360 10 580

ствии для него экспериментальных данных. В случае экстраполяции результаты 
расчета следует считать ориентировочными, при интерполяции они примерно 
столь же надежны, как и данные, положенные в основу расчета.

Наряду с (V II, 34) примером четвертого метода сравнительного
расчета может служить приближенная 
зависимость [Б31]

(ЛЯпарЬ =  А (ЛЯпар)1 +  в (Р2 =  Р.) (VII, 35)

в которой теплоты парообразова
ния двух жидкостей сопоставляются 
при равном давлении пара; для ве
ществ с близкими критическими д ав
лениями В ^  0 [рис. 67 (Р кр)(
^  (^Kp)cHCiF, ^  48,5].

Д ля различных расчетов очень 
удобно пользоваться величинами 
(Д//298)пар* т а к  к а к  (ДЯ298)пар 29э)Г—

КР'С«Н6

Рис. в7. Взаимосвязь между 
теплотами парообразования при 
равных значениях давления на

сыщенного пара:
I —бутен-1 (М) и С,Н,СООаНч (N); 
П - С 6Н6(М) и CHCIFj(N).

— (&Нт)Ж' Значения Д //пар отличаются 
от Д//пар» поскольку вторая величина 
относится не к равновесным условиям, 
а к условиям перехода от стандарт
ного состояния жидкости (или в слу
чае сублимации — кристалла) в стан

дартное же состояние идеального газа  (а не насыщенного 
п ара). Для низких давлений (в предположении применимости 
к насыщенному пару законов идеальных газов) можно считать, 
что ДЯпар^АЯпар. Так, для водяного пара (Д Япар)2о8 =  Ю767, а 
(ДЯГорЬэа =  Ю719. Однако при высоких давлениях и особенно
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для полярных жидкостей это допущение приводит лишь к прибли
женным результатам.

Различия между Д5Пар и ДЯпар могут быть еще больше, так как
w °„ f lTm  +  m nP

или в согласии с тем, что &Нпар «  ДЯпар

< ар =  ^ пар +  *1п  *  (V«.36)

Из последнего соотношения следует, что чем больше отли
чается Т  от Гн.т.к, тем больше ДЯпар отличается от ДЯпар. Поэто
му, если, например, (ДЯпар)н. т. к в гомологическом ряду изме-

Рис. 68. Зависимость энтропии парообразования от числа 
атомов углерода в молекуле «-алкана СпИ2п+ 2.

няется мало, то (ДЯпаР)„.т. к претерпевает значительное изменение 
(рис. 68).

Пример 13. На основании экспериментальных данных о зависимости ДЯпар 
от Т для изобутана найти уравнение ДЯпар =  ф (П , задавшись видом его, отве
чающим (V II,31):
Т ..................  244,3 266,5 290,4 299,8 315,0 333,3 341,1 356,6 392,0
ДЯпар . . . .  5344 5022 4676 4543 4311 3881 3781 3142 2021

Решение. Пересчитывая приведенные выше данные на l g l  и ЛЯпар/Г, най
дем:
lg Т . . .  . 2,3879 2,4257 2,4630 2,4768 2,4983 2,5228 2,5329 2,5522 2,5933
ДЯпар/т . . 21,88 18,84 16,10 15,15 13,68 11,64 11,08 8,81 5,16

Строим график в координатах ДЯаар/Г  =  <p(lg7’) (см. рис. 63), из которого 
определяем константы А и В уравнения (VII, 31). Окончательно получаем 
ДЯпар/jT =  200,9 — 75 lg Г. Если исключить последнее опытное значение, то, сум
мируя отклонения экспериментальных точек от прямой, получим среднюю ошиб
ку в 0,9%.

Пример 14. Найти ДЯпар бензола в интервале 20—280°С (через каждые 
20°): 1) с помощью рис. 64 и 2) по уравнению (VII, 34), если ДЯпар при / =  80 
равна 7300 кал/моль. Результаты решения сравнить со справочными данными 
([Г5], 8, 831).

Решение. 1. На основании данных, приведенных в табл. 13, строим выпрям
ленный график (ДЯпар)Н1о =  ф (^кр — 0  (см. рис. 64). Затем на расстоянии

(/кр — Ос4нв =  288>5 — 80 =  208,5 от начала координат откладываем вверх
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(Д//пар)с6нв =  7300 и соединяем полученную точку с началом координат. С этой 
прямой считываем значения (Д^пар)сн. ПРИ Раэных температурах.

2. Из табл. 13 находим (Д Я пар)[.[ 0 при температуре, удаленной от критиче
ской (табл. 10, с. 202) па ( / кр — *)СбНг =  208,5 [т. е. при (374,2 — 208,5 )H j0 =  
*= 165,7 °С] (ДЯпар)Н20 =  8860 кал/моль. Следовательно, коэффициент К  в (V I1, 34) 
равен 7300:8860 =  0,824. Вычисляем (ДЯ)с ,н6 при / = 1 6 0 ,  т. е. при (/кр — Ос6н6 =  
*= (/кр - /)Hj0 =  2 8 8 ,5 -  160 == 128А  По табл- 13 (Д^пар)и,о ~  7480’ т°гда6по 
Уравнению (VII, 34) (Atfnap)c ,.Ht =  °-824 * 7480 =  6164.

Подобным образом определяем (Д^пар)сйн« ПРИ / =  20, 40, 60, 80 н т. д.
Среднее отклонение вычисленных данных от значений, приведенных в [Г5], 

составляет 1,4%.-
Пример 15. Определить Д//Пар октана при 240°С, если /н. т. к =  125,6. Для 

расчета воспользоваться данными, приведенными в табл. 10, 12 и 13.
Решение. По значению (/кР — /) = 5 6 ,7  этой/разности температур отвечает 

(ДЯпар)На0 *  5400 (см. табл. 13). В соответствии с уравнением для парафинов 
(см. табл. 12) К  =  0,50 +  0,08 • 6 =  0,98. Таким образом, (A//nap)CgHj =  ^>98 * 
•5400 =  5292, что отличается от опытной величины (5250) на 0,8%.

Т е п л о т а  и э н т р о п и я  пл авл ения

Изменение мольной энтропии при плавлении не столь постоян
но, как при парообразовании. Поэтому нет соотношения, подоб
ного (VII, 33), которое в первом приближении было бы справед
ливо для всех веществ. Попытки расчета теплоты плавления по 
значениям я и т не дают положительных результатов, так как для 
плавления в отличие от парообразования принцип соответствен
ных состояний не справедлив. Однако на основании эксперимен
тального материала во многих случаях можно принять, что

А^элем ** 2 -*- 3, ASneopr. соед 5 ч- 7, ASopr. соед *** 13 ±  3 (VII, 3)

Эти выражения можно использовать для расчета лишь в качестве 
грубого приближения при отсутствии опытных значений.

§ 5. ВЛИЯНИЕ ОБЩЕГО ДАВЛЕНИЯ 
НА ДАВЛЕНИЕ НАСЫЩЕННОГО ПАРА

Рассмотрим жидкость (твердое тело), находящуюся в равно
весии с паром и подвергающуюся изотермическому сжатию.

В уравнении (V, 47) п =  3, так как помимо Я и Г надо учиты
вать внешнее давление Р Вн- Поэтому f =  2, т. е. Р =  ср(7\ Рвн) и 
Р т =  ф(Яцн). В действительности сжатие производят не с по
мощью полупроницаемого поршня (пропускающего пар и задер
живающего конденсированную фазу), а посредством инертного, 
т. е. нерастворимого в жидкости, газа. Результат при этом не из
меняется: если рассматривать систему как двухкомпонентную, 
считая инертный газ частью системы, то в уравнении (V, 47) л—2 
и по-прежнему f =  2.

Таким образом, из правила фаз следует, что Янн в л и я е т  на Р. 
Чтобы выяснить, к а к  будет изменяться давление пара, надо обра-
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титься к принципу смещения равновесия. Введение в систему газа , 
нерастворимого в жидкости, наруш ает равновесие, и молекулы 
жидкости переходят в паровую фазу, при этом возрастает концен
трация паров, уменьшенная в результате введения молекул инерт
ного газа. Увеличение концентрации паров жидкости в сжатом 
газе может быть только следствием перехода молекул жидкости 
в паровую фазу. Таким образом с ростом давления на жидкость 
давление ее пара повышается.

Теперь обратимся к к о л и ч е с т в е н н о м у  решению вопроса.
При повышении давления на dPDH вновь установившееся равно

весие будет характеризоваться равенством dG * =  dGr или же в 
соответствии с (V, 25)

V * dP BH =  V r dP
(дР /дРт )т =  У ж 1У г (V II ,36)

При температурах, достаточно далеких от критических, Vr^>Vw 
[например, для воды (Уж/Уг) р = 1, <=юо =  0,000624], поэтому рост Р 
с увеличением Р вн ничтожен. Иными словами, давление насыщен
ного пара в случае небольшого внешнего давления имеет практи
чески то же значение, что и в отсутствие газа  над жидкостью и мо
жет быть вычислено по уравнению Клапейрона — Клаузиуса. (Н е
зависимость Р от Р вн при малых давлениях является следствием 
закона Дальтона. Единственное отличие от парообразования в пу
стоту заключается в том, что в присутствии инертного газа равно
весие между жидкостью и паром вследствие замедления диффузии 
устанавливается значительно медленнее. Это обусловлено не толь
ко наличием молекул инертного газа , но и увеличением внутрен
него трения газов по мере роста внешнего давления.)

Если в качестве первого приближения принять, что для пара 
справедливо уравнение Менделеева — Клапейрона, то (V I I ,36) 
примет вид

(д  In Р / д Р ви) т =  V * l R T  (VII, 37)

Интегрируя (V II, 37) и предполагая, что =  const, получим
р иж рг 1/Ж

1п Р 7 =  я Г [(р " ) з _ ( р ' н),] или 1п - р - = я г ( р,™ - 0  (V II ,38)

где Р  — давление насыщенного пара в отсутствие инертного газа.

Это уравнение может быть непосредственно получено из урав
нения (VI, 38) так же, как и (VII, 37) из уравнения (VI, 32).

Оценивая точность (VII, 38), следует иметь в виду, что откло
нение от него становится значительным даж е при не очень высоких 
давлениях. Это объясняется не столько неточностью уравнения 
Менделеева — Клапейрона, сколько наложением на рассматри
ваемый эффект другого эффекта, такж е количественно изменяю
щегося с давлением, — растворения жидкости в сжатом газе 
(см. гл. IX, § 3 ), когда на первый план выступает действие
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межмолекулярных сил и, вместе с тем, специфичность инертного 
газа как растворителя. Поэтому вопреки (VII, 38) увеличение дав
ления пара зависит от природы инертного газа. Значительность 
обоих эффектов видна из рис. 69, на котором изображены резуль
таты ряда опытов; на оси ординат отложена пропорциональная 
давлению пара концентрация водяных паров в сжатом газе; пунк
тиром указана теоретическая линия, т. е. соответствующая урав
нению (VII, 38).

Можно предположить, что одной из причин отравления ката
лизатора при проведении синтеза (например, синтеза аммиака)

Рис. 69. Зависимость концентрации водяного пара в 
сжатых газах от внешнего давления.

Проверка уравнения (VII, 38.)

под давлением являлось попадание в газовую смесь масла. При 
очень высоком давлении оно не может быть полностью выделено 
из газа в маслоотделителе и остается в газе не в капельно-жидком 
состоянии, а в виде пара *. Опыты показывают, что концентрация 
масла в сильно сжатом газе довольно значительна: так, раствори
мость компрессорного масла в азоте при 150 °С при повышении 
давления от 100 до 900 атм увеличивается в 45 раз.

Подобный эффект наблюдается и для твердых тел под дей
ствием очень высоких давлений. Растворимость твердых тел в 
сильно сжатых газах в недавнем прошлом имело существенное 
значение в связи с эксплуатацией котлов высокого давления. Од
ной из возможных причин уменьшения производительности паро
силовых установок являлся унос (не механический!) из котла с 
паром (Р >  100, t >  400) солей, и особенно двуокиси кремния. 
Увлеченные с паром соли, отлагаясь (при расширении пара) на ло
патках турбин, уменьшают проходное сечение каналов, искажая их

* В последнее время вводятся турбокомпрессоры, которые в отличие от 
поршневых компрессоров работают без смазки.
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профиль, что приводит к снижению к. п. д. и потере мощности тур
бины *.

Пример 16. Найти концентрацию паров воды в сжатом газе при t =  50 и 
Р — 100, если в 1 л сжатого газа при давлении насыщенного пара содержится 
82,94 мг пара. Сравнить полученную величину с экспериментально найденной для 
Н2 и N2 (см. рис. 69).

Решение. Из (VII, 38) следует, что
Р ' _  1 8 (1 0 0 - 1 )

П Р =  82,06-323,2

откуда Р '/Р  =  1,07. Так как концентрация пара в сжатом газе пропорциональна 
увеличению его давления, искомая величина равна 82,94 ■ 1,07 =  88,7 мг/л.

Сравнение с данными, приведенными на рис. 69 ( ~ 9 0  для Н2 и 106 для N2), 
показывает, что наблюдается отклонение от уравнения (VII, 38) и что водяной 
пар лучше растворим в сжатом азоте, чем в сжатом водороде.

§ б. ВЛИЯНИЕ КРИВИЗНЫ ПОВЕРХНОСТИ НА ДАВЛЕНИЕ 
НАСЫЩЕННОГО ПАРА

Давление пара зависит и от кривизны поверхности.
Жидкость, находящаяся в виде капель, обладает избытком поверхностной 

энергии по сравнению с большой массой жидкости, имеющей плоскую поверх
ность. Эта избыточная энергия 'тем значительнее, чем меньше радиус кривизны. 
Она проявляется в росте давления пара по мере уменьшения размеров капли 
жидкости, что объясняет укрупнение малых капель и конденсацию пара на ча
стичках пыли.

Рассмотрим переход жидкости от капель к большой массе жидкости. Объем 
капли равен nV =  (4/3)яг3. Изменению массы капли на dn молей отвечает изме
нение ее радиуса на dr =  V dnJAnr2, а поверхности о) =  4яг2 на dcb=%%rdr.

Если обозначить через G и G' мольную энергию Гиббса соответственно в 
капле и в большой массе жидкости (G >  G'), то процесс переноса dn молей жид
кости (пренебрегая изменением поверхности большой массы жидкости) будет 
связан с изменением энергии Гиббса (G — G')dn =  odсо (где о — поверхностное 
натяжение).

Подставляя в это уравнение значения dn и dm и пересчитывая изменение 
энергии Гиббса на 1 моль, получаем уравнение Томсона (1871 г.) **

AG =  RT In (Ямал. на,,/Я) =  2oV jr  (VII, 39)
(Если о выражено в эрг/см2 и R в кал/(моль-К), то в знаменатель следует 
ввести множитель 4,184 • 107.)

В случае вогнутой поверхности расчет производится по уравнению (VII, 39), 
перед правой частью которого ставится знак минус (давление пара над вогну
той поверхностью меньше, чем над плоской). Меньшее давление пара вызывает 
конденсацию в капиллярах при более низких давлениях, чем на открытой по
верхности (явление капиллярной конденсации). Этим же объясняется гигроско
пичность веществ.

Если стремление вещества переходить в раствор уподобить испарению, то 
с помощью уравнений, подобных (VII, 39), можно объяснить укрупнение мелких 
осадков при стоянии, более высокую температуру плавления крупных осадков по 
сравнению с температурой плавления мелких и т. д. (см. также гл. IX, § 4).

* Теперь, когда стали использовать воду очень высокой чистоты, это за
труднение отпадает.

* *  Соотношение между давлением пара над горизонтальной поверхностью 
жидкости и давлением пара при действии какой-либо силы, из которого в каче
стве частного случая вытекает уравнение (V II,39), было предложено Н. Н. Шил
лером (1894 г.).
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Уравнение (VII, 39) является приближенным, так как оно предполагает 
идеальность пересыщенного пара и независимость поверхностного натяжения от 
радиуса капелек. Оно было уточнено С. В. Горбачевым (1935 г.), рассматриваю
щим пересыщенный пар как газ, для которого справедливо уравнение (VI. 19).

В связи с изучением явлений образования новой фазы С. В. Горбачев 
(1941 г.) вывел приближенные уравнения для расчета влияния радиуса капелек 
жидкости на температуру отвердевания и размеров кристаллов на температуру 
плавления. Уточняя эти соотношения, он разработал также способы расчета влия
ния давления и температуры на ДН, ДУ и дР/дТ, сопровождающие фазовые пре
вращения. Полученные уравнения позволяют осуществить расчет равновесия с 
помощью непосредственно измеренных физических свойств вещества в равновес
ных фазах [(d v / d P ) r , (dV /dT )P, (dP/oT ) v ], а также обратную задачу — найти 
его механические и термомеханические свойства.

Пример 17. На сколько меньше давление водяного пара над плоской поверх
ностью, чем над поверхностью сферической, если радиус кривизны последней ра
вен 10_6, Т =  300 и a H j0*=75  эрг/см2?

Решение. Из уравнения (VII, 39) следует, что
1п Риал, кап _  2<тУ _________2- 75-18_________

Р 4,184 • JO7 RT г 4 ,184-107- 1,987-300-К Г 6

откуда Р мал. нап/Я =  1,115, т. е. для конденсации капель воды указанного раз
мера потребовалось бы давление на 11,5% выше, чем необходимо для конденса
ции на плоскую поверхность

Для очень маленьких частиц подобный расчет может дать неверные резуль
таты, так как число молекул в капле становится столь незначительным, что мо
жет произойти изменение поверхностного натяжения о; кроме того, к таким ча
стицам вероятно вообще не применимы термодинамические методы.

§ 7. ФАЗОВЫЕ ПЕРЕХОДЫ ВТОРОГО РОДА

Уравнение (VII, 1) описывает фазовые переходы первого рода, 
характеризующиеся непрерывностью изменения энергии Гиббса и 
скачкообразным изменением его первых производных, т. е. объема 
и энтропии. Существуют фазовые переходы второго рода, отли
чающиеся от рассмотренных непрерывностью изменения G, V [т. е. 
(dG/dP)T] и «S (т. е. (dG/dT)P], но счачкообразным изменением 
{дЮ/дР2)т = (д У /д Р )т =  —уУ, (дЮ/дТ*)Р =  ~ С Р/Т  и дЮ/дРдТ=> 
=  — (dV/dT)P =  clV, где у — изохорный коэффициент давления; 
а — изобарный коэффициент расширения. При фазовых переходах 
второго рода первые производные от термодинамического пара
метра непрерывны, но вторые производные по соответствующим 
параметрам претерпевают скачки. Такие превращения не сопро
вождаются тепловым эффектом и характеризуются изменением 
теплоемкости, коэффициентов расширения и сжимаемости, т. е. со
существующие фазы отличаются не объемом и запасом энергии, 
а значениями их производных. В отличие от фазового перехода 
первого рода для рассматриваемого превращения метастабильное 
состояние вблизи точек перехода невозможно. Фазовые превраще
ния второго рода происходят в кристаллах при переходе от одного 
вида симметрии в другой, при превращении ферромагнитных ве
ществ (например, железа) в парамагнитные, при переходе метал
ла (например, свинца) в сверхпроводящее состояние, при превра-
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щении гелия I в гелий II. Фазовый переход первого рода в крити
ческой точке также характеризуется признаками, типичными для 
фазового превращения второго рода.

Дифференцируя A(dG/dT)P =  0 и A(dG/dP)T =  0 по Р и 7\ 
получаем

Д (d2G/dT2)p dT +  Д (дЮ/дТ дР)р dP =  Q 
и

Д {дЮ!дР дТ)р dT +  Д (d?GjdP2)T dP  =  О

или в соответствии со значениями вторых производных 
— (ДСр/Т )  dT +  д (6VfdT)p dP =  o 

Д (dV jdT )p dT +  А (dVfdP)T dP =  О (VII, 40)

откуда после исключения dP и dT находим
ДСр Д (0V /dT)p dP  - f  Т [ A (dV ldT )p ]* =  0 (VII, 41)

Уравнения (V II,40) и (V II,41) выведены Эренфестом (1933г.),. 
который установил существование фазовых переходов второго 
рода. Уравнение (V II,41) является аналогом (VII, 1).



Глава VIII

РАСТВОРЫ

§ 1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ОПРЕДЕЛЕНИЯ

Раствор — это термодинамически устойчивая гомогенная си
стема переменного состава — твердая, жидкая или газообразная, 
состоящая не менее чем из двух компонентов. Каждый из компо
нентов образован одинаковыми или различными (например, ассо
циированными) частицами, составляющими общую фазу и 
находящимися друг с другом в незаторможенном равновесии *. 
Примерами растворов могут служить морская вода, воздух, неко
торые сплавы.

С термодинамической точки зрения все составляющие раствора 
равноценны. Деление их на растворитель и растворенные веще
ства принципиального значения не имеет и подчас условно. Обыч
но растворителем называют преобладающий по количеству ком
понент, часто тот из них, добавление которого не вызывает гетеро- 
генизации раствора; если же один из компонентов при данных 
условиях находится в жидком агрегатном состоянии, а другие 
являются твердыми и газообразными веществами, то растворите
лем принято считать жидкость, даже когда остальные вещества 
присутст вуют в большем количестве.

В дальнейшем в основном будем рассматривать двухкомпо
нентные системы, так как они являются, во-первых, наиболее про
стыми системами и, во-вторых, многие закономерности, полученные 
для них, могут быть перенесены на растворы, состоящие из боль
шего числа компонентов. Условимся отмечать характеристики рас
творителя индексом 1, а характеристики растворенного (раство
ренных) веществ индексом 2 (3, 4 и т. д.).

Общепринятыми являются следующие способы выражения ко
личественного состава раствора.

М о л ь н ы е  доли.  В соответствии с уравнением (1,9), кото
рым выражается концентрация в мольных долях, для системы из 
К компонентов

+  * 2  +  ^ 3 +  . . .  NK =  \ 
dNK =  - d N l - d N 2- d N i -  . . .  -  dN

* На практике часто приходится иметь дело с твердыми растворами, нахо
дящимися в заторможенном равновесии (см., например, стр. 15),
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В частном случае (например, для сплавов) мольные доли стано
вятся атомными долями.

К способам выражения концентрации, основанным на постоян
стве количества раствора, относятся также весовая доля (масса 
компонента в единице массы раствора), объемная доля (объем 
компонента в единице объема раствора) и мольность (число молей 
компонента в единице объема раствора) *. Последний способ яв
ляется выражением мольно-объемной концентрации. В том случае, 
когда единицей объема является 1 л, мольность называется моляр- 
ностью. Мольность (молярность) отвечает выражению концентра
ции при постоянном объеме раствора (к ним же относятся нор
мальность и титр)*.

Применяется и выражение концентрации, когда количество 
компонента раствора относят к определенному количеству раство
рителя. Это мольно-весовое отношение — число молей компонента, 
приходящегося на известное весовое количество другого компонен
та (обычно растворителя). Этот способ выражения состава осо
бенно часто применяют для водных растворов. В качестве единицы 
массы принимают 1000 г (55,51 моль) воды; тогда моляльность

п 2
1000 г Н20 (VIII, 2)

Реже используют мольное отношение — число молей компонента 
на I моль другого компонента (обычно растворителя), а также вес 
растворенного вещества на единицу веса растворителя.

Наиболее употребителен первый способ (особенно в теоретиче
ских исследованиях), так как многие свойства растворов проще 
всего выражаются в относительных числах молекул.

Использование объемной концентрации приводит к результа
там, зависящим от температуры; это не совсем удобно в тех слу
чаях, когда смешение сопровождается изменением объема, поэтому 
ее целесообразно применять в случае изохорно-изотермических про
цессов.

Сравнение растворимости (растворяющей способности) различ
ных веществ можно осуществить, очевидно, лишь при одинаковых 
способах измерения состава. Необходимость этого иллюстрируется 
данными по растворимости серы в различных растворителях при 
25 °С;

ЛГ2 Вес. % г/л
Бензол . . . . . . . . 0,641 2,07 18,5
Толуол . . . . . . . . 0,735 2,02 17,8

В заключение введем следующие понятия:
1) объем 1 моль раствора — количество раствора, в котором

п1 +  +  «з +  • • •  = 1

• В случае необходимости указывается, является ли раствор, например, 
нормальным в отношении реакции нейтрализации, окисления или какой-либо 
Другой.
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Рис. 70. Номограмма для пересчетов концентраций растворов [ПОО].
Цифры в кружках указывают последовательность операций при расчете. (См.

пример 1.)



2) средний молекулярный вес раствора
Мер =  £  N tM t (V III, 3)

Пример 1. Растворимость нафталина в бензоле при / в  20 равна 34,3 вес.%. 
Найти мольную долю нафталина.

Решение. В соответствии с (1,9)
_  34,3/128 _ п п , ,

^CioHg 34,3/128 +  65,7/78 — 0,24

Тот же результат легко получить с помощью номограммы (рис. 70), соединив 
точку М2 — МС(#Н =  128 (первая шкала) с точкой Л1, =  МСвн< =  78 (третья
шкала), тогда на второй шкале получаем М2/М\ — 1,64. Соединив далее эту 
точку с точкой 34,3% (пятая шкала), на четвертой шкале находим ответ: 
24 моль.%, т. е. N2 =  0,24.

Пример 2. При t — 20 плотность 10%-ного водного раствора метилового 
спирта равна 0,9815 г/см3. Выразить концентрацию раствора в различных едини
цах.

Решение. 100 мл раствора, весящих 98,15 г, содержат 0,10 • 98,15 =  9,82 г, 
или 9,82 : 32 =  0,31 моль СНаОН, н 98,15 — 9,82 =  88,33 г, или 88 ,33 :18  =  
=  4,90 моль Н2О. 1. Мольная доля спирта

N снаон =  °*31 : <0 -31 +  4*9° )  =  °»059. * Н 2о  -  1 -  0,059 =  0,941

2, Моляльность раствора в соответствии с уравнением (VIII, 2) 
т  =0,31 -1000:88,33 =  3,51

3. Объемная концентрация равна 9,82 г 32 =  0,31 моль спирта на 100 мл 
раствора.

4. Весовая концентрация равна 9,82:88,33 =  0,111 г СН3ОН на 1 г Н20.
Пример 3. При t =  15 плотность раствора HaS04, содержащего 5 моль кис

лоты в 1 л раствора, равна 1,2894 г/мл. Найти мольную долю кислоты и моляль
ность раствора, а также средний молекулярный вес его.

Решение. 5 моль H2SO4 весят 5 • 98 =  490 г. На 1 л раствора приходится 
1289,4 — 490 =  799,4 г =  44,41 моль Н20. Поэтому

т
(490/98). 1000 

799,4 6,254 N *6,254
H2SO4 6,254 +  55,51 0,101

Средний молекулярный вес раствора в соответствии с (VIII, 3) 
равен Л1Ср =  0,101-98 +  0,899-18 =  26,1.

§ 2. ПАРЦИАЛЬНЫЕ МОЛЬНЫЕ ВЕЛИЧИНЫ

Всякое э к с т е н с и в н о е  свойство раствора зависит от его со
става. В процессе прибавления вещества к раствору состав по
следнего непрерывно изменяется, поэтому и з м е н е н и е  какого- 
либо экстенсивного свойства раствора также зависит от состава, 
т. е. от количества прибавляемого вещества. Для того чтобы по 
наблюдаемому изменению экстенсивного свойства (например, объ
ема) раствора можно было судить о значении этого свойства ком
понента в растворе д а н н о г о  состава, необходимо прибавить к 
раствору такое количество вещества, которое практически не из
менит состав раствора. Это можно осуществить двумя способами:
1) прибавить 1 моль компонента к очень большому количеству 
раствора данного состава; 2) прибавить к конечному количеству
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раствора данного состава бесконечно малое количество компонен
та и пересчитать полученное изменение свойства на 1 моль при
бавляемого вещества. Найденное таким образом изменение свой
ства (при условии постоянства Р и Г) называется парциальной 
мольной величиной Xi (Льюис 1907 г.). Следовательно

*<  =  (<3*061,, Р ^ р . т . п ,

где Хобщ — какое-либо экстенсивное свойство раствора ( V, S, U, И, F , G, С Р, 
C v); ^ — соответствующее парциальное мольное свойство данного компонента, 
т. е. Vi, Si  и т. д. (индексы отвечают условиям проведения опыта, т. е. постоян
ству Р и Т и состава раствора).

Таким образом, при определении числового значения какого- 
либо парциального мольного свойства компонента раствора всегда 
необходимо указывать его состав.

В термодинамике растворов широко применяют уравнения, вы
ражающие изменение свойств с изменением состава. Поэтому пар
циальные мольные величины в термодинамике растворов играют 
такую же роль, как и мольные величины в термодинамике чистых 
веществ *.

Если обозначить через у и х  два свойства чистого вещества, 
связанные уравнением

У —̂ д Х общ/дх

то в соответствии с уравнением (VIII, 4) получим:
_   ду д дХоШ    д (З^общ   дХ i
У' dni * *  dnt дх дх dni дх

Поэтому для компонента раствора справедливы те же уравнения, 
что и для чистого вещества, но только вместо мольных свойств 
в них фигурируют соответствующие парциальные мольные свой
ства.

Так, уравнения (V, 24), (V, 25), (VI, 32) и (VI, 39) принимают 
соответственно вид

( a a tidT)p N -----Si (V III ,5)

(dGtIOP)T i(V =  v , (VIII, 6)

(d in  ftldP)T' N =  V J R T (VIII, 7)

{d \a h !d T )p N =,{H °i - H l ) jR T ‘l (VIII, 8)
—О

где Н i — парциальная мольная энтальпия компонента в его стандартном состоя
нии в виде идеализированного газа (индекс N указывает на неизменность со
става).

Если для расчета фугитивности чистого компонента использо^ 
вали уравнение (VI, 32) (см. с. 141), то для расчета фугитивности

* Д. И. Менделеев еще в 1885 г. указал на важность использования про
изводных от свойств раствора по его составу при изучении свойств растворов; 
М. С  Вревский (1900 г.) использовал парциальные мольные величины в виде 
дифференциальных теплот (см. с. 236 сл., 288 сл.)„
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компонента газового раствора (смеси) следует исходить из урав
нения (VIII, 7). Представив парциальный мольный объем уравне
нием Vi =  Vцд — a i# т. е. поступив аналогично выводу уравнения 
для вычисления фугитивности чистого газа, и проинтегрировав 
уравнение (VIII, 7) в пределах от Р* до Я, получим

Я Г 1 п 4 -  =  Я П п  —-L- 
f*t р - Ь dP

Принимая во внимание, что P* =  f f ,  в соответствии с законом 
Дальтона (VI, 14) получим уравнение

р

RTlnfi=*RTlnP + RT \nN i+  J {Vt - V m)dP (VIII,9)
О

Зависимость газовой смеси от Т выражается уравнением 
(V III,8), в котором H \— Hi (так как в смеси идеальных газов 
H i  =  H i ) ,

Для расчетов в бинарных системах широко применяют так на
зываемые кажущиеся мольные величины (что наиболее целесооб
разно для растворенного вещества)

Ф* ,  =  (Хо б ,ц -V l ) / " 2

или в случае водного раствора
ф * ,  =  ( *общ  -  55,51X  t )/m ( v  111 ,10)

Тогда уравнение для бинарного раствора Х0бщ =  п\Xi +  п2ФХг 
формально совпадает с соотношением, выражающим аддитивность 
свойства X.

Необходимо обратить внимание на следующие обстоятельства.
1. Парциальные мольные величины нельзя отождествлять с хи

мическими потенциалами. Это очевидно, если сравнить уравнения 
(V, 39) с (VIII, 4). Лишь парциальная мольная энергия Гиббса 
является химическим потенциалом.

2. Парциальные мольные величины выражают и з м е н е н и я  
свойств, поэтому их нельзя уподобить соответствующим мольным 
величинам. Первые могут принимать такие значения, которые аб
сурдны для вторых (так, парциальные мольные объемы и отличие 
от мольных объемов могут быть отрицательными и могут увеличи
ваться с ростом давления).

1. Основные уравнения

dn2 +

Из выражения
(dXoQt]])p^ j  — {дХ0$щfdti\)p' п  ̂dri\ +  (дХ0$ш/дп2)р< ^  п^

+  ( a W 4 > . r . n, d" ’ +  -  + ( а х обЩ/ Ч ) р , г . „ / «



следует, что
(dXобш)р, T =  X x dn, +  X 2dn2 ^ ^ d n , +  . . .  +  Хк dnK (VIII, 11)

Парциальные мольные величины зависят от состава раствора, 
т. е. определяются соотношением п\ \ п3 : п3 : . . . :  л*. Если при Р, 
Т =  const состав не меняется, то и парциальные мольные вели- 
чины остаются постоянными. Следовательно, интегрируя (VIII, 11) 
при условии Х\, Я з,.. • =  const, что означает прибавление всех 
компонентов в пропорции, соответствующей соотношению их в ис
ходном растворе, получим уравнение

*общ =  Я1^1+'*2А Г2 + Я з Х 3 +  . . .  + п кХ к (VIII, 12)

константа интегрирования которого равна нулю, так как при
П |, ПЪ П3, . . . П к =  О И Х общ  =  0 .

Уравнение (VIII, 12) можно получить и на основании следующих рассужде
ний: если Хобщ — какое-либо экстенсивное свойство раствора, содержащего Ль 
л2, лэ и т. д. моль компонентов, то в результате прибавления к очень большому 
количеству раствора п\ моль первого компонента значение изучаемого свойства 
увеличится на п\Х\\ последующее прибавление п2 моль второго компонента вызо
вет возрастание свойства на п2Х 2 и т. д. Общее приращение свойства не зависит 
от порядка прибавления компонентов: оно равно Хобщ. так как в конце всех 
операций должно образоваться такое количество раствора прежнего состава, 
которое содержит л i моль первого компонента, л2 моль второго компонента 
И т. д.

В случае 1 моль раствора (VIII, 11) примет вид
dXpt т =  * ,  dN{ +  Х2 dN2 -f Х3 rf/V3 +  ... + Х К dNK (VIII, 13) 

для бинарного водного раствора
*  — 55.51 X x+ m X 2 (VIII, 14)

Считая в (VIII, 12) переменными как n lt /г2, п3 и т. д., так и 
* 1, * 2, Х3 и т. д., т. е. полагая, что раствор меняет свой состав, 
после дифференцирования найдем
{ d X 06m )pt T =  n l d X \  +  n2 d X 2 +  . . .  +  Пк d X K +  X, d n x +

+  Х 2 dn2 +  . . .  + X K dnK (VIII, 15)

Решая совместно уравнения (VIII, 15) и (VIII, 11), получим
nx d X x +  ^ х 2 +  . . .  + n K d X K *= о (V III ,16)

Уравнения (VIII, 12) и (VIII, 16) называются уравнениями 
Гиббса (1876 г.) — Дюгема (1886 г.).

В случае 1 моль раствора (VIII, 16) переходит в уравнение
V, d X x +  N2 dX 2 +  . . .  + N K d X K =  0 (VIII, 17)

интегрирование которого позволяет найти зависимость парциаль
ной мольной величины одного из компонентов от концентрации, 
если она известна для другого (других) компонента (ов).
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Так как число независимых концентраций на единицу меньше 
числа компонентов, то, принимая за независимую переменную Л/а» 
можно записать (VIII, 17) в виде

или после сокращения на dN2 и преобразования

дХх/дЫ2 N , (VIII, 18)
дХг1дЫ2

Из уравнения (VIII, 18) следует^
1) производные dX\/dN2 и dX2/dN2 всегда имеют обратные 

знаки;
2) при Ni =  N2 =  0,5 дХ\JdN2 — —<Ш/дЛ^, т. e. наклоны кри

вых =  <p (N2) и  X2 =  ф(А г̂) отли
чаются только по знаку;

3) если на одной кривой имеется 
максимум, то на другой кривой при 
том же составе — минимум.

Эти выводы проиллюстрированы 
на рис. 71.

В заключение рассмотрим равновес
ную двухфазную двухкомпонентную систе
му, в которой температура, давление и со
став претерпевают бесконечно малое изме
нение. Тогда равновесие не нарушится, т. е. Рис. 71. Парциальные мольные 

—г —г теплоемкости Н20  и H2S 0 4 в рас-
dGi = d G l и dG2 ~ d G 2 творах серной кислоты (/*= 1 5 ).

Выражая состав сосуществующих фаз через мольную долю второго компонента, 
получим

№ 1 д Г )р. Н'2 dT  +  № 1 дР)т. N'  dP  +  т d f f2 =

- { ы " 1 дТ) Р. N- dT + (аоГ/а/>)г N,dP  +  (dc;7a\Qp_r dN"

(VIII, 18)
( д0г1д Г )р. n '2 dT  +  « 1 дР) т, dP  +  ( dG2 la O p ,  T dN 2 =

=  ( д о Ц д т )  dT +  ( a o " l № )  N.. dP +  ( d o r' l d N " ) p  T d

Для преобразования этих уравнений продифференцируем (VIII, 13), записанное 
для X == б , дважды по Ы2, тогда получим

(а2о/<элг|) —  (ао,/алг2) + (дв2/ щ )

В соответствии с (VIII, 18)

(dOt/dNJp' T =  - - j r  [dOJdNi),,'т
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Из этих уравнений следует, что

( ^ ‘v 2)P, T = - NJ / G! dNd „ , T

№ / ^ ) P, r  =  M d~G/ ^ ) P. r
(VIII, 20)

Подставляя в уравнение (VIII, 19) значения соответствующих производных, 
найденные с помощью уравнений (VIII, б, 5, 20), получим

( s ;  -  S " )  dT +  ( v "  -  V \ )  dP -  N'2‘ (daa " jd N f )  dN" +

+  A f j ( a V  l d \ ' 22)d N '2 =  0
И

( s '2 -  S " )  dT +  (V "  -  V'2) dP +  N" (d'-'o"JdN"2)  dN" -

- N [  (d7G'jdN/2)dN'2 =  Q

(VIII, 21)

Это уравнение будет применено в дальнейшем для решения некоторых част
ных проблем.

Обобщение уравнений (VIII, 21) на многокомпонентные двух- и многофазные 
системы было сделано А. В. Сторонкиным Найденные уравнения он применил 
к решению некоторых вопросов термодинамической теории многокомпонентных 
систем как в общем виде, так и для особых случаев (наиболее подробно рас
смотрены изменения давления и температуры сосуществующих фаз в зависи
мости от их состава). Результаты этих исследований объединены в монографии 
[Б73].

Пример 4. Плотность водно-спиртового раствора, содержащего 60 вес.% 
СН3ОН, равна 0,8946 г/см3, а парциальный мольный объем воды в нем равен 
16,8 см3/моль. Найти парциальный мольный объем спирта в этом растворе.

Решение. Общий объем 1 моль раствора равен

0,5424 • 18 +  0,4576 • 32 
0,8946 27,3

Поэтому 27,3 =  16,8 • 0,5425 VCHj0H • 0,4576, откуда VCHj0H =  39 Д

2. Методы расчета
Если известна зависимость Лобщ =  <р(Яг), то ^определяю т 

дифференцированием Яобщ по я* и, подставляя в полученное урав
нение соответствующее значение пи находят Xi для раствора дан
ного состава. Этот метод трудоемок; необходимо обработать экс
периментальные данные столь точно, чтобы полученное уравнение 
отвечало им во всем исследуемом интервале составов.

Рассмотрим два графических метода. Если известны свойства 
растворов (например, объемы, содержащие в одинаковом количе
стве растворителя различные количества я2), то, построив график 
Я0бщ =  ф(^2), получим кривую, наклон которой в любой точке, 
т. е. для раствора любого состава, дает К недостаткам метода 
следует отнести сравнительно небольшую точность, трудоемкость 
пересчета весовых концентраций в мольные и невозможность не
посредственно найти парциальные мольные величины обоих ком
понентов.

232



Метод пересечений позволяет одновременно найти Я\ и Яз’ 
изучаемое свойство раствора наносится на график как функция 
состава (рис. 72* ) .  В точке, отвечающей заданному составу, про
водят касательную к кривой, которая при пересечении с ордина
тами N\ — \ и V2 =  1 дает соответственно парциальные мольные
величины первого и второго ком
понентов при составе, отвечающем 
точке касания.

Так как ab =  ас — со - tg X.cob, 
для доказательства равенства ab =  
=  надо показать, что

X, =  X -  ЛГ2 (dX /dN2) (VIII, 22)

Поскольку состав раствора есть 
свойство интенсивное, можно изменять 
его несколькими способами. Для дан
ного случая наиболее удобно изменять 
состав, оставляя п2 постоянным, так что 
N2 будет зависеть только от /ц. В силу 
того, что X =  ХовщЛ/Ц +  «2)
dX — d X обихЦП} п2) — X 0^uldn i / ( t i l -\-n2)2 

и dN 2 — — п2 4* п2)2
отсюда

Х у =  X  +  N2 [dXo6m{ni +  fh)fn2 dni —
“  -Х о б щ М г] == X ~Ь дХ0бщ/дп\ —  

- X o6uiK n x +  n2) =  X +  Х { - Х
что и требовалось доказать.

Таким же образом можно доказать, 
что а'Ь' =  Х2{?2).

Рис. 72. Определение парциальных 
мольных величин методом пересе

чений.
(См. пример 6.)

Из прямолинейности линии bob' непосредственно следует урав
нение (VIII, 12) (для бинарного раствора). Из рис. 72 видно, что 
если одна из парциальных мольных величин растет с увеличением 
концентрации, то другая уменьшается, и что

в то время как
lim Х„ =  const, ( ф  хГ)

JV,-*0 1 14
и наоборот

lim Х 0 =  Х°2 
N2+0  2

в то время как _
lim X.  =  const, (  ф  Х°Л 

1 2К '
С помощью рис. 72 можно обосновать уравнение (VIII, 17) для бинарного 

раствора. Переместим мысленно точку о в ту или иную сторону на бесконечно

* Если бы наблюдалась ограниченная растворимость (например, в случае, 
когда один из компонентов является твердым веществом), то кривая X =  
=  cp(/V2), очевидно, обрывалась бы в точке, соответствующей концентрации на
сыщенного раствора.
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малое расстояние; это будет соответствовать бесконечно малому изменению со
става раствора. Тогда парциальные мольные величины получат обратные по знаку 
приращения dXi и dX2. Так как точки расположены очень близко друг от друга, 
отрезки касательных от точек касания до соответствующих ординат можно при
нять за радиусы г\ и г2, а отрезки dX{ и dX2— за соответствующие этим радиу
сам дуги. Но дуги пропорциональны радиусам, т. е. ri/r2 =  —dX\JdX2t а из по
добия треугольников следует, что ri/r2 =  N2/N i; комбинируя два последних 
уравнения^ получим NidX\ +  N2dX2 =  0.

Пример 5. Для системы Н20 — NaCI

Vo6l« =  55,51 VH2o +  15,4 ^Nflci +  2>5п^аС1 — 1,2nJjaC1
Найти парциальный и кажущийся мольные объемы хлористого натрия в его 

полумольном водном растворе.
Решение. В соответствии с уравнением (VIII, 4)

^NaCI =  16,4 - f 5nNaC1 — 3,6/iJjaCI

Для m — 0,5 значение P n * ci =  18,0.
Так как при т =  0,5 Уобщ =  1008,675, по уравнению (VIII, 10)

0 Vi =  (1008,675 -  1000): 0,5 =  17,35

Пример 6. Ниже приведены плотности водных растворов метилового спирта
при t «= 20:

[СНзОН], вес. % . . 0 20 40 60 80 90 100
р, г/см3 .........................  0,9982 0,9666 0,9345 0,8946 0,8469 0,8202 0,7917

Вычислить с помощью метода пересечений VHjQ и VCHjOH для указанных кон
центраций.

Решение. Пересчитывая пл< т ^сти в удельные объемы, а затем в соответ
ствии с уравнением (VIII, 3) в м ы л ьте  объемы, строим график V =  <р (NCHjOH) 
(рис. 72). Далее, проводя касательные кривой в точках, отвечающих указан
ным концентрациям, находим KHj0 и VciIjOH (на рис. 72 показано определе-
ние V w  и ^CHjOH для ^cHjOH ~  ^,60). Промежут шные и окончательные 
результаты сведены ниже:

[СН3ОН], вес. % V, см/г V смЗ/моль ^сН 3ОН

20 .................................  1,035 19,8 20,4 18,0 37,8
40 .................................  1,070 21,8 23,3 17,5 39,0
60 .................................  1,118 24,4 27,3 16,8 39,8
80 .................................  1,181 27,8 32,7 15,4 40,4
90 . . .  . • . . . . 1,219 29,7 36,3 15,0 40,5

Результаты расчета показывают, что процесс смешения спирта с водой со
провождается уменьшением объема. Это видно и из рис. 72: кривая V =  <p(N2) 
выпуклая к оси абсцисс.

§ 3. ТЕПЛОЕМКОСТИ И ЭНТАЛЬПИИ РАСТВОРОВ

1. Парциальные мольные теплоемкости

Величина (Ср)< в соответствии с (VIII, 4) определяется уравнением

(5 i ) | - [ ( aC p W 9» l ] ,  . Т ,п ,  ( v  111, 23)

Опыт показывает, что парциальные мольные теплоемкости могут быть как поло
жительными, так и отрицательными. В последнем случае кривая X ■ = <р(jV<) так
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сильно отклоняется от прямой, что касательная пересекает ось N2 =» 1 ниже оси 
абсцисс. Значения (С*>)2 <  0 наблюдаются в некоторых водных растворах элек
тролитов и, вероятно, связаны со значительной гидратацией ионов (по той же 
причине могут быть отрицательными и значения Га).

Для водных растворов на основании уравнения (VIII, 10) получаем

{Ср)г -  (дсp)af,mJdm =  'п дФс/дт + 4>с
ИЛИ _

(Ср)2 =  (Vm/2) (dO>cJ d  л/т) +  Ф с  (V III, 24)

Это уравнение позволяет найти (СР)2 и з  графика ® c =  <p(V™)- Сочетая 
(VIII, 24) с (VIII, 10) и (VIII, 14), записанными для теплоемкости, получаем

(Cp) i ( Cp) i =  55,51 (  2 d - V * ) (VIII, 25)

Таким образом, на основании измерения общей теплоемкости раствора 
С р (1000 г Н20  +  т  моль растворенного вещества) можно вычислить Ф с, (Cj>b 
и ( С р ) ,- ( С > )  1.

Для растворов электролитов можно 
считать (Россини)

ф с =  фс  +  Ал1т  (VIII, 26)
где

ф *  =  ф ;

Комбинируя (VIII, 26) с уравне
ниями (VIII, 24) и (VIII, 25), имеем

(С р)2 =  (C p ) t  +  3/2Л л/т  (VIII, 27)

И

(с р)| “ (^ р )]  —
,3/.

2-55,51
(VIII, 28)

Последние два уравнения позволяют по 
двум значениям Ср =  ф (т )  найти кон
станты и А и тем самым решить
задачу расчета теплоемкостей компо-. 
нентов раствора.

Пример 7. На основании приведен
ных ниже экспериментальных данных о 
теплоемкости водных растворов НС1 
(t — 25) вычислить кажущиеся и пар
циальные мольные теплоемкости НС1 и относительные парциальные 
теплоемкости Н20  в растворах указанных концентраций:

Рве. 73. Кажущиеся и парциальные 
мольные теплоемкости НС1 в водных 

растворах (/ =  25).
(См. пример 7.)

мольные

т .............................  0,1 0,5 1 1,6 2
СР, кал на 

(55,51 +  т) моль
раствора . . . 996,965 986,02 974,31 964,045 954,98

Решение. По уравнению (VIII, 10) вычисляем Ф с (С />— 18), затем рассчи
тываем значения л/т  и строим график в координатах Фс — <p(V"m) (рис. 73). 
Из графика в соответствии с уравнением (VIII, 26) находим теплоемкость НС1 
в бесконечно разбавленном растворе Ф£ =  Ср =  — 32,7 и [^ Ф с j d  ( V w )] =  7.25.
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Значения (СР)2> вычисленные по уравнению (VIII, 24) или (VIII, 27), также 
нанесены на рис. 73. Наконец, по уравнению (VIII, 25) или (VIII, 28) определяем
(Cp)j — ( ^ , ) р  Расчетные уравнения имеют вид:

(фС)нс1 = - 32-7 +  7-25^ «
(СЛ с , ----- 32.7 +  10,7 Vm

(г р)н2о - ( ^ ) н 2о =  - 0-0652'п,/'

2. Парциальные мольные энтальпии

В соответствии с (VIII, 4)

Изобарное изменение Я* с Т выражается уравнением 
/  дН i \  ___ д f  дН  общ Л ___ д {  дНобщ\
\ Г д Г ) р ~ ~ д Т \ ~ д п .  ) р — 5 5 7 Г а г  ) р

В связи с (VIII, 23) окончательно получаем
(д Н (/дТ )р Ы =  (С р) ( (VIII, 29)

Д и ф ф е р е н ц и а л ь н а я  и и н т е г р а л ь н а я  т е п л о т ы  
р а с т в оре ни я

Если растворить 1 моль вещества в бесконечно большом коли
честве раствора или, что то же, к раствору данной концентрации 
прибавить бесконечно малое количество растворенного вещества и 
сделать пересчет на 1 моль его, то тепловой эффект называют 
дифференциальной или парциальной теплотой растворения. Если 
же растворить 1 моль вещества в таком количестве чистого рас
творителя, чтобы получить раствор заданного состава, то наблю
даемый тепловой эффект называют интегральной теплотой раство
рения. При этом, так же, как и раньше (см. гл. III), считают, что 
система до и после процесса имеет одну и ту же температуру.

Значения интегральной теплоты растворения ряда веществ в 
воде приведены в табл. 14. Теплота растворения сильных электро
литов в бесконечно большом количестве воды в соответствии 
с законом Гесса может быть найдена вычитанием теплоты образо
вания соединения из суммы значений стандартной теплоты образо
вания соответствующих ионов (Приложение 1). Из табл. 14 видно, 
что порядки теплот растворения многих веществ и теплот химиче
ских реакций (теплот образования) совпадают.

На рис. 74 сопоставлены значения интегральных теплот рас
творения для различных сходных систем (соответственно два ряда 
солей — аналогов в одном растворителе, один ряд аналогов в род
ственных растворителях, два сходных вещества в одном раствори
теле). Подобного рода приближенные закономерности, являю-
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Щиеся примерами методов сравнительного расчета [Б31], можно 
рекомендовать для оценки значений теплот растворения.

Значения интегральной и дифференциальной теплот растворе
ния могут существенно отличаться. Особенно велики расхождения 
между ними в концентрированных растворах, где они могут не 
совпадать не только по величине, но и по знаку. По мере умень
шения концентрации разность между обеими величинами умень
шается и при бесконечном разбавлении они становятся равными. 
Теплота растворения в бесконечно разбавленном растворе (или в 
чистом растворителе) называется первой теплотой в противопо
ложность последней теплоте, т. е. дифференциальной теплоте рас
творения в насыщенном растворе.

Рис. 74, Взаимосвязь между стандартными теплотами растворения:
Л — хлоридов и бромидов щелочных металлов в воде; Б —перхлоратов элементов подгруппы 
бериллия в воде и метаноле; В  — бромидов и хлорида лития в воде при равных концентра

циях.

В термодинамических вычислениях большей частью оперируют 
с дифференциальной теплотой растворения.

Допустим, к раствору, состоящему из п\ моль растворителя и 
п2 моль растворенного вещества, при Р, Т =  const прибавлено 
dn2 моль растворенного вещества. Тепловой эффект этого процесса 
равен

[ “ общ + (d H o 6 j d ^ ) Pi г, -  ["общ + OD* <Ч]
где Я общ — энтальпия раствора до смешения; ( / / " ) *  — мольная энтальпия 
чистого растворяемого вещества.

Подобным образом можно получить уравнение, определяющее 
теплоту разбавления. Относя полученные величины к 1 моль при
бавляемого вещества, т. е. разделив их соответственно на dn2 (или 
йп[), найдем значение дифференциальной теплоты растворения 
(разбавления)

(VIII, 30)bQIdni =  H i - f f ' l
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Т а б л и ц а  14. Интегральные теплоты растворения АЯ^,8 
(ккал/моль) некоторых веществ в воде

Растворяемое
вещ ество я * ЛЯ298

Растворяемое
вещ ество n • ЛЯ298

К р и с т а л / и ч e с к и е Н20 2 oo 1 p 00

в е щ е с т в а НэРОз 5 000 1,6
AgN03 00 5,42 H2S 0 4 00 -23,1
AlClj 00 -78,12 Н3Р 0 4 400 -1,54
Cd(C104)2 00 -27,00 н 4р2о 7 00 -3,7
CuCla оо -12,36 SnCl4 00 -33,94
FeC ls 1000 -31,64
HsBOa 00 5,21

T iа а ы

NH4C1 00 3,53 с н 4 40000 -3,14
NH4HCOa 00 9,85 с о 60 000 -2,62
nh4h so4 00 -4,26 с о 2 1 600 -4,72
NH4NOa 00 6,14 С12 1 000 6,4
(NH4)2S04 00 1,10 НВг 00 -20,35
N iClj 00 -19,88 НС1 00 -17,88
ZnCla 00 -17,40 HF oo -14,5
Z nS04 00 -19,90 HI 00 -19,57

Ж и д ] H2S 1 500 -4,6к о с т и
NH3 100000 -8,02

CHaCOOH 00 -0,37 S 0 2 7 000 -9,73
C2HeOH оо -2,39 S 0 3 1 -31,7
HNOa 00 —7,95

*  Количество молей Н20  на 1 моль вещества.

Часто пользуются относительной энтальпией вещества — 
разностью между и мольной энтальпией данного компонента в 
стандартном состоянии, за которое принят бесконечно разбавлен
ный раствор *. Тогда уравнение (VIII, 30) примет вид

bQ/dn2 = * L 2 - L 2 и b Q j d n ^ L x  (V III ,31)

*  Выбор этого стандартного состояния (вместо состояния чистых компо
нентов) особенно удобен для растворенного вещества, так как если известны 
значения теплоты разбавления, но нет данных о теплоте растворения, то при 
расчетах нет способа для перехода от состояния чистого растворенного веще
ства к состоянию раствора. Этот выбор имеет преимущество перед допущением, 
что энтальпия в исходном состоянии равна нулю, поскольку последнее возмож* 
но лишь при определенной температуре.
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Уравнения (V III,30) и (V III,31) иллюстрирует рис. 75, на ко
тором показан графический метод нахождения Li и L2 (для 
Vso, — 0,25).

Взаимосвязь между L\ и L2 выражается уравнением (VIII, 18); 
его интегрирование для данного случая позволяет вычислить П2 по
L\ или, наоборот, L\ по П2 (интегриро
вание проводится графически).

Обширные исследования теплот 
растворения и гидратации проведены 
К. П. Мищенко и его сотр.

Если имеются данные о теплоте разбавле
ния растворов (вещества А) двух концентра
ций до бесконечного разбавления, то теплота 
перехода от одной концентрации к другой на 
основании закона Гесса определяется раз
ностью первых двух величин.

Для прецесса
А • лН30  +  (я »  я) Н20  —

=  А • пжН20  =  А (водн.)

тепловой эффект

л я = я ° + n j r ]  -  ( л„ я ;  -  « . я ; + я 2 +

+  Я ,я  , )  =  я |  - Н 2 +  п 1( Щ - я , )  (V III, 32)

что в соответствии с (V III, 10) д а е т “ ДЯ =  
=  ФЯ — ИЛИ

т  (Ф„-Ф°н) =- т ( я 2- я | )  +  55,51 ( я , — Я ? )

(VIII, 33)

Рис. 75. Интегральные и диф
ференциальные теплоты рас
творения и разбавления в си

стеме Н30 —S 0 3.
(См. пример 8.)

Дифференцируя (V III,33) по т и принимая во внимание (VIII, 17), получаем 

Н  2 ~  ^ 2  =  Ф Я ~  Ф Я +  т  d  ( Ф Я -  Ф й )/< *т

или после подстановки

Я 2 -  Я 2 =  t 2 -  ф я  -  ф ° +  (Vm/2)\ d  (ф я  -  Vm] (V III , 34) 

Комбинируя уравнения (V III,34) с (V III,33), находим

H { - H \  =  L X
т 's/т  d  (Ф я  — Фя )  

55,51 d's/m
(VIII, 35)

Расчеты производят на основании значений Ф я  — Фя , полученных экстраполя
цией теплоты разбавления на бесконечное разбавление; L2, а затем и Г| вычис
ляют с помощью графика Фя  — Фя  =  ф (V я») (рис. 76).

Изменения дифференциальной теплоты растворения и разбавления с изме
нением температуры в связи с (VIII, 23) и (111,10) соответственно равны

а (я2 -  я2‘)/аг -  (ср)2 -  (ср); и а (я,- Щ)/ат= (ср), -  (с°Р)
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Пример 8. Пользуясь значениями интегральной теплоты образования H2S 0 4 
из Н20  и S 0 3, приведенными на рис. 75, найти количество теплоты: 1) выделяю
щееся при добавлении к 100 кг 29%-ного олеума (% свободного S 0 3) такого ко

личества воды, чтобы получить 64,4%-ный 
водный раствор H2S 0 4; 2) которое следует от
вести в процессе добавления к 100 кг 40,5%- 
ного раствора H2S 0 4 29%-ного олеума до со
держания 96,1% H2S 0 4.

Решение. 1. Мольная доля S 0 3 в олеуме 
равна

9000

8000

7000

6000

expo- ц tН20 -нсА 1
\ /
/

V

/ \ г
т
$ у - 1

Li
-200

- т  
-600 

-600 

-юоо 
-1200 
- т о

/ 2 9  7 \_ \  ' / 2 9  . 71 л  71 \  _
480  +  98 У 4 8 0  +  98 +  98 )

1,088
1,813 =  0,60

а в получаемом растворе 

64,4

2 3
1/пГ

98
Общее

/6 4 ,4  , 35,6 ( 64,4 \
Л  80 +  18 +  98 )  — 0,20

число молей олеума равно 1,813, 
а получаемого раствора 0,60/0,20 =  3. Так как 
по закону Гесса искомая величина равна раз
ности между значением теплоты растворения 
исходного и конечного растворов, то в соот
ветствии с ними (см. рис. 75) при смешении 
будет выделяться 3 • 6600 — 1,813 • 9400 =  
=  2760 ккал.

2. Число молей исходного раствора равно 
40,5 , 40,5 . 59,5

Рис. 76. Кажущиеся энталь
пии НС1 и теплоты растворе
ния и разбавления в системе 

Н20 -Н С 1 .
<См. пример 9.)

98 +  98 + 18 4,133

Растворы ..................................... 1 2 3
(H2S O j, вес. % ......................... 40,5 олеум 96,1
Мольная доля S 0 3 ..................... 0,10 0,60 0,40
Интегральная теплота раство

рения (см. рис. 75) . . . . -3600 -9400 - 1 0  000

Число молей добавляемого олеума находим из уравнения материального ба
ланса 4,133 0,10 +  п *0,60 — (п ■+■ 4,133)0,40, откуда п — 6,2(кг-моль).

В соответствии с законом Гесса искомый тепловой эффект

или
Д/У =  ДУ/ з — (Л// j — Д//2)

ЛУУ =  10000 (4,133 +  6,2) -  (3600 • 4,133 +  9400 • 6,2) =  30170 ккал

Пример 9. Теплота растворения НС1 в Н20  при t =  25 может быть пред
ставлена следующими значениями относительных кажущихся энтальпий НС1 в 
растворах:
Состав раствора,

моль Н20/моль НС1 . 3 5 10 20 50 200 1600
Ф я  — Ф^, кал/моль НС! 4470 2760 1460 850 482 249 90

Определить: 1) относительные мольные энтальпии компонентов в указанных 
растворах; 2) значение теплоты разбавления раствора, содержащего 1 моль 
НС1 в 15 моль Н20 , до бесконечного разбавления.

Решение. 1. После пересчета состава в моляльности наносим приведенные 
данные на график в координатах Фц — Фд =  <р (Vя*) (см. рис. 76). Далее про-
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водим касательные к кривой (при различных значениях л/т)  и в соответствии 
С уравнениями (V III,34) и (V III,35) вычисляем L2 и L\. Результаты расчета при
ведены на рис. 76. _

2. Раствору НС1 • 15Н20  соответствует т =  3,701 н V т =  1,924. По рис. 76 
находим Фя  — Ф я =  1050; следовательно, процесс разбавления связан с выде- 
лением 1050 кал-

§ 4. ИДЕАЛЬНЫЕ РАСТВОРЫ

Взаимодействие между разноименными и одноименными моле
кулами компонентов идеального раствора одинаково (все моле
кулы обладают одинаковыми силовыми полями). Поэтому при 
замене части какого-либо компонента другим способность каждого 
из них к переходу в газообразную фазу не изменится. Но так как 
это стремление, выражаемое фугитивностью компонента, тем зна
чительнее, чем больше относительное содержание его молекул в 
жидкости, фугитивность компонента над идеальным раствором 
должна быть пропорциональна его мольной доле в растворе, т. е. 
f r. =  const N *. Константа пропорциональности определяется из 
начального условия Л/. = 1 ;  const =  f ;1 т. е. постоянная равна 
фугитивности чистого компонента. Равенство фугитивностей ком
понента раствора в двух сосуществующих фазах позволяет прийти 
к окончательной формулировке закона, который служит одним из 
критериев идеальности раствора: ф у г и т и в н о с т ь  к о м п о н е н т а  и д е 
а л ь н о г о  р а с т в о р а  р а в н а  ф у г и т и в н о с т и  ч и с т о г о  к о м п о н е н т а , у м н о 
ж е н н о й  н а  е г о  м о л ь н у ю  д о л ю , т. е.

f i = f ° i N i (VIII, 36)

Величина для данных Р  и Т  постоянна. Она равна фугитив
ности чистого компонента при давлении, равном общему давлению 
над раствором. Если стандартное состояние компонента принято 
таким же, что и для чистого вещества (при тех же Я и Т), то в 
соответствии с определением активности уравнение (VIII, 36) при
мет вид

а . =  ДЦ или yf ==a./.V. =  l (VIII, 37)

Несовпадение к о э ф ф и ц и е н т а  а к т и в н о с т и  у* (о нем см. гл. XII) 
с единицей служит мерой отклонения раствора от идеального, по
добно тому, как отклонение f/P  от единицы служит мерой откло
нения свойств чистого газа от свойств идеального газа (см.гл.У !).

Уравнение (VIII, 36) является о б о б щ е н н ы м  з а к о н о м  Р а у л я .  
Оно справедливо в той области концентраций, в которой раствор 
остается идеальным и чистые компоненты устойчивы при давлении 
и температуре смеси.

Из сопоставления (VIII, 36) с уравнениями (VI, 32) и (VIII, 7)
следует, что

(V III, 38) 
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Из уравнений (VIII, 8,36) и (VI, 39) получаем

**i =  **t (VIII, 39)
Следовательно, и

(ёр)|-(Ф, (V III, 40)

т. е. объемы, энтальпии (и теплоемкости) аддитивны и не зависят 
от состава. Таким образом, приходим к важному выводу: при об
разовании идеального раствора не происходит изменения объема 
(AV =  0) и не наблюдается теплового эффекта (АЯ =  0). При 
этом обязательным условием является не только одинаковое дав
ление (над раствором н над каждым из чистых веществ) и одина
ковые температуры, но и одинаковое агрегатное состояние компо
нентов и раствора.

Если бы не было аддитивности указанных величин, то фуги- 
тивности компонентов идеального раствора были бы пропорцио
нальны мольным долям при одной температуре и давлении, но не 
были бы пропорциональны им при других значениях V, Р и Т.

Здесь следует обратить внимание на два обстоятельства.
1. Только при о д н о в р е м е н н о й  справедливости уравнений 

(VIII, 36, 38, 39) данный раствор можно считать идеальным.
2. Уравнения (VIII, 38, 39) легче экспериментально проверить, 

чем (V III,40). Справедливость любого из них для раствора 
о д н о г о  какого-либо состава не может служить критерием идеаль
ности раствора, так как не исключено, что для других концентра
ций будут наблюдаться и изменение объема, и тепловой эффект. 
Если раствор идеален при всех концентрациях, то график, по
строенный в координатах объем (энтальпия, теплоемкость) — кон
центрация (см. рис. 72), будет прямой линией, так как уравнения 
аддитивности парциальных мольных объемов (энтальпий, тепло
емкостей) (VIII, 14) превратятся для идеального раствора в урав
нения аддитивности соответствующих мольных величии. Однако 
известны случаи, когда линия, характеризующая, например, изме
нение объема, является кривой, пересекающей прямую идеального 
раствора, т. е. только в одной точке X =  Xi (где X — V, И или СР).

Для жидких растворов при низких давлениях и при темпера
турах, далеких от критических, величину f\ в уравнении (VIII, 36) 
можно считать равной (Г{)рс — фугитивности чистого компонента

при давлении его насыщенного пара. В противном случае это упро
щение неприменимо и необходим пересчет по уравнению

0 ‘) p _ _ _ L  (VIII, 41)In
( О ,

получаемому в результате интегрирования (VIII, 7) (с учетом того, 
что Vt =  Vl) в пределах от Р] до общего давления Р над рас
твором,
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Уравнение (VIII, 36) применимо И и газовым растворам. Дей
ствительно, если для компонента газовой смеси справедливо 
(VIII, 38), т. е. Vi — Vi (при тех же Я и Г), то а* =  а  и уравне
ние (VIII, 9) примет вид

р
RT  In и  =  RT  In Р +  RT  In N t -  J  a  dP

о

Но первый и третий члены правой части этого уравнения в соот
ветствии с уравнением (VI, 42) равны RT\nf°t1 т. е. (VIII, 9) пре
вращается в уравнение (VIII, 36).

Возможность использования (VIII, 36) для газовых смесей 
имеет большое практическое значение, так как вследствие весьма 
малого количества данных о зависимости Vi =  ф(Л 7\ N) урав
нение (VIII, 9) почти не находит применения.

Анализ экспериментальных данных показывает, что при сравни
тельно небольших давлениях (порядка десятков атмосфер) урав
нение (VIII, 36) является точным для газовых смесей любого 
состава. Для многих смесей оно достаточно удовлетворительно и 
при больших давлениях (особенно для смесей, компоненты кото
рых обладают близкими сжимаемостями), хотя дает несколько 
меньшие значения чем уравнение (V III,9), применимое для 
любых газовых смесей в любых условиях.

Следует обратить внимание на то, что в уравнении (VIII, 36), 
когда оно применяется к газовой фазе, фугитивность чистого ком
понента в с е г д а  берется при о б щ е м  давлении смеси. Поэтому 
закон Рауля применительно к газовой смеси называют иначе пра- 
вилом фугитивности.

Это правило учитывает не только отклонение свойств смеси от 
законов идеального газа, но и влияние давления на свойства чи
стых компонентов. В условиях, когда смесь следует законам иде
альных газов, уравнение (VIII, 36) переходит в уравнение (VI, 14), 
так как фугитивность компонента можно заменить его парциаль
ным давлением, а фугитивность чистого компонента при давле
нии, равном общему давлению в смеси, просто общим давлением.

На основании изложенного очевидно, что понятия «смесь иде
альных газов» и «идеальная газовая смесь» не адекватны. Для 
первой одновременно справедливы уравнения (V I,14) и (V I,16), 
для второй — уравнение (VIII, 36), а поэтому и правило фугитив
ности. Иначе говоря, сжатая газовая смесь, не будучи смесью 
идеальных газов, может быть идеальной газовой смесью.

Если газовая смесь представляет раствор паров конденсиро
ванной фазы в сжатом газе, то величина V, в (VIII, 36) будет 
соответствовать растворимости жидкого (твердого) вещества в 
сжатом газе. Однако для растворов, молекулы компонентов кото
рых обладают резко различными силовыми полями, например на
ряду с неполярными содержат полярные вещества, аддитивность
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объемов не соблюдается, т. е. подобные растворы не являются 
идеальными. Поэтому расчет растворимости по (VIII, 36) приво
дит к расхождению с опытом: вопреки этому уравнению раствори
мость, выраженная в мольной доле, зависит от природы раствори
теля. Следовательно, отмеченная в гл. VII (с. 220) зависимость 
концентрации водяного пара от природы сжатого газа является 
следствием того, что образующиеся растворы не идеальны (см. 
также с. 280 сл.).

При переходе вещества в идеальный раствор, где его мольная 
доля составляет изменение энергии Гиббса в соответствии с 
(VIII, 36) равно

-  f■
Gj — G° =  RT \ n - ^  =  RT 1 n a ^ R T  In -  Я П n N f

h fi
ИЛИ

|i; =  p.°(P, T) +  R T \ n N ?  (VIII, 42)

Так как ЫТ < 1 ,  то G* ф  G°, т. е. в идеальном растворе энер
гии Гиббса (а поэтому и энтропии) не аддитивны. В соответствии 
с (VIII, 42) энергия Гиббса раствора меньше суммарной энергии 
Гиббса компонентов (иначе процесс растворения не был бы само
произвольным) .

При бесконечно малом изменении состава парциальная моль
ная энергия Гиббса компонента раствора в соответствии с 
(VIII, 42) изменится на величину

dGi =  RT d 1и f i  =  RT d In Nt (VIII, 43)

(dGi l dN^ p  Tt =  RTIN i  (V III, 44)

Из (VIII, 42) следует, что свойства химического потенциала зависят от 
свойств данного компонента и от свойств других компонентов. В  случае идеаль
ного раствора совершенно безразлично, какие вещества образуют раствор и ка
кими свойствами они обладают; величина химического потенциала данного ком
понента зависит только от относительных количеств других веществ и лишь по
стольку, поскольку это вызывает изменение мольной доли данного вещества. От
сюда «нечувствительность» химического потенциала к свойствам прочих состав
ных частей, которая, например, в случае смеси идеальных газов выражается в 
том, что «каждый газ ведет себя в смеси так, как будто бы он был один».

Применение (VIII, 42) к общим закономерностям, справедливым для любых 
растворов, позволяет определить термодинамические свойства идеальных рас
творов независимо от их агрегатного состояния. Действительно, с одной стороны, 
переход от жидкости к газу может быть осуществлен без нарушения гомоген
ности соответствующими изменениями Р и Г. Поэтому для утверждения того, что 
(VIII, 42) может быть положено в основу термодинамики идеальных растворов 
независимо от их агрегатного состояния, необходимо доказать, что изменение 
энергии Гиббса для идеального раствора не зависит от изменения Р и Т. В то 
же время в идеальном растворе при всех значениях Р и Т изменение V и И  в 
соответствии с (V III,38 и 39) равно нулю, что в связи с уравнениями 
(<ЗДG / 6 T ) p  =  — AS и {d&G/dP)T =  ДГ, вытекающими из (V, 24 и 25), приводит, 
во-первых, к независимости изменения энергии Гиббса от давления при прибавле
нии чистого компонента, а во-вторых, к независимости изменения энергии Гиббса, 
отнесенной к температуре, от температуры.
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Если пар над жидким раствором можно рассматривать как 
смесь идеальных газов, то (VIII, 36) принимает следующий вид:

P i =  p ] N f  ( V I I I ,  45)

т. е. парциальное давление пара данного компонента над раство
ром равно давлению насыщенного пара над чистым компонентом 
(при данной температуре), умноженному на мольную долю этого 
компонента в жидкой фазе.

Уравнение (VIII, 45) и является математической формулиров
кой закона Рауля в том виде, который он предложил (1886 г.). Это 
уравнение для раствора нелетучего вещества в летучем раствори
теле обычно записывается следующим образом:

___
Р° п2 +  Л,

(V III, 46)

Уменьшение давления пара над раствором н е л е т у ч е г о  ве
щества по сравнению с чистым растворителем (при той же темпе
ратуре) ясно из принципа Ле-Шателье: при введении нелетучего 
вещества, например соли, в равновесную систему вода — пар часть 
пара переходит в жидкость, что вызывает уменьшение давления 
пара.

Идеальные растворы образуются веществами, сходными по хи
мическому составу и по физическим свойствам. Отклонения от 
идеальности являются следствием как химических эффектов (ассо
циации, диссоциации, сольватации и т. д.), так и физических 
(влияния различия мольных объемов и сил взаимодействия моле
кул). Первые, как правило, уменьшаются с ростом температуры, 
а отклонения, вызванные неодинаковыми молекулярными разме
рами, возрастают.

Для выяснения вопроса, следует ли компонент газовой смеси 
законам идеального раствора, важно знать, насколько велико дав
ление, под которым он находится; для жидких растворов давление 
(кроме случаев применения очень высоких давлений и температур, 
близких к критическим) практического значения не имеет, и на 
первый план выступают другие факторы. Поэтому жидкие рас
творы, в отличие от газовых, не идеальны при обычных давлениях.

Введение понятия «идеальный раствор» имеет не только теоре
тическое, но и практическое значение. Строго говоря, свойствами 
идеального раствора не обладает ни один реальный раствор, за 
исключением оптически активных изомеров и смесей, состоящих 
из компонентов, различающихся по изотопному составу. Однако 
очень многие растворы практически ведут себя как идеальные. 
Учитывая простоту закономерностей, которым следуют идеальные 
растворы, а также сложность и подчас невозможность вычисления 
свойств реальных растворов, часто приходится допускать заведо-' 
мую неточность и считать раствор идеальным. Следовательно, тео
рия идеальных растворов дает возможность с тем или иным
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приближением решать многие проблемы, связанные с растворами 
вообще.

В дальнейшем, пользуясь известными соотношениями, характе
ризующими идеальные растворы, будем производить преобразова
ние уравнений, справедливых для любого раствора.

Примеэ 10. При t =  100 взято 100 кг смеси бензола и толуола. Парциальные 
давления бензола и толуола над раствором соответственно равны 656 и 286 мм 
рт. ст. Найти весовое количество каждого компонента, считая жидкую фазу 
идеальным раствором

Решение. Определив по графику Р — ф(Г) (см. рис. 55) давления паров чи
стых компонентов при / =  100 (соответственно 1340 и 560 мм рт. ст.), вычисляем 
по (VIII, 45)

WCeH(j =  656 : 1340 0,49 и ЛГСвн5сн3 =  286: 560 ”  °*61

Комбинируя уравнения

gc,Ha/ ^ i j 5cH3/92.1 “ 0,49 И *с.Н. +  вс.н,сн,= КЮкг
получаем

в с 6Н6 =  44.9 КГ И g C«H6CH3 =  100 - Н 9  =  55,1 к г.

§ 5. БЕСКОНЕЧНО РАЗБАВЛЕННЫЕ РАСТВОРЫ

Как уже отмечалось, безупречные по точности термодинами
ческие соотношения, справедливые для любых растворов, практи
чески оказываются неприменимыми, так как требуют данных, ко
торыми мы в настоящее время не располагаем. К этим соотноше
ниям, в частности, относится уравнение (VIII, 21), охватывающее 
всю термодинамику двухкомпонентных систем. Для идеальных рас
творов эти соотношения имеют простую форму и легко могут быть 
использованы, но растворов, которые в ш и р о к о м  интервале кон
центраций близко подходили бы по своим свойствам к идеальным 
растворам, немного, если исключить смеси газов при низких дав
лениях.

В то же время существует категория растворов, для которых 
общие термодинамические соотношения могут быть применены для 
конкретных вычислений. Это — бесконечно разбавленные растворы, 
т. е. такие, в которых содержание растворенного вещества очень 
мало по сравнению с содержанием растворителя *

Может показаться, что изучение бесконечно разбавленных рас
творов представляет чисто теоретический интерес. Однако это не 
так. Свойства, принципиально присущие только им, в большой мере 
сохраняются и при к о н е ч н ы х  (достаточно низких) концентра
циях. Так, водные растворы газов Н2, N2, СО, 0 2, СН4 и др. ведут 
себя как бесконечно разбавленные; даже при очень высоких дав
лениях их растворимость ничтожно мала (N2 «  0 ,0 42 —0 ,0 з 7 ) .

* На основании общих соотношений можно получить числовые результаты 
и для так называемых правильных (регулярных) растворов; свойства последних 
рассмотрены в [Б 16, 104],
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До каких именно концентраций и с какой степенью точности по
ведение раствора отвечает законам бесконечно разбавленных рас
творов, термодинамика не может определить; это решает опыт. 
Анализ экспериментального материала показывает, что для раство
ров неэлектролитов предел концентраций может быть принят рав
ным N2 «  0,01 и достигает в некоторых случаях даже N2 = 1 . Для 
растворов электролитов он снижается до N2 — Ю~6.

Изучение свойств бесконечно разбавленных растворов имеет 
практический интерес еще и по другой причине: в расчетах часто 
бывает необходимо производить экстраполяцию свойств, найден
ных опытным путем, от конечных концентраций к весьма малым. 
На важность исследования бесконечно разбавленных растворов 
указывал Д. И. Менделеев.

1. Парциальные мольные величины

Уравнение (VIII, 18) в применении к бесконечно разбавленным 
растворам переходит в

4 »  =  0 (V III. 47)
дХ2\дЫ2

Существуют два его решения [А27]; они иллюстрируются 
рис. ПА, Б. К парциальным мольным величинам (см. рис. П А ), 
для которых

lim (dXifdN2) =  0 и lim (дХ21дМ2)фО 
N 2 + 0  лг2-»о

относятся парциальные мольные объемы, энтальпии и теплоемкости 
(парциальные мольные величины первого типа). Они для раствори
теля постоянны и равны мольным величинам, т. е. lim V\ — V7,

_ N  j->0
lim Hi =  H\ и lim (Cp)] =  (Cp), [см., например, на рис. 71 (с. 231)

N ,->  0 __ JV,-»0
значения (С/>)Н20 при Nnts o ^ 0  и (C/>)Hj0 при WHlso4“* 0]-

Таким образом, бесконечно разбавленные растворы характери
зуются тем, что прибавление к ним растворителя не сопровож
дается изменением объема, энтальпии и теплоемкости системы в 
целом, т. е. такие растворы в отношении растворителя являются 
идеальными. Аддитивность отмеченных свойств соблюдается для 
бесконечно разбавленных растворов любого агрегатного состояния 
и, в частности, для газовых смесей. Этим и объясняется то, что 
правило фугитивности (см. с. 243) даже при давлениях в несколь
ко сот атмосфер является вполне удовлетворительным для компо
нентов, находящихся в большом избытке; оно вполне точно для 
того вещества, мольная доля которого близка к единице.

Рис. П Б  иллюстрирует влияние концентрации на парциальные 
мольные энтропии и энергии Гиббса (парциальные мольные вели
чины второго типа)] для них

lim {дХ1(дМ7)Ф 0  и Пт (дХ2/дМ2) =- со 
tfi-Ю дг,->0
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т. е. величины  Si и Gi при Л ^ -^ О  изменяю тся с изменением кон
центрации.

Известны случаи, когда и в области конечных концентраций Г, =  const, по
этому из уравнения (VIII, 17) следует, что в этих случаях и =  const. Этот 
вывод, однако, не соответствует рис. 77 А. Математический анализ показывает,

я?

Рис. 77. Зависимость парциальных мольных величин от концентрации в беско
нечно разбавленном растворе:

A -  lirri ( д Х ,/№ )р , Т =  0, liin (d X t /d N Jp  т =  0;
Л/,-» О N ,- * 0

Б — lim (<3X|/d/Vj)p т ф 0, llm (dXtldNi)p j  =  оо;/V,-» о
В — П т  (dXifdNi)p т = 0, 1 iт  (dXt/dNг)р т = 0 ;

Л Г ^ О  N , - *  О

Г -  Urn (<ЭВДЛ/,)р Г =  0. Нш {дХ^дЮр 7- =  » .
W i - > 0  / V j ^ O

что получающееся несоответствие является мнимым. Оказалось, что возможны 
еще три случая, удовлетворяющих уравнению (VIII, 47), что и было установлено 
И. Р. Кричевским и Я. С. Казарновским [Б44].

Действительно, уравнение (VIII, 47) справедливо и тогда, когда при 
dX2/dN 2 =  0 величина dXJdN2 при N2-+  0 стремится к нулю, как более высо
кая (чем первая степень V2. Такой случай показан на рис. 77В. Он также отве
чает парциальным мольным энталышям и теплоемкостям. При повышении тем
пературы, когда аномалии в свойствах растворов уменьшаются и растворы при
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ближаются к идеальным, не исключена возможность перехода от случая, изобра* 
женного на рис. 77fl, к постоянству парциальных мольных величин первого типа 
и при конечных концентрациях. Тогда в соответствии с расширением области 
концентраций, в которой раствор будет идеальным, линии Х\ =  cp(/V2) и Х2 =  
=  cp(yV2) будут параллельны оси абсцисс и при конечных значениях N2.

Еще один случай, удовлетворяющий (VIII, 47), возможен тогда, когда числи
тель уравнения стремится к нулю как /V£, где а <  I; тогда при N2~* 0 знаме
натель превращается в бесконечность (рис. 77Г). Этот случай подтверждается 
экспериментальными данными в системе вода— сильный электролит.

Что касается случаи, когда

Пт ( д Х i /dN2) =  оо и Пт (дХ2/дМ2) =  со
Nt-*Q N j-Ю

то он, по-видимому, практического значения не имеет.

2. Закон Генри
Фугитивность растворителя в бесконечно разбавленном растворе 

согласно сказанному выше не зависит от природы растворенного 
вещества и вычисляется по закону Рауля, т. е.

Пт =  (VIII, 48)
Л’а->0 '  1

Поскольку фугитивность жидкости или твердого раствора равна 
фугитивности насыщенного пара, в случае, когда растворитель в 
парообразном состоянии ведет себя как идеальный газ, уравнение 
(VIII, 48) переходит в

^ 0 ( Л / ^ 1) “ р 1“ Ф<г > (VIII, 49)

совпадающее с (VIII, 45).
Зная зависимость h от состава, легко найти зависимость /2 от 

Д/2; пользуясь уравнениями (VII 1,48) и (VIII, 43), в соответствии 
с уравнением (VIII, 17) получим

dRT  In ( / X )  +  dRT  In f 2 =  0 

или
d In fa =« -  dN\JN2 =  dN2j N 2

откуда
In f2 =  In N 2 +  const

Переписывая это уравнение в виде
In f2 =  ln ЛЛ, +  1п к  {Ру т) 

получим при Р, Т =  const
f2 =  KN<, или lim (f2/ N 2) =  К  =  q>{P, Т) (VIII, 50)

N,-► 0

Если в (V III,50) рассматривать f 2 как фугитивность растворен
ного вещества в газовой фазе, сосуществующей с жидкой (твер
дой), то оно является точной термодинамической формой закона 
Г енри. Его обычная формулировка — растворимость газа
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пропорциональна давлению (1802 г.) — отвечает уравнению
=  К или / V * = ( l / / C ) p 2 (VIII, 51)

где P i— парциальное давление растворенного газа.
Это уравнение справедливо в некотором интервале концентраций 
для любого раствора неэлектролита, если при N f - *  0 фугитив- 
ность растворенного вещества совпадает с его парциальным дав
лением. Это происходит в случае малого (точнее, бесконечно ма

лого) давления насыщенного па
ра и если газовая фаза представ
ляет собой смесь идеальных га
зов *.

Таким образом, для бесконеч
но разбавленного раствора фуги- 
тивность растворителя вычис
ляют по закону Рауля, а фуги- 
тивность растворенного веще
ства— по закону Генри. Оба за 
кона справедливы для любого 
агрегатного состояния раствора.

Хотя эти законы устанавли
вают пропорциональность между 
фугитивностью компонента бес
конечно разбавленного раствора 
и его концентрацией, в первом из 
них константа пропорционально

сти является фугитивностью чистого растворителя, во втором же 
она не имеет физического смысла фугитивности чистого растворен
ного вещества, так как закон Генри, строго говоря, справедлив для 
бесконечно разбавленного раствора; его экстраполяция на конеч
ные концентрации недопустима. Это иллюстрируется рис. 78 (на ко
тором fi вследствие небольшой величины давления принята рав
ной Pi): в то время как в области Af, -> 1 зависимость Р\ =  <р(A7i) 
выражается прямой, совпадающей с прямой P ^ = P ]N i, зависи
мость Яг =  ф(Л г̂) также прямолинейна, но отклоняется от прямой 
Я2 =  ЯгЛГг. В области N i-+0  наблюдается обратное соотношение. 
Следует отметить, что это положение будет соблюдаться вне зави
симости от характера кривых давления пара, т. е. от того, распо
ложены ли они над прямыми идеального раствора (положитель
ные отклонения) или под ними (отрицательные отклонения) (см. 
гл. X).

С расширением интервала концентраций идеального состояния 
раствора прямолинейные отрезки кривых увеличиваются. Если же 
раствор будет идеальным при всех концентрациях, то уравнения

*  Для растворителей с большим давлением насыщенного пара даже при 
0 замена фугитивности парциальным давлением не всегда допустима 

(см. ниже),

Рис. 78. Изотермы давления пара 
в системе ацетон —« сероуглерод. 

Проверка уравнений (VIII, 49) и (VIII, 51).



(V III,48 и 50), а при низких давлениях соответственно (V III,49, 
51) становятся тождественными, т. е. константа Генри приобре
тает смысл ф у г и т и в н о с т и  (давления) ч и с т о г о  р а с т в о 
р е н н о г о  в е щ е с т в а  при давлении, равном общему давлению 
над раствором. В этом случае кривые на рисунках, подобных 
рис. 77, становятся на всем своем протяжении 
прямыми линиями (см. рис. 95, с. 283).

Пример 11. Какова зависимость между объемом рас
творенного в жидкости газа и давлением при Т =  const?

Решение. Если для растворения справедливо уравне
ние (VIII, 51), то весовое количество растворенного газа 
увеличивается пропорционально давлению, но объем еди
ницы массы его согласно уравнению (VI, 5) в той же сте
пени уменьшается; поэтому объем растворенного газа не 
аависит от давления. Это положение справедливо, разу
меется, лишь при небольших давлениях, когда растворяю
щийся газ можно считать идеальным.

Пример 12. Найти уравнение для расчета осмотиче
ского давления. Какой вид примет это уравнение, если 
раствор будет обладать свойствами: а) идеального; б) бес
конечно разбавленного раствора?

Решение. Допустим, раствор отделен от растворителя 
полупроницаемой перегородкой, через которую могут про
ходить только молекулы растворителя, но не растворенного вещества (рис. 79). 
Так как в растворе Nx <  1, то летучесть чистого растворителя больше летуче
сти его в растворе, т. е. Gx >  Q\. Поэтому при одинаковом давлении на оба 
поршня при данной температуре будет происходить переход растворителя в рас
твор. Если бы этот процесс не сопровождался созданием разности уровней, то 
он должен был бы продолжаться до выравнивания концентраций, т. е. до бес
конечного разбавления раствора. Увеличение до G\ можно провести искус
ственно посредством изотермического повышения давления на правый поршень 
от Р° до Р. Величина Р — Р° =  п и есть о с м о т и ч е с к о е  д а в л е н и е .  
Иначе говоря, при увеличении давления до величины, при которой фугитивность 
растворителя будет с обеих сторон перегородки одинаковой, равновесие, нару
шенное растворением, восстановится.

В соответствии с (VIII, 7) получим
Р

с! -  С, =  $ V, dP
р°

а) Для идеального раствора это уравнение в согласии с уравнениями 
(VIII, 38) и (VIII, 42) примет вид

-  Р Т  In ЛГ( =  v; (Р -  Р°) =  v \n

(зависимостью V\ от Р пренебрегаем).
б) Разложив lniVi =  I n ( l — Wa) в ряд*  и отбросив высшие члены разло

жения (так как в бесконечно разбавленном растворе JV2-*-0), получим уравнение
л =  ЛГ,ЛГ/г; =  с « Г

совпадающее с уравнением Менделеева — Клапейрона. Поэтому осмотическое 
давление равно то м у давлению , которое производило бы растворенное вещество, 
если бы оно в виде идеального газа занимало то т  ж е  объем при той  ж е  темпе- 
ратуре. Это положение известно под названием закона В а н т -Г о ф ф а  (1887 г.). 
Конечно, формальная применимость уравнения состояния идеального газа не оз
начает сходства между газообразным и растворенным состояниями.

•  In (1 — дс) =  — дс — —  . . .

7®const

Рнс. 79. Полупро
ницаемая перего
родка и осмотиче

ское давление.
К примеру 12.



Г л а в а  IX

РАВНОВЕСИЕ БИНАРНЫЙ РАСТВОР — ЧИСТЫЙ КОМПОНЕНТ

Среди систем «бинарный раствор — чистый компонент» могут 
встретиться системы, различающиеся агрегатным состоянием как 
раствора, так и чистого компонента, но все эти системы обладают 
сходными свойствами и могут быть описаны общими уравнениями. 
В настоящей главе рассмотрены только некоторые из этих систем. 
Наибольшее практическое значение имеют системы, в которых жид
кий раствор находится в равновесии с чистым твердым или газо
образным веществом, и отчасти системы, состоящие из газообраз
ного раствора и жидкости. Особое внимание в главе обращено на 
взаимосвязь между температурой и концентрацией и между дав
лением и концентрацией раствора. В каждом из указанных 
случаев один из параметров фиксирован (в первом случае — дав
ление, во втором — температура), и поэтому правило фаз приме
няется, если это особо не оговорено, в виде уравнения (V, 49), т. е. 
определяется условная вариантность; действительная же вариант
ность будет на единицу больше.

В этой, как и в двух последующих главах, широко использован 
разработанный Н. С. Курнаковым метод физико-химического ана
лиза, основанный на изучении диаграмм «свойство — состав» для 
различных систем.

Во всех рассматриваемых системах одной из фаз является чи
стое вещество, что позволит в целях упрощения опустить верхние 
индексы. Так как в равновесии с раствором может находиться как 
первый, так и второй компонент, то при выводе общих соотноше
ний обозначения свойств чистого компонента сопровождают только 
нижним индексом «Ь.

§  I .  ВЗАИМОСВЯЗЬ МЕЖ ДУ ТЕМ ПЕРАТУРОЙ И КОНЦЕНТРАЦИЕЙ

Введение в равновесную систему «твердый компонент — жид
кий компонент» другого вещества нарушает равновесие и при по
стоянном давлении температура системы изменяется таким обра
зом, чтобы восстановить его, т. е. препятствовать растворению.

В соответствии с (V, 49) при Р =  const рассматриваемая си
стема будет условно одновариантной, т. е. Л/”г =  <p (74) , где М —* 
концентрация раствора, насыщенного i-тым компонентом. Если 
изобарно изменить температуру на dT, то за счет изменения кон-
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центрации раствора на dNi вновь установится равновесие. Это оз
начает, что dGi =  dGi, т. е.

(dGi fdT)p dT  =  (dGi fdT)Pt ^  dT  +  (dGi f d N i )Pt T d.Nt 

или в связи с уравнениями (V, 24) и (VIII, 5)
- S i d T  =  - S i d T  +  (dG i f dN i ) ^  т dNi

Неравенство Si и Si компенсируется изменением концентрации.
Вследствие того что как до, так и после изменения температуры 

система находится в равновесии, а ее температура и концентрация 
в исходном состоянии отличаются от температуры и концентрации 
системы в конечном состоянии на бесконечно малую величину, рас
сматриваемый процесс является обратимым.

На основании уравнения (IV, 8), которое в данном случае при
мет вид

S t  -  S t =  (H i  -  f f t )/T
окончательно получаем

( d Nj \
'  dT ) Pt равн т {dGt fdN()р T

(IX, 1)

где /7, — H i — дифференциальная теплота растворения в растворе, н а с ы щ е н 
н о м i-тым компонентом (определяется экстраполяцией).

Величина Я* — Hi может отличаться от дифференциальной теп
лоты в ненасыщенных растворах не только по величине, ко и по 
знаку. Поэтому судить на основании экспериментальных данных 
о знаке dHi/dT следует осторожно*. Известно, что растворимость 
ряда веществ, растворяющихся в ч и с т о м  р а с т в о р и т е л е  с вы
делением теплоты (примером могут служить некоторые соли в 
воде), увеличивается с ростом температуры. Противоречие прин
ципу смещения равновесия здесь лишь кажущееся: его применение 
ограничено насыщенными растворами (равновесная система*.), 
а для насыщенного раствора значения теплоты растворения для 
этих систем положительны.

Уравнение (IX, 1), отвечающее кривой равновесия раствор — 
чистый компонент (в координатах температура — состав при Р =  
=  const), является абсолютно точным, но непосредственно почти 
не используется, так как в общем случае зависимость Oj от не
известна.

Уравнение (IX, I) может быть найдено из (V III,21). Действи
тельно, в данном случае (Р =  const, N'[=- I) (V III,2!) примет 
вид

(S{ -  5 j) dT  +  No (d ' G /dN l )  dN2 =  0 

(S 2 -  S2) dT  -  AIj (d ' Q ldN l )  dN2 =  0

откуда, учитывая (V III,20) и обратимость процесса, получаем 
уравнение (IX ,1).

* Величина dGt/dNi  положительная (см., например, [А8]),
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1. Равновесие раствор — кристаллический компонент
Так как dGi/dNi >  0, знак dNJdT  определяется знаком /7* — Н{, 

Условно расчленяя ее на теплоту плавления чистого компонента и 
дифференциальную теплоту разбавления

Н/ — =  [(я?) -  (я;)] + [я; -  (я*)]
приходим к выводу, что дифференциальная теплота растворения 
может быть как положительной, так и отрицательной: первое сла
гаемое, характеризующее переход кристаллического компонента в 
то агрегатное состояние, в котором он находится в растворе, имеет 
положительное значение; второе же слагаемое, характеризующее 
взаимодействие в растворе, отрицательно. Поэтому, если последнее 
велико (например, в случае растворения многих веществ, образую
щих кристаллосольваты), теплота растворения отрицательна и в 
соответствии с (IX, 1) растворимость с повышением температуры 
будет уменьшаться, другими словами, с увеличением концентра
ции температура кристаллизации будет падать.

Идеальный р а с т в о р

Для идеального раствора уравнение (IX, 1) в связи с (VIII, 44) 
переходит в уравнение Шредера (1890 г.)

Хотя в идеальном растворе Ht =  H\ (VIII, 39), это не озна
чает независимости растворимости от температуры (температуры 
отвердевания от концентрации), так как чистый компонент и рас
твор находятся в разных агрегатных состояниях. Числитель пра
вой части (IX, 2) равен теплоте плавления (в переохлажденную 
жидкость). Если бы растворяемое вещество было при данной тем
пературе жидким, то растворимость его в идеальном растворе не 
зависела бы от температуры. Следовательно, ограниченная раство
римость в идеальном растворе будет только при * <  (/ПлЬ, т. е. 
при ином агрегатном состоянии чистого компонента. Так как 
АЯПЛ >  0, растворимость всегда увеличивается с ростом темпера
туры.

Интегрируя уравнение (IX, 2 ) — левую часть в пределах от I 
до Nu а правую — от (Tnn)i до Г — и делая допущение, что АНпл 
в интервале (7пл)<— Т постоянна, получим

lgW )T (Д Я п л ), Г  1 

4,576 [ ( Г ™ ) ,

(АЯпл)f (Г „л ) | - Г  /т_
4,576 (TM )t T U A ,d*

Справедливость этого уравнения легко проверить графически 
(рис. 80): если раствор идеальный, то зависимость Ig Ni =  ф ^ - 1) 
прямолинейна, причем прямая при продолжении в область высоких



температур оказывается в точке с координатами lg =  О, Г " 1 =* 
= ( Г пл)Г 1и имеет наклон, отвечающий значению (ЛЯПЛ)<. В этих 
случаях уравнение (IX, 3) или соответствующий ему график удоб
ны для определения путем экстраполяции растворимости (или тем
пературы отвердевания).

Так как ДЯПЛ с Т изменяется незначительно и возможный пе
репад температур невелик, то, приняв ДЯПЛ =  const, получим до
статочно удовлетворительные ре
зультаты. Для уточнения следует 
учесть влияние Т на (ДЯПЛ) (см. 
гл. VII, § 4), причем разность теп
лоемкостей веществ в кристалличе
ском и жидком состояниях в первом 
приближении можно принять по
стоянной.

Из уравнения (IX, 3) следует, 
что растворимость (или изменение 
температуры отвердевания) дан
ного вещества во всех растворите
лях, с которыми оно образует иде
альный раствор, не зависит от при
роды растворителя, а определяется 
лишь величиной температуры (кон
центрации) (см. рис. 80). Из этого 
же уравнения очевидно, что веще
ство с высокой температурой плав
ления менее растворимо, чем веще
ство легкоплавкое; последнее за
ключение тем более справедливо, 
чем ближе теплоты плавления срав
ниваемых веществ.

Если рассматривать раствор в 
интервале от Ы\ =  I до ЛУ2 =  1, не
обходимо иметь в виду, что при одних концентрациях он оказы
вается насыщенным первым компонентом, а при других — вторым. 
Для того чтобы построить кривые равновесия раствор — чистый 
компонент для обоих веществ (диаграмму плавкости) (рис. 81), 
следует воспользоваться уравнением (IX, 3) для каждого вещества:
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Рис. 80. Температурная зависи
мость растворимости нафталина 

в некоторых растворителях.
Проверка уравнения (IX, 3). (См. при

мер I.)

1&(^,)г =

ig № )r =

(а̂ плЬ г_!_
4.576 L (Г пл),

(A/УплЬ Г 1
4.576 L (Т пл)2

т )

г ) ) (IX, 4)

Кривые кристаллизации пересекаются в эвтектической точке, 
она соответствует одновременному насыщению раствора обоими 
компонентами. Ее координаты определяются совместным решением 
уравнений (IX, 4) или графической экстраполяцией,
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Из рис. 81 можно видеть условность противопоставления рас
творителя растворенному веществу по признакам, указанным на 
стр. 224.

Для неидеальных растворов кривые кристаллизации не будут 
стррго логарифмическими, но их харак
тер не изменится, т. е. они будут вогну
ты к оси абсцисс; известны, впрочем, и 
такие системы, в которых вопреки урав
нению (IX , 2 ), согласно которому 
(d*TldNl)p равв <  0, кривые кристалли
зации выпуклы к оси абсцисс.

Для растворов сходных веществ от
клонение от уравнения (IX , 2) будет при- 

0,2 <7> о,б о,в 1,0 мерно одинаковым, поэтому для них в 
о-свн4(сн3)2 ' M-cQн*(сн3)2 первом приближении будет справедлива

Смесь кристаллических 
бещестб

j ____ I----- 1----- 1

не зависимость, представленная на одном 
примере рис. 82. Она подобна уравнению 
(V II ,8) и представляет собою частный 
случай первого метода сравнительного 
расчета [Б31]. На рис. 83 приведен при
мер четвертого метода.

Пример 1. Найти растворимость нафталина 
(Лхл =  80) в нитробензоле при t =  50 и теплоту 

растворения нафталина, если его растворимость при t =  25 равна AfCioHĵ  
0,295. Считать, что раствор нафталина в нитробензоле является идеальным.

грьег2

м-С6Н4(СН3)2

Рис. 81. Диаграмма плав
кости (состояния) для неизо
морфных систем с простой 

эвтектикой.
Система о-ксилол — jm-ксилол.
Кривые кристаллизации построе

ны по уравнению (IX, 4).

Рис. 82. Взаимосвязь между растворимостью хлоридов щелочных металлов 
в этаноле и изопропаноле при 25 °С.

Рис. 83. Взаимосвязь между температурами насыщенных растворов РЬС12 и РЬВг2 
при равных концентрациях.

Решение. Построив по двум точкам [NCloH, =  1* ^ “ ( ^ п л ^ ^  — 353*2 и
ATCwH| =*= 0,295, Т =  298,2] график в координатах lg WCtyH, =  Ф (Г-1) (рис. 80)> 
интерполяцией находим NCi#Hj =  0,54. Теплота растворения нафталина в со-
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ответствии с уравнением (IX, 3) определяется по углу наклона прямой; она 
равна 4650 кал/моль, что отличается от теплоты плавления нафталина (4560; 
[Г5], 7, 325) на 2%. Этой величиной и определяется степень отклонения данного 
раствора от идеального, что можно видеть также из рис. 80, в правом верхнем 
углу которого в увеличенном масштабе указана растворимость нафталина в раз
личных растворителях, в том числе и в нитробензоле, при / =  25.

Б е с к о н е ч н о  р а з б а в л е н н ы е  р а с т в о р ы

Взаимосвязь между температурой и концентрацией малораство
римого (точнее бесконечно мало растворимого) вещ ества вы ра
ж ается уравнением ( IX ,2 ), так  как в отношении растворителя бес
конечно разбавленный раствор является идеальным (см. с. 247).

Запишем уравнение (IX , 2) для растворителя, заменив In Â i на 
In (1 — Ы2). Разлож ив последнее выражение в ряд, отбросив выс
шие члены разложения и считая, что при Af2—►  () Т (Гдл^^ОТпл)?» 
получим

(дТ/сW 2)p , ра8Н =  — R  ( Г ПЛ)? /(Д / /ПЛ), (IX . 5)

Чтобы применить (IX, 5) для растворов, в которых концентра
ция первого компонента бесконечно мала, достаточно поменять в 
нем местами индексы 1 и 2.

Из (IX, 5) следует, что в бесконечно разбавленном растворе ме
жду концентрацией и температурой существует п р я м о л и н е й 
н а я  зависимость. Это означает, что на диаграмме плавкости л ю 
б о й  системы (в которой не образуются твердые растворы) концы 
кривых кристаллизации каждого компонента на некотором протя
жении в с е г д а  являются прямыми; из угла наклона этих прямых 
легко найти по уравнению (IX, 5) теплоту плавления соответствую
щего компонента.

Понижение (так как правая часть уравнения имеет отрицатель
ное значение) температуры отвердевания раствора пропорциональ
но концентрации, и константа пропорциональности (криоскопиче- 
ская * постоянная) не зависит от природы растворенного вещ ества. 
Так, если первым компонентом будет вода, то, заменив в (IX, 5) 
мольную долю моляльностью и величину dT величиной ^ [ (Г пл)н2о — 
— 7,] =  ^б'(где О — понижение температуры отвердевания), най
дем криоскопическую постоянную воды

( « М  1,987* 273,22
V dm ) Р: равн 55,51 ”  55,51 • 1438 ”  ’ ’

Необходимо иметь в виду следующее;
1) уравнение (IX, 5) и вытекающие из него следствия не рас

пространяются на растворы электролитов;
2) криоскопняеские постоянные не равны наблюдаемым пони

жениям температуры отвердевания раствора при концентрации,

* От греч. kryos — холод, лед и skopeo — смотрю. 
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равной единице, а являются э к с т р а п о л я ц и о н н ы м и  постоян
ными, т. е. равны понижению температуры отвердевания беско
нечно разбавленного раствора, пересчитанному на концентрацию, 
равную единице (см. рис. 84);

Рис. 84. Зависимость температуры кристаллизации от концентрации рас
твора.

Проверха уравнения (IX, 5).

3) если в кристаллической ф азе находятся оба компонента,^ е. 
образуется твердый раствор, то его температура отвердевания мо
жет быть не только меньше температуры отвердевания раствори
теля, но равна ей и даж е больше нее.

2. Анализ диаграмм растворимости
Н е и з о м о р ф н ы е  с м е с и ,  не  о б р а з у ю щ и е  х и м и ч е с к и х  с о е д и н е н и й

Переменными могут быть п общем случае концентрация рас
твора, температура и давление. Поэтому необходимо простран
ственное изображение. Подобная диаграмма представлена на рис. 85. 
Поверхности а,аа”е"ее' и e,ee,,b"bb' — поля кристаллизации пер
вого и второго веществ. Так как ЛНпл и Тип заметно изменяются 
только при очень большом изменении давления, зависимость рас
творимости от температуры при различных давлениях примерно 
одинакова (влияние давления на рис. 85 показано условно). По
этому кривые а 'аа"  и b'bb" близки к горизонталям. Если бы в ка

т



честве одного из веществ была взята вода или висмут, то кривая 
кристаллизации имела бы отрицательный наклон (так как для них 
ДУпл <  0; см. с. 186).

тIII
1
t*t t t 2. ' -  te (точка  S ) у т о ч к а  S ')

------------ Условная граница,пока* г - \_ Жидкая фаза
выдающая соотношение  
м е ж д у  Веществами

-------------Граница ф а з v w s a  - Кристаллическая фаза

Рис. 85. Зависимость N — t — Р для двухкомпонентиых 
неизоморфных смесей.

Система NajSO*—Na,S (См. пример 2.)

Рассмотрим изобарный разрез диаграммы, т. е. плоскость 
АаеЬВ (см. такж е рис. 81). В любой точке над кривыми кристалли
зации ае  и be между вертикалями чистых компонентов система 
однофазная (ж идкость), и поэтому условно (Р =  const) *

*  В дальнейшем слово «условно» опущено.
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двухвариантна. Это означает, что в о п р е д е л е н н ы х  п р е д е 
л а  х, не нарушая природы системы, можно менять н е з а в и с и м о  
д р у г о т д р у г а  температуру и состав. На кривых ае и be (исклю
чая точку е) система такж е двухвариантна (ограничен лишь интер
вал изменения t и Mi). Выше и ниже точек а и b кристаллизации 
(плавления) чистых веществ она одновариаитиа. Для точек а и b 
мыслимы два случая: в момент «попадания» в них или «вы хода» из 
них система такж е одновариантна; в промежуточные моменты со
существуют жидкая и кристаллическая фазы и система становится 
безвариантной. Аналогичное положение и в эвтектической * точке е: 
в момент «попадания» в нее (по вертикали) система однофазна 
(жидкость), в момент «вы хода» из нее она двухфазна (сосуще
ствуют кристаллы А и В ) ; и только в промежуточные моменты 
сосуществуют все три фазы, т. е. система становится безвариантной.

Применение правила ф аз в других областях диаграммы будет 
рассмотрено в связи с анализом процесса охлаждения ненасыщен
ного раствора состава Я. При охлаждении до tx система будет 
жидкой. В точке / раствор окаж ется насыщенным веществом А. 
Отвод 6Q тепла вызовет появление бесконечно малого кристаллика 
этого вещ ества (теоретически при tx — dt\ точка на вертикали Я'/4, 
расположенная чуть ниже точки S i ) .  По мере кристаллизации А 
раствор обогащ ается компонентом В и температура кристаллиза
ции падает, т. е. фигуративная точка скользит вниз по кривой ае. 
При этом фигуративная точка кристаллической фазы перемещается 
вдоль прямой as. При достижении te раствор станет насыщенным 
и веществом В. .Поэтому, начиная с этого момента, оставш аяся 
жидкость будет кристаллизоваться полностью без изменения со
става. Кристаллизация обоих веществ (эвтектической смеси, а в 
случае раствора соли в воде — криогидрата) приведет к изменению 
состава отвердевшей части системы, так как в ней увеличится со
держание вещества В (и уменьшится содержание А ). Указанное 
изменение передается прямой sS .

Если зафиксировать состав системы в момент, отвечающий точ
ке системы S \  то можно было бы обнаружить, что закристаллизо
валось примерно 35% жидкого расплава состава е (или около 80% 
общей массы ). После того как последняя капля жидкости исчезнет, 
состав отвердевшей массы будет отвечать точке S , лежащей на 
одной вертикали с точкой Я; температура вновь начнет понижать
ся (линия SR) до тех пор, пока не прекратится отвод тепла.

Если взять раствор любого другого состава, то отвердевание 
внеэвтектических расплавов (внекриогидратных рассолов) нач
нется с того вещ ества, которое содержится в избытке по сравнению 
с эвтектикой (криогидратом). При отвердевании первоначально вы
делившиеся кристаллы растут, а начинающая выпадать при te эв
тектическая смесь заполняет пространство между ними в виде мел
ких кристалликов. Последнее объясняется тем, что кристаллы раз-

* Эвтектика — от греч. «хорошо плавящийся».
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ных веществ вследствие примерно одинаковой скорости кристалли
зации препятствуют друг другу вырасти до значительных размеров. 
Исключение составляет эвтектический расплав, для которого на
блюдается полная кристаллизация в точке е с образованием эвтек
тической смеси.

В интервале t\ — te система одновариантна, т. е. произвольным 
изменениям можно подвергнуть либо температуру, либо концент
рацию. Если, например, при заданном давлении фиксирована тем
пература, то тем самым определена и концентрация насыщенного 
раствора (которую, в частности, для идеального раствора можно 
найти по уравнению Ш редера). Этот вывод справедлив по отноше
нию к любым системам, фигуративные точки которых леж ат под 
кривыми ае и be. Н адо при этом иметь в виду, что любая точка, 
отвечаю щ ая гетерогенным системам (например, точка т 2) , не 
имеет физического смысла (о д н а .т о ч к а  не может характеризо
вать д в е  фазы, отличающиеся по составу), т. е. является не ф азо
вой точкой, а точкой системы. Система, характеризуемая точкой е, 
безвариантна: при заданном давлении ни температура, ни концент
рация не могут быть изменены.

Если бы эвтектика (криогидрат) представляла химическое со
единение, то тогда в точке е было бы четыре фазы (жидкость, 
твердые чистые вещ ества и химическое соединение) и f =  2 — 4 +  
'+  1 = — 1. Эвтектическая смесь не является соединением, что мо
жет быть подтверждено и следующим соображением: под влиянием 
давления изменяется не только ее температура плавления, но и 
состав. Характер изменения температуры плавления эвтектики с 
давлением определяется знаком ДУПЛ. Поэтому температура плав
ления криогидрата с ростом давления уменьшается. Изменение со
става эвтектической смеси определяется соотношением между ве
личинами (дТПл!дР) \ и (дТцл/дР)2 : она обогащ ается тем компонен
том, для которого эта производная меньше. Однако так  как AVnn 
очень мало, изменение состава с изменением давления велико лишь 
при большом изменении давления; например, эвтектическая смесь, 
состоящая при Р =  I из 88% А1 и 12% S i, при Р =  18 000 содер
жит 18% Si.

Ниже te (линия SR) система вновь становится одновариантной, 
так как исчезает жидкая ф аза. Одновариантными являются все 
системы, характеризуемые точками, находящимися в области 
Ass'В диаграммы. Эти системы состоят из чистых кристалличе
ских веществ.

Применение к рассматриваемому процессу на рассмотренных 
стадиях охлаждения правила рычага показано в нижней части 
рис. 85.

На практике раствор может оказаться и переохлажденным; то
гда говорят, что растворы, характеризуемые точками, расположен
ными ниже кривых ае и be (например, точкой т 2), являются пере: 
сыщенными. Но в результате встряхивания или введения затравки 
происходит частичная красталлизация и фигуративная точка
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«всплы вает» на поверхность кристаллизации. При этом кристалли
зация происходит при t ниже начала равновесной кристаллизации: 
пока температура будет повышаться, выделится некоторое коли
чество кристаллов первого вещ ества, вследствие чего состав 
жидкой фазы изменится по сравнению с первоначальным, т. е. фи
гуративная точка окаж ется правее и ниже точки 1\. Чем сильнее 
будет переохлаждение, тем больше изменится состав жидкой фазы 
и тем значительнее сместится фигуративная точка. При кристал
лизации из смеси, более богатой вторым веществом, чем эвтекти
ческая смесь, точка в рассматриваемом процессе окаж ется левее

Рис. 86. Диаграмма состояния с простой эвтектикой. 
Система НаО— NaNOj.

первоначальной. Поэтому в обоих случаях для правильного опре
деления температуры кристаллизации необходимо медленно нагре
вать переохлажденную смесь, в которой произошла кристаллиза
ция, и наблюдать температуру в момент исчезновения последнего 
кристаллика.

При нагревании твердого расплава рассматриваемые явления 
происходили бы в обратной последовательности. Так, нагревая 
смесь льда и соли состава R (рис. 86) при te (точка 5 ) ,  получим 
первую капельку жидкой фазы состава е. Система станет безва- 
риантной, повышение температуры прекратится, т. е. подводимая 
теплота будет расходоваться на плавление *. Точка е лежит левее 
S , поэтому из смеси выплавляется больше льда, чем соли, и твер
дая смесь относительно обогащ ается солью. После исчезновения 
последнего кристаллика льда система станет одновариантной, тем
пература начнет повышаться, а состав раствора изменится, так  как 
в него переходит только оставш аяся соль. Состав жидкой фазы

*  Эвтектическая смесь является наиболее легкоплавкой; поэтому состав пер
вой капли не зависит от состава исходной смеси.



(насыщенного раствора) соответствует кривой el\. Если процесс 
нагревания приостановить при температуре, отвечающей точке т 2, 
то доля твердой соли окаж ется равной При температуре,
отвечающей линии Usu исчезает последний кристаллик соли (точ
ка si) и вся система становится гомогенной, превращ аясь в насы
щенный раствор состава /] (плечо твердой фазы  стало равным 
нулю). С исчезновением кристаллической фазы система превра
щ ается в двухвариантную.

Д ля солевых растворов практический интерес представляет так
же-процесс изотермического испарения. Будем испарять рассол, ха
рактеризующийся точкой Pi. При концентрации, отвечающей точ
ке /, он станет насыщенным и после отвода 6Q тепла появится 
кристаллик соли (точка s ) .  Так как концентрация насыщенного 
раствора при данном давлении согласно правилу ф аз определяется 
только температурой, дальнейшее испарение не вызовет изменения 
состава раствора, т. е. положения точки I. На пути Р\ — I точки 
системы совпадаю т с фазовыми точками; начиная с точки /, они 
будут перемещаться вдоль прямой Is, в то время как фазовые точ
ки (I и s) останутся на месте. Соотношения между количествами 
ф аз определяются по правилу рычага. Так, в системе, суммарный 
состав которой вы раж ается точкой т , ,  твердой фазы будет при
мерно вдвое больше, чем жидкой, а количество испарившейся воды 
определится из соотношения

количество испарившейся воды______Р\Ш
количество раствора и твердой соли сР\

Д ля других систем такж е ограничимся разбором ортогональной 
проекции пространственной диаграммы на координатную плоскость 
температура — состав, так как наиболее важной является зависи
мость между растворимостью и температурой (температурой кри
сталлизации и составом раствора).

Пример 2. Пользуясь диаграммой плавкости системы Na2S0 4—Na2$
(рис. 85, с. 259), найти расход угля при восстановлении 100 кг сульфата натрия 
по реакции Na2S04 -}- 2С =  Na2S +  2СОг, если она проводится при t =  950 до 
начала отвердевания расплава.

Решение. Условиям, при которых реакция начнется, отвечает точка Р \  а ус
ловиям, при которых она закончится, — точка Ц в последней система будет со
стоять из 28% Na2S04 и 72% Na2S.

Количество прореагировавшего сульфата m находим из соотношения

78 72m:(100 —m) —-2 g , откуда пг ^  82,5 кг

Обозначив через х расход угля, получим

Na2S04 142 82,5
2G “ “ 24 "" х

откуда х «  14 кг.



Н е н з о м о р ф н ы е  с м е с и ,  о б р а з у ю щ и е  у с т о й ч и в ы е  
х и м и ч е с к и е  с о е д и н е н и я

Если два вещества образуют устойчивое химическое, соединение, 
то диаграмма имеет вид, представленный в левом верхнем углу 
рис. 87. Такой характер диаграмма будет иметь, в частности, и 
тогда, когда А — Н2О, В — безводная соль, т. е. D — кристалло
гидрат. В этом случае эвтектическая точка будет криогидратной,

Рис, 87. Диаграмма состояния для неизоморфных систем, образую
щих устойчивое химическое соединение.

Система Н30 —FeCI3.

точка D отвечает кристаллогидрату, а точка Р ' — его темпера
туре плавления. Если соединение устойчиво, то максимум в Р'2 бу
дет острый, если же оно частично диссоциирует, то он будет пло
ским, так как в последнем случае температура кристаллизации D 
оказы вается пониженной вследствие наличия в системе продуктов 
диссоциации (А и В ) .

Если на оси абсцисс отложена мольная доля (мольный про
цент), то по положению точки D можно непосредственно судить о 
составе соединения.

Д иаграмму с одним устойчивым соединением можно рассм ат
ривать как состоящую из двух диаграмм простейшего тина (см. 
рис. 81 и 85). Вдоль кривых аех и Ье2 кристаллизуются соответ
ствующие вещ ества; вдоль Pie 1 и Р',е2 — соединение. Если А и В
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образуют несколько соединений, то диаграмма усложнится — по
явится несколько максимумов, число которых будет равно числу 
соединений; такой вид, например, имеет диаграмма системы 
Н 20 — FeCl3 (рис. 87).

Допустим, что компонентом А является вода, а компонентом В — 
соль, и рассмотрим процесс изотермического испарения воды из 
рассола, состав которого характеризуется точкой Я (см. рис. 87). 
В точке I начнется осаждение кристаллогидрата (состав и темпе
ратура твердой фазы определяются точкой $[). При дальнейшем 
испарении (перемещение точки системы от I к Si) состав равновес
ных фаз остается неизменным (так как Я, Т =  const), а изменится 
лишь соотношение между ними. Когда состав системы совпадает 
с составом соединения (точка S j), исчезнет последняя капелька на
сыщенного рассола состава /. Дальнейшее обезвоживание приведет 
к постепенному испарению кристаллизационной воды с образова
нием насыщенного раствора кристаллогидрата состава Л. При этом 
доля жидкой фазы будет увеличиваться, и в тот момент, когда со
став системы будет соответствовать точке /], вся ф аза расплавится. 
Гомогенной система будет оставаться до тех пор, пока ее состав 
не примет значения, отвечающего точке /2. При этом составе рас
твор станет насыщенным и начнется кристаллизация безводной 
соли (при неизменном составе раствора). Количество ее но мере 
испарения будет увеличиваться и, наконец, вода будет полностью 
удалена (точка 5 ) .

Аналогичный, но несколько усложненный процесс будет проте
кать при выпаривании слабого (например, 10%-ного) раствора 
FeC l3 при / =  31. Этот процесс на рис. 87 показан пунктирной пря
мой. После изложенного легко проследить обратный процесс изо
термического оводнения соли (переход от точки 5  к точке Я на 
рис. 87).

Химическое соединение может быть в равновесии с двумя р а з
личными расплавами (а кристаллогидрат — с двумя различными 
рассолами). Если же температура ниже te2, то процесс изотерми
ческого испарения рассола, протекая вплоть до выпадения кри
сталлогидрата как рассмотренный выше процесс, далее изменится; 
после образования кристаллогидрата испарение воды приведет к 
обезвоживанию кристаллов без появления жидкой фазы.

В данном случае соединение в точке плавления устойчиво, со
став твердой и жидкой ф аз тождествен, и поэтому соединение на
зываю т конгруэнтным (от лат. congruentis — совпадающий).

Н е и з о м о р ф н ы е  с м е с и ,  о б р а з у ю щ и е  н е у с т о й ч и в о е  
х и м и ч е с к о е  с о е д и н е н и е

Если компоненты образуют соединение (например, кристалло
гидрат), которое разлагается ниже точки плавления, то кривые 
растворимости имеют скрытый максимум (см. схематическое изо
бражение в правом верхнем углу рис. 88). Этот тип диаграммы

265



можно рассматривать как промежуточный между двумя рассмот
ренными. Неустойчивое выше температуры t соединение р азлагает
ся до достижения точки плавления (ей отвечает максимум с' на 
пунктирной кривой). Поэтому на подобных диаграммах к ри ваяab 
кристаллизации компонента В как бы надвинута на кривую ес' 
кристаллизации соединения.

Остановимся на некоторых особенностях этой диаграммы. На 
ней имеются две безвариантные точки: эвтектическая е и перитек-

тическая (переходная) dy от
вечающие сосуществованию 
трех ф аз (расплав и две 
твердые фазы — соответ
ственно А и D и D и В ). Р ас
смотрим процесс охлаж де
ния системы, точки которой 
на диаграмме расположены 
правее и выше точки d. Ох
лаждение смеси Р происхо
дит следующим образом. 
При температуре, отвечаю
щей точке раствор станет 
насыщенным веществом В; 
при достижении t (точка с) 
соотношение между твердой 
(g) и жидкой (d) фазами 
будет равно cdjcg. В этот 
момент отвод 6Q тепла при
водит к появлению первого 
кристаллика новой фазы — 
соединения, так как оно при 
этой температуре устойчиво. 
Система становится безва- 
риантной, что характеризу
ется температурной останов

кой. Н овая ф аза (точка с) формируется из фаз, которым отве
чают точки d и g t и процесс отвода теплоты компенсируется тепло
той процесса

Расплав d -f В (к) — ►  D (к)

Н20 [Naci], Naci
Рис. 88. Диаграмма состояний для иензо- 
морфных систем, образующих неустойчи

вое химическое соединение.
Система NaCl— HjO- (См. пример 3.)

Поскольку соотношение между количествами фаз, характеризуе
мых точками d u g ,  отвечает составу соединения (точке с), их ис
чезновение происходит одновременно. Это приводит к тому, что в 
(V, 49) f ф  0, т. е. соединение начинает охлаждаться.

Если взять ненасыщенный раствор, состав которого лежит ме
жду точками d и с, то его охлаждение будет отличаться от рас
смотренного тем, что в момент достижения t соотношение между 
количеством раствора d и количеством твердого В будет больше 
предыдущего. Поэтому при образовании соединения D израсхо-
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Дуется все ранее выпавшее количество В и останется избыток рас
твора d. При дальнейшем охлаждении состав фаз будет меняться 
по линиям de и ck и т. д. Этот процесс показан на рис. 88 для си
стемы Н20  — NaCl (см. пример 3).

Наоборот, если смесь богаче веществом В, чем соединение, то 
после кристаллизации последнего В (к) останется в избытке. По
этому при дальнейшем охлаждении будут сосуществовать кристал
лические D (линия ckD) и В (линия gB)\ соотношение между 
ними определится по правилу рычага в соответствии с положением 
исходной точки.

Во всех рассмотренных случаях процесс формирования соедине
ния происходит при неизменном составе раствора dt так как в со
ответствии с правилом фаз система 
безвариантна, т. е. неизменны не толь
ко Р и /, но и концентрация раствора.

Системы, в которых в равновесии 
с химическим соединением находится 
жидкая фаза другого состава, назы
ваются инконгруентными.

При наличии нескольких соедине
ний диаграмма соответственно услож
няется.

Переход рассмотренной системы в 
систему с устойчивым соединением 
схематически показан на рис. 89 (этот 
переход в данном случае связан с из
менением давления).

На рис. 90 изображена диаграм
ма растворимости в системе LiC103 — 
— НгО, образующих как конгруентное, 
.так и инконгруентное соединения.

ь

Рис. 89. Схема перехода от 
системы со скрытым макси
мумом (см. рис. 88) к системе 

с явным максимумом 
(см. рис. 87).

Пример 3. 1 кг 28%-ного раствора NaCl охлаждается от 160 до —10°С. 
Найти количество выпавших солей (NaCl и NaCl • 2Н20 ) и количество и состав 
конечного раствора; Для расчета воспользоваться данными, приведенными на 
рис. 88 (в точке d\ 26,5% NaCl, в точке /2— 24,8% NaCl).

Решение. Процесс охлаждения отвечает прямой РуШ̂. При t =  80 (точка 
начнется кристаллизация NaCl. Это будет происходить вплоть до / =  0 (точка 
d\). Количество соли, которое при этом образуется, обозначим через х\ оче
видно

NaCl/H20  =  26,5 : 73,5 =  */720

откуда *  =  260 г, т. е. выпадает 280 — 260 =  20 г NaCl.
При дальнейшем отводе теплоты начнется образование NaCl • 2Н20  (точка 

Ci) и постепенно весь выпавший NaCl превращается в кристаллогидрат. Распре» 
деление компонентов раствора между жидкой и твердой фазами в момент пол
ного превращения NaCl в NaCl • 2Н20  будет следующим:

280 г NiGl fe-26,5 г NaCl +  у г NaCl 

720 г Н20  =» А . 73,5 г Н20  +  2 г Н20
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соотношение же между компонентами в соединении выразится уравнением 
NaCI/2 Н20  =  yfz =  58,5:36,0

Из этих уравнений находим
280 =  26,5к +  у и 720 =  73,5/с +  0,615у

откуда fe .=  9,58.
Следовательно, жидкая фаза (точка d{) будет весить 9,58 • 100 =  958 г и 

состоять нз 9,58 26,5 -f- 9,58 • 73,5 =  254 г NaCl +  704 г Н20 .
Твердая фаза (точка с{) будет весить у +  г =  26 +  16 =  42 г.

Рис. 90. Диаграмма растворимости в системе 
LiC103—Н20 .

(См. пример 4.)

(Если бы рис. 88 был большего размера, то количество раствора и кристалло
гидрата можно было бы найти непосредственно из диаграммы. Обозначив через и 
вес кристаллогидрата, в соответствии с правилом рычага найдем (1000— и)/и =
=  ntiCi/midi.]

После того как весь ранее выпавший NaCl перейдет в NaCl • 2Н20 , послед
ний начнет выпадать из раствора. Жидкая фаза в момент достижения t =  —10 
будет содержать 24,5% NaCl, а распределение веществ между жидкой и твер
дой фазами выразится уравнениями

280 г NaCl =  к' • 24,5 г NaCl +  у' г NaCl 
720 г Н20  =  к' • 75,5 г Н20  +  г ' г Н20

а соотношение между компонентами в химическом соединении уравнением 
NaCl/2H20  =  y'Jz' =  58,5:36,0

Из этих уравнений находим к' *=  9,07, =  58 г и г' =  35,7 г. Следовательно,
при t =  —10 останется 907 г рассола (222 г NaCl и 685 г Н20 ) ,  а количество вы
павшего кристаллогидрата составит 93 г.

Очевидно, что 907/93 =  S2m2/m 2l2.
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Пример 4, Какое количество воды надо прибавить к смеси, состоящей из 
100 г насыщенного при / =  21 раствора и 500 г LiC103 • Н20 , для того чтобы 
получить 30%-нын раствор?

Решение. В твердой фазе находится

500 • _ Мис!9.з—  
^LiClOj- НаО

500-
90.4
108.4 417 г LiC103

и 500 — 417 =  83 г Н20.
Жидкая фаза состоит (см. рис. 90, точка К) из 81 г LiC103 и 19 г Н20 . Сле

довательно, смесь содержит

417 +  81 = 4 9 8  г1дС103 (83%) и 83 +  1 9 =  102 гН 20 (17%)
По правилу рычага

(100 + 5 0 0 ) / *  =  30/(83 - 3 0 )

откуда х =  53*600 : 30 =  1060 г =  1,06 кг НгО.

3. Равновесие раствор — газ
Если растворенное вещество нелетуче, т. е. в равновесии с рас

твором находятся пары чистого растворителя, то в (IX, 1) индекс £ 
относится к первому компоненту, а числитель правой части урав
нения будет равен теплоте конденсации пара в р а с т в о р .  Расчле
няя эту величину на теплоту конденсации пара в чистый раство
ритель и теплоту взаимодействия в растворе и принимая во 
внимание, что второе слагаемое по абсолютной величине меньше 
первого, приходим к выводу, что (Н{ — Н \ ) < 0 ,  т. е. (dNJdT) <  0, 
а поэтому (dT/dN2) >  0. Следовательно, температура кипения рас
твора нелетучего вещества выше температуры кипения чистого 
растворителя. Этот вывод непосредственно следует и из принципа 
смещения равновесия: введение в равновесную однокомпонентную 
систему жидкость— пар нелетучего вещества приводит к умень
шению концентрации растворителя в жидкой фазе, что вызывает 
стремление паров к конденсации (так как это увеличивает кон
центрацию растворителя, уменьшенную введением второго компо
нента); для восстановления нарушенного равновесия необходимо 
повышение температуры. Следует иметь в виду, что энтальпия 
растворителя, находящегося в равновесии с раствором (Н i), в об
щем случае отличается от энтальпии паров над чистым раствори
телем, так как разностью давлении этих паров и изменением эн
тальпии при изотермическом сжатии можно пренебречь лишь 
тогда, когда пар по своим свойствам близок к идеальному газу.

В случае, когда растворитель нелетуч, т. е. в равновесии с рас
твором находится газ, растворенный в жидкости (или в твердом 
теле) и i =  2, числитель правой части уравнения (IX, I) будет 
равен теплоте конденсации газа. Последняя величина отрицатель
на, что показывает на уменьшение растворимости газа с ростом 
температуры. Это справедливо не для любого температурного ин
тервала: изобара N2 =  y(T) может иметь минимум, что связано 
с переменой знака (Д^колдЬ (положение температурного
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минимума зависит от давления, влияние которого невелико). На
личие минимума на изобаре растворимости обусловлено тем, что 
выше критической температуры растворителя оба компонента мо
гут смешиваться в любых отношениях, т. е. по мере приближения 
к критической точке должен наблюдаться рост растворимости. По
этому в тех случаях, когда растворимость уменьшается с возра
станием температуры, минимум растворимости следует искать при 
более высокой температуре. Следовательно, существование мини
мума на изобарах N 2 —  Т есть общее явление и не связано со спе
цифическими свойствами растворителя и растворенного вещества.

Взаимосвязь между температурой и составом идеального рас
твора определяется по (IX, 2). Для i — 1 числитель правой части 
уравнения равен теплоте конденсации растворителя, для i =  2 — 
теплоте конденсации растворенного вещества.

Для бесконечно разбавленного раствора справедливо уравне
ние

(dTfdN 2)p — — R (7'кин)?/(Д̂ конд)] (IX, 6)

аналогичное (IX, 5). Различие заключается в том, что правая 
часть уравнения (XI, 6) положительна (ЛЯконд< 0 ) ,  т. е. темпе
ратура кипения раствора нелетучего вещества больше темпера
туры кипения растворителя. Константа пропорциональности назы
вается эбулиоскопической * постоянной. Для нее действительны со
ображения, аналогичные приведенным на с. 257, 258 для криоско- 
пической постоянной.§ 2. ВЗАИМОСВЯЗЬ МЕЖДУ ДАВЛЕНИЕМ И КОНЦЕНТРАЦИЕЙ

Допустим, что при равновесии между раствором и чистым ком
понентом давление изотермически изменяется на dP\ тогда за счет 
изменения концентрации раствора вновь устанавливается равнове
сие. Это значит, что

{dGJdP)T dP =  (dGifdP)Tt dP +  (dGifdNl)Pt T dNt

или в соответствии с уравнениями (V, 25) ft (VIII, 6)
Vt dP =  Vi d P +  (dGtidMi)Pt T dNt

После преобразования получим
(дН,1дР)Т' РЛЮ- 1 ? 1  -  7 t)/(dQtfdNt)PiT (IX, 7)

Уравнение (IX, 7) можно непосредственно найти из уравнения 
(V III,21), которое в данном случае (Т =  const, N7 =  I) примет 
вид

(У, -  7 {) dP +  N2 (d-GfdNl) dN2= 0  

(V2 - V 2) d P - N l (d2GldNl)dN2 =  0 )

* От лат. ebullire — выкипать и греч. skopeo — смотрю.
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откуда в соответствии с (VIII, 20) вытекает уравнение (IX, 7). По
следнее, как и (IX,. 1), не находит практического применения, так 
как в о б щ е м  с л у ч а е  зависимость Gi от Ni неизвестна.

В соответствии с принципом смещения равновесия характер 
зависимости Ni от Р определяется знаком величины Vi— Vu ко
торая, в свою очередь, зависит от свойств чистого компонента, 
сжимаемости растворителя, природы и концентрации раствора.

1. Равновесие раствор — кристаллический компонент
Если представить величину AV,• =  V? — Vi в виде 

(у(ж) _  yt) -  (^ .ж) -  V?)

(где У/ж) — объем переохлажденного чистого компонента), то стано
вится очевидным, что знак dNi/dP определяется знаком VliK) — V*. 
так как величина У(ж>-— Vit как пра
вило, незначительна.

Вообще растворимость твердых тел 
в жидкостях мало зависит от давле
ния; числитель правой части (IX, 7) 
для них невелик. Для того чтобы до
биться значительного изменения рас
творимости, надо растворение произво
дить под очень сильным давлением. Это 
непосредственно видно из рис. 91. Для 
K2SO4, NaCl, NH4NO3 и Cdl2 числи
тель правой части (IX, 7) представит 
собой разность между мольным объе
мом кристаллической соли и ее пар
циальным мольным объемом в насы
щенном растворе; для остальных солей 
он равен величине (У?0Ль.пн,о — Vco.n,—
— п^н,о)» так как эти соли образуют 
кристаллогидраты (соответственно 
CdS0 4 -8/3 H2 0 , Z nS04-7H20 , CdCl2.
• 2 7 2 Н2 0  и CdBr2*4H20 ) .  Для трех 
из последних на кривых имеются из
ломы, обусловленные фазовыми пре
вращениями в кристаллогидратах, 
в результате которых происходит скачкообразное изменение их 
мольных объемов.

Для идеального раствора общее уравнение (IX, 7) в соответ
ствии с уравнением (VIII, 44) переходите

(д In N t/dP)T =  ( v Kt -  V ? ) lR T  (IX, 8)

Хотя в идеальном растворе F* =  Vt (VIII, 38), это не означает, 
что растворимость в нем не зависит от давления, так как

Рис. 9!. Изменение относи
тельной растворимости некото
рых солей в воде в зависимо

сти от давления (кбары):
/ — KjSO<; 2 — NaCl; a - C d s o * ;  
4  —  ZnSCh; 5 — CdCI,; 6 —  CdBr,;

7 - N H 4NO3; d -C d l,.
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парциальный мольный объем растворенного вещества равен его 
мольному объему не в твердом, а в переохлажденном жидком со
стоянии.

Для расчетов по (IX, 8) в сравнительно широком интервале 
давлений можно считать ДГ «  const; в качестве нижнего предела 
интегрирования целесообразно принять растворимость при Р =  1.

2. Равновесие раствор — газ

При записи разности VI — V2 в виде (У ?0 — V2) — 0 4 'r° — VI) 
становится очевидным, что знак левой части (IX ,7) определяется 
знаком ^ 2Ж) — V\* При обычных давлениях эта разность отрица
тельна и по абсолютной величине очень велика, поэтому повыше
ние давления сопровождается значительным увеличением раство
римости газа. С ростом давления величина ДГ будет уменьшаться 
и относительное увеличение растворимости будет понижаться. При
высоких давлениях, когда объемы VI и Vо становятся соизмери
мыми, на изотерме iV2 =  ф(Р) появится максимум (см. ниже), 
положение которого в соответствии с уравнением (IX, 7) будет
определяться условием V2 =  Vl (при больших давлениях необхо
димо учитывать влияниечдавления и на V2).

Р а с т в о р и м о с т ь  г а з о в  в ж и д к о с т я х  п о д  д а в л е н и е м
Если раствор идеален при всех концентрациях и если темпера

тура, при которой происходит растворение газа, выше его крити
ческой температуры, то величина давления насыщенного пара Р] 
в уравнении (VIII, 45) утрачивает смысл и для вычисления рас
творимости приходится экстраполировать значения Р] =  ср(Т) в об
ласть температуры выше критической. Такая экстраполяция 
осуществляется по графику lg Р =  ф(7’~1) и, хотя она имеет услов
ный характер, приводит к надежным результатам. На это указы
вает совпадение рассчитанных данных с экспериментально найден
ными в растворителях с более высокими критическими парамет
рами.

Уравнение (VIII, 51) даже при Р <  1 для ряда газов (и газо
вых смесей) дает ошибку в 1—3%, а при давлениях порядка 
нескольких десятков атмосфер приводит к весьма неточным резуль
татам. Отклонения от (VIII, 51) обычно уменьшаются с нагрева
нием вследствие уменьшения способности газа вступать во взаи
модействие с растворителем. Но для применения закона Генри 
в области высоких давлений одной замены давления фугитивно- 
стью еще недостаточно. Более того, при высоких давлениях урав
нение (VIII, 51) дает лучшие результаты, чем уравнение (VIII, 50). 
Этот факт иллюстрируется рис. 92.

Растворимость малорастворимого газа в жидкости под высо
ким давлением впервые была количественно рассмотрена в рабо-
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тах И. Р. Кричевского с сотр. [Б44]. Было показано, что при истол
ковании экспериментальных данных обычно допускаются две 
ошибки. Первая заключается в том, что забывают о применимости 
закона Генри только к бесконечно разбавленным растворам.

В случае газовых смесей можно изменить концентрацию компо
нента, не изменяя давления, но для жидких и твердых растворов 
изменение N2 непременно влечет за собой изменение Р. Долгое 
время считалось, что коэффициент Генри зависит только от тем
пературы, поэтому и возникало естественное расхождение между 
опытными данными и величинами, 
найденными из уравнения Р2 =
=  qp(7,)/V* или fl =  q>(T) N™- Таким 
образом, второй ошибкой является 
предположение о независимости 
коэффициента Генри от давления: 
при высоких давлениях оно несо
стоятельно.

Уравнение (VIII, 50) точно толь
ко при изобарном изменении кон
центрации. Если же давление изме
няется в значительных пределах, то 
это уравнение нужно применять 
в другой форме (см. ниже).

Пример 5. Найти растворимость м е
тан а при Р =  1 и t =  25 в растворителе, 
с которым он образует идеальный раствор.Решение. Так как t =  25 соответствует 
температуре выше (^кр)сн, (см. табл. 10, 
с. 202), для вычисления экстраполируем 
экспериментальные данные по температур
ной зависимости давления насыщенного пара до 1/Т =  1 : (273,2 -f 25) =  0,00335; 
тогда получим фиктивное значение Р  л  370. Отсюда растворимость СН< 
в любом растворителе, когда парциальное давление метана над рас
твором равно 1 атм, будет согласно уравнению (VIII, 51) N'*H = 1 /3 7 0  =  0,00276, 
что соответствует экспериментальным данным (в ксилоле, например, =
=  0,0026, в гексане ^ сн , =  0,0031 и т. д.).

Р а с т в о р и м о с т ь  ч и с т о г о  г а з а
Приняв при выводе (IX, 7) V 2d P  =  R T d \ n f 2 и воспользовав

шись уравнением (VIII, 44), получим R T d  In f2 =  V 2d P  +  R T d  In N 2. 
Полагая, что величина V 2l которую назовем к а ж у щ и м с я  пар
циальным мольным объемом при N 2 =  0 (смысл этого термина 
станет ясным из дальнейшего), не зависит от состава раствора и, 
считая V2 ф  <р(Я), интегрируем это уравнение в пределах от Ра до 
общего давления Р (и соответственно от 0 до N 2) .  Тогда, приняв 
во внимание (VIII, 50), получаем уравнение Кричевского — Казар
новского (1935 г.) _

In Q l[N f) =  In /<' +  V2 ( p  -  Pl)jRT  (IX. 9)
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где f2 и JV? взяты при условии равновесия, т. е. при давлении Р и темпера
туре Т; К  — константа Генри при Р°.

Растворитель обладает незначительным давлением пара. В этом 
случае f2 можно отождествить с фугитивностью чистого газа при 
давлении Р и пренебречь величиной Pf. Тогда уравнение (IX ,9) 
принимает вид

,n Ш У 1 ^ ]  =  in к '  +  V2P/RT  (ix, 10)

Из (IX, 9) и (IX, 10) следует, что по значениям кажущегося 
парциального объема газа в растворе, коэффициента Генри и

Рис. 93. Растворимость газов в воде под давлением:
А — проверка уравнения (IX, 10) (см. пример 7); Б —проверка уравнений (IX, 10) и (IX, 11).

(См. пример 8.)

фугитивности газа при данном давлении можно вычислить его рас
творимость. Наоборот, если известна зависимость N? =  <р(Р), то 
величины К' и V2 могут быть найдены из графика [(/г)7^Г ] “  
=  <р(Р) (рис. 93/4).

Рассмотрим случай растворимости газа в металле под давлением, если при 
растворении происходит диссоциация газов. Ввиду того что растворимость газа 
в металле незначительна, образующийся раствор можно считать бесконечно раз
бавленным. Так как газовая фаза практически представляет чистый газ, пои 
равновесии GX t= 2 G x . Тогда в соответствии с уравнением (IX, 10)

In 1п/С' +
у \р
RT

При сравнительно небольших давлениях и высоких температурах ~  Рх% 

кроме того, V x «  0, поэтому Л^, =  К "  У Л  т. е. растворимость газа в металле 
пропорциональна V Р •
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Учитывая при выводе (IX, 9) зависимость от Р, мы тем са
мым учли зависимость коэффициента Генри от давления. Следо
вательно, основной ошибкой, препятствовавшей обоснованию рас
творимости га$ов под давлением, являлось предположение, что 
давление влияет на G2 только через концентрацию газа. Пренебре
жение непосредственным действием Р на 0 2 приводит к (V III,50); 
оно противоречит опыту и справедливо лишь тогда, когда измене
ние концентрации происходит при Р =  const.

При низких давлениях, когда очень мало и PV2IRT «  0, вы
веденные уравнения переходят непосредственно в (VIII, 51). По
этому К' в (IX, 10) совпадает с К в (VIII, 51). Однако утверждать 
на основании этого, что закон Генри в форме уравнения (VIII, 51) 
действителен до такого-то давления, не совсем правильно, ибо этим 
не вскрывается его сущность как закона, справедливого только 
для бесконечно разбавленных растворов. Исследование пределов 
применимости закона Генри должно состоять в определении соот
ветствующей предельной к о н ц е н т р а ц и и  раствора; установле
ние же соответствующего этому пределу давления является уже за
дачей второстепенной, преследующей цели практического удобства.

Поскольку растворение газа в жидкости при небольших Дав
лениях пара является наиболее распространенным в практике слу
чаем, преимущественно следует пользоваться уравнением (IX, 10). 
Расчет растворимости по нему дает хорошее совпадение с опытом, 
несмотря на то что при выводе (IX, 10) из-за отсутствия достаточ
ных экспериментальных данных не была учтена зависимость 
V2 от Р.

Если давление очень велико, то зависимостью Гг от Р пренеб
речь нельзя. Предсказать ее характер невозможно, однако самое 
ее существование обусловливает возможность появления макси
мума на кривой N2 — Р, что не следует из (VIII, 50) и (VIII, 51), 
Отсюда и ошибочное мнение об обязательном непрерывном увели
чении растворимости газа с ростом давления даже при высоких 
давлениях (при Т =  const).

При очень высоких давлениях изменения объемов газа и жид
кости становятся соизмеримыми, и поэтому пренебрежение объе
мом жидкости недопустимо.

Так, если растворить 1 моль азота при Р =  1 (/ =  25) в очень 
большом количестве воды, ее объем увеличится на V2 =  40, а объем 
газовой фазы уменьшится на V2 ^  24 400; при Р =  1000 имеем 
V2 «  40 и V2 =  48,8; если же Р =  6000, то V2 ~  40 и V2 =  28,8, 
Таким образом, при Р =  1 и Р =  1000 растворимость увеличи
вается с ростом давления, в случае же Р =  6000, вопреки распро
страненной точке зрения, но в соответствии с принципом смещения 
равновесия (растворение сопровождается увеличением объема!)’ 
она уменьшается. Максимум растворимости, приходящийся на то 
давление, при котором растворение не сопровождается изменением 
объема, не всегда находится в области сверхвысоких давлений.
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(Например, растворимость азота в этиловом эфире при t — 25 до
стигает максимума при Р =  500-^550). Чем больше Р2, тем при 
более низком давлении он наблюдается.

Пример 6. Как объяснить, что при высоких давлениях уравнение (VIII, 51) 
дает лучшее совпадение с опытом, чем (VIII, 50), если в изученных случаях 
V $ > 0  и f > P .

Решение. При V * > 0  в связи с (IX, 10) растворимость газа оказывается 
меньшей, чем следовало бы ожидать, исходя из уравнения (VIII, 50). В то же 
время, поскольку фугитивность больше давления, растворимость газа с повыше
нием давления должна возрастать быстрее, чем следует из (VIII, 51).

Пример 7. Проверить справедливость уравнения (IX, 10) на основании сле
дующих экспериментальных данных по растворимости азота в воде при 25 °С:

Р ................. 25 50 100 200 300 500 800 1000
W$2 .103 . .  0,280 0,542 1,015 1,812 2,455 3,558 4,909 5,720

Показать, что уравнение (V III,50) не удовлетворяет приведенным данным.
Решение. Фугитивность азота при указанных давлениях определяем по 

рис. 40. Затем строим график lg =  ф (Я) (рис. 93, Л), по которому
в соответствии с (IX, 10) находим кажущийся парциальный мольный объем 
V *  =  2,303/?7 tg а  =  32,8 (парциальный мольный объем по экспериментальным 
данным оказался равным 40 мл). Коэффициент уравнения (IX, 10) К ' ~  8,576 •
* 104 вместо 8,467 • 104 и 8,773 • 104, найденных по опытным данным при низких 
давлениях [Г5, 5, 413]. Следовательно, для данного случая lg  =  4,933 +
+  0,035813Я.

Если же обработать приведенные данные с помощью уравнения (VIII, 50), 
то получается график, изображенный на рис. 92. На этот же чертеж нанесены 
данные, соответствующие уравнению (VIII, 51), которые дают относительно луч
шее совпадение; при высоких давлениях оба уравнения не удовлетворяют экс
периментальным данным.

Растворитель обладает большим давлением пара. Если газ рас
творяется в жидкости, обладающей большим давлением пара (сюда 
относятся растворы газов в жидком аммиаке, жидком воздухе и 
др., во многих органических растворителях, а также в воде при 
высокой температуре), то расчет следует производить по уравне
нию (IX, 9).

Следовательно, когда давление насыщенного пара растворителя 
становится значительным, пренебречь наличием его в газовой фазе 
нельзя, поэтому и f2 нельзя отождествлять с фугитивностью чистого 
газа при данном давлении, т. е. нужно пользоваться значением фу- 
гитивности компонента газовой смеси. Все же, прежде чем пере
ходить от уравнения менее точного к более точному, нужно выяс
нить, что в данных конкретных условиях больше — ошибка, связан
ная с применением уравнения (IX, 10), или же погрешность в опре
делении растворимости.

Полагая, что газовая смесь является бесконечно разбавленным 
раствором (допущение, оправдывающееся при преобладающем со-
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держании газа в смеси), можно для вычисления фугитивности газа 
в паровой фазе f2 воспользоваться правилом фугитивности 
(см. с. 243). Тогда (IX, 9) примет вид

In №
У2Ж

In К '  +
у?(р-р\)

RT
(IX, 11)

где fg — фугитивиость чистого газа при давлении, равном общему давлению над 
раствором; N \ — мольная доля газа в паровой фазе.

Уравнение (IX, И) дает хорошее совпадение с опытом, о чем 
можно судить по рис. 935 (изотерма t =  1 4 0 ) .

Оба уравнения^как (1Х ,9),таки  (IX, 11), переходят в (VIII, 5 0 )  

и тогда, когда У * =  0, а не только при Р =  Р i, однако второй 
член правой части надо учитывать даже в случаях, если разность 
давлений Я — Р\ относительно невелика (порядка десятка атмо
сфер).

Уравнение (IX, 11) в отличие от (IX, 9) перестает быть справедливым, когда 
общее давление приближается к давлению насыщенного пара растворителя: если 
нет значительного преобладания газа над паром растворителя, уравнение 
(VIII, 50) приводит к большим ошибкам. Для этого случая И. Р. Кричевским 
было предложено уравнение (вывод его опускаем)

Xя (у\У-(у?У ( 0 Р \  . .
Г  RT

(IX. 12)

где К т и /Сг — коэффициенты Генри для газа в жидкой и газовой фазах;
и ( у * ) °  — мольные объемы растворителя в газообразном и жидком со

стояниях при давлении его насыщенного пара; (d P fd N lf) равн< f  — производная 

от давления по мольной доле растворенного в жидкости газа при Wf ~ 0 .

В заключение необходимо указать, что между опытными зна
чениями V* и значениями, вычисленными по (IX, 9), обнаружились 
большие расхождения: во всех исследованных случаях, кроме од
ного (раствор СН4 в Н20 ) , истинные парциальные мольные объемы 
оказались больше вычисленных. Поэтому пришлось учесть зависи
мость V™ от которой при выводе уравнения (IX, 9) прене
брегали. Хотя найденное таким образом уравнение [И. Р. Кричев- 
ский и А. А. Ильинская (1945 г;)] оказалось точным во всех отно
шениях, при определении р а с т в о р и м о с т и  газа при высоком 
давлении вполне можно удовлетвориться уравнением (IX, 9) или 
(IX, 10), так как расчет растворимости по этим уравнениям дает 
хорошее совпадение с экспериментальными данными- (см. рис. 93Л).
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Пример 8. При исследовании растворимости водорода в метаноле были по* 
лучены следующие результаты:

Р ......................................... 76 178 179 272
/=21 см3Н2 8,11 19,5 19,7 29,7

г С Н зО Н

( Р ......................................... .........................  71 74 134 186 300
90 { см3 Н2

ПЛ 11,7 20,6 29,2 46,5
1 г С Н зО Н

Р ............................................. 78 196 281
/= 1 4 0 см3 Н2 16,0 36,9 57,7

г С Н з О Н ...............................

Ошибка измерений оценивается в 1—3%. Вычислить на основании этих данных 
значения коэффициентов Генри и кажущиеся парциальные мольные объемы во
дорода в метанольном растворе.

Решение. Давления насыщенного пара СН3ОН при указанных температурах 
соответственно равны 0,157; 2,494 и 10,63 атм ([Г5], 5, 370, 395). Если при 21 
и 9 0 °С применение (IX, 10) вносит погрешность, не превышающую ошибок опыта, 
то при 140°С давление насыщенного пара метанола велико, и пренебречь нали
чием его в газовой фазе было бы ошибочным. Поэтому для 140 °С при расчете 
следует пользоваться уравнением (IX, И ).

Вычислив при указанных условиях fHj и нанося на график против Р значе
ния lg ^ H j/^ H ,)  для 21 и 90 °С и против Р — Р° значения 1&[(/на) Г* 
для 140 °С, получим прямые линии (см. рис. 935), из положения которых опре
деляем величины К  и

/ ...........................................................................................................  21 90 140
К ....................................................................................................... 6760 4410 2970
V g2 ..................................................................................................  12,1 26,0 40,5

Растворимость компонента газовой смеси

Принимая, как и раньше, что исследуемый раствор сохраняет свойства бес
конечно разбавленных растворов, запишем условие равновесия для i-того ком
понента газовой смеси: =  G{.

Если допустить, что газы в растворе не взаимодействуют друг с другом, то 
парциальная мольная энергия Гиббса каждого компонента будет зависеть только 
от его концентрации и от общего давления над раствором. Поэтому остаются 
справедливыми уравнение (IX, 9) и все последующие относящиеся к нему рассу
ждения. По этой же причине_и в случае растворителя с небольшим давлением 
насыщенного пара, принимая К *  ф  <р (Р), получим полуэмпирическое уравнение, 
аналогичное (IX ,10)

f( Vfp
ln ^  =  ln* , +  ^ T  (IX>I3)

где /J — фугитивность компонента в газовой фазе; N f  — мольная доля его 
в растворе; Р — общее давление

Хотя можно принять, что V f И Ki имеют те же значения, как и для чи
стого газа, в общем случае (И. Р. Кричевский, А. А. Ильинская) кажущийся 
парциальный мольный объем при одновременной растворимости газов не совпа
дает с этой величиной для чистого газа.
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Из (IX, 13) следует, что растворимость компонента газовой смеси (при V *  > 0 )  
меньше его растворимости в чистом виде, так как при одних и тех же фуги- 
тивностях чистого газа и газа в смеси давление последнего больше давления 
чистого газа.

Если фугитивность газа в смеси может быть вычислена по правилу фугитив- 
ности, то в соответствии с уравнением (IX, 9) растворимость газа из смеси равна

Л Г,=(ЛГ?)°Л Г( (IX, 14)

гд е (Л !*У  — растворимость чистого газа; Щ  — его мольная доля в газовой смеси.
Если общее давление газовой смеси равно давлению чистого газа, то в со

ответствии с (IX, 10) и (IX, J3)

O f ) e/ " f = ( O T  (ix , i s )

где ( N f ) °  и N *  — растворимость чистого газа и газа из смеси; ( / [ ) *  и f J — со
ответствующие им фугитивности.

Если газовая смесь растворяется в жидкости с большим давлением насы
щенного пара, то расчет следует вести по уравнению, аналогичному (IX, 11).

При растворении смеси газов также наблюдается максимум растворимости 
(при давлении, когда парциальный мольный объем компонента в газовой фазе 
становится равным его парциальному мольному объему в жидкой фазе).

Если растворенные вещества взаимодействуют друг с другом, то

dOi =  ( d a tld P )TiN dP +  Y. (ao;/awr)P, г «лг,

т. e. парциальная мольная энергия Гиббса при постоянной температуре зависит 
не только от общего давления и концентрации данного газа, но и от* концентра
ции других газов в жидкой фазе.

После интегрирования этого уравнения получим полуэмпирическое уравне
ние, аналогичное (I X ,10):

f  у?Р  1
In _ li_  =  In /С, Ч- — —  + -----

N? 1 RT RT

r N?

5 г dG,
d N f

dN? +
-]

(IX, 16)

При отсутствии взаимодействия между газами в растворе оно переходит в 
(IX, 13).

Таким образом, различие между растворимостью компонента газа смеси и 
его растворимостью в чистом виде в общем случае обусловлено тремя факто
рами: 1) влиянием давления; 2) взаимным влиянием компонентов смеси и 3) вза
имным влиянием растворенных компонентов. Два первых эффекта учитываются 
уравнением (IX, 13), последний — (IX, 16); пренебрежение им может привести к 
ошибочным результатам. Еще большие ошибки может вызвать расчет при допу
щении, что растворимость газа из смеси равна растворимости чистого газа при 
его парциальном давлении. Это приближение дает неудовлетворительные резуль
таты и может быть применено лишь для низких давлений и в тех случаях, когда- 
мольная доля компонента в газовой фазе близка к единице.

В общем, если растворение сопровождается увеличением объема жидкости, 
то при одинаковом парциальном давлении растворимость тем меньше,чем больше 
общее давление.

Пример 9 .Смесь, состоящую из 80% Н2 и 20% С 0 2, очищают от С 0 2 с по
мощью воды при t =  25 и Р =  100. Найти расход воды на 1000 м3 водорода, 
если растворимость С 02 и Н2 в Н20  из смеси при указанных условиях соответ
ственно равна 10,8 и 1,20 м3/м 3 Н20 . Принять, что вода насыщается углекислотой 
на 80%. Для сравнения сделать расчет, пользуясь законом Дальтона.
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Экспериментальные данные по растворимости СО2 и Н2 в Н20  при 25 °С мо
гут быть выражены с помощью уравнений:

y £0j =  0.755Р -  0.0042Р2, нм3/мэ Н20  

=  0,0244 +  0.01712Р - 0 ,0 5196 Р2, нм3/ м3 Н20

Реш ение. На 1000 м3 необходимо поглотить 1000-20/80 =  250 м3 СОг, что 
соответствует расходу воды 250/10,8 • 0,8 =  28,9 м3. С этим количеством воды те
ряется водорода максимум 28,9 • 1,20 =  34,7 м3 или 34,7 • 100/1000 — 3,47%.

Сделаем тот же расчет в предположении, что растворимость газа из смеси 
равна растворимости чистого газа при его парциальном давлении. Из приведен
ного в условии расчета уравнения получаем, что при PCOj =  0,20 X  Ю0 =  20 
объем растворенной двуокиси углерода равен 13,42 м3/м3 Н20, что соответствует 
расходу воды 250/13,42 - 0,8 =  23,3 м3. Аналогично для водорода находим рас
творимость, равную 1,38 м3/м3 Н20, что отвечает потере Н2 в 23,3 • 1,38 =  
=  32,2 м3, или 32,2- 100/1000 =  3,22%. Как видно из результатов, этот метод 
расчета дает ошибку в расходе воды более 19%. При этом следует учесть, что 
погрешность несколько преуменьшена, так как ошибки в значениях расхода воды 
и растворимости противоположны по знаку и частпчно компенсируют одна дру
гую.

Из результатов вычислений вытекает, что при проведении промывки под вы
соким давлением расход воды сокращается в меньшей степени, чем следовало 
бы предположить. Это связано с тем, что вычисление растворимости газов из га
зовых смесей по парциальным давлениям всегда дает преувеличенный результат 
(см. рис. 92).

§  3 . РА ВН О ВЕСИ Е ГА ЗО ВА Я СМ ЕСЬ —  ЧИСТЫЙ КОМПОНЕНТ

При рассмотрении влияния внешнего давления на давление насыщенного 
пара (см. с. 218) упоминалось, что на практике приходится считаться с дополни
тельным эффектом — растворением паров конденсированной фазы в сжатом газе.

В связи с этим рассмотрим закономерности, которым следует равновесие 
между чистым веществом и парогазовой смесью. Для упрощения примем, что 
конденсированная фаза — чистый компонент, а газовая фаза — бесконечно раз
бавленный раствор. Это допущение не только позволяет производить вычисления, 
но и в первом приближении отвечает действительности, так как инертный газ 
можно считать нерастворимым, а концентрация паров в сжатом газе сравнительно 
невелика. Тогда в соответствии с (IX, 7) зависимость растворимости вещества в 
газе от давления выразится уравнением

(a In N\jdP)T =  (V , -  v \)Irt (IX, 17)

Анализ этого уравнения приводит к следующим результатам. Изотерма =  
в ф  (Р) начинается при Р =  Р °, когда N \  =  1. Далее она падает, и резко, так как 
при небольших давлениях V \  > 7 | .  Последующее увеличение давления вызывает 
замедление темпа радения растворимости, так как при практической неизмен
ности Vi величина будет быстро уменьшаться. При том давлении, когда V \  
совпадает с V \, кривая пройдет через минимум. Ему будет отвечать тем большее 
давление, чем меньше будет V \. Поэтому, например, для растворов парив воды 
в сжатом азоте или  сжатом водороде минимум наступает при давлениях, намного 
превышающих Р  =  1000, в то время как для растворов органических жидкостей 
в сжатых газах это наблюдается при значительно меньших давлениях [например, 
для растворов СС1*(ж) в N2(r) при Р  «  100]. Если же при малом значении V x 
минимум растворимости наступает при сравнительно небольших давлениях, то 
это означает, что переход вещества в газовую фазу сопровождается сильным
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сжатием, когда величины V \  малы [например, для растворов НаО(ж) в ССЬ(г) 
вследствие сильной электрострикции, вызываемой растворением]. Дальнейшее 
повышение давления после прохождения минимума в конце концов приведет к 
увеличению V \ t так как при больших давлениях начнут сказываться силы оттал
кивания. Поэтому кривая N2 =  Ц>{Р) посте
пенно будет приближаться к горизонтали.

Общий ход кривой растворимости пред
ставлен на рис. 94 на примере раствора па
ров бензола в сжатом азоте.

Интересные работы, посвященные теории 
растворимости веществ в сжатых газах, при
надлежат И. Р. Кричевскому и его сотр. [Б44].
Для случая растворимости полярного веще
ства в неполярном газе И. Р. Кричевскому и 
Н. Е. Хазановой удалось установить прибли
женную полуэмпирическую закономерность.
Наличие перегиба на восходящей ветви изо
термы растворимости подтверждено в работе 
И. Р. Кричевского и Д. Ю. Гамбурга.

Р и с .  94. Растворимость паров бензола в сжа
том азоте.

§  4 .  ВЛИЯНИЕ СТЕПЕНИ ДИСПЕРСНОСТИ НА РАСТВОРИ М ОСТЬ

Подобно тому, как уменьшение размера капель вызывает увеличение давле
ния пара, так и уменьшение размеров кристаллов приводит к увеличению их рас
творимости. Если уподобить стремление молекул жидкости перейти в парообраз
ную фазу стремлению молекул кристаллической фазы нерейти в раствор, то мож
но воспользоваться уравнением (VII, 39), заменив в нем давления мольными до
лями. Тогда получим уравнение

In ( n '2/ n 2)  =  lo /R T rd  ( I X .  1 8 )

где n '2 — растворимость мелких кристаллов; N2 — растворимость крупных кри* 
сталлов; о — поверхностное натяжение на границе раздела кристалл — раствор; 
г — радиус мелких кристаллов; d — плотность кристаллов.

Уравнение (IX, 18) дает лишь приближенную зависимость растворимости от 
степени дисперсности, так как оно не учитывает неоднородность разных участков 
поверхности и отвечает независимости а от г ; кроме того, значения о  для твер
дых веществ недостаточно надежны.



Г л а в а  X

РАВНОВЕСИЕ РАСТВОР — РАСТВОР В БИНАРНЫХ СМЕСЯХ

§  U РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ -  ГАЗ ДЛЯ ПОЛНОСТЬЮ СМЕШИВАЮЩИХСЯ 
ЖИДКОСТЕЙ ПРИ НИЗКИХ ДАВЛЕНИЯХ

1. Идеальный раствор — смесь идеальных газов

Газовую фазу можно считать смесью идеальных газов, если 
раствор находится под небольшим давлением и в соответствии 
с законом Дальтона

Р =  Р{ +  Р2 или Р { =  РЫ\ (X, 1)

где Р — общее давление смеси; Pi — парциальное давление соответствующего 
вещества.

Согласно (VIII, 45) парциальное давление компонента идеаль
ного раствора пропорционально его концентрации. Поэтому для 
каждой температуры зависимость парциального и общего давле
ний от состава раствора выражается прямыми [см. рис. 95 (линии 
парциального давления нанесены только при f =  36,1)].

Сочетая (V III,45) и (Х ,1), получим уравнение
P i =  p atN ?  — PN*i (Х ,2 )

с помощью которого, задавшись составом жидкой фазы, легко 
найти состав паровой фазы, если известны Р\ и (это показано 
на рис. 96, где воспроизведена одна из изотерм рис. 95 *]. 

Отношение
k . =  n \ I n ? * = p ° I p  (х . з )

характеризующее распределение данного вещества между фазами, 
называется константой фазового равновесия (константой распре
деления или равновесным отношением).

Выразив различие в составе сосуществующих фаз при данных 
Р и Т с помощью уравнения

ф Т2 - № 1 и ¥ ) Р \ 1 Р 1  (Х .4)

убеждаемся в том, что если р\ >  р\, то N \ >  N2. Следовательно, 
пар относительно богаче тем веществом, прибавление которого 
к смеси повышает общее давление пара или при данном давлении 
снижает температуру кипения (первый закон Д. П. Коновалова).

Если известны зависимость давления пара от состава раствора 
при нескольких температурах и температуры кипения чистых жид-

* Здесь и далее кривые, выражающие состав пара," изображены пунктиром.
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костей, то можно построить диаграмму, выражающую при данном 
давлении зависимость температуры кипения от состава раствора. 
Такая диаграмма изображена на рис. 97. Она построена на осно- 
вании данных рис. 95.

Кривая аха\а2 . . .  а0 яв
ляется кривой кипения\ под 
ней расположена область не
кипящей жидкости. Кривая 
аха"а2 . . .  aQ является кривой 
конденсации; над ней находит
ся область перегретого пара, 
Между обеими кривыми распо
ложена область сосуществова
ния жидкости и пара (влаж
ный пар). Состав равновесных 
фаз определяется пересечени
ем данной изотермы с кри
выми кипения и конденсации, 
а соотношение между этими 
фазами в гетерогенной обла
сти— по правилу рычага. Так, 
при нагревании жидкости / 
или при охлаждении пара v до 
температуры t первоначально 
гомогенная система превра
тится в гетерогенную (точка 
системы т) и распадется на 
жидкость (фазовая точка а) и 
пар (фазовая точка Ь) с соот
ношением *

количество жидкости mb
количество пара am

*  Доказательство правила ры
чага: пусть 1 кг жидкости состава 
N2 при нагревании распадается на 
£ ж кг жидкости состава N *  (точ
ка а) и gr кг пара состава 
(точка Ь). Тогда, очевидно

1-N
откуда

ЛГг

2000 -

1600

*-С 6Ни *с5н12
0,8 1,0 

Н-С^И^2

Рис. 95. Зависимость парциальных и об
щего давлений пара от состава идеаль

ного раствора.
Система гексан—пентан.

или

2 -  бжлг2ж +  е Ж  =  g*N? +  (1 -  gx) Nl 

еж= (> 2  - N l ) / ( N f - N l )  и I -  г ж= gr = (лг? -  n2)1(n?  — tfj)

8 ж/ /  =  ( лг2 - # 5 ) / ( лг2ж - лг2)

Цели представить прямую N™ — {ab) в виде рычага первого рода с точкой 
опоры т ,  то равновесие будет существовать при условии, что массы gm и gT, 
укрепленные на концах рычага, удовлетворяют этому соотношению.
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Рис, 96. Диаграмма давление — состав для идеального 
раствора и смеси идеальных газов.

Изотерма в системе гексан — пентан.

Рис. 97. Диаграмма температура — состав. 
Изобара равновесия жидкость —пар в системе гексан—пентан.
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Результаты расчета представляют также в виде диаграммы со
став жидкости — состав пара, причем обычно на осях откладывают 
содержание легколетучего компонента. Тогда получается кривая, 
соединяющая углы квадрата и отклоняющаяся вверх от диаго
нали *. Это отклонение тем меньше, чем меньше различие в лету
чести жидкостей; совпадение с диагональю является редким ис
ключением (некоторые стереоизомеры, смесь этиленхлоргидрина 
с пропиленхлоргидрином).

2. Неидеальный раствор — смесь идеальных газов

Системы, в которых зависимости парциального и общего дав
лений от состава выражаются прямыми линиями, представляют 
тот предел, к которому в той или иной степени приближаются

?} м м  pm. cm.

Рис. 98. Зависимость парциальных и общего давлений пара от состава. Не- 
идеальпый раствор (отрицательные отклонения от закона Рауля).

Рис. 99. Зависимость парциальных и общего давлений пара от состава. Не- 
идеальиый раствор (положительные отклонения от закона Рауля).

реальные растворы. Поэтому реальные растворы и соответствую
щие им графики удобно классифицировать по характеру отклоне
ний от прямолинейной зависимости.

Если отклонения наблюдаются в сторону меньших значений, то 
говорят об отрицательном отклонении от закона Рауля (рис. 98); 
если же экспериментальные данные оказываются выше вычислен
ных по уравнению (V III,45), то говорят о положительном откло
нении давления пара (рис. 99).

* Исключение составляют системы с азеотропными смесями, дающие на 
графике пересечение с диагональю.
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К системам первого типа относятся растворы, состоящие из ве
ществ, способных к взаимодействию. Такие растворы образуются 
с выделением теплоты (как правило, для них AV <  0); вследствие 
этого теплота парообразования вещества из раствора больше теп
лоты парообразования чистого вещества. Понижение давления 
пара данного вещества, вызываемое растворением другого веще
ства, оказывается больше происходящего при этом увеличения дав
ления. В результате- общее давление пара над раствором сни
жается.

К системам второго типа относятся растворы, образующиеся 
с поглощением теплоты (как правило, для них A V > 0 ) .  Поэтому 
теплота парообразования веществ из раствора оказывается мень
ше теплоты парообразования чистого вещества. Следовательно, 
процесс парообразования облегчается, т. е. давление пара возра
стает (увеличение давления преобладает над депрессией, вызван
ной растворением).

А з е о т р о п н ы е  с м е с и

С увеличением отклонения от идеальности может появиться ми
нимум при отрицательных отклонениях (рис. 100 Л) или максимум 
при положительных отклонениях (рис. 100 5 ). Чем больше раз
ность значений Р? и Р1 (или /? и t°2), тем большими должны быть 
отклонения для образования экстремума. В этих случаях давление 
пара целого ряда смесей различных составов выходит за пределы 
интервала р [ — Рг. Минимум характерен для веществ, способных 
к диссоциации, максимум — для веществ, способных к ассоциации.

Очевидно, минимуму на диаграмме давление— состав будет от
вечать максимум на диаграмме температура— состав и, наоборот, 
максимуму на диаграмме давление — состав будет отвечать мини
мум на диаграмме температура — состав.

В точках экстремума давления пара (температур кипения) со
ставы жидкости и пара совпадают (второй закон Д. П. Коновалова, 
1881 г.).

Его справедливость можно доказать рассуждениями от обратного или же 
следующим путем.

Исключим из (VIII, 21) члены, содержащие dN"; для этого первое уравне
ние умножим на , а второе на N'2 . Сложив их и учтя, что N"N2 ~  —
= N "  (1 -  АГ') -  N\ (1 -  N") =  N " -  N\, получим

t(s[ -  ST) <  +  &  ~  < ]  d T  +  [(?," -  V [ )  <  +  ( V "  -  V ' )  K ]  d P  +
+  (/V" -  ы[) (cpG'jdN'*) dN'i =  О (X, 5)

Так как в точках экстремума

(d r/dA Q p  =  0 (на изобаре температура кипения — состав) 

(dPJdN^T ^  0 (на изотерме давление — состав)



н множители, стоящие перед dT  и dP y не обращаются в бесконечность, 
a d2G '/d N 2 = 0 ,  то, разделив обе части уравнения (X, 5) на dN 2, найдем, что 
экстремумы на кривых Р =  <р (Л ^) и Г =  ф(Л гг) отвечают условию N r[  =  N [ 
и N2 =  Л/'.

Определив значения d2P/dN 2 и dQT jdN '2 , легко убедиться в том, что вторые 
производные имеют противоположные знаки, т. е. максимуму на кривой Р -■= <р ( # 2)
отвечает минимум на кривой Т =  9 ( ^ 2), и наоборот.

Таким образом, наличие экстремумов свидетельствует о тождестве состава
фаз.
Р,. мм pm. cm.

Рис. 100. Зависимость парциальных и общего давлений пара от состава (не
идеальный раствор):

А—отрицательные отклонения от закона Раулн с минимумом давления пара; £ — положитель
ные отклонения от закона Рауля с максимумом давления пара.

Смеси, у которых пар, находящийся в равновесии с жидкостью, 
обладает в данных условиях тем же составом, что и жидкая смесь, 
называются азеотропными *. Эти смеси называют также постоянно 
(или нераздельно) кипящими, так как при перегонке образуется 
конденсат того же состава, что в данных условиях исключает раз
деление смеси. В точках экстремума по уравнению (V, 47) f  =  2 —  
— 1— 2 +  2 = 1 ,  а при Р =  const (или Т =  const) /усл — 0 (см. 
с. 295).

Азеотропные смеси являются смесями с предельным отклоне
нием от идеальности, еще обладающими полной взаимной

*  От греч. — |eeiv — кипеть, тролц — перемена, изменение.



растворимостью; небольшое дополнительное отклонение от идеаль
ности приводит к появлению области взаимной нерастворимости 
(см. § 3).

На рис. 101 схематически изображены диаграммы всех рассмот
ренных типов растворов в координатах давление — состав, темпе
ратура— состав и состав жидкости — состав пара. Он в графиче
ской форме обобщает изложенный материал. Следует обратить 
внимание на то, что вторые и третьи диаграммы для первых трех 
типов растворов одинаковы.

В случае неидеальных растворов по-прежнему соблюдается пер
вый закон Д. П. Коновалова, хотя при наличии азеотропов прибав
ление более летучего компонента не для всех составов увеличивает 
давление пара над раствором.

Появление экстремума возможно не только в системах, компо
ненты которых значительно отличаются по свойствам, но и в си
стемах с веществами, имеющими почти одинаковое давление пара 
(точки кипения)/когда небольшое отклонение от линейной зависи
мости приводит к появлению экстремума *. В подобных случаях 
экстремальная точка лежит в средней части диаграммы, в то время 
как при большой разности значений Р\ и Р\ (или t°\ и t\) она сдви
нута к краю диаграммы: в случае минимального давления пара 
в сторону избытка менее летучего компонента, а в случае макси
мального давления — в сторону более летучего компонента; этот 
сдвиг тем значительнее, чем больше разность Р[ и Р% (или t\ и /1).

Координаты точек экстремума можно найти по уравнению 
В. А. Киреева

1 / N f  =  У (in Р°2 -  In Р , ) / ( In Р° -  In Р2)  -  1 (X. 6)

которое, как правило, дает тем лучшее совпадение с опытом, чем 
симметричнее отклонение от линейности зависимости Р =  ф ( л^ )  и 
чем менее плоский экстремум.

Обобщив уравнения (VIII, 21), А. В. Сторонкин вывел совокуп
ность законов, известных под названием законов М. С. Вревского.

Первый закон Вревского гласит: при повышении температуры 
раствора заданного состава его пар обогащается тем компонентом, 
для которого больше дифференциальная теплота парообразова
ния ** . Второй закон Вревского определяет влияние изменения тем
пературы и давления на состав систем, имеющих экстремум дав
ления и температуры: если давление (температура) системы рас-

♦  Для смесей оптических антиподов, для которых =  Р°2, давление пара
не зависит от состава и равно давлению пара над чистыми компонентами, т. е. 
линия Р — N является горизонталью.

* *  За отсутствием соответствующих данных обычно пользуются не парциаль
ными мольными теплотами парообразования, а теплотами парообразования чи
стых компонентов. Обусловленные этим ошибки тем меньше, чем сильнее отли
чаются теплоты парообразования компонентов и чем менее теплоты их смешения.
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твор— пар имеет максимум, то при повышении температуры 
в азеотропной смеси возрастает концентрация того компонента, для 
которого больше дифференциальная теплота парообразования; 
если же давление (температура) системы раствор — пар имеет ми
нимум, то при повышении температуры в азеотропной смеси воз
растает концентрация того компонента, для которого дифферен
циальная теплота .парообразования меньше. Этот закон справед
лив для состояний двойных систем, далеких от критических. Третий 
закон Вревского устанавливает связь между смещениями состава 
системы, имеющей экстремум давления и температуры, и свойст

вом фазы, устойчивой выше темпе
ратуры сосуществования, при изме
нении Р и Т: при изменении темпе
ратуры (давления) раствора, у ко
торого кривая давления насыщен
ного пара имеет максимум, состав 
пара раствора и состав азеотропной 
смеси изменяются в одном и том же 
направлении; при наличии миниму
ма на кривой давления насыщен
ного пара эти составы изменяются 
в противоположных направлениях.

Из изложенного следует, что 
если законы Коновалова описывают 
изменения состояния систем в усло
виях Р =  const или Т =  const, уста
навливая связь между изменениями 
Р или Т сосуществования фаз и из
менениями состава одной из фаз 
при указанных условиях, то законы 
Вревского описывают изменения 
состояния систем, когда на измене
ния их составов наложены ограни
чения либо в виде условия постоян
ства состава одной из сосуществую
щих фаз, либо в виде условия ра
венства составов обеих сосущест
вующих фаз. Таким образом, по
следние устанавливают связь ме
жду изменением Р или Т и измене
ниями состава при указанных огра
ничениях для последнего.

Рис. 102 иллюстрирует второй закон Вревского. Изображенные 
на нем экспериментальные даниью отвечают следующим величинам*, 
при Гн.т. к(Л//пар)нр=  1,79, а (А//г1Пр)С|р, =  6,58 ккал/моль, т. е. 
(Д//|1ар)С|рз ^  (А^пар)нр*

О степени влияния давления или температуры на состав азеот
ропной смеси можно судить по форме экстремума. Чем более он
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острый, тем меньше изменение состава с изменением давления 
или температуры. Наоборот, при плоском экстремуме даже сравни
тельно небольшое изменение давления или температуры приводит 
к значительному изменению состава азеотропной смеси. То же от
носится и к системам, один из компонентов которых сильно ассо
циирован, а другой неполярен; в этом случае стремление к рас
слоению становится значительным.

Исследование азеотропных смесей представляет значительный 
практический интерес. В настоящее время только бинарных азеот
ропных смесей известно более 3,5 тысяч. К ним относятся смеси 
Н20  с HN03, Н2О с НС1, Н20  с C2HsOH и другие, имеющие боль
шое промышленное значение.

Дав ление  пара

Для расчета давления пара над неидеальным раствором сле
дует обратиться к уравнению (VIII, 17). Записав его для X =  G и 
приняв во внимание, что при малых давлениях /*• =  Pi, после со
кращения на RT получим для бинарного раствора

Nfd In P j +  N f d\n P2 =  0 или
N ?  _  d In V *

~n Y  a in N f

Уравнение (X ,7) позволяет по кривой зависимости парциаль
ного давления одного из компонентов от состава раствора по
строить кривую для второго компонента, если для него известна 
хотя бы одна точка на кривой. Расчеты по (Х,7) могут привести 
к неправильным выводам либо вследствие неточности отдельных 
данных (например, отсутствия соответствия между Р\ и Я2), либо 
вследствие отклонения системы от закона Дальтона (например, 
при ассоциации в парах); это отклонение легко учитывается путем 
замены парциальных давлений компонентов их фугитивностями.

При V f - *  1 давление пара компонентов определяется по урав- 
нениям P ,= P ° N f  (V III,45) и Р *=К .,Л /? (V III,51): при JV*- *  1 
по уравнениям Pi =  P°2N% (VIII, 45) и Pt — KiNT (VIII, 51).

Для расчетов во всем интервале концентраций обычно поль
зуются следующими эмпирически найденным решением уравнения 
(X, 7)

Р , =  Р > ( к exp [-SL (1 -  N?y + ( l  -  iVj*)1]

И (X,8)

P , =  p > ? e x p [ i + b . (1 -  -  *  (1 -  s ;y ]

которое можно считать достаточно точным.
Если известны значения РI и Р\ , то постоянные сс2 и аз могут 

быть вычислены либо на основании значений парциальных
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давлений Р i и Р2 для одного состава (решением двух уравнений 
с двумя неизвестными), либо по уравнениям

а ,/2 +  а.,/3 =  In [(dPA:w ;“) Vi. 0 +  -  1" Р]
И (X ,9)

о2/2 +  а 3/б =  In \_Р° -  (<3P/d.V;“) iVi, , ]  -  In Р\

на основании значений тангенсов наклонов касательных к кривой 
Р =  <р(А0 в точках jVi =  0 и N2 =  1.

Оба метода не свободны от недостатков; для первого необхо
димо определение давления насыщенного пара, которое сложно по 
аппаратурному оформлению и по выполнению анализа паровой 
фазы, а для второго требуется графическое дифференцирование, 
которое не всегда достаточно надежно в точке обрыва кривой.

Н. Д. Литвинов предложил следующий способ. Расчет произво
дится на основании двух значений Р (при N * =  0,95 и N? =  
= 0 ,0 5 *) , причем если смеси не очень сильно отклоняются от идеаль
ных растворов, то константы (X, 8) можно приближенно найти по 
уравнениям

«з
3

4,606
lg о

- N Ж п] М

4(A/f)3-3 ( w ? ) 2 в (Р < к -А Г;“р2у ;

и (X. 10)
9 303 Р  м ж  ^ ' ^ 2  Qg 2,0Uo Од

Т= lg Щ ж Р° ЛГ' Т
в которых рекомендуется принять NiK =  0,95 и N'? =  0,05 (для бо
лее точных результатов соответственно 0,99 и 0,01). Если же смесь 
значительно отличается от идеальной, то для расчета служит урав
нение

Р

0,9Р? -  0,9Р2 -  Р ж
1 J  0,95

0,04275
=  0,05

(N »y  +

1,8Р2 - 0 , 9 Р . +  1.05Р ж - 1 .9 5 Р  ж

+  ^ =0,95 (^ г )2+0,04275

0,04275Pj -  0,04275Р2 -  0,05Р
/V, =0.95

4- 0.95Р

0,04275 4^-vr+p; №П)
из которого определяют производные {дР/дЫТ)ыж=0 и {dPjdNT)^K=]t 
а затем по уравнению (X, 9) вычисляют константы <х2 и аз.

* Если на кривой давления пара имеется экстремум, лежащий за пределами 
N *  =  0,05—0,95, то приводимые ниже уравнения (X, 10) и (X, 11) должны быть 
заменены другими.
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Определив а2 и аз, по уравнению (X, 8) вычисляют Р\ и P2t а яа- 
тем Р, +  Р2 =  Р.

Независимо от того, каким образом найдено соотношение ме
жду давлением и составом раствора, состав пара определяется 
с помощью закона Дальтона.

Для расчета равновесия жидкость — пар можно воспользо
ваться также уравнением

N \lN r2 =  a  (JV|K/N™) (X, 12)

где а  — эмпирическая константа.

Для идеальных растворов а в соответствии с уравнением (X, 3) 
равно величине Pl/Pl. При незначительных отклонениях от иде
альности а  ^  const (как для изобар, так и для изотерм). Уравне
ние (X, 12) удобно для обработки экспериментальных данных, если 
выразить а «  ф(Я).

3. Разделение компонентов раствора 

О д н о к р а т н о е  и с п а р е н и е

Процесс однократного испарения (однократной конденсации) 
осуществляется при постоянном общем составе. Если жидкую смесь 
(точка I на рис. 97, с. 284) подвергнуть изобарному нагреванию, 
то при достижении температуры кипения (точка *i) и последую
щем подводе 6Q теплоты появится первый пузырек пара (состава 
У]), более богатый легколетучим компонентом, чем первоначально 
взятая жидкость. В результате жидкость обогатится высококипя- 
щим компонентом, что вызовет увеличение его содержания в по
следующих порциях пара и повышение температуры кипения (ис
ходная точка переместится вверх по кривой кипения). Так как про
цесс происходит без отвода пара, то отношение количества пара 
к количеству жидкости непрерывно увеличивается. Если бы подвод 
тепла продолжался до полного испарения жидкости, то пар, обра
зовавшийся из последней капельки жидкости, имел бы состав 
(точка у2)У совпадающий с составом первоначально взятой жид
кости, а микроскопический остаток жидкости, переходящий в паро
вую фазу, имел бы состав х2. [Процесс однократной конденсации 
схематически показан также на рис. 97 (o '— /').] Плечи рычагов, 
соответствующие жидким фазам, изображены сплошными линиями, 
а отвечающие паровым фазам — пунктирными. Из схем видно, ка
ким образом изменяются с изменением температуры состав фаз и 
соотношение между ними (правило рычага). Разделение компонен
тов раствора путем однократного испарения или перегонки в рав
новесии отличается простотой и особенно удобно в тех случаях, 
когда температуры кипения чистых веществ резко различны или 
же когда требуется лишь обогащение смеси одним из компонентов. 
На практике обычно ограничиваются испарением части жидкости:
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так, если по достижении температуры t (рис. 97) сконденсировать 
образовавшийся пар, то получится примерно 40% (от первоначаль
ного количества) смеси состава Ь.

Пр о с т а я  п е р е г о н к а

Дифференциальной или простой перегонкой (постепенным ис
парением) называется перегонка в равновесии с жидкостью, при 
которой образующийся пар отводится и конденсируется.

Соотношение между весом и составом дистиллята и остатка при 
однократном и при постепенном испарении будет различным.

Ре к т ифик а ция

Дифференциальная перегонка и тем более однократное испаре
ние не могут дать полного разделения смеси. Правда, в первом 
случае можно получить почти чистый компонент, однако количе

ство его будет ничтожным. Тон
кое разделение осуществляется 
путем ректификации, представ
ляющей сочетание последователь
ных испарений и конденсаций 
(рис. 103). Этот процесс прово
дится в ректификационных ко
лоннах, схема действия которых 
показана на том же чертеже. 
Принцип процесса ректификации 
сводится к следующему. Если 
жидкость состава L и пар со
става V, поступающие на данную 
тарелку, не находятся в равнове
сии, то между ними происходит 
тепло- и массообмен. Результа

том этих процессов будет: 1) смещение состава пара и состава 
жидкости в направлениях, указанных стрелками; 2) охлаждение 
пара, приводящее к частичной его конденсации (точка Р'), и на
гревание жидкости, вызывающее частичное ее испарение (точка 
Р"). Таким образом, восходящий поток пара, теряя в результате 
контакта с жидкостью высококипящип компонент и приобретая 
легкокипящий компонент, обогащается им; жидкость же, стекаю
щая по мере накопления ее на тарелках по переливным трубкам 
вниз, постепенно обогащается высококипящим компонентом. При 
достаточном количестве тарелок, число которых рассчитывается на 
определенную полноту разделения, можно получить пар с мини
мальным содержанием труднолетучего компонента. При необхо
димости получения смеси определенною состава пар (жидкость) 
отбирается на определенной высоте колонны.

В насадочных колоннах составы жидкости и пара меняются 
непрерывно.
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По мере перемещения к низу и к верху колонны (точки а и Ь) 
различие в свойствах фаз становится все более незначительным и 
осуществить идеально полное разделение подвергаемой ректифика
ции жидкости не представляется возможным; для этого, очевидно, 
понадобилось бы бесконечно большое число тарелок или соответ
ственно бесконечно большая высота насадки.

Если на кривой / — N или P — N имеется максимум или мини
мум, то независимо от исходного состава жидкости последняя 
нацело не разгоняется; могут быть получены лишь чистый компо
нент и постоянно кипящая (азеотропная) смесь. Прекращение про
цесса ректификации (или простой перегонки) в точках экстремума 
объясняется совпадением состава жидкости с составом пара, вслед
ствие чего движущая сила разгонки — различие в составе фаз — 
становится равной нулю. Поэтому при равновесии азеотропная 
смесь испаряется как чистое вещество. В этом смысле можно пред
ставить рис. 101, IV и V как бы состоящим из двух диаграмм, по
добных рис. 101,1—III: «компонент 1 — азеотропная смесь» и 
«азеотропная смесь — компонент 2».

Для разделения азеотропных смесей кроме изменения давления 
и температуры применяют введение третьего вещества. Здесь су
щественное значение приобретает химическая природа компонен
тов, так как добавление третьего вещества приводит к различному 
изменению давления пара компонентов смеси.

Высокая теоретическая эффективность процесса ректификации (полное раз
деление, большие выходы, благоприятный тепловой баланс) на практике ниже 
за счет многочисленных необратимых явлений. При расчете обычно прибегают 
к ряду упрощающих допущений (равновесие между жидкостью п паром на ка
ждом уровне, однородность жидкости по составу на каждой тарелке, для разде
ления требуется минимальная работа, жидкость представляет идеальный рас
твор и т. д.).

Для определения действительного числа тарелок необходимо учитывать свой
ства компонентов, длительность соприкосновения жидкости с паром, высоту слоя 
жидкости на тарелке, расстояние между тарелками и их конструкцию, падение 
давления по высоте колонны, обусловленное потоком жидкости, потери теплоты 
через стенку колонны и т. д. Отклонения от идеального режима нетрудно пред
видеть, но строгий количественный учет их невозможен, поэтому величины к. н. д. 
ректификационных колонн могут быть верными лишь приблизительно.

§  2. РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ -  ГАЗ ДЛЯ ПОЛНОСТЬЮ 
СМЕШИВАЮЩИХСЯ ЖИДКОСТЕЙ ПРИ ВЫСОКИХ ДАВЛЕНИЯХ

При высоком давлении компоненты раствора не следуют урав
нению (VIII, 45); в то же время паровую фазу нельзя рассматри
вать как смесь идеальных газов, т. е. нельзя пользоваться уравне
нием (VI, 14). Поэтому расчет равновесия по уравнению (X, 2) 
приводит к большим ошибкам.

Вместо (X, 2) пользуются уравнением

ь - o r ) , или
Nf

( « о ;
7 - ^ ~ = / г , = < р ( Л  Т ) (X , 13) 
y}i)p
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откуда

№ (1 — АГ.)/(К2 — ^i) (X, 14)

В (X, 13) фугитивности чистого компонента в жидкой и газовой 
фазах взяты при температуре и давлении раствора (рис. 104). При 
не очень большом давлении фугитивность чистого жидкого компо
нента под общим давлением можно заменить его фугитивностью 
при давлении насыщенного пара (при данной температуре). При

значительной разности между Р 
и Р] необходим пересчет по урав
нению (VIII, 41):

In ( Я ,
V t dP

азо-с5щ2

Рис. 104. Равновесные составы 
жидкости и пара при высоких давле
ниях в системе пропан — изопентан. 
Проверка уравнений (X. 2) и (X. 13). 

(См. пример 4.)

<«.; %
Естественно, что уравнение 

(X, 13), так же как и (Х ,2), при
менимо только к идеальным рас
творам; иными словами, уравне
ние (X, 13) не позволяет с боль
шой точностью найти состав пара 
(жидкости) в случае значитель
ного отклонения от аддитивности 
объемов. Для иеидеальных рас
творов К{ будет зависеть не толь
ко от температуры и давления, но 
и от концентрации, причем для 

любого компонента К =  1 в критической точке смеси (см. ниже) и 
при давлении пара чистого компонента (при данной температуре).

Расчет равновесия жидкость — газ чаще всего производят по 
коэффициентам распределения, которыми при многократных вы
числениях для каких-либо конкретных систем обычно пользуются 
в виде графиков К =  <р(Р, Т). Номограмма на рис. 105 (вкл. в кон
це книги) объединяет данные для ряда углеводородов.

Для определения состава одной из фаз (например, пара) по 
известному составу другой фазы вычисляют я и т и определяют 
фугитивность чистых веществ в жидком состоянии при давлении, 
равном давлению насыщенного пара при температуре системы. 
Если давление в системе значительно отличается от последнего, то 
расчет уточняют по уравнению (VIII, 41). Затем вычисляют фуги
тивности чистых компонентов в газовой фазе при температуре и 
общем давлении системы; наконец, по уравнению (X, 13) опреде
ляют состав пара. Если принятое давление достаточно близко к 
действительной величине, то сумма мольных долей компонентов 
в газовой фазе должна равняться единице. Если же £  N\ ф  1, то, 
задаваясь другим давлением пара, повторяют расчеты до тех пор, 
пока расхождение не будет укладываться в ошибки эксперимента.
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Практически эти вычисления приходится производить не более 
3—4 раз.

Довольно часто приходится рассчитывать фазовое равновесие 
углеводородов и притом в очень широком интервале температур и 
давлений. Для таких расчетов были построены специальные гра
фики, охватывающие и те области, в которых давления больше, а 
температуры меньше критических, т. е. устойчивой фазой является 
жидкость. В этой области фугитивность можно найти лишь с по
мощью экспериментальных данных о распределении компонентов 
в жидкой и газовой фазах. Подобный график изображен на

Рис. 106. Зависимость коэффициентов активности газообразных 
углеводородов от приведенных температуры и давления.

рис. 106. Линии т =  const в указанной области отделены от зоны 
устойчивости газообразной фазы кривой ЛВС. Ниже нее график по
строен по эксперимениальным значениям констант распределения.
причем отнош ение^)* T/(J7fP т заменено отношением (f°)*o Д /*)усл» 

где (f°)r подбирается таким образом, чтобы при замене
фугитивности жидкости под общим давлением ее фугитивностью 
при давлении насыщенного пара соотношение (X, 13) не измени
лось. Следовательно, рис. 106 особенно удобен, когда нужно опре
делить фугитивность жидкости при столь значительных давлениях, 
при которых уже надо учитывать изменение с изменением
давления, так как необходимость пользоваться уравнением 
(V III,41) отпадает.

На рис. 107 представлен график для непосредственного опреде
ления фугитивности жидких углеводородов при условии равнове
сия их с паром. Этот график еще более упрощает вычисления,
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поскольку отпадает необходимость в определении значения давле
ния пара и его экстраполяции выше критической температуры 
(если Т >  Гкр).

Пример 1. Найти коэффициент распределения иропана гтри / =  75 и общем 
давлении Р =  10.

Решение. С помощью данных, приведенных в табл. 10 (с. 202), нычпсляем 
т — 0,94 и я =  0,24. Далее по рис. 40 (с. 169) находим у =  0,9, откуда фуги- 
тивность чистого газообразного пропана при / =  75 и Р =  10 равна ( / г 3н,У =  9. 
Давление насыщенного пара пропана при t =  75 Р с ^  =  29 (см. рис. 56), что 
отвечает я =  0,67 (т =  0,94). Из рис. 40 у =  0,71, что соответствует фугнтив- 
ности чистого пара и тем самым равновесного с ним жидкого иропана (/с^Нв) Ж= 
=  28*0,71 =  19,9 (при Рс 3нв)* Считая V li =  const производим пересчет послед
ней величины на фугитивность С3Нв(ж) при фактических условиях. Для этого 
воспользуемся уравнением (VIII, 41), которое в данном случае примет ьнд

lg
1 1 2 ,5 (1 0 -2 8 )

=  -  0,0308
19,9 2,303-82,06.348,2

где V * H = 1 1 2 ,5  (р =  0,391 г/см3) определен по рис. 61 (см. с. 201). Расчет 
дает fp =  18,6. Несмотря на почти трехкратную разницу между давлением

общ о о
пара пропана и общим давлением над раствором. (/^Н а)* при ^CjHg отличается

от 0с,н8У“ всего на 7%-
В соответствии с уравнением (X, 13) получаем К  =  18,6/9 « 2 ,1 .  Этот ре

зультат означает, что для любого идеального раствора концентрация пропана в 
газовой фазе будет в 2,1 раза больше, чем в жидкости. Для раствора С3Н8— 
ЦЭО-С5Н12 опыт дает К  «  2,3 (см. рис. 105 и 113).

Пример 2. На основании данных, приведенных на рис. 106, вычислить фуги
тивность пропана при t =  30 и Р =  20.

Решение. По значениям т =  0,82 и я =  0,48 находим из рис. 106, что у =  
=  0,68 и f =  13,6.

Давление пара пропана по рис. 56 при t =  30 равно 11 атм, т. е. я  =  0,26, 
а по рис. 40 у =  0,84 и =  * И = 9 ,3  (при Р °с ^У  Следовательно,
0,68 =  9,3If, т. е. f =  13,7.

Пример 3. С помощью данных, приведенных на рис. 106 и 107, вычислить 
константы распределения пропана и изопентана и состав равновесных фаз при 
Р =  30 и / =  125.

Решение. По значениям критических параметров (см. табл. 10, с. 202) вычи- 
сляем пс ,н, =  °.71; tCjHi = I,0 8 ;  n UJ0.CjH. =  0,91 и TaM.CjHll =  0,86. По рис. 106

0 7 р )С.Н, =  0-81 и /с,н. -  24.3; ( r /P ) u30.csн„ =  0.51 и / ^ o CjH|1 =  15,3. По рис. 107 
/с,н, =  36'5 и Ь - С ,Н в  =  9.2; таким образом

36,5 , „ „  9,3
24,3^С,Н, =  ̂  =  1.5 и К , =  0,6ызо-С6Н12 | 5 з

По уравнению (X, 14) вычисляем

WS h, “ T 5 ^ - “  0'4<|5 и ^ аН, =  1 ,5 .0,445 =  0,667

Следовательно, жидкость состоит из 44,5% СзН8 и 55,5% изо-СбН^, а пар — 
из 66,7% С3Н8 и 33,3% иэо-С5Н12. Результаты расчета находятся в хорошем со
гласии с опытными данными, приведенными на рис. 104, 108, 112 и 113.

Пример 4. На основании приведенных на рис. 108 данных для Р =  30:
1) построить диаграмму =  Ф (^С|Не)  и 2) произвести расчет фазового

299



равновесия по (X, 13) и (X, 2) при / =  100, 120, 140 и 160; результаты расчета 
сравнить с экспериментальными данными.

Решение. После построения графика N q3hs — Ф ( ^ с 3н,) (см Рис- Ю4, с. 296) 
последовательно вычисляем константы распределения и по уравнению^ (X, 13) — 
состав (см. пример 1). Затем находим РСзн, (экстраполяцией) и Ризо-слНц 11 
производим расчет по уравнению (X, 2). Результаты расчета сведены в таблицу:

t

Эксперимент

* С 3Нв Кизо- С5Н12

По (X, 13)
О

РС3На
О

^изо- С5Н12

По (X, 2)

д/ж
^СзНа * С ЭН8

А,Ж
^СзН, 4 . Н .

а/Ж
NC.^U wc,H ,

100 0,69 0,87 1,20 0,40 0,75 0,90 44 7,05 0,62 0,91
120 0,48 0,70 1,46 0,58 0,48 0,70 60 10,5 0,39 0,78
140 0,31 0,49 1,66 0,74 0,28 0,47 75 15.0 0,25 0,63
160 0,14 0,25 1,88 0,89 0,11 0,21 100 21,5 0,11 0,37

Результаты вычисления (см. 
ловиях уравнение (X, 13) дает

также рис. 104) показывают, что в данных ус- 
хорошее совпадение с опытом, а уравнение 

(X, 2), даже если учесть ненадежность экстра
поляции температурной зависимости давления 
пара пропана, приводит к неудовлетворитель
ным результатам.

Пример 5. Смесь, состоящую из 47% СзНа, 
8% изо-С4Н|о, 32% я-С4Ню, 4% изо-С5Н12 и 
9% K-CeHia, сжижают. Вычислить состав жид
кой фазы и необходимое для конденсации дав
ление, если t =  93

Решение. Задаваясь общим давлением, по 
номограмме (см. рис. 105) вычисляем К и  а 
затем по уравнению (X, 13) — состав жидкой

Рис. 108. Фрагмент фазовой диаграммы давле
ние — температура при постоянном составе 

в критической области.
Система пропан —изопентан ( ^ с ^  =  0.393).

фазы. Расчет повторяем до тех пор, пока принятое значение Р0бщ не будет 
удовлетворять условию £  N f  =  1. Результаты расчета сведены в таблицу Они 
указывают на то, что конденсация начнется при давлении, несколько большем 
17 атм.

Компоненты " I

^общ-  f5 ^общ =  17,5 0̂6 17

*1 N? * * Nf Nf
Пропан 0,47 2,10 0,235 1,90 0,247 1,95 0,241
Изобутан 0,08 1,15 0,070 1,04 0,077 1,06 0,075
Бутан 0,32 0,94 0,341 0,85 0,377 0,87 0,368
Изопентан 0,04 0,50 0,080 0,46 0,087 0,47 0.085
Пентан 0,09 0,43 0,209 0.388 0,232 0,395 0,228

1 0,925 i !1 1.020 0,997
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1. Критические явления

Для чистых веществ в критической точке равновесие существует 
при Рмакс и /Манс и свойства фаз при этом тождественны (см. 
с. 198). Для бинарных систем, как видно из рис. 108, это не на
блюдается (сравните также рис. 61 на с. 201 с чертежом в правом 
нижнем углу рис. 108). Жидкая фаза в бинарных системах может 
существовать и при / >  /кр и при Р >  Ркр, а давление насыщенного 
пара может уменьшаться с ростом температуры (участок Ямакс—/С). 
В критической области первый закон Д. П. Коновалова и законы 
М. С. Вревского неприменимы.

Для бинарной системы данного состава существует определен
ная область Р и 7, в которой при изотермическом сжатии пара 
вслед за частичной конденсацией происходит превращение жидко
сти в пар. Это превращение получило название обратной (ретро
градной) конденсации. Возможно и обратное (ретроградное) испа
рение: при изобарном нагревании жидкость частично испаряется, 
но, начиная с определенной температуры (различной для разных 
давлений), дальнейшее нагревание приводит к уменьшению коли
чества пара; затем система вновь становится гомогенной, переходя 
целиком в жидкость.

Сказанное можно проиллюстрировать графически. Кривая хКу 
на рис. 108, отвечающая смеси из 60,7% изопентана и 39,3% про
пана, заключает в себе область, содержащую две фазы; справа — 
вниз от ветви уК — пар, слева — вверх от ветви хК  — жидкость. 
Кривая конденсации уК  и кривая кипения хК смыкаются в крити
ческой точке К, в которой исчезает различие в свойствах обеих 
фаз. Обратная конденсация и обратное испарение происходят лишь 
при пересечении гетерогенной области на участке, отмеченном 
штриховкой (заштрихованный участок выше уровня критической 
точки К для удобства увеличен). Следовательно, если попадание 
в область, ограниченную кривой хКу, и выхЬд из нее связаны с пе
ресечением одной и той же кривой — либо Ку, либо Кх (процессы 
ab и de), то происходит обратная конденсация (испарение). Если 
же процесс протекает при давлении и температуре ниже критиче
ских, т. е. отвечающих точке К (процессы fg и h l)t то происходит 
обычная конденсация (испарение).

Для каждого состава имеется своя ортобарная петля вида хКу, 
но ширина ее и положение меняются при переходе от одного 
состава к другому. Меняется также и положение критической точки: 
для смесей, богатых одним из компонентов, она расположена впра
во от Рманс или же ниже м̂акс; для других смесей она может пере
меститься влево, пройдя для какого-либо состава через максимум. 
По мере перехода к системам, в которых один из компонентов 
преобладает, эта «петля», перемещаясь в системе координат Р — Т, 
сужается в соответствии с уменьшением различия в составе жид
кой и парообразной фаз. Поэтому точки Рмакс И /макс сближаются, 
и в пределе, когда состав отвечает чистому веществу, все три точки
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(Рмакс» м̂акс и К) сливаются в одну; петля превращается в кривую 
Р =  у(Т)  для чистого вещества. Рис. 109, построенный на основа
нии данных о фазовых равновесиях в системе СзНа — изо-СsH^, 
иллюстрирует сказанное.

Критическая кривая — К' — К" -  . . .  — К-по-с-н„ (кри
вая точек складки) объединяет критические точки для смесей всех 
составов, начиная от пропана (точка /(сян„\ и кончая изопентаном 
(Ки3о-c sHtJ). Петли отвечают пяти различным составам смесей (при
веденная на рис. 108 кривая хКу является увеличенным изображе
нием верхней части кривой равновесия для Л^о-ад,, =  0,607).

Рис. 109. Равновесие жидкость — пар в системе пропан — изопентан 
для смесей различного состава.

Построим на основании данных рис. 109 пространственную 
диаграмму температура — давление — состав. Она (рис. ПО) дает 
общую картину фазового равновесия. На оси абсцисс отложена 
температура (кипения), на оси ординат давление (пара) и в на
правлении, перпендикулярном к плоскости Р — 7 \— мольная доля 
изо-СьН\2 (М2). На передней плоскости координатного параллелепи
педа (плоскость чистого пропана) изображена кривая Яс3н, =  ф (0 » 
обрывающаяся в критической точке СзН8 (точка К\),  а на задней 
(плоскость ЦЭО-С5Н 12)— кривая зависимости давления насыщен
ного пара Ц30-С5Н 12 от температуры, оканчивающаяся в его крити
ческой точке (точка К2). Обе критические точки связаны кривой 
точек складки, идущей от передней плоскости к задней. Эта кри-
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вая объединяет критические точки для бинарных систем всех со
ставов, в том числе и тех, для которых изучалось равновесие в дан
ной системе (см. рис. 109). Им отвечает пять сечений, отмеченных 
на рис. 110 горизонтальной штриховкой. Проекция кривой 
Ясан, =  Ф (0 и пяти сечений плоскостями постоянного состава на 
плоскость чистого мзо-СбН^ показаны на рис. 109.

Указаны разрезы JV — const (см. рис. 109), P*=const (см. рис. III) и f«=const (см. рис. 112).

На рис. ПО приведены также изобарные разрезы (Я =  20, 30, 
40 и 43), причем одна из изобар (Р =  2 0 , плоскость аа') спроеци
рована на основание фигуры, т. е. на плоскость температура — 
состав.

Проекция изобар на горизонтальную плоскость приведена на 
рис. 1 1 1 , на котором показана также проекция кривой точек 
складки на плоскость Р =  const. При Р <  (ЯкР) с3нь сечения дают 
контуры, подобные контуру ата'п'а на рис. 111 (Я =  20); кривые 
контуров упираются в плоскости чистых С3Нв и изо-С5Н 12, огра
ничивающие параллелепипед рис. ПО. При давлениях между 
(РкР)СвНв и (Кр)иэо.С|н„ сечения не доходят до поверхности изо-С5Н (2 
на определенное расстояние (для Р =  40, например, на расстояние 
d!d”\ см. рис. 110 и 1 1 1 ). Это расстояние с ростом давления
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возрастает. Наконец, при Р > (Kp)a30_CsHii изобарные плоскости не 
доходят до обеих ограничивающих плоскостей (Р — 43).

Изотермические разрезы (/ =  90, 125, 150 и 175; на рис. ПО 
они отмечены наклонной штриховкой) образуют сечения, перпен
дикулярные изобарам. Разрез / “ const при ^<Ui<p)c .̂ n (90°С) 
дает кривые, упирающиеся в обе плоскости (сечение аа')- Сечение 
/ =  125 уже не доходит до плоскости 1, ибо эта темпера
тура выше (*kp)CiIV Наконец, при / =  175 интервал составов, отве
чающий сосуществованию двух фаз, становится еще менее значи-

Рис. 111. Равновесие жидкость — пар в системе пропан — изопентан, 
(Изобары температура— состав.)

тельным. Проекция изотерм на плоскость P — N представлена на 
рис. 112, на котором показана также проекция кривой точек Ямакс 
на плоскость / =  const.

Любая вертикаль, отвечающая заданному составу системы, про
веденная на графике Р — N через гетерогенную область, в соответ
ствии с правилом рычага будет делить изобару — изотерму на от
резки, пропорциональные количеству соответствующих фаз. Отсюда 
легко найти давление, при котором в случае обратной конденса
ции доля жидкости будет максимальной.

Если бы мы изобразили изотермы для рассматриваемой си
стемы в координатах Л/с,н, =  ф  ( W c , h *)»  т о  для температуры, ниже 
/кр обоих компонентов, получилась бы обычная кривая, соединяю
щая углы диаграммы, но кривые, отвечающие изотермам / >  /1ф 
в соответствии с рис. ПО, не доходили бы до угла N с3ня=  1.

Вид сечений N =  const, Р — const и Т =  const указывает на характер фи
гуры Р — 'С — N  равновесия жидкость — пар в бинарной системе. Она (рис. ПО)



включает гетерогенную область, ограниченную двумя криволинейными плоско
стями, одна из которых (ближайшая к нам н более округлая) характеризует из
менение состава парообразной фазы с изменением температуры и давления, 
а другая, изображенная пунктиром,— состав жидкой фазы. Эти поверхности 
смыкаются наверху фигуры, но не в самой верхней части ее, т. е. не по кривой 
Рмакс И не по линии /кр (см., например, рис. 108), а по критическим точкам, 
В масштабе приведенных чертежей температуры и особенно давления на крити
ческой кривой и на кривой точек максимального давления совпадают. Что ка
сается кривой точек максимальных температур, то в рассматриваемом примере

Рис, 112. Равновесие жидкость — нар в системе пропан — изо
пентан.

(Изотермы давление — состав).

температуры на ней лишь немногим больше температур на кривой точек макси
мального давления (не более 3 °С ), а давления значительно меньше макси
мальных (до 2 атм). Поэтому на соответствующих рисунках изображена только 
критическая кривая. Фигура Р — Т — N расширяется в средней своей части и су
жается вверху; ребрами служат кривые Р =  <р(0 для компонентов смеси.

На рис. 113 показана зависимость константы распределения 
СзН8 и изо-С5Н 12 от Р и Т. Точки пересечения изотермических пе
тель при высоких температурах горизонталями К =  1 отвечают 
критическим давлениям смеси, а при низких температурах— дав
лению насыщенного пара данного компонента. Рост К с увеличе
нием Р объясняется обратной конденсацией.

Рассмотренный случай не является единственным. Так, если 
максимальное давление смеси совпадает с критическим давлением 
одного из компонентов (например, смесь N2 — О2), то прерывность 
в равновесии жидкость — пар (а это и является характерным 
признаком, отличающим бинарную систему от чистого вещества)
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наблюдается только на одном конце фигуры Р — Т — N , т. е. для 
смесей, богатых одним из компонентов. В случае же наличия 
экстремума прерывность будет в средней части диаграммы. Изве
стны также системы, характеризующиеся наличием температур
ного максимума и минимума на критической кривой.

Из изложенного следует ряд практически важных выводов, 
в частности, невозможность разделения при высоких Р и Т смесей 
любого состава. Для осуществления перегонки необходимо либо 
понизить Р (/), либо изменить состав. Когда в системе осуществимо 
равновесие газ — газ (см. § 3), разделение смеси становится воз
можным, так как при достижении очень высоких давлений (выше 
РКр) не исключено попадание в область петли, подобной изобра
женным на рис. 118 (с. 311).

Рис. ИЗ. Зависимость константы распределения от температуры и
давления.

Система пролай— изопентан.

Пример б. С помощью рис. ПО найти коэффициенты распределения пропана 
и изопентана при / =  125 и Р =  20.

Решение. Проецируя линию пересечения изотермической плоскости ( t =  125) 
изобарной плоскостью Р =  20 (линия тп) на плоскость t — N  (см. также 
рис. I l l ,  линия m V ), получаем Ar*30.Cjн |а =  0’80 11 ^Lao-CjH,,=  °»56> «ткуда

^изо-С8Н|, =  ®*56/0,8 =  0,7 и K CiH =  0,44/0,2 =  2,2.

Критические  т е мп е р а т у р ы и да вле ния

Критические температуры смеси различных углеводородов могут быть под
считаны по правилу аддитивности Страуса ( 1880 г.) — Павлевского (1882 г).

gi ( ^ kp) i +  £2 С^крЬ ,v 1К

Гч»-------------- 100----------  (Х,15)

зов



где g\ и #2 — весовые проценты компонентов смеси. Определение состава в про
центах дает лучшее совпадение с опытом, чем в мольных долях, хотя резуль
таты, как правило, несколько превышают экспериментальные *.

Для априорного определения Якр любых веществ еще не найдено удовлетво
рительного метода.

Очевидно

Л .Р  =  Л р Ь  +  - Щ -  К ^ р Ь  -  (P sh cp l +  Р д  (X ,  16)

или

Ркр =  (Ркр)г +  КРкр). -  ( ' « рЫ +  Рд (X. 17)

где Я д— отклонение в значении критического давления смеси от правила адди
тивности; индекс 1 относится к более летучему компоненту (первое из этих урав
нений следует из рис. 112, второе — из рис. 109).

Рис. 114. Критические температуры и давления в би
нарных смесях углеводородов.

Проверка экспериментальных данных показывает, что величина Яд дости
гает максимального значения для состава, близкого к 50% по весу, причем для 
смесей углеводородов ряда метана получается общая кривая (рис. 114).

§ 3. РАВНОВЕСИЕ В СИСТЕМАХ С ОГРАНИЧЕННО 
РАСТВОРИМЫМИ ЖИДКОСТЯМИ

1. Равновесие жидкость — газ
Для жидкостей, смешивающихся лишь в определенном соот

ношении, получаются различные типы диаграмм равновесия

* Критическую температуру смеси двух жидкостей впервые определил 
О. Э. Страус. С помощью уравнения (X, 15) он рассчитал критическую темпера
туру воды по критическим температурам спирта и смеси спирта с водой.
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жидкость — газ. Два из них схематически изображены на рис. 115 
и 116.

Рис. 115 относится к системам, в которых давление пара над

Рис. 115. Схема фазовых равновесий дли систем, состоя
щих из ограниченно растворимых жидкостей (случай I).

любыми смесями больше давления пара чистых жидкостей. Кри
вые ас и db (рис. 115/4) выражают зависимость Р от состава си
стемы над ненасыщенными растворами, а кривые ае и be соответ
ствуют составу насыщенного пара над ними. Горизонталь cdt сое
диняющая фигуративные точки насыщенных растворов с и d, охва
тывает интервал расслоения, точка е характеризует состав пара, 
находящегося в равновесии с сосуществующими насыщенными 
растворами с и d. Линии cf и dg характеризуют взаимную раство
римость жидкостей; в координатах Р — N они приближаются к вер
тикалям, так как вследствие незначительного изменения объема 
при растворении влияние давления на взаимную растворимость 
очень мало.

Та же диаграмма и с теми же обозначениями в координатах 
t — N изображена на рис. 115 5. На рис. 115 5  показана взаимо
связь между составом кипящей жидкости и сухого насыщенного 
пара. Рассматриваемые системы являются как бы логическим про
должением систем с минимумом температуры кипения, что на
глядно показано на рис. 115 Г, на котором точечный пунктир охва
тывает область расслоения (см. с. 309, 310).

На рис. 116 представлена диграмма для систем, в которых дав
ление пара над смесями лежит между Р] и Р\. Известны системы, 
для которых на участке db изотермы кипящей жидкости имеется 
максимум; в этой точке кривая =  ф (Л/'?) пересекает диагональ. 
Примером может служить смесь фенола с водой. Если на 
рис. 115Г точка состава пара находится'между точками состава 
растворов, то на рис. 116 5 — за его пределами.

Во всех случаях точки с, d и е лежат на одной горизонтали, так 
как давления пара (общее и парциальные) над сопряженными 
растворами (правило Д. П. Коновалова) .

Для ориентировочного расчета равновесия жидкость — пар 
можно воспользоваться законами Рауля и Генри, первым—для
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вещества, находящегося в избытке, вторым— для вещества, нахо
дящегося в меньшем количестве. Результаты расчета будут тем 
точнее, чем меньше взаимная растворимость жидкостей.

Рис. 11в. Схема фазовых равновесий для систем, состоящих из ограниченно 
растворимых жидкостей (случай II).

В согласии с правилом Коновалова для раствора, богатого 
первым (I) и вторым (II) компонентами

Р. =  К|(Л'Г% =  ^ « > 1  « =  №18)

И

Очевидно также, что

p = p 1 +  p2= p ;( w * ) 1 +  /(2(jvf)1

P = P i +  P2= p ; ( t f * ) [i +  * i ( w * ) , i

Сочетая эти уравнения с законом Дальтона, получим

N г1
Р -  К 2

И К Р K i-P\
(X, 19)

Вычислив с помощью (X, 18) величины К\ и ЛГг, можно найти 
парциальные и общее давления пара над смесями любого состава, 
т. е. построить линию acdb на рис. Ю М ; кривую же сухого насы
щенного пара (aeb) строят с помощью уравнения (X, 19).

2. Равновесие жидкость — жидкость
Взаимная растворимость жидкостей при Р — const зависит 

только от температуры (/уСл =  2 — 2 +  1 =  1). Рассмотрим случай 
возрастания растворимости с ростом температуры (рис. 117), что 
обусловлено положительными значениями дифференциальных теп- 
лот растворения жидкостей. Кривая аК выражает растворимость 
второй жидкости в первой; кривая ЬК — растворимость первой 
жидкости во второй. Точка К. в которой состав обоих насыщенных 
растворов становится тождественным, называется критической
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точкой растворения *. В н е й /  =  2 — 1 — 2 +  2 =  1, а /усл =  0. При 
t >  к̂р обе жидкости смешиваются в любых соотношениях. Таким 
образом, кривая аКЬ делит всю диаграмму на две части: область, 
расположенная под ней, отвечает расслоению, область над ней — 
гомогенным системам.

Изменения состава фаз и соотношения между их количеством 
показаны на примере смеси состава с. При ее нагревании содержа
ние фазы, представляющей раствор второй жидкости в первой, бу

дет уменьшаться и при температуре, 
отвечающей точке t , станет равным 
кулю, т. е. система превратится в го
могенную.

Согласно правилу В. Ф. Алексеева 
(188G г.) при разделении соединитель
ных линий фазовой диаграммы попо
лам точки деления лооттся на общую 
прямую, которая заканчивается в кри
тической точке растворения (прямая 
еК). Это правило позволяет допол
нить экспериментальные данные о вза
имной растворимости жидкостей, а 
также найти состав в критической точ
ке по известным значениям tHD. Пра- 
вило Алексеева приближенно, наибо
лее точно оно при выражении состава 
в весовых процентах.

Кроме рассмотренных систем суще
ствуют также такие, в которых на кри

вой растворимости имеется нижняя критическая точка, и такие, 
в которых есть как верхняя, так и нижняя критические точки.

Согласно теории В. К. Семенченко существует подобие между 
критическими точками растворения и точками фазового превраще
ния второго рода (см. с. 222).

н2о [С6Н5ОН]>г.% с 6н&он

Рис. 117. Диаграмма темпера
тура — состав для ограниченно 
смешивающихся жидкостей 
с верхней критической точкой.

3. Равновесие газ — газ

На возможность гетерогенного равновесия газ — газ указывал еще Ван-дер- 
Ваальс. Однако экспериментальное подтверждение эти предположения получили 
сравнительно недавно в работах И. Р. Кричевского, П. Е. Большакова и 
Д. С. Циклиса [Б87]. Ограниченная взаимная растворимость газов наблюдается 
при очень высоких давлениях, когда действие межмолекулярных сил становится 
столь значительным, что уже нельзя говорить об энергетической независимости

* Взаимную растворимость двух жидкостей и ее зависимость от темпера
туры впервые изучил Д. Н. Абашев (1857 г ) ;  он же предсказал существование 
критической точки и впоследствии исследовал зависимость теплоты растворения 
от природы жидкостей В Ф Алексеевым описаны рассмотренные системы, вы
работана экспериментальная методика их изучения и открыто существование 
критических точек растворения (1875—1886 г.),
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газов в смеси *, а поэтому и положение о неограниченной взаимной растворимо
сти газов может быть поставлено под сомнение. Эти работы привели к ряду ин
тересных заключений и позволили не только дать общую картину фазовых рав
новесий в бинарных системах, но и предположить возможность практически ис
пользовать и будущем рассматриваемый эффект для разделения газов

Результаты некоторых опытов предстаидены изотермами на рис. 118. Из 
рисунка видно, что при данной температуре существует давление, ниже которого 
газы смешиваются безгранично (критические точки растворения /(). При более 
высоких давлениях наступает расслоение гомогенной смеси на две фазы; с ро
стом давления расслоение охватывает все больший интервал концентраций, в со
ответствии с чем области взаимной раствори
мости суживаются и состав равновесных фаз 
становится все более различным. Так, если при 
/ =  100 сжимать смесь, содержащую 57 мол.%
NH3, то до Р =  2600 (точка К)  она будет 
гомогенной; при дальнейшем повышении дав
ления наступит расслоение и, например, при 
Р =  5000 смесь будет состоять из двух фаз, 
содержащих соответственно 18 (точка а) и 84,5 
(точка b) % NI13. Если состав подвергаемой 
изотермическому сжатию смеси сильно отли
чается от критического, то в начале расслое
ния обе фазы сразу будут значительно отли
чаться по составу. С ростом температуры об
ласть расслоения суживается и перемещается к 
высоким давлениям, т. е. давление начала рас
слоения повышается; при этом состав критиче
ских фаз меняется мало.

Все эти выводы указывают на аналогию 
между поведением газовых смесей при высо
ких давлениях и жидкого раствора с ограгт- 
ченной взаимной растворимостью при низких 
температурах, т. е. раствора, обладающего 
верхней критической точкой. Каждую изотерму 
рис. 118 можно рассматривать как «опрокину
тую» изобару рис. 117. Это сходство не являет
ся чисто формальным вследствие очевидной ана
логии в действии повышения давления и пони
жения температуры. Подобие изотерм равнове
сия газ — газ и изобар равновесия жидкость — 
жидкость приводит к возможности использо
вать для построения кривой равновесия газ — 
газ правило прямой средней линии В. Ф. Алексеева. Для решения вопроса, суще
ствует ли давление, выше которого наступает расслоение, необходимо выяснить, 
может ли у смеси при высоких давлениях на кривой фугигивность — мольная 
доля появиться точка перегиба, имеющая горизонтальную касательную * * .

Дифференцируя (V III,9) по мольной доле компонента при Я, Т — const и 
приравнивая производную нулю, получаем

Рис. 118. Ограниченная взаим
ная растворимость газов.

Изотермы равновесия газ — газ в си
стеме азот — аммиак.

fi
■ dNi (X,20J

* Косвенным подтверждением этого могут служить большие плотности силь
но сжатых газов. Так, при / =  65 и Я =  15 000 плотность газообразного водо
рода почти вдвое превышает нормальную плотность жидкого водорода.

* *  Опуская строгое обоснование этого критерия, можно указать на аналогию 
в условиях расслоения двухкомпонентных и однокомпонентных систем расслое
ние чистого газа на жидкость и насыщенный пар соответствует появлению на 
изотерме давление — объем точки перегиба, имеющей горизонтальную касатель
ную [см. рис. 60 (с. 199) и уравнения (VII, 10) и (VII, II)].
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Из этого уравнения следует, что (д In f i / d N i ) P, т =  О, лишь когда

( W i ld V i ) P tT <  0 (X. 21)

Уравнение (X, 21) — необходимое и достаточное условие расслоения смеси. 
Таким образом, в соответствии с принципом Ле-Шателье распад на две газовые 
фазы возможен только у тех смесей, которые образуются из чистых веществ 
с увеличением объема

Из (X, 20) следует, что расслоение не может наступить ни при N,-->-0, ни 
при N i —►  1, так как в первом случае R T /N { стремится к бесконечности, в то 
время как производная (dVifdNi)  Р сохраняет постоянное значение (см. рис. 77Л,
с. 248); во втором случае, хотя RTJNi минимально, (dVi/dNi) Pi т тоже стремится 
к нулю. Поэтому расслоение вероятнее всего в «средних» областях концентраций.

К сожалению, произвести расчет uo (X, 20) для определения давления, при 
котором наступит расслоение, затруднительно из-за отсутствия числовых данных 
о производных (dV,/dN i) Р< т при очень высоких давлениях. Можно лишь весьма 
грубо оценить порядок величины этого давления, приняв, что вплоть до не
скольких тысяч атмосфер (dV i/dN i)  Р< т =  const.

Пример 7. Определить давление, при котором смесь азота с аммиаком, со
держащая 53 об.% NH3 и имеющая температуру 130 СС , начнет распадаться на 
две фазы. Принять, что во всем интервале давлений от Р =  0 до Рнр значение 
(dVz/dNt) Р, т =  —Ю Проверить правдоподобность этого допущения на основа
нии экспериментальных данных, приведенных иа рис 118.

Решение. На основании уравнения (X, 20) получаем

0
или 62 430 — 10 Р -— 0, откуда Р =  6243. По рис. 118 Р =  6300.

§ 4. РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ -  ГАЗ 
ДЛЯ НЕСМЕШИВАЮЩИХСЯ ЖИДКОСТЕЙ

Рассматриваемая система является одновариантной. При нали
чии обеих жидкостей состав и давление пара определяются только 
температурой и не зависят от соотношения между компонентами, 
причем

P =  P] +  Pl (X, 22)

(изотерма а'Ь' на рис. 119).
Разумеется, совершенно несмешивающихся жидкостей не суще

ствует, так как любые жидкости в какой-то степени растворимы,
т. е. взаимно понижают давление пара. Поэтому линия а'Ь' дол
жна быть, во-первых, несколько ниже, чем это показано на 
рис. 119, и, во-вторых, не должна доходить до осей чистых компо
нентов (см. рис. П5Л). Если же взаимная растворимость ничтожно 
мала, то эти поправки практического значения не имеют.

Будем считать паровую фазу смесью идеальных газов; тогда ее 
состав в соответствии с законом Дальтона определится уравнением

N\ =  P‘ I ( P \  +  P°,) и N [ =  P l l ( P °  +  P°J СХ.23)

Так, для системы НгО — СсН6 при t =  100
^ с вн5 =  1350 : (760 +  1350) =  0,64
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т. e. состав пара, находящегося при t =  100 в равновесии с водой 
(точка а') и бензолом (точка Ь'), изобразится точкой /. Это озна
чает, что если над смесью воды и бензола л ю б о г о  состава при 
t =  100 снижать давление, то при достижении Р =  7 6 0 +  1350 =  
=  2110 мм рт. ст. начнется кипение.

Если исходная смесь имеет тот же состав, что и образующийся 
пар (например, точка L), то после изобарного испарения всей 
смеси (/уел =  2 — 3 +  1 = 0 )  давление начнет понижаться (/усл =  
=  2 — 1 +  1 =  2), т. е. пар будет перегреваться. При изотермиче
ском сжатии пара рассмотренные явления будут происходить 
в обратной последовательности. Если состав исходной смеси отли
чается от состава пара, процессы 
испарения (и конденсации) будут 
протекать иначе: после испарения 
обоих компонентов (в рассматри
ваемом примере в отношении 0,64:
0,36) в жидкой фазе останется один 
из них, его испарение приведет к из
менению состава пара и вместе 
с этим к понижению давления 
(/усл =  2 — 2 +  1 =  1). Это будет 
происходить до тех пор, пока не 
исчезнет жидкая фаза, после чего 
пар при неизменном составе будет 
перегреваться. Таким образом, ис
парение и конденсация подобных 
смесей характеризуются наличием 
некоторого интервала давлений, в 
котором сосуществуют чистая жид
кость и паровая смесь.

Взаимосвязь между давлением и составом пара выражается 
уравнениями (X, 23), которым отвечают две кривые. Так, при 
Мс,н, =  0,2 и 0,4 избыточным компонентом будет вода, поэтому 
давление в системе будет равно соответственно 760:0,8 =  
=  950 мм рт. ст. (точка 1\) и 760/0,6 =  1265 мм рт. ст. (точка /2); 
при Д/с0на = 0 ,7  и 0,85 давление в системе будет равно соответ
ственно 1350:0,7 =  1930 мм рт. ст. (точка /3) и 1350:0,85 =  
=  1590 мм рт. ст. (точка /4). Следовательно, кривые al и Ы яв
ляются геометрическим местом точек росы, а линия a'lb' — линией 
начала конденсации.

Таким образом, выше а'Ь' лежит область жидкой фазы, ниже 
alb — область перегретого пара; afla — область смеси воды с паро
вой фазой, состав которой определяется пересечением изобары 
с кривой a/; b'lb — область сосуществования жидкого бензола с па
ровой смесью, состав которой определяется аналогичным путем.

Следует указать, что если сжатая смесь, содержащая 40% 
СбНб, окажется под давлением 2110 мм рт. ст., то после испарения 
из нее всего бензола (вместе с водой в отношении 0,64:0,36)

/V,

Рис. 119. Диаграмма давление — 
состав для двух несмешивающихся 

жидкостей.
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начнет испаряться вода. Разбавление паровой фазы водяными па
рами приведет к изменению ее состава (вдоль кривой Id). При дав
лении 1265 мм рт. ст. жидкая фаза исчезнет; поэтому при Р <  
С  1265 мм рт. ст. точки системы совпадают с фазовыми точками. 
Если бы давление было снижено, например, только до Р =  
=  1600 мм рт. ст., то в смеси оказалось бы примерно 77% пара, 
содержащего 52% С6Н6 (точка /').

Если взять пары, содержащие 90% СбНб, и подвергнуть их изо
термическому сжатию, то при Р =  1500 мм рт. ст. началась бы кон
денсация бензола, т. е. паровая фаза обогащалась бы Н2О (пере
мещение вдоль кривой bl)\ при достижении точки / оставшиеся

пары конденсируются при неизменном 
составе жидкости.

С повышением температуры фигу
ра albb'a' сдвинется вверх, причем 
смещение точки /, характеризующей 
состав нераздельно кипящей смеси, мо
жет быть найдено по первому закону 
М. С. Вревского (с. 288). Если при 
этом учесть влияние температуры на 
теплоту парообразования компонен
тов, то расчет дает хорошее совпаде
ние с опытом, так как вследствие вза
имной нерастворимости жидкостей 
теплота парообразования их из смесей 
будет равна теплоте парообразования 
чистых жидкостей.

Для построения диаграммы темпе
ратура— состав (рис. 120) нанесем 

температуры кипения чистых жидкостей t\ и /J при заданном 
общем давлении Р (точки а и Ь)\ после этого подберем темпера
туру, при которой Р\-\- Р\=--Р. Температура кипения смеси будет 
меньше t\ и й, так как общее давление больше давления пара над 
каждой из чистых жидкостей. Так, при Р =  760 мм рт. ст. 70, 
т.~е. линией кипения является прямая а'Ь'. Содержание бензола 
в парах при t — 70 будет равно 550:760 — 0,725 (точка /). Кри
вую al строят следующим путем. Выбирают ряд температур между 
Й и й и находят Р\ и Р] =  Р — Pi; после этого вычисляют 
N 2 =  рЦр. Подобным путем строят и кривую Ы точек росы вто
рого компонента. Так, при / =  75 P?ij0 =  289 мм рт. ст. и Рс6н6 =  
=  760 — 289 =  471 мм рт. ст., т. е. WcGn, =  471 • 760 =  0,62 (точка /|); 
аналогично Яс6н6 =  648 и Л’ьо =  760 — 648 =  112 мм рт. ст., т. е.
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Рис. 120. Диаграмма темпера
тура — состав для двух не- 

смешивающихся жидкостей.

jVc8H4 =  648 : 760 =  0,85 (точка 12). Полученная диаграмма является 
как бы перевернутым изображением рис. 119.

Следует обратить внимание на очевидное сходство рассмотрен
ной диаграммы с диаграммой плавкости бинарных неизоморфных 
систем (см. рис. 81, с. 256).



Г лава XI

РАВНОВЕСИЕ В Т Р Е Х - И ЧЕТЫ РЕХКОМ П ОНЕНТНЫ Х СИСТЕМ АХ

§ 1. ИЗОБРАЖЕНИЕ СОСТАВА

1. Трехкомпонентные системы
Т р е у г о л ь н и к  с ос т а ва

Состав изображается с помощью точек, расположенных на пло
скости равностороннего треугольника; его вершины отвечают инди
видуальным веществам, точки, находящиеся на сторонах, — соот
ветствующим двухкомпонентным системам, а точки внутри тре
угольника— тройным смесям (рис. 121). Так как состав обычно 
выражается в долях или процен
тах (весовых или мольных), то 
стороны треугольника делятся на 
100 (или на 10) частей и через 
точки деления проводятся пря
мые, параллельные соответствую
щим сторонам.

Соотношения между компо
нентами определяются либо на 
основании того, что сумма пер
пендикуляров, опущенных из лю
бой точки на стороны равносто
роннего треугольника, равна его 
высоте, которая принимается за 
единицу или за 100 (метод Гибб- 
са), либо из того, что сумма от
резков, проведенных из любой 
точки внутри равностороннего 
треугольника параллельно его сторонам, равна стороне треуголь
ника, которая принимается за единицу или за 100 (метод Розебума).

Так, по первому методу содержание компонентов А, В и С в си
стеме, которой отвечает точка Р, выразится соответственно отрез
ками Ра, РЬ и Рс, по второму методу — отрезками Ра\ =  Ра2 =  
=  Вс2, P b 1 =  РЬ2 =  Ас\ и P c  1 =  Рс2 —  С \ С 2. Следовательно, си
стема Р содержит 50% А, 20% В и 30% С.

Оба метода приводят, разумеется, к одинаковому результату, 
так как стороны и высоты равностороннего треугольника пропор
циональны друг другу.

с

Рис. 121. Изображение состава трех- 
компонентных систем (треугольник 

состава).
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Очевидно, что:
1) с уменьшением концентрации данного компонента точка, 

характеризующая состав смеси, перемещается в сторону, 
противоположную отвечающей ему вершине (так, сдвиг вдоль Аа2 
по направлению к а2 означает уменьшение содержания А);

2) прямая, параллельная стороне, противолежащей данной 
вершине, является линией постоянного содержания компонента, ко
торому эта вершина отвечает (например, любая точка на линии 
Ь2Рс2 отвечает 50% А);

3) прямая, проходящая через вершину треугольника, отвечаю
щую данному компоненту, является линией, соответствующей по
стоянному соотношению между двумя остальными компонентами * 
(например, в любой точке на прямой Аа2 соотношение между В и С 
равно 7 к 3);

4) если данная система получается (распадается) из двух дру
гих (на две другие), то так же, как было для одно- и двухкомпо
нентных смесей, фигуративные точки всех систем лежат на одной 
прямой (правило соединительных прямых) и располагаются так, 
что соотношение между количествами двух составляющих систем 
определяется правилом рычага; например, если система Р может 
быть разложена на системы Р{ и Р2 или же получена из них, то 
точка Р должна лежать на прямой Р\Р2, причем

КОЛИЧЕСТВО Р I   Р Р э

Количество Р7 Р Р |

5) если система составлена из трех других, то фигуративная 
точка ее должна лежать в центре тяжести (правило центра тяже
сти, частным случаем которого является правило рычага).

П р я м о у г о л ь н ы е  к о о р д и н а т ы

Начало координат отвечает компоненту А. На осях координат 
откладывают концентрации В в А и С в А (обычно в граммах или 
в молях веществ В и С на 100 (1 000) граммов или молен вещества 
А, или же в %). Линия постоянного соотношения между В и С бу
дет прямой, проходящей через начало координат.

Этот способ изображения (метод Шрейнемакерса) особенно 
удобен для изображения систем, представляющих разбавленные 
растворы. Он широко применяется при изучении водных растворов 
солей с общим ионом (А — Н20 ; В, С — соли) и является един
ственно возможным, когда концентрация солей отнесена к постоян
ному количеству воды. Его практическое преимущество заклю
чается в возможности применения обычной миллиметровой бумаги.

Здесь также оказывается справедливым правило соединитель
ных прямых, но правило рычага неприменимо, так как точки, соот-

* Это положение следует из пропорциональности перпендикуляров, опущен
ных из любой точки прямой на соответственные стороны.
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ветствующие чистым В и С, лежат (по горизонтали и вертикали) 
в бесконечности. Поэтому приводимые ниже пропорции, иллюстри
рующие применение правила рычага, относятся только к тем чер
тежам, на которых изображен треугольник состава.

2. Четырехкомпонентные системы

Для выражения состава систем, состоящих из трех о д н о  ион
ных солей (например, одноанионных солей NaCl, КО и MgCl2) 
и воды, применяют правильный тетраэдр (рис. 122), длина ребра 
которого принята за 100%, а вершины отвечают чистым веществам 
(А — Н20 ) . Его ребра изображают соответствующие двойные си
стемы, грани — тройные. Пло
скости, параллельные граням, 
соответствуют системам, со
держащим постоянный про
цент того вещества, которое 
противолежит этой грани. Так, 
плоскость bed отвечает при
мерно 40% A, b 'c 'd '— 30% В.
Линии пересечений двух подоб
ных плоскостей отвечают си
стемам с постоянным содержа
нием двух веществ. Так, линия 
kl соответствует 40% А и 30%
В. Для отыскания точки, от
вечающей системе заданного 
состава, достаточно по ребру 
А В по направлению от А к В 
отложить содержание В (в %), 
затем из полученной точки 
вниз в плоскости ABD парал
лельно AD отложить отрезок, 
равный содержанию С, а из 
конца последнего отрезка внутрь тетраэдра по направлению к 
точке С и параллельно BDC — отрезок, равный содержанию D (по
рядок откладывания отрезков может быть любым).

Если в воде растворены разноионные соли (ВМ +  CN ^  BN +  
+  СМ — взаимные пары), то для выражения состава строят четы
рехгранную пирамиду, основанием которой является квадрат, а 
гранями — равносторонние треугольники (рис. 123). Углы основа
ния соответствуют чистым солям (взаимные пары расположены по 
диагонали), вершина пирамиды — воде. Ребра изображают бинар
ные системы, боковые грани — растворы соответствующих солей 
в воде, основание — смеси солей, точки внутри пирамиды — четы
рехкомпонентные системы. В силу взаимодействия [в (V, 48) q =  
=  1] состав солевой массы в таких системах может быть выражен

Рис. 122. Изображение состава четырех- 
компонентиых систем (три одноионные 

соли и вода).
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тремя солями. Количества солей выражают в эквивалентах, относя 
их к постоянному количеству воды (например, к 1000 моль). Для 
отыскания точки, отвечающей системе заданного состава, посту

пают так же, как и в случае од- 
ноионных солей. На рис. 123 от
резки а, Ъ и с выражают соответ
ственно число грамм-эквивален
тов солей СМ, ВМ и BN в по
стоянном количестве воды. Они 
проведены параллельно соответ
ствующим ребрам пирамиды, при
чем отрезок с направлен внутрь 
ее.

Рис. 123. Изображение состава четы- 
рехкомпонентпых систем (взаимные 

пары солей).

Как и в случае бинарных и тройных систем, здесь так же при
менимы и правило рычага, и правило соединительных прямых.

§ 2. РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ -  ТВЕРДАЯ ФАЗА 
В ТРЕХКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМАХ

1. Системы из веществ, не образующих соединений
Диаграмма плавкости (политерма растворимости) изобра

жается в виде прямой трехгранной призмы, основанием которой 
служит треугольник состава, а по высоте отложена температура 
(рис. 124). Точки а, b и с представляют температуры плавления 
чистых веществ — соответственно А, В и С * На боковых гранях 
призмы нанесены кривые аЕф , сЕ2Ь и сЕ3а кристаллизации двой
ных систем. Так как прибавление третьего компонента понижает 
температуру плавления смеси двух других, то, например, впедение 
в эвтектическую смесь А +  В (точка Е i) вещества С вызовет по
нижение температуры кристаллизации — получится идущая книзу 
и внутрь призмы кривая Е\Е равновесия «тройной раствор— твер
дые Л 4- В». Аналогично образуются кривые Е2Е и Е3Е (их иначе 
называют пограничными). Все они сходятся в точке Е (тройная 
эвтектика), в которой раствор насыщен всеми компонентами; это — 
наиболее легкоплавкая смесь.

Кривые кристаллизации бинарных систем делят поверхность на
сыщения (поверхность ликвидуса) на поля кристаллизации А, В 
и С (соответственно aE\EE3l ЬЕ\ЕЕ2 и сЕ2ЕЕ3), над которыми нахо-

* По-прежнему предполагается, что давление, под которым находится си
стема, больше давления пара над жидкой фазой. Поэтому равновесие между па
рами и кристаллами не может установиться, т. е. газовая фаза отсутствует. Д а
вление же считается фиксированным.

н 2о
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дится жидкая фаза. Так как точки £ ь £ 2 и £ 3 расположены на 
различной высоте, то объемы, отвечающие гетерогенным системам, 
отделяются от объемов, отвечающих твердым системам, сложной 
поверхностью (на рисунке эта поверхность не показана). Ниже

Рис. 124. Политерма растворимости смеси трех веществ, не обра
зующих соединений (схема).

точки £  система при любом соотношении между А, В и С будет 
твердой.

Поля кристаллизации спроецированы на основание призмы. 
Стрелками указан путь охлаждения. Чтобы фиксировать и измене
ние температуры, на основание проецируют проведенные на раз
личных высотах линии пересечения изотермических плоскостей 
с полями кристаллизации. Во избежание загромождения чертежа 
изотермические разрезы нанесены только при двух температурах:
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В сечении t2 вся область треугольника состоит из пяти полей: 
поля s2a2l2b2 равновесия кристаллов С (точка s2) с растворами, 
насыщенными С (кривая b.J2a2 и ее проекция b ja ^ ; поля а . / с 2 
равновесия кристаллов В (точка s ')  с растворами, насыщенными В 
(кривая а2с2 и ее проекция а с ) ;  поля 6 'c 's" равновесия кристал
лов А (точка s")  с растворами, насыщенными А (кривая Ь'2с'2 и 
ее проекция 6 V ); поля s2s "a 2 равновесия смеси кристаллов С и В 
(линия s2s') с насыщенными В и С растворами состава а2 (в проек
ции а0) и поля насыщенных растворов (между линиями Ы2с2 и 
Ь2а2с2, а в проекции— в контуре b'bQa0c0c').

Рассмотрим процесс охлаждения какого-либо ненасыщенного 
раствора, например Я. Система трехвариантна (/усл =  3 — I +  
+  1 =  3), в соответствии с чем фигуративная точка лежит в объ
еме (можно менять температуру и концентрацию двух веществ*)* 
В условиях, которым отвечает точка li(P i)* * , начнется кристал
лизация С и система станет двухвариантной. В связи с выпадением 
С концентрация А и В в жидкой фазе будет увеличиваться, а тем
пература кристаллизации понижаться; следовательно, фигуратив
ная точка начнет перемещаться от h по плоскости с£ 2£ £ 3 вниз. 
Траектория ее перемещения в соответствии с неизменным отноше
нием А к В в жидкой фазе будет лежать на продолжении прямой 
c l\(C P \), т. е. кристаллизация С будет происходить в условиях, 
которым отвечает путь кристаллизации l \ l2h (/V P 2). В процессе 
кристаллизации изменение состояния твердой фазы будет харак
теризоваться точками, расположенными на вертикали Sis2s3. Соот
ношение между фазами определяется по правилу рычага. Так, при 
t2 (точка системы т2)

количество закристаллизовавшегося С _  т 212 _
количество оставшегося раствора l 2 tn2s 2 C P V

В условиях, которым отвечает точка /3 (^ 2) * * * ,  раствор станет 
насыщенным и в отношении А, т. е. при продолжающейся кристал
лизации С начнется осаждение А. В процессе совместной кристал
лизации С и А изменение состава кристаллической массы отвечает 
линии s 3s 4 (£&,"), а состав жидкой ф азы — линии 1зЕ(Р2е). На этой 
стадии охлаждения система одповариантна: каждой температуре 
отвечает единственный состав жидкой фазы, в соответствии с чем 
фигуративная точка и окажется на кривой. Когда составу жидкой 
фазы будет отвечать точка £, раствор окажется насыщенным 
всеми компонентами и оставшаяся жидкая масса отвердеет без 
изменения состава; сйстема становится безвариантной, т. е. харак
теризуется единственными значениями температуры и концентра-

* Концентрация третьего вещества не является независимой переменной. 
**  Здесь и в дальнейшем в скобках указаны соответствующие обозначения в 

проекции на основание призмы (или пирамиды).
* * *  Очевидно, что Cs3 =  Р21 з-
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ции компонентов. На последней стадии отвердевания фигуративная 
точка кристаллической массы будет перемещаться из точки sA, ле
жащей на грани призмы, в точку S (P  1 ), расположенную внутри 
нее *. В точке S  система окажется полностью отвердевшей, т. е. 
одновариантной. Ее фигуративная точка (S) окажется вновь на 
вертикали, отвечающей исходному составу. Поэтому дальнейший 
отвод тепла не может вызвать изменения фазового состава; он 
приведет лишь к понижению температуры (линия SR).

Температуры отвердевания последовательно кристаллизую
щихся компонентов и соотношения между количествами фаз опре
деляются составом первоначально взятой смеси. Если бы состав 
был таким, что проекция отвечающей ему точки лежала на изо
терме за точкой пересечения этой изотермы с прямой Се, то 
вслед за кристаллизацией С наступало бы выделение В. Если бы 
проекция точки, характеризующей исходную систему, находилась 
на линии, соединяющей точки А (или В, или С) с точкой е, то 
после кристаллизации соответствующего компонента оставшаяся 
жидкость отвердевала бы без изменения состава, и т. д.

Рассматриваемые диаграммы строят по экспериментальным 
данным. Для идеальных растворов (например, для смесей углево
дородов) они могут быть построены на основании значений темпе
ратур и теплоты плавления компонентов с помощью уравнения
(IX, 3)

1сг (МЛ — (АЯПЛ), |* 1 J J*Б WV \)т 4,576 | т ]

1 a ( N  \ - (А// плЬ г 1 1'
2 fT 4,576 иГщ.Ь Т.

1 а (\r \ _ (АЯПЛ)3 Г 1 - 1 ■
4,576 L (ГплЬ т.

( XI ,  I )

Величину Т (в частности, Тэвт) можно определить методом после
довательных приближений: задавшись температурой, меньшей, чем 
температура плавления наиболее легкоплавкого вещества, и под
ставляя ее в эти уравнения, определяют мольные доли компонен
тов. Получив при различных температурах значения £  Ni, графи
ческой интерполяцией находят то значение Т, при котором 
£  д ^ =  1. Это и будет искомой величиной.

Для практических целей удобнее рассматривать не проекцию 
политерм, а изотермические сечения (см. с. 322 сл.).

2. Системы из веществ, образующих соединения
Если вещества образуют соединения (в случае водных раство

ров— гидраты, двойные соли и т. д.), то на диаграмме и на ее го
ризонтальной проекции появятся новые поля кристаллизации, число 
которых будет равно числу новых твердых фаз.

* Очевидно, что b "sA =  P {S =  еЕ, т. е. прямая параллельна основанию 
призмы (изотерма).

11 За к. G70 321



Так, если два из трех компонентов образуют одно соединение 
(например, когда соли В и С образуют в воде — компоненте А — 
двойную соль D), то диаграмма будет иметь вид, изображенный на 
рис. 125 А (двойная соль устойчива в широком интервале темпера
тур— от криогидратной до температур совместного плавления 
с безводными солями), 125£ (двойная соль устойчива до некото
рой температуры t) или 125 £  (двойная соль устойчива от некото
рой температуры t\ до температур совместного плавления с без
водными солями). Поэтому в первом случае при испарении рас
твора двойной соли точка на вертикали, отвечающей ее составу, при

Рис. 125. Варианты политермы растворимости смеси трех 
компонентов, образующих двойную соль.

всех условиях попадает в поле кристаллизации двойной соли, во 
втором и третьем случаях это происходит соответственно при низ
ких и высоких температурах; выше t во втором случае и ниже 1 1 
в третьем изотермическое испарение вызовет кристаллизацию чи
стого компонента (см. ниже).

3. Изотермы водных растворов двух одноионных солей
В е щ е с т в а  не в з а  и м о д е й с т в  у ю т

На рис. 126 А и Б на примере системы Н20  — NaCl — КС1 изо
бражены изотермические диаграммы растворимости солей (с об
щим ионом), не вступающих в соединение ни друг с другом, ни 
с водой. Этот график совпадает с чертежом, полученным при про
ведении через призму рис. 124 изотермического сечения при усло
вии, что С и В — соли, А — вода и изотерма лежит ниже темпера
туры эвтектики соль — соль, но выше температуры замерзания 
воды. Если последнее условие не соблюдается и t <  0, то в тре
угольнике у вершины А (Н20 ) появится поле льда и получится 
изотерма, совпадающая с изображенной на рис. 124 при t2.
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Точки b и с выражают растворимость солей в воде. Кривые 
растворимости be и се показывают изменения концентрации рас
творов, насыщенных соответственно В и С, в присутствии другой 
соли при возрастающем ее содержании. По направлению кривых 
видно, что прибавление одной соли к насыщенному раствору дру
гой приводит к частичной кристаллизации последней. Если бы соли 
взаимно не влияли на растворимость, то линии се и be были бы 
параллельны соответствующим сторонам концентрационного тре
угольника. Случай увеличения растворимости встречается сравни
тельно редко; он может быть обусловлен, например, образованием 
комплексного иона. Точка е [а2 (а0) на рис. 124] характеризует со
став раствора, насыщенного при данной температуре обеими со
лями. По предложению Н. С. Курнакова и С. Ф. Жемчужиова 
(1919 г.) она названа эвтонической* точкой. Происхождение этого 
термина объясняется тем, что в этой точке давление пара над си
стемой минимально, так как суммарная концентрация растворен
ных веществ в ней наибольшая.

Независимо от исходного состава конечным пунктом кристалли
зации буд^т точка е. Ее сходство с эвтектической точкой заклю
чается и в том, что в ней f =  3 — 4 +  2 = 1  и при / =  const 
/усл =  0. Любая точка в контуре ЛсеЬ отвечает ненасыщенным 
растворам; поля ЬеВ и сСе на рис. 126Л и соответственно поля, 
расположенные правее кривой eb и выше кривой се и ограничен
ные соответствующими параллельными прямыми ЬВ и е В \ сС  и 
еС' на рис. 126 Б, — смеси соответствующей соли и насыщенного 
ею раствора; наконец, область СеВ (рис. 126Л) и соответственно 
С'еВ' (рис. 126 6) отвечает смеси растворов, насыщенных обеими 
солями с различным избытком их в твердой фазе.

Тонкими прямыми на этих и последующих чертежах изобра
жены соединительные линии. Они проведены во всех гетерогенных 
областях и позволяют судить об изменении состава фаз и соотно
шения между их количеством в любой точке системы, а тем самым 
в каждый момент процесса изотермического испарения. Их направ
ление в областях равновесия между твердой и жидкой фазами на 
рис. 126 6 обусловлено тем, что точки, отвечающие чистым солям, 
расположены на осях координат в бесконечности; таким образом, 
точки смеси твердой соли и насыщенного раствора в соответ
ствии с правилом соединительных линий оказываются на одной 
прямой.

Рассмотрим изотермическое испарение ненасыщенного раствора 
(например, смеси Pi).

Так как до насыщения раствора кристаллизация не наступает, 
то соотношение между солями не изменяется. Поэтому первая ста
дия процесса изобразится прямой, являющейся продолжением ли
нии ЛР|. Когда раствор будет иметь состав Р 2, он станет насыщен
ным и из него начнет выпадать С. В этот момент соотношение

* От греч. eutonik — легко напряженный.
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между количествами испарившейся воды и оставшегося раствора 
будет равно Р \Р 21 А Р Ь

При дальнейшем выпаривании состав системы будет характе
ризоваться точками, лежащими на продолжении луча испарения 
А Р 2. Они уже будут отвечать гетерогенным системам — смесям 
твердой С и насыщенного ею раствора. В соответствии с тем, что 
кристаллизация С вызовет обогащение раствора солью В, фазовая 
точка раствора будет перемещаться из Р 2 в е, а точки системы — 
из Р 2 в Р А. Состав системы изображается точкой пересечения пря
мой испарения с соответствующей соединительной линией, на пе
ремещающемся конце которой лежит фазовая точка насыщенного 
раствора. Так, в тот момент, когда последняя достигнет Я3» состав 
системы изобразится точкой т ,  причем соотношение между коли
чествами раствора и выпавшей соли будет равно Ст/тРз, а соот
ношение между количествами испарившейся воды и оставшейся 
смеси — т Р\!Р\А.

Как только точка системы достигнет Я4, а фазовая точка — эв- 
тонической точки а, раствор станет насыщенным и солью В. После 
этого начнется одновременное осаждение обеих солей. Они будут 
кристаллизоваться в том же соотношении, в котором находятся 
в оставшемся растворе. (В этот момент количество раствора по 
отношению к количеству выпавшего С будет равно СР4/Я4е.) 
Количество раствора е при неизменном его составе будет умень
шаться. Состав твердой массы будет изображаться точками, ле
жащими на прямой СВ. Если прекратить дальнейшее обезвожива
ние в тот момент, когда состав солевой смеси будет характеризо
ваться точкой R t т. е. соотношение между количеством выпавших 
солей станет равным R B /C R , то точка системы окажется в т ь 
а доля твердой фазы выразится дробью m\e/Re.

Соотношение между количеством трех фаз в точке mi можно 
найти с помощью правила центра тяжести.

В точке 5  смесь будет полностью обезвожена; это видно по 
двум совпадающим признакам:

1) на стороне В С  отсутствует компонент А(Н20 ) и
2) плечо жидкой фазы на соединительной линии при достиже

нии пункта 5 обращается в нуль.
Легко проследить также испарение раствора, богатого В.
Если бы исходная точка лежала на линии, соединяющей точки 

А и а, то при испарении ненасыщенного раствора наступила бы 
одновременная кристаллизация обеих солей, причем соотношение 
выпадающих солей все время было бы постоянным и равным их 
соотношению в первоначальном растворе.

Пример 1. Растворимость NaCl и КС1 в воде при / =  100 соответственно 
равна 39,4 и 56,2 г, а совместная растворимость равна 27,39 г NaCl -I- 36,16 г 
КС1 (на 100 г воды). Построить фазовую диаграмму (считая линии растворимо
сти прямыми) и найти для раствора, содержащего 10 кг КС1, 20 кг NaCl и 100 кг 
Н20, подвергающегося выпарке при / »  100:

1 ) количество испарившейся воды и состав конечного раствора а) до появле
ния твердой фазы и б) до начала кристаллизации обеих солей;
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2) количество выпавших солей и состав раствора, оставшегося после удале
ния 95% воды, содержащейся в исходном растворе;

3) количество КС1, которое необходимо прибавить к исходному рассолу для 
того, чтобы испарение воды вызвало одновременную кристаллизацию обеих солей.

Решение. На основании приведенных данных строим диаграмму растворимо
сти (см. рис. 126)

Исходный раствор содержит

10 +  20°+ 100 • | 0 0 - 7 >7%КС|, 15,4%NaCt н 76,9% Нг О

т, е. его состояние изобразится точкой Pi.
1. а) Чтобы найти количество испарившейся воды (до начала кристаллиза

ции), соединим точку Р х с А  н продолжим эту линию до пересечения с линией се. 
По рис. 126 находим, что раствор в точке Р2 будет иметь состав; 34% NaCl, 17% 
КС1 и 49% Н20. Так как в процессе испарения соли не выпадали, то

[NaCl], % в Р 2 34 20—-----------—------- = ----  z s s ---- ИЛИ
[Н20], % в Р 2 49 х 

[КС1], % в Р 2 _  17 _  10 
[Н20], % в Р 2 49 х

откуда в растворе будет х =  28,8 кг Н20, т. е. насыщенный раствор будет содер
жать 10 кг КС1, 2 0  кг NaCl и 28,8 кг Н20, а испарится (до начала кристаллиза
ции) 100 — 28,8 =  71,2 кг Н20.

б) По рис. 126 находим, что раствор в эвтонической точке будет состоять 
из 27% NaCl, 35% КС1 и 38% Н20. Так как при испарении до состава, отве
чающего эвтонической точке, хлористый калий не выпадал, то

[КС1], % в е _  35 ^  10 
[Н20], % в с 38 * *  х

откуда количество воды в эвтонической точке х =  1 0 ,8 , т. е. в процессе кристал
лизации NaCl испарится 28,8— 10,8 =  18,0 кг Н20.

Количество невыпавшего NaCl определится из пропорции
[КС1 ], % в е 35 _  10
[NaCl], % в е 27 х

т. е. х — 7,7 кг NaCl; в осадок перейдет 2 0  — 7,7 =  12,3 кг NaCl, т. е. 61,5% от 
первоначального количества NaCl.

Таким образом, раствор к началу кристаллизации КС1 (точка е) будет со
стоять из 10,8 кг Н20, 10 кг КС1 и 7,/ кг NaCl.

2 . Воды должно остаться 100 — 95 =  5 кг.
В данном случае в отличие от ранее рассмотренных меняется содержание 

всех компонентов, но так как состав эвтонического раствора остается неизмен
ным, то

[NaCl], % в е 27 _  х
[Н20], % в е 38 я  5

т. е. в жидкой фазе останется х =  3,5 кг NaCl и выпадет при испарении эвтони
ческого раствора 7,7 — 3,5 =  4,2 кг NaCl.

Аналогично
[КС1], % в е д  35 х
[Н20], % в е 38 “  5

т. е. в растворе останется х =  4,6 кг КС1 и выпадет при испарении эвтонического 
раствора 10 — 4,6 =  5,4 кг КС1.

Следовательно, в конце испарения твердая фаза (точка R) будет состоять 
из 12,3 +  4,2 =  16,5 кг NaCl и 5,4 кг КС1, т. е. из 75% NaCl и 25% КС1, жидкая 
фаза (точка е) — из 5 кг Н20 , 3,5 кг NaCl и 4,6 кг К.С1 (проверка: 38% Н20,
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27% NaCl, 35% KC1), а соотношение между ними в соответствии с правилом 
рычага будет равно

к   16,5 +  5,4 1,67 _ е т х
ж 5 +  3,5 +  4,6 1 mxR

т. е. состав смеси изобразится точкой гп\.
3. Для решения поставленной задачи необходимо, чтобы состав раствора 

изображался точкой, лежащей на прямой, соединяющей вершину А (Н;.0) с эвто- 
нической точкой. Так как к исходному раствору добавляется только КС1, иско
мая точка должна в то же время лежать на прямой, соединяющей точку Pi с 
вершиной В. Следовательно, положение искомой точки определится пересечением 
прямых Ае и Р\В. Ее координаты таковы: 13,5% NaCl, 19% КС1 и 67,5% НзО.

Так как
[NaCl], % _  13,5 20
[KC1J, % 19 х

количество КС1 в конечном растворе (х) будет равно 28 кг, т. е. надо прибавить 
к исходному раствору 28 — 10 =  18 кг КС1.

Одна из солей о б р а з у е т  к р и с т а л л о г и д р а т

1. Если кристаллогидрат (обозначим его Н) устойчив, то изо
терма растворимости примет вид, изображенный на рис. 127.

Эту диаграмму можно рассматривать как диаграмму простей
шего типа (рис. 126/1), в которой треугольник АСВ заменен тре
угольником АНВ и дополнен полем НСВ равновесия твердых без
водных солей и кристаллогидрата. Диаграмма в прямоугольных 
координатах (рис. 127 Б) отличается от рис. 126 £  тем, что точка Я 
будет находиться не в бесконечности, а в точке, отвечающей кон
центрации С в кристаллогидрате. Поэтому область кристаллизации 
кристаллогидрата ограничена сверху линией Не, образующей не 
прямой, а тупой угол (НеВ'), а области кристаллизации В и С 
разделены полем совместной кристаллизации В и Н (И'НеВ').

Испарение раствора Pi вплоть до точки 5 будет протекать ана
логично испарению раствора солей, не вступающих во взаимодей
ствие с водой (см. рис. 126), с той лишь разницей, что будет выпа
дать не С, а Н, сначала в чистом виде (в интервале Р2Р 4)» а затем 
в смеси с солью В (в интервале Р 45). При дальнейшем выпаривав 
нии раствора начинается обезвоживание Н, и, например, в момент 
достижения точки m2 (рис. 127/4) твердая масса будет состоять из 
В и С (в соотношении cR\/R \B), и Н, причем доля последнего 
в общей массе составит m2R \IH R \. В момент полного обезвожива
ния состав изобразится точкой Sj и сухой остаток будет состоять 
из В и С в том же соотношении, в котором они содержались в ис
ходном растворе (C S JS iB ).

2. Если растворы по достижении некоторой концентрации раз
рушают кристаллогидрат, обезвоживая его, то диаграмма примет 
вид, изображенный на рис. 128. Здесь d  —  т о н к а  п е р е х о д а , отве
чающая равновесию раствора С и Н, а область H C d  — смеси кри
сталлов Н и С с раствором d , насыщенным ими.
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При выпаривании раствора, для которого прямая испарения ле
жит в секторе A d— Ab; процесс будет совпадать с рассмотренным 
на рис. 126. Если же состав исходного раствора выражается точ
кой, лежащей в секторе Ас — Ad (например, Pi), то, когда рас
твор станет насыщенным (в Р2), начнется кристаллизация Н. Она 
закончится в Р3, когда соотношение между количеством выпав
шего гидрата и оставшимся раствором будет равно Р 3с//#Р3. Д а
лее начнется кристаллизация С и обезвоживание ранее выпавшего 
Н. В момент прохождения прямой испарения через точку системы

Рис. 128. Изотерма растворимости в воде двух одноионных солей, одна из ко
торых образует неустойчивый кристаллогидрат (схема).

т  состав солевой массы изобразится точкой R (в ней будет при
мерно одинаковое количество Н и С). После полного обезвожива
ния гидрата (в Р4) система из безвариантной превратится в одно
вариантную. Это означает, что пока в равновесии будут нахо
диться все три фазы (раствор, соль С и кристаллогидрат), состав 
раствора меняться не будет. Но после того, как весь Н перейдет 
в С, из раствора начнет осаждаться С. При непрекращающемся 
осаждении С (на пути Р4— ^s) изменение состава раствора будет 
описываться кривой de.

Дальнейшее течение процесса не будет отличаться от рассмот
ренного ранее (см., например, с. 325); нз оставшегося раствора, 
составу которого отвечает точка е, будут выделяться одновременно 
С и В.

Пример 2. Растворимость NaCl и Na2S04 в Н20  при t =  15 выражается 
данными, представленными на рис. 127.

Определить выход Na2S0 4 при изотермическом испарении раствора, содер
жащего 5 кг NaCl, 5 кг Na2S0 4 и 90 кг Н20, до начала выделения NaCl /г со
ставить материальный баланс системы.
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Решение. В исходном растворе (точка Р\) содержится 5% NaCl, 5% Na2S0 4 
и 90% Н20. В конечном растворе (эвтоническая точка е) будет 6% Na2S04, 23% 
NaCl и 71% Н20.

Обозначив через х количество Na2S04, оставшегося в растворе, получим 
23 : 6 =  5 : х, откуда х =  1,3 кг, т. е. на участке Я2— е выпадает 5 — 1,3 =  
=  3,7 кг Na2S04, или 74% от первоначального количества.

Обозначив через у количество оставшейся в растворе воды, получим 23:71 =  
=  5 : у, откуда у =  15,5 кг, т е на участке Р 1 — Р2 — е будет удалено 90 — 
— 15,5 =  74,5 кг Н20; часть воды испарится, а часть будет выведена в составе 
глауберовой соли. Обозначив эту часть через 2 , получим AfNa aso4/10AfHao —
=  142 : 180 =  3,7 : 2 , откуда г =  4,7 кг, т. е. испарится 74,5 — 4,7 =  69,8 кг Н20.

Таким образом, в твердой фазе будет 3,7 +  4,7 =  8,4 кг Na2S04-10Н2О; в 
жидкой фазе — 15,5 кг Н20, 5 кг NaCl и 1,3 кг Na2S04.

Очевидно, что 8,4 : (15,5 +  5 +  1.3) =  ePJH PA.

Двойные соли

Если В и С образуют двойную соль D, то вид диаграммы будет 
зависеть от того, образуется ли одна или несколько двойных солей, 
безводные они или гидратированные, растворяются ли они с раз
ложением или без разложения.

Ограничимся рассмотрением лишь нескольких простейших ви
дов диаграмм для случая образования безводных двойных солей.

1. Диаграмма системы, в которой при данной температуре су
ществует одна двойная безводная соль, образованная из двух без
водных солей, отличается от диаграммы простейшего типа (см. 
рис. 126, с. 323) наличием дополнительного поля кристаллиза
ции D.

Если D конгруентно растворима (рис. 129), т. е. растворяется 
в воде без разложения, то линия, соединяющая точку с вершиной 
А (Н2О), пересекает кривую в\в2 кристаллизации D. При испаре
нии раствора, приготовленного из D или соответствующих коли
честв ее составных частей, будет кристаллизоваться D (в точке Р 2).

Если же D является инконгруентно. растворимой (рис. 130), т. е. 
при растворении будет разлагаться с выделением соответствующей 
простой соли, то линия, соединяющая точки D и М, пересекает 
лишь продолжение линии de кристаллизации D, т. е. кривую кри
сталлизации одной из простых солей. В этом случае при испарении 
раствора отвечающего составу D, из него будет осаждаться не D, 
а соответствующая простая соль (в точке Р2).

Из рис. 129 и 130 видно, что о характере растворимости D мож
но судить по следующим признакам: если точка соприкосновения 
поля кристаллизации D с полем кристаллизации простой соли ле
жит в треугольнике составов, отвечающих D, то она будет устойчи
вой, точка — эвтонической, а растворимость — конгруентной (точка 
е, в треугольнике ACD на рис. 129Л). Если же указанная точка не 
попадает в этот треугольник, то D будет неустойчивой, точка d — 
точкой перехода, а растворимость — инконгруентной (точка d вне 
треугольника ACD на рис. 130Л). Это правило может быть названо 
правилом треугольника,
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В первом случае диаграмму можно представить состоящей как 
бы из двух диаграмм простейшего вида — A CD  и AD B (см. 
рис. 129), аналогично тому, как рис. 87 (с. 264) является как бы 
сочетанием диаграмм, представленных на рис. 81 (с. 256). Поэтому 
испарение раствора совпадает с процессом, рассмотренным на 
с. 324, 325, с той только разницей, что при испарении исходного 
раствора Р[ или Р\ вместо простой соли (в данном случае С) 
в осадок будет выпадать D. Если же растворить D в воде, — чему 
отвечает перемещение вдоль линии DP'2 — и образовавшийся насы
щенный раствор ( точка Р 2) разбавить (фигуративная точка при 
этом будет перемещаться в том же направлении, т. е. к вершине Л),

Рис. 129. Изотерма растворимости в воде двух одноионных солей, образующих 
устойчивую двойную соль (схема).

а затем подвергнуть его изотермическому испарению, то кри
сталлизация D вновь начнется при составе, отвечающем точке Р'г 
и раствор полностью высохнет без изменения состава (хотя в этой 
точке система не безвариантна). Тот же результат получится, если 
раствор, соответствующий составу D, будет приготовляться из про
стых солей. Таким образом, в рассматриваемом случае составы 
твердой (точка D) и жидкой фаз соответствуют друг другу.

Во втором случае (рис. 130) испарение исходного раствора Pi 
приводит после частичной кристаллизации С (вдоль кривой P 2d) 
к осаждению в точке перехода d двойной соли. Но так как ее со
став не соответствует составу жидкой фазы D (богаче С, чем рас
твор d), на ее формирование пойдет не только раствор, но и ра
нее выдавшая С (см. также с. 265 сл. и рис. 88). Последняя будет 
растворяться так, что в каждый момент суммарный состав жидкой 
фазы, т. е. раствора d и частично растворившейся С, совпадает 
с составом D. Тождество составов отвечает правилу фаз, так как 
система будет безвариантной. Как только запас ранее выпавшей С
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иссякнет (это произойдет в точке Р6), система станет одновариант
ной и дальнейшая кристаллизация D приведет к изменению со
става раствора (d)t что вызовет перемещение фигуративной^точки 
в эвтоническую точку et которая является конгруентной. Следует

Рнс. 130. Изотерма растворимости в воде двух одноионных солей, образующих 
неустойчивую двойную соль (схема).

иметь в виду, что если до того, как образуется раствор состава d, 
соли С выпадает достаточно много (прямая испарения располо
жена левее AD  и плечо твердой фазы больше P\d), то раствор d 
высохнет прежде, чем его состав начнет меняться, т. е. прежде, чем 
вся ранее выпавшая С израсходуется на пополнение состава жид
кой фазы. Таким образом, этот случай аналогичен рассмотренному 
на с. 266 (см. рис. 88).

Во всех случаях наклон линий, ограничивающих поле кристал
лизации безводной D в прямоугольных координатах (D'e\ и D"e2 
на рис. 129Б и D'd и D ”e на рис. 130Б), а также соответствующих 
соединительных линий определяется весовым соотношением солей, 
образующих D. Это соотношение проще всего найти из треугольной 
диаграммы по положению точки D.

На рис. 131 приведен пример системы, в которой одна из двой
ных солей (Di) является конгруентно растворимой, а другая (D2) 
инконгруентна (̂  =  40); при t =  20 обе соли становятся инкон- 
груентно растворимыми.

2. Диаграмма системы, в которой при данной температуре существует двой
ная безводная соль, а одна из простых солей образует кристаллогидрат, пред
ставлена на рис. 132 (случай конгруентной растворимости). Анализ с помощью 
диаграммы процессов, происходящих в указанной системе, представляется чита
телю. Следует обратить внимание на то, что эту диаграмму, если мысленно раз-
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бить ее на треугольники ADB и ACD, можно рассматривать как сочетание диа
грамм, изображенных на рис. 126 (с. 323) и 127 (с. 328).

Легко- изобразить и диаграмму инконгруентной растворимости, отвечающей 
данному случаю.

Когда образуются водные двойные соли, т. е. точка D оказывается внутри 
треугольника, то в прямоугольных координатах поле их кристаллизации также

Рис. 131. Изотерма растворимости в воде двух одноиониых солей, образующих 
две двойные соли. Инконгруентная (t =  20) и смешанная // =  30; 40) раство

римости.
Система H20 -N H 4Cl-ZnCti.

будет иметь вид треугольника; так как состав двойной соли в этом случае изо
бражается точкой, лежащей не в бесконечности, то и соединительные линии будут 
изображаться пучком сходящихся прямых.

В л и я н и е  т е м п е р а т у р ы  на  х а р а к т е р  р а с т в о р и м о с т и  
д в о й н о й  с о л и

Ввиду большей или меньшей растворимости двойной соли по 
сравнению с растворимостью составляющих ее простых солей при 
различных температурах характер диаграммы растворимости за
висит'от температуры. Пусть кривые be' и се' (рис. 133 и 134) вы
ражают растворимость, простых солей, а кривая fD g — раствори
мость двойной соли D (нижними индексами будем обозначать тем
пературу). Наклон прямой A D { выражает пропорцию (весовую или 
мольную) с которой простые соли входят в D.

При t\ кривая растворимости f\D\g\ двойной соли лежит в об
ласти пересыщенных растворов чистых солей. Это означает, что 
раствор D будет неустойчив по отношению к простым солям; при 
соприкосновении D с последними произойдет их кристаллизация и 
образуется устойчивый раствор состава е\. Поэтому, если прово
дить процесс выпаривания ненасыщенного раствора, будут выпа
дать только простые соли.
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С изменением температуры все три кривые начнут переме
щаться. Пусть t2 — температура, при которой кривая раствори
мости D придет в соприкосновение с кривыми растворимости про
стых солей. Этой температуре отвечает точка превращения е'1% 
в которой растворимость D в смеси простых солей будет одинако
вой, т. е. раствор будет насыщен одновременно тремя солями, и 
поэтому процесс образования D из простых солей будет обрати
мым. Так как при t2 раствор, насыщенный относительно D, будет

Рис. 133. Схема влияния температуры на характер растворимости 
двойной соли. (См. рис. 134).

пересыщен С (точка D2 лежит над кривой с2е2, вследствие чего 
точки D 2 и  е2 не совпадают), при соприкосновении D с водой из
быток С будет осаждаться, а раствор — обогащаться В (переме
щение из D 2 в е2). В момент, когда раствор достигнет состава е'2, 
осаждение С закончится и раствор окажется насыщенным относи
тельно всех солей.

При t3 двойная соль в интервале концентраций D z — <43 раство
ряется хуже смеси простых солей (так как точка D3 ближе к вер
шине водного угла, чем точка е'з). Поэтому в указанном интервале 
составов она устойчива, однако растворяется инконгруентно (ср. 
с рис. 130, с. 332 и изотермой t =  20 для соли Di на рис. 131, 
с. 333).

ЗЗб



При t4 двойная соль начнет растворяться конгруентно (ср. 
с изотермой t =  30 на рис. 131 для соли Di), a D будет выделяться 
из раствора e'v приведенного в соприкосновение с нею.

При f5 двойная соль D может существовать в твердом виде 
в соприкосновении с растворами, содержащими больше В и С, чем 
их содержится в ней самой (ср. с изотермой £ =  40 на рис. 131 
для соли Di).

Температурный интервал конгруентной растворимости D (в дан
ном случае t2 — 14) называется интервалом превращения. Только 
вне его D растворяется без разложения. Следовательно, он яв
ляется интервалом между той температурой, при которой D мо
жет образовываться, и той, выше которой ее растворение прекра
щается. Он тем значительнее, чем больше различие в растворимо
сти простых солей, и исчезает, если обе соли в точке превращения 
одинаково растворимы.

Если на график нанести ряд изотерм, охватывающий опреде
ленный температурный интервал, то можно производить расчеты 
процессов охлаждения, растворения, испарения и кристаллизации 
растворов, т. е. решать задачи, возникающие в связи с получе-

Рис. 134. Характер растворимости двойной соли при разных темпе
ратурах.

П р оекц ия изотерм политермы, изображ енной на рис. 133, на плоскость состава.

нием, очисткой и переработкой солей. Пользоваться пространст
венными графиками [см., например, рис. 124 (с. 319 и 133] не
удобно, поэтому изотермические разрезы проецируются на пло
скость состава, причем обычно пользуются прямоугольными 
координатами (см. рис. 134).

На рис. 135 приведен пример такой диаграммы, причем в верх
ней его части изображен в увеличенном масштабе и более де
тально фрагмент диаграммы, охватывающий область двояконасы
щенных растворов.

Из этого графика видно следующее.
1 ) Поскольку растворимость КС1 изменяется с изменением t 

значительнее, чем растворимость NaCl, эвтоническая линия 
ео — ^юо (нижними индексами отмечены значения t в °С) накло
нена к оси КС1, таким образом, охлаждение двояконасыщенного 
раствора, изображающееся в начальной стадии горизонталью (на
пример, процесс ^юо — Я3) , будет сопровождаться кристаллизацией
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КС1 (процесс еюо — е50). Содержание же NaCl п растворе изме
няться не будет, так как его растворимость в эвтоническом рас
творе с понижением t увеличивается. Это положение справедливо, 
разумеется, только в отсутствие твердого NaCl; в противном слу
чае увеличение ненасыщенности раствора будет компенсироваться 
растворимостью NaCl и результат будет зависеть от количества 
избыточного (твердого) NaCl.

г  КС1 /Ю 0г  н20

Рис. 135. Изотермы растворимости в системе Н20—NaCl—КС1. 
(См. пример 3.)

2) Нагревание двояконасыщенного раствора приведет к раство
рению КС!, так как горячие двояконасыщенные растворы содер
жат больше КС1, чем холодные.

3 ) Охлаждение раствора, насыщенного NaCl, вначале изобра
зится вертикалью. Дальнейшее течение процесса будет зависеть от 
того, меньше или больше растворимость NaCl при начальной тем
пературе, чем его растворимость в двояконасыщенном растворе, 
имеющем конечную температуру. Покажем это для охлаждения от 
100 до О °С.

а) Первый случай рассмотрим на примере рассола а. На вер
тикальном участке будет выпадать NaCl. Затем состав раствора 
начнет изменяться вдоль эвтонической кривой, так как в твердую 
фазу будет переходить КС1. Но в силу большей растворимости 
NaCl в холодных растворах ранее выпавший NaCl начнет раство
ряться. Этот процесс будет продолжаться до тех пор, пока t не 
достигнет того значения, при котором растворимость NaCl в двоя-
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конасыщенном растворе совпадет с первоначальной концентрацией, 
т. е. пока эвтоническая точка не окажется на одной горизонтали 
с точкой а. Это произойдет в эвтонической точке е2$, когда послед
ние кристаллы NaCl окажутся растворенными и раствор в отно
шении NaCl станет ненасыщенным.

Дальнейшее изменение состава раствора будет происходить по 
горизонтали £ 25 — Ь при продолжающемся выпадении КС1. При 
изотермическом выпаривании раствора b в точке е0 он вновь ста
нет насыщенным обеими солями.

б) Второй случай рассмотрим на примере рассола а'. Вдоль 
линии а' — £50 будет выпадать NaCl. Дальнейшее, же изменение 
состава раствора будет происходить по эвтонической кривой вплоть 
до £о, так как содержание NaCl в е0 меньше, чем в а \  и поэтому 
выпавшего на пути а' — £50 хлористого натрия окажется больше, 
чем может раствориться при перемещении вдоль эвтонической кри
вой. Следовательно, в точке е0 в равновесии с раствором будет на
ходиться не только КС1, но и избыток NaCl.

Анализ охлаждения раствсра, насыщенного КС1, предостав
ляется читателю.

4) Теперь проследим процесс изотермического выпаривания при 
£ = 1 0 0  ненасыщенного рассола (Р 1 ). На участке Р\ — Р2 будет 
испаряться вода. В точке Р2 начнется кристаллизация КС1. Про
должим изотермический подвод теплоты до начала выпадения 
NaCl (точка £юо). Затем охладим раствор до 50°С (точка Р3), 
после чего отделим выпавший КС1, а раствор вновь нагреем до 
100°С*. В точке Я4 начнется кристаллизация NaCl, которая будет 
продолжаться до точки £юо- Оставшийся рассол можно присоеди
нить к исходному рассолу и цикл Рз — Р4 — ^юо повторить.

Как видно из изложенного, чем больше различие температур
ной зависимости растворимости солей, тем легче осуществляется 
их разделение. Если концентрация солей в эвтонической точке 
почти не изменяется, то их разделение практически невозможно.

Пример 3. Растворимость КС1 и NaCl в воде при 0 -̂100 °С выражается 
данными, представленными на рис. 135. Рассчитать описанный в тексте процесс 
р 1 — р 2 —  е100 _  Я3 —  Р А испарения 10 кг рассола состава Яь

Решение. Исходный рассол состоит из (10- 10) : (100 +  10 +  20) =  0,77 кг 
NaCl; (10 • 20) : 130 =  1,54 кг КС! и 7,69 кг Н20. В точке Р 2 на 41 г КС1 (20.5 г 
NaCl) приходится 100 г воды. Следовательно, на 0,77 кг NaCl (1,54 кг КС1) бу
дет приходиться (100 • 0,77) : 20,5 =  (100 ■ 1,54) : 41 =  3,76 кг Н20, т. е на пути 
Я, —Я2 выпарится 7,69 — 3,76 *= 3,93 кг воды. Система в Я2 будет состоять из 
0,77 кг NaCl, 1,54 кг КО, 3,76 кг Н20 (общий вес 6,07 кг).

В точке бюо на 27,5 г NaCl приходится 100 г Н20 и 35 г КО, а на 0,77 кг 
NaCl — (100 • 0,77) : 27,5 =  2,80 кг Н20 и (2,8 • 35) : 100 =  0,98 кг КС1, т. е. на 
пути Я2 — б,оо выпарится 3,76 — 2,80 =  0,96 кг НаО и осядет 1,54 — 0,98 =  
=  0,56 кг КС1, а на пути Я1 — Я2 — е,о0 испарится 3,93 +  0,96 =  4,89 кг Н20 и 
выпадет 0,56 кг КС1; эвтонического раствора останется 0,77 +  0,98 +  2,80 =  
=  4,55 кг.

При охлаждении до / =  50 (процесс <?юо — Яэ) выделяется КС1. Координаты 
конечной точки таковы; NaCl—27,5 г; КС! — 23,5 г и Н20 —100 г. Поэтому на

* Если не отделить КС1, то он при нагревании начнет растворятьсл.
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2,80 кг Н20 (количество воды остается прежним) приходится (2,80-23,5) : 100 «  
=  0,66 кг КС1, т. е. выпадает 0,98 — 0,66 =  0,32 кг КС1 и останется 2,804-0.77-1- 
+  0,66 =  4,23 кг раствора Рг.

После этого отделяем весь выпавший КС1, а оставшуюся жидкость нагре
ваем до t =  100 (точка P f, 30,5 г NaCl 26 г КС 1 и 100 г Н20). В точке Р < бу
дет (0,77 • 100) : 30,5 =  2,53 кг Н20. т. е. на пути Рг—Р а испарится 2,80 — 
— 2,53= 0,27 кг Н20 и останется 2,53 4* 0,77 4* 0,66 =  3,96 кг раствора Р А.

1ак как в точке еюо на 27,5 г NaCl приходится 35 г КС1 и 100 г Н20, то 
останется (0,66 • 100) : 36 =  1,83 кг Н20 и (0,66 • 27,5) : 35 =  0,52 кг NaCl, т. е. 
испарится 2,53 — 1,83 =  0,70 кг Н20 и выделится 0,77 — 0,52 =  0,25 кг NaCl.

Следовательно, в результате процесса Р\ — Р2 — еюо — Ръ — P i — е10о оста
нется 3,01 кг рассола (0,52 кг NaCl 4* 0,66 кг КС1 4" 1.83 кг Н20) и 0,88 кг КС1 
и 0,25 кг NaCl, т. е степень извлечения солей будет равна (0,88:1,54) • 100 «  
«  57% КС1 и (0,25 : 0,77) • 100 =  32,5% NaCl.

§  3. ВЗАИМНАЯ РАСТВОРИМОСТЬ ТРЕ Х  ЖИДКОСТЕЙ

Рассмотрим систему (рис. 136), состоящую из трех жидкостей, 
в которой одна пара жидкостей ограниченно растворима (точки а 
и b отвечают насыщенным растворам В в А и А в В), а две дру-

с

Рис. 136. Изотерма растворимости трех жидкостей. Одна пара 
жидкостей растворима ограниченно. (Схема.)

гие — неограниченно растворимы друг в друге. В этом случае при
бавление к первой паре жидкостей, образующих гетерогенную си
стему, третьей жидкости приводит к увеличению взаимной раство
римости первых двух. При определенном содержании прибавляе
мой жидкости (зависящем от соотношения количеств ограниченно 
смешивающихся жидкостей) система становится гомогенной. Та
ким образом, диаграмма растворимости оказывается разделенной 
винодельной кривой аКЬ на гетерогенную область, лежащую под 
этой кривой, и гомогенную область, расположенную над ней.

Рассмотрим процесс перехода от гомогенной системы к гетеро
генной. Смешаем, например, 300 г А с 100 г В ; на рис. 136 этому



случаю отвечает точка системы с. Система будет состоять из рас
творов а и Ь\ соотношение между их количествами равно cb/ac. 
Следовательно, раствора, богатого веществом А, будет 298 г и 
раствора, богатого веществом В, будет 102 г. Добавление к полу
ченной смеси С вызовет перемещение точек системы вдоль линии 
сС, а фазовых точек — вдоль левой и правой ветвей бинодальной 
кривой. Составы тройных насыщенных растворов, богатых А, бу
дут определяться точками ait а сопряженных с ними растворов, 
богатых В, точками bit Допустим, что прибавлено 50 г С; тогда 
точка системы окажется в С\ \ в ней будет (50 : 450) • 100 =  11 % при
бавленной жидкости. При этом соотношении между компонентами 
система по-прежнему будет двухфазной. Так как С по-разному 
растворяется в двух сопряженных растворах, фигуративные точки 
тройных насыщенных растворов окажутся не на горизонтали, а на 
наклонной прямой. Наклон соединительной линии будет опреде
ляться относительной растворимостью С в растворах, богатых А и 
В. Допустим, в первом растворе растворимость вещества С больше, 
чем во втором. Если составы этих тройных растворов будут харак
теризоваться точками й\ и Ьи то соотношение между ними опреде
лится пропорцией

количество раствора а\ сф\
количество раствора by ауСу

Следовательно, раствора ах будет примерно в 3,5 раза больше, 
чем Ьи т. е. первого будет 350 г (82% А, 5% В и 13% С) и второго 
100 г (13% А, 82% В и 5% С); таким образом, из 50 г прибавлен
ного С примерно 45 г окажется в растворе ах и 5 г в растворе Ь\.

Дальнейшее прибавление С приведет к сближению составов 
обоих слоев; вместе с этим возрастет доля первого раствора. Так, 
когда будет прибавлено еще 50 г С, точка системы окажется в с2) 
а фазовые точки соответственно в а2 и Ъ2. На рис. 136 отмечены 
также точки, отвечающие составам системы и сопряженных рас
творов в тот момент, когда количество С в системе станет 150 г.

Когда содержание С в системе окажется равным 38% (точка 
а 4) ,  т. е. этой жидкости будет прибавлено 245 г, система станет 
гомогенной; в этот момент на диаграмме плечо второго раствора 
обратится в нуль. При дальнейшем прибавлении С система будет 
оставаться гомогенной. Если прекратить приливание С в тот мо
мент, когда система будет содержать 1000 г этой жидкости, то фи
гуративная точка системы окажется в d. Изменение составов фаз 
в рассмотренном процессе изображено линиями со стрелками.

Если бы первоначально система имела состав с \ то она стала 
бы гомогенной в точке с[\ если бы смесь А и В отвечала точке 
с", то гомогенизация наступила бы в точке /С, а для состава с'п — 
в с''.

Точка К  является критической точкой растворения; в ней ветви 
кривых сопряженных растворов смыкаются, Следовательно, в К
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обе фазы становятся тождественными, поэтому при изменении со
става системы от с" к С, когда точка системы перемещается вдоль 
линии с”С, гомогенизация наступает не вследствие исчезновения 
одного из слоев, а в результате выравнивания их составов. По этой 
причине, если во всех точках на бинодальной кривой система ус
ловно одновариантна (t =  const), то в точке К  она будет условно 
безвариантной: в соответствии с (V,49) /усл =  3 — 1 — 3 + 1  =  0 
(в отсутствие пара /усл 
при Р, Т =  const также 
равняется нулю).

Если фигуративная 
точка исходной смеси рас
положена правее с" (на
пример, с'"), то в отличие 
от рассмотренного случая 
по мере прибавления С 
уменьшается доля рас
твора, богатого А, т. е. 
превращение системы из 
гетерогенной в гомоген
ную означает исчезнове
ние первого раствора и 
при тем меньшем количе
стве вводимой жидкости 
С, чем ближе исходная 
точка к Ь.

Согласно правилу Д. Н. Тарасенкова продолжения соединитель
ных прямых пересекаются в одной точке, лежащей на продолже
нии той стороны диаграммы, на которой отложена концентрация 
ограниченно растворимых жидкостей (точка о на рис. 135).

Этому правилу отвечает уравнение

С

Рис. 137. Изотерма растворимости трех жидко
стей. Одна пара жидкостей растворима огра

ниченно. (Схема.)

a 2 C i  —  Д|С 2

0-2 '— а ] или о. 1   Cl — о
0-2 Cj — О (XI. 2)

где ai и а2 — концентрации сорастворимой жидкости в двух фазах; сл и с2 — 
концентрации одной из частично смешивающихся жидкостей; о — абсцисса точки 
пересечения продолженных коннод,

С помощью (XI, 2) легко найти составы сопряженных раство
ров и положение критической точки растворения (линия ОК  яв
ляется касательной к бинодальной кривой). Следует подчеркнуть, 
что рассмотренное правило является приближенным и во многих 
случаях не соблюдается.

Рассмотрим обратный процесс.
Допустим, что к смеси А и С, содержащей 50% А (рлс. 137, точка d i), при

бавлено В. При прохождении через точку а' система станет гетерогенной — по
явится первая капелька сопряженного раствора Ь'. Дальнейшее прибавление В 
приведет к появлению, а вслед за этим к увеличению количества второй фазы 
и уменьшению количества первой фазы при непрерывном изменении их состава. 
Так, когда точка системы окажется в с\ в равновесии будут растворы а"  и Ь "  
в соотношении с 'Ь "/ а "с ',  т. е. примерно в равном количестве. При дальнейшем
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прибавлении В точка системы приближается к Ь"\ в соответствии с чем правое 
плечо рычага, т. е. плечо левой фазы, уменьшается, а ее фигуративная точка пе
ремещается вдоль бинодальной кривой по направлению к а В тот момент, 
когда точкой системы окажется Ь'", это плечо обратится в нуль, т. е. последняя 
капелька исчезающей фазы будет иметь состав а'" Дальнейшее прибавление В 
отвечает перемещению от Ь,п к В. Так, если разбавление будет завершено, когда 
содержание В станет равным 90%, то фазовая точка окажется в d2. Чем ближе 
точки d\ и А, тем меньше концентрационный интервал сосуществования двух 
слоев; наоборот, по мере перемещения d\ к С  он расширяется, но затем начинает 
уменьшаться и в точке d' исчезает, т. е. тогда при любом содержании В система 
гомогенна.

Аналогичные явления наблюдаются при прибавлении А к смеси С и В. Если 
исходной смеси отвечает точка иад прямой Ае', то система гомогенна. Перемеще

ние в гетерогенной области (по направ
лению к А) под прямой Ае" соответ
ствует уменьшению доли раствора, со
держащего много В. Перемещение же 
между Ас' и Ае" (например, вдоль еА) 
отвечает следующему: точке пересечения 
с бинодальной кривой соответствует на
чало расслоения системы; при дальней
шем перемещении точки системы плечо 
правой фазы сначала растет, а затем со
кращается и в точке fli делается равным 
нулю. Это означает, что образовавшийся 
вначале второй слой после некоторого 
увеличения начинает растворяться в пер
вом слое и затем исчезает. Таким обра
зом, наблюдается явление обратной рас
творимости, аналогичное описанному на 
с. 301 процессу обратной конденсации. 
Как в упомянутом, так и в данном слу
чае рассмотренный процесс наблюдается 
тогда, когда вход в гетерогенную об
ласть и выход из нее связаны с пересе
чением одной и той же ветви бинодаль
ной кривой.

Для определения состава си
стемы, нолученной в результате 
смешения двух тройных раство

ров, служат правила соединительной прямой и рычага: фигуратив
ная точка конечной смеси лежит между фигуративными точками ис
ходных смесей на одной прямой с ними и на расстояниях, отвечаю
щих правилу рычага. Если при смешении происходит расслоение, то 
прямая, на которой будут лежать указанные три точки, пересечет 
гетерогенную область. Если смешиваются три раствора, то состав 
получающейся смеси определяется но правилу центра тяжести.

Влияние температуры на растворимость показано на простран
ственной политермической диаграмме, изображенной на рис. 138. 
Этот случай отвечает положительным значениям дифференциаль
ной теплоты растворения, т. е. росту растворимости с увеличением 
температуры. Поэтому кривая аК\Ь, лежащая на передней грани 
призмы, совпадает с кривой, изображенной на рис. 117 (с. 310). 
В основании призмы лежит изотерма растворимости аКЬ, приве
денная на рис, 136 и 137 (на рис, 138 показан также процесс, рас-

Рис. 138. Политерма растворимости 
трех жидкостей. Одна пара жидко
стей растворима ограниченно. (Схема.)
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смотренный на рис. 136). Линия K iK 'K  — геометрическое место 
критических точек. По линии критических точек смыкаются поверх
ности сопряженных растворов ad]KiK'K  и ЬЬ\К\К'К, образующие 
в совокупности поверхность расслоения. На этом рисунке пока
зана также изотерма растворимости a)K'bj при t2.

При отрицательных значениях дифференциальной теплоты рас
творения в рассмотренной системе была бы нижняя критическая 
точка и поверхность, ограничивающая объем растворения, оказа
лась бы выпуклой книзу.

Другие типы систем, характерных для ограниченно раствори
мых жидкостей, показаны на рис. 139. На чертеже 139 Д  поле асЬ

Рис. 139. Схемы некоторых случаев растворимости трех жидко
стей.

соответствует трехфазным системам: смесь, отвечающая точке, рас
положенной в этом поле, распадается на слои а, с и Ь, количество 
которых определяется правилом центра тяжести.

§  4. РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ -  ГАЗ В ТРОЙНЫХ СИСТЕМАХ

1. Изотерма

В простейшем случае жидкость является идеальным раствором, 
а паровая фаза — смесью идеальных газов. Изотермическая диаг
рамма равновесия жидкость — газ имеет вид, изображенный на 
рис. 140, где линии Ла, ВЬ и Сс представляют давления паров чи
стых компонентов. На гранях призмы построены кривые равнове
сия жидкость — пар соответствующих бинарных систем. Плоскость 
кипящей жидкости acDbE выражает зависимость давления пара от 
состава раствора, поверхность пара afcGbH характеризует состав 
сухого насыщенного пара. Проведя изобарное сечение D G b 'H E , по
лучим соединительные линии DG(dg) и EH(eh) для соответствую
щих двойных систем. На плоскости D G H E  между прямыми DE(de) 
и GH(gh) находятся фигуративные точки, характеризующие при 
данных Я и Г равновесие жидкость — пар в тронных системах.

Допустим, что на изобаре жидкости D E  дана фигуративная 
точка L\ спроектировав эту точку на основание призмы (точка /), 
определим состав раствора, после чего путем сочетания уравнений
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P L =  PiNi (V III, 45) н Р{ =  PNi (VI, 14) найдем состав сухого на
сыщенного пара, отвечающий заданному составу жидкости; тогда 
получим на изобаре пара GH фигуративную точку К (к). Ее поло
жение можно найти и графическим путем (см. схему на том же ри
сунке): соединяем точки / и В\ проводим прямую gr , параллель
ную de\ из точки р их пересечения проводим линию, параллельную 
АВ , и получаем искомую точку к. Действительно, так как gk/kh =

=  gplpr =  dl/le, то точка к делит 
изобару пара в том же соотноше
нии, что и точка I изобару жидко
сти, т. е. концентрации компонентов 
в парах пропорциональны их кон
центрациям в жидкой фазе.

Таким образом, прямая 1к явля
ется соединительной линией для 
данной системы. По мере прибли
жения состава к бинарной смеси со
единительная линия приближается 
к соответствующей стороне треу
гольника (в данном случае к АВ или 
СВ) и становится почти параллель
ной ей.

Система состава Р (давление 
~ 5 5 0  мм рт. ст.) представляет жид
кую смесь; при изотермическом сни
жении давления над ней до 
350 мм рт. ст. (точка М) она стано
вится гетерогенной вследствие ча
стичного испарения (в соответствии 
с правилом рычага в ней оказы вает
ся примерно 30% п ара). Если си
стема задана точками, лежащими 

на продолжении соединительной линии (например, точками О и 
N), то они характеризую т соответственно некипящую жидкость 
и перегретый пар.

В случае неидеального раствора плоскость acDbE превратится 
в криволинейную поверхность, а изобары жидкости и пара — в кри
вые. Если одна из двойных систем образует азеотропную смесь, то 
экстремум будет наблюдаться и для тройных смесей (подробнее 
см., например, [Б1]).

2. Изобара
Д иаграмма равновесия ж идкость— пар для той же системы 

в координатах тем п ература— состав при Р  =  const изображена 
на рис. 141 (концентрации в бинарной смеси АВ отложены в на
правлении, противоположном направлению на рис. 140). Поверх
ности CGbfaH и CDbhaE характеризую т соответственно сухой на
сыщенный пар и кипящую жидкость.

Рис. 140. Диаграмма давление — 
состав для идеального раствора 

и смеси идеальных газов.
И з о т е р м а  д а в л е н и я  п а р а  в си с те м е  

м  - С 4Н « (С Н з > , -  С6н5сн J- с« Н 3С .| Н 5. 
*■ =100.
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р -  350мм рт.ст.

Рис. 141. Диаграмма температура — состав. 
Изобара равновесия жидкость — пар в системел-с4н»(сн̂ )3-ссн5(:нз-с6н5сан5.

«  100 

\
т 120 

по

Рис. 142. Развертка диаграммы температура — состав. 
Изобара равновесии в системе CsHe-CcHiCII^^-CoH^CH^.



Проведем изотермическое сечение b'a'EH G D , тогда получим со
единительные линии DG(dg) и Е И (eh) для изотермы — изобары 
соответствующих двойных смесей. На плоскости D E H G  между 
прямыми D G  и Е Н  лежат фигуративные точки, характеризующие 
при данных Р и Т равновесие жидкость — пар в тройных системах.

Допустим, что на изотерме жидкости дана фигуративная точка 
L ( l ) \  ей будет отвечать состав насыщенного пара К(к) (положе
ние точки К определяется с помощью построения, указанного на 
рис. 140). В первом приближении соединительные линии, подобные 
линии K L ( k l ) y можно считать прямыми.

Точка М, расположенная на прямой KL, соответствует влаж
ному пару, в котором содержится примерно 30% жидкости; точки 
О и N, лежащие на ее продолжении, характеризуют соответственно 
перегретый пар и некипящую жидкость.

На рис. 142 изображена развертка призмы, на основание кото
рой спроектированы изотермы жидкости и пара (на сторонах 
призмы показана только одна изотерма). Изотермы кипения отме
чены сплошными линиями, изотермы конденсации — пунктирными.

§ 5. РАСПРЕДЕЛЕНИЕ РАСТВОРЕННОГО ВЕЩЕСТВА МЕЖДУ ДВУМЯ 
НЕСМЕШИВАЮЩИМИСЯ ЖИДКОСТЯМИ

Предельным случаем систем, рассмотренных в разд. 4, яв
ляются системы, состоящие из трех веществ, из которых одно рас
творено в двух несмешивающихся жидкостях. Условием равнове
сия в такой системе является равенство парциальных мольных 
энергий Гиббса растворенного вещества в обеих фазах.

В соответствии с правилом фаз для трехкомпонентной системы 
при двух фазах будет три степени свободы, поэтому N 2 = y { P ,  Г, 
N->). Если Р 7 =  const, то N'S =  <v(Ni), и тогда при изменениях 
концентрации растворенного вещества на dN2 устанавливается но
вое равновесие. Отсюда

(ao;/djv;)p шТ dN[=(дв" idN")P T dN"
Для идеального раствора в соответствии с уравнением (V III,44) 
это уравнение принимает вид:

( n 'i I n ” ) p , t =  con9t или ( ^ / ^ П р . г  — К  (XI, 3)
t гг .где с2 и с2 —  концентрации вещества, распределенного между двумя фазами; 

К  —  константа распределения.

Следовательно, отношение равновесных концентраций вещества, 
распределенного между двумя фазами, не зависит от общего коли
чества его.

Поскольку в идеальных растворах не может быть ни диссоциа
ции, ни ассоциации растворенных молекул, постоянная уравнения 
(XI, 3) для них не зависит от концентрации. Если же в одном из 
растворителей растворенное вещество находится в ассоциирован-

346



ном или диссоциированном состоянии, то это осложняющее обсто
ятельство учитывают, либо заменяя концентрации активностями 
(см. гл. XII, с. 359 сл.), либо вводя в (XI, 3) коэффициент, который 
определяют на основании экспериментальных данных из графика 
lgC2 =  (P Q & c") (Рис- ИЗ). В последнем случае расчетное уравне
ние примет следующий вид:

(XI, 4)

Уравнения (XI, 3) и (XI, 4) являются количественным выра
жением закона распределения Нернста — Шилова.

Рис. 143. Распределение вещества между двумя несмеши- 
вающимися растворителями (концентрация выражена в моль/л). 

Проверка уравнения (XI. 4). (См. пример 4.)

Пример 4. Распределение пикриновой кислоты между бензолом и водой при 
/ =  18 характеризуется следующими данными (моль/л):

« п й *  «■ », ■ • • • 0.0.932 0,00225 0,01 0,02 0,05 0,10 0,18

кт» • • • • 0.0,417 0,00155 0,0142 0,0396 0,156 0,416 0,963

1. Найти уравнение закона распределения.
2. Какой вывод можно сделать из найденного уравнения, если известно, что 

в бензольном растворе пикриновая кислота имеет нормальный молекулярный 
вес?

3. Определить расход бензола (в литрах на 1 л водного раствора) на экс
тракцию пикриновой кислоты из водного раствора и найти степень экстракции, 
если водный раствор содержит 50 г/л пикриновой кислоты, а бензольный рас
твор должен иметь концентрацию кислоты 5 г/л.

Решение. 1. Построив график в координатах lg  K . r a  =  <p(lg спикр. к-та)
(рис. 143) и продолжив прямую до пересечения с осью ординат, в соответствии
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с уравнением (XI, 4) получаем lg/С =  1,1 и К  =  12,6; из наклона прямой нахо
дим п — 1,46. Следовательно

»Н2°
^пнкр. к-та

,С6Нв
'пикр. к-та,

Л ,46

( c C eHt 
упикр. к-та )

1,46

-Н.0
‘'никр. к-та

12,6 или

=  0,0794

2. Для решения второго вопроса удобнее записать последнее уравнение в 
виде

Сс 6н.
ь пикр.

( с * * >  Чс пикр. к-

к-та 0,176

Отсюда следует, что пикриновая кислота в воде частично диссоциирует.
3- По найденному уравнению (или по рис. 143) вычисляем равновесную кон

центрацию кислоты в водном растворе при £пгжр. к.та =  ® : 229,1 =0,0218 моль/л. 
Она равна 0,0474. Следовательно, в бензольный раствор должно перейти (501 
: 229,1)—0,0474 =  0,1708 моль кислоты, на что потребуется 0,1708:0,218 =  
=  7,84 л бензола. Степень экстракции равна 0,1708 ■ 100 : 0,2182 =  78,3%.

Пример 5. 1. Найти соотношение, связывающее величину не извлеченного 
после каждой экстракции количества вещества Xi с исходным количеством а, под
лежащим экстракции, объемом раствора V0, объемом каждой порции экстрагента 
Ve и числом экстракций п.

2. На основании найденнего соотношения показать эффективность экстракции 
не всем объемом жидкости сразу, а по частям, последовательными порциями. Для 
расчета принять К =  0,2 (в граммах на 1 г), а =  100 г, V0 =  1 ли общий объем 
экстрагента равным 1 л. Рассмотреть два случая: экстракцию двумя и четырьмя 
равными порциями.’

Решение. 1. Уравнение (XI, 3), учитывая приведенные в условии обозначения, 
примет вид:

Xi/Vo __
( а - * , ) / К е

x 2fV  о
(*1 — *2 )fVe

К  И т. д.

или
КУ о

х , ~  W 7 + V 7 '
x,KV„

2 KV„ +  ve а KV о
KVQ +  VeУ и Т. д.

или после п экстракции
r J  K V  о V
п ~  \.KVt + Ve)

2. При эк'стракции двумя равными порциями в исходном растворе оста
лось бы

Хг ” 100 ( ей  +  0,5 У  " 8,16 г

а после экстракции четырьмя порциями

^ ° 100( o ,2 .T + W ) 4 =  3'90r

что отвечает степеням извлечения соответственно 91,84 и 96,10%. Если же на об
работку пустить сразу 1 л экстрагента, то степень извлечения составит всего 
83,4%.
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Настоящий расчет основан па предположении постоянства коэффициента 
уравнения (XI,3) что, как правило, не соблюдается (см., например, условие пре
дыдущего примера). Однако увеличение К с уменьшением концентрации способ
ствует тому, что на практике достаточно ограничиться двумя-тремя операциями.

§  б . ЧЕТЫРЕХКОМПОНЕНТНЫЕ СИСТЕМЫ 

1. Раствор трех солей с общим ионом 

В е щ е с т в а  не в з а и м о д е й с т в у ю т

На каждой грани тетраэдра строится диаграмма, подобная изо
браженной на рис. 126А. Если прибавить к эвтоническому раствору 
Е 1 солей В и С соль D, то совместная растворимость В и С в воде 
уменьшится и ее изменение изобразится кривой Е\Е. В четверной 
эвтонической точке Е раствор будет насыщен всеми солями. Ана
логичные кривые £ 3£  и Е2Е характеризуют растворимость соответ
ствующих пар солей в присутствии третьей соли. Следовательно, 
поверхности ЬЕ^ЕЕи E^dE2E и Е2ЕЕ\С являются полями кристалли
зации В, D и С.

Для практического применения удобнее всего пользоваться не 
ортогональной проекцией, применяемой в тройных системах, а клн- 
нографической. Она получается с помощью прямых, проводимых 
через вершину А (Н20 ) и через проектируемые точки (рис. 144) *. 
Ее удобство по сравнению с ортогональной проекцией в том, что 
пути кристаллизации изображаются на ней прямыми линиями, по
этому, например, испарение растворителя из ненасыщенного рас
твора изображается неподвижной точкой. (В обоих случаях приво
дится состав только солевой массы).

Рассмотрим процесс изотермического испарения ненасыщенного 
раствора Р  (см. рис. 144). До насыщения раствора проекция точки 
Р остается неподвижной (точка Pi). Точка 1\ отвечает началу кри
сталлизации В из раствора, что приводит к изменению солевого 
состава раствора и соответственно к смещению проекции точки. 
Так как С и D остаются в растворе, т. е. соотношение между ними 
не изменяется, путь кристаллизации на схеме лежит на продолже
нии прямой Ь1\ (ВР\).. Осаждению В отвечает кривая 1\12(Р\Р2). 
Точка /2 соответствует началу совместной кристаллизации В и D. 
В этот момент отношение количества выпавшей соли к количеству 
оставшихся солей будет равно Р \Р 2/Р \В , а выход В (по отношению 
к сумме солей раствора) выразится отрезком DF, так как из усло
вия параллельности прямых P \F  и Р 2й  следует, что Р \Р 2/В Р 2 =  
=  D F /B R  =  DP/100%. Обе соли будут выпадать совместно до 
точки Е. К этому моменту твердая фаза обогатится D до состава 
S, так как в соответствии с правилом соединительной линии про
екции точек, характеризующих состав жидкой фазы (е), твердой 
массы (5) и смеси в целом (Pi), должны лежать на одной прямой.

* На последующих рисунках эти прямые проведены не полностью
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Таким образом, в процессе кристаллизации D состав твердой 
массы будет изменяться вдоль В Р . Точка Е(е) будет отвечать 
осаждению всех трех солей, т. е. на схеме фигуративная точка 
твердой смеси переместится от 5 к Р\. Точка Р\ будет характери
зовать полностью обезвоженную систему.

Таким образом, рассмотренная диаграмма подобна изображен
ной на рис. 124 (с. 319), и процесс изотермического испарения

Рис. 144. Изотерма растворимости в воде трех не
взаимодействующих одноионных солей. (Схема.)

в данной системе аналогичен процессу охлаждения в трехкомпо
нентной системе.

Од на  из  с о л е й  о б р а з у е т  к р и с т а л л о г и д р а т

Диаграмма примет вид, схематически изображенный на рис. 145 
(Н — кристаллогидрат; грань АВС совпадает с рис. 128А, с. 329). 

Плоскость Be[id"dl — клинографическая проекция поля кристал
лизации Н, плоскость d"ee{d { — проекция поля кристаллизации 
безводной соли В, плоскости е\Се2е и ezd"ee2D — проекции полей 
кристаллизации С и D.
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Так как проекции точек состава Н и В совпадают, путь кри
сталлизации в поле В является продолжением пути кристаллиза
ции в поле Н.

При испарении раствора Р точка 1\{Р\) будет отвечать началу 
осаждения Н; точка /2 (^ 2) — началу выпадения D вместе с Н. Обе 
соли кристаллизуются совместно до точки d (^Г), которая соответ
ствует началу обезвоживания ранее выпавшего Н. С этого момента

д(н2о)

П

Рис. 145. Изотерма растворимости в воде грех одно- 
ионных солей, одна из которых образует кристалло

гидрат (схема).

система безвариантна ( / = 4 — 1 — 5 +  2 =  0). После растворения 
(обезвоживания) всего Н система станет одновариантной и совме
стное осаждение В и D будет происходить из раствора. Фигуратив
ная точка начнет перемещаться из d'\(d") в Е(е).  Точка Е(е)  бу
дет характеризоваться совместной кристаллизацией В, D и С. Рас
сматриваемый процесс заканчивается не в точке d” , а в точке е 
вследствие того, что d", в отличие от е, инкоигруентна. Восполь
зуемся правилом треугольника (см. с. 330): точка d' соответствует 
равновесию В, Н и D, так как для первых двух солей точки совпа
дают, то треугольник, образованный фигуративными точками трех
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твердых фаз, превращается в прямую (B D ). Точка d "  лежит вне 
ее, поэтому она является точкой перехода и в ней не происходит 
осаждения D. Наоборот, точка е соответствует равновесию твер
дых В, С и D, следовательно, она является эвтонической.

Рассмотрим случай, когда фигуративная точка исходного рас
твора лежит в той же области, но на прямой, расположенной между 
линиями B d T  и В С .  При изотермическом испарении будет проис
ходить следующее: точка 1\ (Р{) отвечает началу кристаллизации 
Н, точка D'(d') — началу обезвоживания. После того как весь ра
нее выпавший Н будет обезвожен, начнется осаждение безводной 
соли (чему будет соответствовать перемещение точки в прежнем 
направлении). Точка /3(Р3) соответствует началу выпадения D вме
сте с В (кривая Р $ е ) , после чего (точка е )  будут кристаллизо
ваться три соли. Если же исходная точка будет расположена в сек
торе С В е у то прямая испарения после пересечения с кривой d\d'\ 
закончится в точке встречи с кривой е\е (эта точка отвечает на
чалу совместного выпадения В и С) и фигуративная точка свернет 
в сторону эвтонической точки е.

Д в о й н ы е  соли

В случае конгруентной растворимости диаграмма имеет вид, 
схематически представленный на рис. 146 (эвтонические точки е и 
е' конгруентны), в случае инконгруентной растворимости — вид, 
представленный на рис. 147 (эвтоническая точка е' конгруентна, 
точка перехода d' инконгруентна) (ср. рис. 147 с рис. 130, с. 332). 
На этих диаграммах плоскость аЕ\ЕЕ^(Ае\ее^) и соответственно 
adEEz(Ad\d'eb) — поля кристаллизации А (или при наличии кри
сталлогидрата— поля кристаллизации гидрата); плоскость 
Е\Е2Е'Е(е\е2е'е) и соответственно dEiE'E(d\e\e'df) являются по
лями осаждения двойной соли; остальные два участка проекции 
представляют поля кристаллизации чистых веществ.

Рассмотрим рис. 146. Здесь так же, как и для соответствующих 
тройных систем, следует различать два случая: в зависимости от 
того, где лежит исходная точка — левее или правее линии CD — 
испарение закончится в эвтонике е или е'. Если же точка лежит 
на этой прямой, то процесс закончится в точке пересечения DC и 
ее', хотя последняя точка и не является безвариантной (сдвиг пря
мой испарения вдоль линии е — е' означал бы изменение соотно
шения А и В в растворе, что невозможно).

Теперь рассмотрим рис. 147. Особенность этой системы обус
ловлена тем, что точка df лежит вне треугольника ADC. В зависи
мости от расположения начальной точки здесь возможно пять слу
чаев.

1) Точка в треугольнике СЕ А. После кристаллизации А (или
С) происходит совместная кристаллизация А и С; по достижении 
точки d' начнется осаждение D с одновременным растворением А.
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Последнее объясняется, тем, что D относительно богаче А, чем рас
твор d'. Состав жидкой фазы вплоть до ее высыхания неизменен, 
причем в конце процесса останется часть ранее выпавшей А.

2) Точка в треугольнике Cd'F. Этот случай отличается от пре
дыдущего следующим: так как рассол беднее А, чем D, указанный 
в пункте 1 процесс закончится раньше обезвоживания раствора. 
Поэтому после полного превращения осевшей соли А в D будет

л(н2о)

ионных солей, образующих конгруентно растворимую 
двойную соль (схема).

продолжаться кристаллизация D и С, что соответствует перемеще
нию точки d' в е'. Когда будет достигнут состав е \  эти соли будут 
выпадать совместно с В, после чего раствор обезводится без изме
нения состава.

3) Точка в треугольнике AFD. После кристаллизации (процесс 
did') А вновь растворяется и выпадает D. При составе df и про
должающемся растворении А вместе с D начнет оседать и С. При 
содержании солей, отвечающем точке d \  раствор полностью обез
водится (прежде, чем вся А растворится).

4) Точка в треугольнике Dd'F. Этот случай отличается от пре
дыдущего тем, что при составе d' раствор не обезводится до
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полного растворения А, поэтому кристаллизация продолжится по 
кривой d'er и закончится в е' (см. пункт 2).

5) Точка в треугольнике d[Dd'. Вначале процесс совпадает 
с рассмотренными в пунктах 3 и 4. Когда положение точки па кри
вой d\df совпадает с точкой пересечения прямой охлаждения, про
веденной через исходную точку в точку D, протеканию процесса 
будет отвечать перемещение фигуративной точки по продолжению

Рис. 147. Изотерма растворимости в воде трех одноиониых 
солей, образующих инконгруентно растворимую двойную соль 

(схема).

этой прямой. Это означает, что растворение А закончится и будет 
продолжаться только кристаллизация D. Затем (попадание на кри
вую d'e') начнется совместная кристаллизация D и С, после чего 
(точка е') будут выпадать D, С и В.

В о д н а я  д и а г р а м м а

Для расчетов, связанных с изменением температуры, можно пользоваться 
политсрмической диаграммой. Однако удобнее применять так называемые водные 
диаграммы.

Восстановим к плоскости проекции изотермической диаграммы перпендику
ляры, на которых вверх отложим содержание воды в растворе (в моль на I или
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100 эквивалентов суммы солей раствора, солевой состав которого изображается 
точкой основания перпендикуляра). Если соединить концы перпендикуляров, отве
чающих составу насыщенных растворов, то получится диаграмма (рис. 148), по
верхность которой состоит из полей кристаллизации соответствующих веществ. 
Таким образом, водная диаграмма является видоизменением диаграммы, пред
ставленной на рис. 144 (с. 350). Процессы изотермического испарения (или раз
бавления) в обеих диаграммах тождественны; отличаются лишь тем, что в первой 
они изображены наклонными прямыми, а во второй — вертикальными. Так как 
в водной диаграмме точки чистой воды удалены в бесконечность, то правило 
рычага в вертикальном измерении здесь неприменимо.

Кроме того, водная диаграмма характеризуется следующей особенностью: 
если твердым фазам для простых и двойных солей отвечают точки А, В и С и 
точки на соответственных сторонах ос
нования, то точки кристаллогидратов 
простых и двойных солей располагают
ся выше указанных точек (на высоте, 
отвечающей содержанию воды в кри
сталлогидрате)

Следует обратить внимание на из
вестную внешнюю аналогию между рас
сматриваемой диаграммой и диаграм
мой рис. 124 (с. 319); она, в частности, 
пыражается в том, что проекция на ос
нование плоскостей равного содержания 
воды (их называют изогидрами) сходна 
с изотермическими проекциями на 
рис. 124 (на рис. 148 показано одно та
кое сечение — изогидра h\).

При охлаждении ненасыщенного 
раствора состав системы не изменяется, 
и поэтому точка системы остается непо
движной. С уменьшением растворимо
сти содержание воды в насыщенном 
растворе увеличивается, чему будет от
вечать перемещение поля кристаллиза
ции к точке системы. Как только рас
твор станет пересыщенным, начнется 
образование тпердой фазы. В этот мо
мент на водной диаграмме точка системы окажется под поверхностью кристал
лизации (число и характер выпадающих солей будут зависеть от «объема кри
сталлизации», в котором окажется исходная точка).

Допустим, система имеет состав т\ проведем через эту точку и ребро приз
мы, соответствующее выпадающей соли, поверхность fbB f i, перпендикулярную 
основанию призмы (для наглядности часть этой поверхности заштрихована). Если 
из смеси т будет кристаллизоваться В, то состояние насыщенного раствора в со
ответствии с правилом соединительных прямых изобразится точкой Если

же из рассола выпадает Н, то его состав изобразится точкой l H Обе эти
точки, характеризующие состав жидкой фазы после охлаждения, естественно, 
будут лежать на прямой кристаллизации В и Н, т. е. на продолжении ли
нии Ьп.

По мере уменьшения содержания воды в начальном растворе, чему отвечает 
понижение точки т, опускаются и точки /в и /н- Когда содержание воды умень
шится настолько, что эти точки окажутся ниже /, совместно с В (или Н) начнет 
кристаллизоваться А и состав насыщенного раствора изобразится точкой, лежа
щей в «водоразделе» T i Е ниже точки /. Поэтому точка твердой смеси начнет 
смещаться от В к А или — в случае осаждения кристаллогидрата — от Н  к А. 
В тот момент, когда состав насыщенного раствора будет характеризоваться 
точкой Е(е), твердая смесь будет иметь состав s (в случае осаждения 
кристаллогидрата — Л). Поэтому для тою, чтобы осаждение двух солей смени-

Р и с. 148. Водная диаграмма для рас
творов трех одноионпых солей (схема).
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лось осаждением всех трех, необходимо, чтобы начальный состав системы в 
случае кристаллизации безводной соли отвечал точке тi, а в случае кристалли
зации гидрата — точке т2 (ли н и я м и  со стрелками и зобр аж ен  процесс изм енения 
состава жидкой и твердой фаз для случая осаждения безводной соли).

2. Раствор разноионных солей (взаимные пары)

Изотерма растворимости в воде четырех солей, образующих 
взаимные пары (см. с. 317), изображена на рис. 149. Поверхности 
аЕ2Е'Еи E2bEzE"E', Е^сЕАЕ" и dEAE"E 'E\ являются соответственно

Н 2о

полями кристаллизации солей CM, CN, BN и ВМ. Линии Е2Е\ 
Е$Е", ЕаЕ" и  Е\Е' — линии совместной кристаллизации соответ^ 
ствующих солей; £ ь £ 2, £ 3 и £ 4— двойные эвтоники; £ ' и £ " — 
тройные эвтоники. Строчными буквами отмечены также точки 
в клинографической проекции (на горизонтальной проекции содер
жание воды не выражено).

Линии CN — BN  и СМ — ВМ характеризуют растворы, содер
жащие соответственно 100% аниона N и 100% аниона М. Линии 
CM — CN и BM — BN  соответствуют 100% катиона С и 100% ка-
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C N B N

тиона В. Поэтому, если задан состав солевой массы mM +  nN +  
+  6В +  сС, он изобразится точкой Р(Р\). Если в систему входят 
ионы различной валентности, то для иона с меньшей валент- 
ностью применяются соответственные кратные величины (напри- 
мер, Na2Cl2— с двухвалентными, Ыа3С1з — с трехвалентными и 
т. д.).

Для того чтобы судить о количестве воды в системе, строят вод
ную диаграмму, откладывая по вертикали содержание воды, т. е. 
заменяют пирамиду призмой. Проводя на различной высоте изо
гидры и проецируя сечения их по
лем кристаллизации на основание 
призмы, получают график, изобра
женный на рис. 150.

Процесс изотермического испа
рения раствора Р' после рассмот
рения аналогичного процесса для 
раствора трех солей с общим ионом 
(рис. 144 и 145) нс нуждается в до
полнительном освещении (до мо
мента кристаллизации трех солен).
Необходимо только обратить вни
мание на следующее.

1. Если тройная эвтоника распо
ложена в «треугольнике состава», 
вершинами которого являются вхо
дящие в раствор соли, то процесс 
кристаллизации заканчивается в 
этой эвтонике, т. е. раствор в этой 
точке будет конгруентно насыщен
ным (для раствора Р\ точка е" на рис. 149). Действительно, в со
ответствии с правилом фаз f =  4 — 5 +  2 =  1 при t =  const полу
чим f ус л =  0, т. е. все фиксировано (в том числе и концентрация 
раствора).

2. Если тройная эвтоника расположена вне треугольника со
става, вершинами которого являются соли, входящие в раствор, то 
неизменность состава жидкой фазы в процессе кристаллизации 
(система при t =  const безвариантна) обусловливается растворе
нием одной из солей (в данном случае ВМ), т. е. течением про
цесса ВМ (из осадка) +  CN (из раствора) = B N ( k) + С М (к ). 
Следовательно, эвтоническая точка в) (см. рис. 150) будет инконг- 
руентной. Здесь может быть три случая.

а) Исходная точка расположена дальше от вершины ВМ, чем 
диагональ CM — BN (точка Р\, рис. 150). Солевой состав рассола 
по мере испарения воды изменяется вдоль линии Pi — Р2 — е\. 
В момент достижения точки е\ твердая масса будет иметь состав 
R. После этого начинается указанный выше процесс, что приведет 
к появлению в твердой фазе соли СМ, поэтому точка R будет пе
ремещаться по направлению к ei. В момент достижения точки о

Рис. 150. Проекция изотермы рас
творимости в воде четырех со
лей, образующих взаимные пары 

(схема).
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ранее выпавшая ВМ окажется полностью израсходованной, и так 
как из оставшегося раствора будут продолжать выпадать СМ и 
BN, то состав жидкости начнет изменяться по кривой е\— е2, а со
став твердой массы — вдоль линии о — 0 \ (так как в ней будут на
ходиться только две соли— СМ и BN). При достижении конг- 
руентной эвтоники е2 начнется осаждение трех солей (CN, BN и 
СМ), система станет вновь безвариантной и, когда по составу со
левой массы точка оi достигнет исходного пункта P\t вся смесь 
окажется высохшей.

б) Исходная точка расположена ближе к вершине ВМ, чем диа
гональ СМ — BN (точка Р\). Состав рассола по мере испарения бу
дет меняться по кривой Р\ — Р[, — e]t а состав солевой массы — по 
линии [BN] — R' — Р\. Так как точки Я ' и ех лежат по разные сто

роны диагонали CM — BN, то соли 
ВМ до начала ее растворения выпа
дет так много, что раствор исчезнет 
ранее этой' соли, т. е. процесс за
кончится в точке е{.

в) Исходная точка лежит на 
диагонали C M — BN (например, в 
точке Oi); процесс закончится в 
точке е\ при одновременном исчез
новении ВМ и CN, т. е. солевая 
масса — это смесь СМ и BN.

3. Линия тройных эвтоник пере
секает диагонали квадрата, таким 
образом обе эвтоники конгруентны. 
При охлаждении любого раствора 
с фигуративной точкой, лежащей на 
этой диагонали, например P '(L ) 
на рис. 149, вслед за кристаллиза
цией того компонента, в поле кото

рого лежит исходная точка, происходит осаждение «соседней» 
соли. Так как обе соли кристаллизуются в том же соотношении, 
в каком находятся в растворе, процесс в этой точке заканчивается 
(точка S ). Таким образом, в 5 раствор полностью обезвоживается, 
хотя система и не является безвариантной (/ =  4 — 4 +  2 =  2 и 
при t =  const /уел = 1 ) .

4. При изменении температуры концентрация насыщенного 
раствора изменяется, поэтому изменяется и положение кривых на 
горизонтальной проекции (рис. 151) и размер полей кристаллиза
ции. В связи с этим насыщенный раствор может оказаться в поле, 
насыщенном другой солью, и тройная эвтоника может из конгру- 
ентной стать инконгруентной и наоборот. Все это позволяет указать 
конкретный путь изменения температуры для осаждения соответ
ствующей соли.

Рис. 151. Проекция изотерм рас
творимости в воде четырех со
лей, образующих взаимные пары 

(схема).



Глава XII

АКТИВНОСТИ

§ 1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ОПРЕДЕЛЕНИЯ

В неидеальных растворах концентрация перестает быть вели"- 
чиной, однозначно характеризующей раствор. Различные поправки, 
вводимые с целью количественного учета факторов, отличающих 
реальный раствор от идеального, далеко не всегда приводят 
к удовлетворительным результатам, а если и приводят, то лишь 
ценой значительных усложнений. Это создает большие практиче
ские неудобства.

Как уже указывалось, в случае реальных систем давление сле
дует заменить фугитивностью, а концентрацию — активностью. Ак
тивность, а не стехиометрическая концентрация, является мерой 
реального действия вещества в растворах при любом установив
шемся равновесии, включая химические и электрохимические про
цессы, распределение между фазами и т. д. Весьма важно, что 
концентрацию можно заменить активностью, так же, как и давле
ние фугитивностью, только в уравнениях, характеризующих равно
весие. При такой замене, например, закон распределения для лю
бых систем примет вид:

а, I  аг =  const

так как надобность в показателях степеней, учитывающих неиде- 
альность растворов [уравнение (XI, 4)], отпадает.

По аналогии с фугитивностью активность можно назвать эффек
тивной концентрацией, при которой идеальный раствор приобре
тает термодинамические . свойства данного реального раствора. 
Введением активности чисто ф о р м а л ь н о  учитывается взаимодей
ствие между молекулами растворителя, эффект гидратации, элект
ростатическое притяжение между ионами (в случае раствора элект
ролитов), словом, все то, что отличает реальный раствор от 
идеального и что, строго говоря, не поддается в настоящее время 
количественному учету.

Необходимость замены концентрации активностью для электро
литов возникает, естественно, при меньших концентрациях, чем 
для неэлектролитов. Известно также, что все выражения, в кото
рые согласно теории электролитической диссоциации входит 
концентрация, для сильных электролитов не справедливы (анома
лии в осмотическом давлении, электропроводности, э.д.с.). При
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замене концентраций активностями эти аномалии можно в расчет 
не принимать.

Отношение активности компонента раствора к его концентра
ции носит название коэффициента активности. В соответствии 
с различными выражениями концентрации раствора коэффициенты 
активности записывают так:

Vi =  \ "  =  ailNi (XII, 1)

Связь между этими коэффициентами можно найти из соотношения 
между /71 г, С( и N i .  Д ля разбавленных растворов эти коэффициенты 
равны или почти равны друг другу. Так, для одновалентного 
электролита различие между у\ и у" до с* =  0,1 М не превышает 
0,3%, до с{ =  I М составляет 1,7%. Поэтому в дальнейшем везде 
употребляется величина уи хотя, строго говоря, в уравнение 
(XII, 25) входит у[» а в уравнения (XII, 27—32) — у,-'.

Активность электролита определяется произведением активно
сти его ионов. Так как при бесконечном разбавлении активность 
каждого из ионов становится тождественной его стехиометрической 
концентрации, то, предполагая полную диссоциацию и тем самым 
объясняя аномалии растворов лишь действующими в них силами, 
мы можем распространить это положение на любой раствор.

В качестве стандартного удобно принять состояние, при кото
ром (в случае бинарного электролита) а+а_ =  1. Тогда для элект
ролита, молекула которого распадается на v ионов (v+ положи
тельных и v- отрицательных), активность определится уравнением

a =  a \ + av~ (XII, 2)

Так как получение ионов одного знака в изолированном виде 
исключается, а в концентрированных растворах а+ ф  а_, непосред
ственное определение активностей отдельных ионов невозможно. 
Поэтому целесообразно ввести понятие о среднегеометрической 
активности ионов

a ± =  ( aT+ a - " ) ' ,V= V a  (XII, 3)
где v =  v+ +  V—.

Коэффициент активности электролита определяется величиной
У± =  а±1,п±  (XII, 4)

которая в предельном случае для бесконечно разбавленного рас
твора совпадает с кажущейся степенью диссоциации а (рис. 152). 

Комбинируя уравнение (X II,3) с (X II,4), получаем

a e ( ^ ^ ± )v (XII, 5)

Точно так же, как и (f/P )P̂ Q-+- \, отношение активности к кон
центрации при уменьшении последней стремится к единице; в бес-

аво



конечно разбавленном растворе активности совпадают с концент
рациями.

В соответствии с определением активности 
ц, =  RT in а. +  (Р, Т)

или _
Gi =  RT In at +  const =  RT  In +  RT In m. +  const (XII, 6|

Коэффициент активности, выражение для которого в случае 
идеального раствора уже упоминалось (с. 244), в соответствии 
с (XII, 6) отвечает той дополнительной работе, которую следовало 
бы затратить при Р, Т =  const для А
преодоления силы взаимодействия при 
переносе одного моля компонента иде
ального раствора реальный раствор 
той же концентрации. Чем больше 
разбавление раствора, тем меньше эта 
работа; в случае идеального раствора 
она в соответствии с уравнением 
(V III,43) обращается в нуль. Наобо
рот, в концентрированных растворах 
работа, затрачиваемая при разбавле
нии на преодоление притяжения ме
жду отдельными частицами, особенно 
если эти частицы несут заряд, стано
вится столь значительной, что коэффи
циент активности превышает единицу 
(см. рис. 152), и активность (эффек
тивная концентрация) становится 
больше фактической концентрации.

Согласно (XII, 6) активность является относительной величи
ной. Ее значение может быть вычислено с точностью до независи
мой от концентрации постоянной, которая равна парциальной 
мольной энергии Гиббса компонента раствора в стандартном со
стоянии.

Следовательно, разность между парциальной мольной энергией 
Гиббса в состоянии, которому отвечает активность ai} и ею в стан
дартном состоянии, когда at =  1, выражается уравнением

6 £ - б -  =  Я Л п  a-L (X II ,7)

Если для отыскания свойств реальных газов следует обратиться 
к вычислению фугитивности, то в случае неидеальных растворов 
надо вычислять активности. Нахождение связи между актив
ностью, с одной стороны, и температурой, давлением и концентра
цией, с другой, делает возможным применение термодинамических 
закономерностей к реальным растворам.

Очевидно, что активность данного компонента в каждом случае 
должна относиться к одному и тому же стандартному состоянию, 
выбор которого определяется соображениями удобства.

-3,0 -2,0

Рис. 152. Зависимость кажу
щейся степени диссоциации и 
коэффициента активности HCI 
при t =  25 от концентрации 

соляной кислоты.

361



Для растворителя в качестве стандартного состояния обычно 
принимают состояние чистого растворителя, т. е. полагают, что

В качестве стандартного состояния растворенного вещества 
(для последнего понятие об активности особенно важно) целесооб
разно выбрать состояние в бесконечно разбавленном растворе, 
когда активность вещества становится равной концентрации

о * *
а2 =  а, =  т.2

(здесь,как и везде в дальнейшем, индекс* относится к бесконечно 
малой концентрации). Таким образом, стандартным состоянием 
растворителя и растворенного вещества будет их состояние в бес
конечно разбавленном растворе, в котором активности равны кон
центрациям.

Если известна активность одного из компонентов раствора, вер
нее, зависимость активности от концентрации, то активность вто
рого компонента (в случае бинарного раствора) определяется из 
уравнения (V III,47), которое в соответствии с (X II,7) примет вид:

N id In а { +  N 2d In а 2 =  О
или

d In а2 =  ( -  N J N 2) d \n a i  =  ( -  55,51/m) d In л, (XII, 8)

илн же в соответствии с (XII, I)
A Ml n v i  +  I M I n  Y2 =  0 (XII, 9)

Зависимость активности компонента раствора от давления вы
ражается уравнением _

(д \п  a i idP )TtN =  V./RT  (XII, 10)

совпадающим с (V III,7).
Зависимость активности от температуры определяется уравне

нием
(d In a J d T )Pt v =  ( f f °  -  H , ) l R T ■ (XII. 11)

совпадающим с (VIII, 8).

§ 2. МЕТОДЫ РАСЧЕТА АКТИВНОСТЕЙ

Методы вычисления активности основаны на том, что уравне
ния, справедливые для всех растворов, экстраполируются на бес
конечное разбавление, тогда активности в этих уравнениях могут 
быть заменены величинами, которые поддаются непосредственному 
измерению (концентрация, давление насыщенного пара и т. д.).

Такая экстраполяция позволяет найти соответствующие коэф
фициенты, с помощью которых при обратном переходе к конечным 
концентрациям можно рассчитать активности на основании экспе
риментальных данных.
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Кроме этого способа, не связанного с какими-либо предположе
ниями, возможен расчет активности (коэффициента активности) 
с помощью величины &G =  RT  1п у, отвечающей работе переноса 
одного моля растворенного вещества из идеального в неидеальный 
раствор при постоянной концентрации. Для теоретического вычис
ления AG требуется ввести предположение о природе и действии 
сил, вызывающих отклонение раствора от идеального состояния. 
Этот расчет удалось осуществить лишь для весьма разбавленных 
растворов электролитов (его краткое описание будет дано ниже).

1. Неэлектролиты
Р а с ч е т  по з а к о н у  р а с п р е д е л е н и я

Для равновесного распределения какого-либо вещества между 
двумя несмешивающимися растворителями, с которыми это веще
ство образует реальный раствор, уравнение (XI, 3) примет вид 
а' =  /С-а''. Если известна зависимость а2 от N2 для одного из 
растворов, то можно найти ту же зависимость для сопряженного 
раствора.

Константу распределения К определяют из предельных усло
вий; так как при бесконечном разбавлении а *  =  N*> то

Пример 1. Распределение HgCl2 между водой и бензолом при 25 °С харак
теризуется следующими данными:

С Й Й ,.....................  0,0,155 0,0,310

т н | с и ..................... 0,001845 0,00369

Найти активность соли в водном растворе, в котором т =  0,2866, и срав
нить ее с концентрацией раствора.

Решение. Считая для разбавленных растворов ДнкС!, =  находим кон
станту распределения делением т на с:

т/с =  0,001845 : 0,03155 =  11,90

Поскольку константа распределения характеризует равновесие, заменяем 
при больших концентрациях отношение т/с через Считая, что

=  * ан5*с1, (где К  =  11>9° ) ’ получаем <2̂ £ о,2866 =  П,90 • 0,0210 =  0,250, что 
отличается от значения концентрации на 12,8%.

Р а с ч е т  по д а в л е н и ю  п а р а

Если одной из фаз является газ, т. е. изучается равновесие 
в системе жидкость — пар, то уравнение а'2 =  Ка" примет вид 
а, =  КаТ, (где а, — активность растворенного вещества в растворе).

В разбавленном растворе а* =  (N 2 )* и а2 =  Р2> поэтому зави
симость а2 =  Ка2 в соответствии с (VIII, 51) примет вид N? =  К Р-л9 
где значение константы экстраполировано на бесконечное разбавле-

0,03618 0,00524 0,01222 0,0210

0,00738 0,0048 0,1578 0,2866
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ние. Построив по опытным данным график в координатах Лг?/Р2 =  
=  <p(УУ?) и продолжив прямую до N 2 =  0 , (рис. 153), получим 
в точке ее пересечения с осью ординат величину К , так как при 
бесконечном разбавлении активность равна концентрации и К =  л . 
Умнржая далее К в согласии с уравнением а™ =  Каг2 на парциаль

ное давление пара растворенного ве
щества при различных концентрациях 
его в растворе, определяем, что al =  
=  ф (> 2 Ж) .

Активность растворителя в соответ
ствии с предположением, что его пове
дение в газовой фазе следует уравне
нию (V III,45), определяют из отноше
ния парциального давления к давле
нию насыщенного пара чистого рас
творителя, т. е. с помощью уравнения 
a\ — P\jP°\. Этот метод определения а\ 
особенно удобен в тех случаях, когда 
растворитель обладает измеримым 
давлением пара.

Пример 2. На основании данных, приве
денных в ([Г5], 5, 449), вычислить активности 
компонентов раствора ацетона в сероуглероде 
при различных концентрациях.

Решение. Принимая за растворенное вещество ацетон и считая его пары 
идеальным газом, заменяем а2 величиной N 2. Вычислив отношение N *  j Р 2 — К '

при различных значениях W*. строим график в координатах к '  =  ф (Л ^ )  (рис. 

153); экстраполируя затем К* на бесконечное разбавление, находим — К  =  
*=  0,0004. Далее из уравнения a f  / а2 =  a j  J Р2 =  К  =  0,0004 вычисляем актив

Рнс. 153. Определение активно
сти по зависимости давле
ния пара от состава раствора 
(индекс «2» относится к 

СН3 СОСН3 ).
(См. пример 2.)

ность ацетона при различных концентрациях.
Активность сероуглерода принимаем равной отношению его парциального 

давления (при данной концентрации) к давлению пара чистого растворителя. 
Ниже приведены результаты расчета:

* ,  =  iVcs2 0,06

в а  =  ссн3сосн3 • 0,132

ai =  flcs2 • • • • 0,216

JVi =  tfCs2 0,50

в2 =  ЯСНзСОСНз * 0,091

a l =  a C S2 • • • • 0,789

0,07 0,12 0,20
0,132 0,125 0,116
0,240 0,374 0,531

0,61 0,67 0,72
0,087 0,083 0,072
0,849 0,855 0,874

0,275 0,35 0,445
0,110 0,106 0,097
0,631 0,699 0,762

0,83 0,935 0,96
0,044 0,029
0,908 0,960 0,97

Эти результаты показывают, что летучесть C S2 при всех концентрациях 
больше, чем СН3СОСН3. Для обоих компонентов она больше, чем в случае со
хранения ими в данном растворе тех свойств, которые они имели бы в идеаль
ном или бесконечно разбавленном растворе (это видно также из рис, 78, с. 250).
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О п р е д е л е н и е  а, по а2 и а 2 по aj

Интегрируя уравнение (X II,9) в пределах от N2 =  0 до некото
рой концентрации N2y получим

=  - $ - * 7  d ' s J t  (Х1,’ 12)

так как {aJNi)N 0 =  1. Решение этого уравнения осуществляется 
графическим интегрированием по зависимости a2 =  <p((V2) 
(рис. 154).

Уравнение для расчета а2 по 
щ совпадает с (XII, 12), отличаясь 
от него лишь индексами, однако 
вычисления приводят к неточным 
результатам: если в расчете а\ 
по а2 кривая IgY2 =  <p(lgYi) эк~ 
страполируется в начало коорди
нат (рис. 154), то в случае вы
числения а2 (по а |) кривая асим
птотически приближается к вер
тикальной оси (так как по мере 
разбавления, т. е. увеличения от
ношения N\fN2 д о  о о , величина 
\gai/N \ уменьшается до нуля); 
это в н о с и т  значительную погреш
ность в графическое интегрирова
ние. Поэтому был предложен ис
кусственный прием, а именно, по
строение графика условно вы
бранной функции от Яь которая 
по мере разбавления прибли
жается к нулю [А 27].

В случае летучего растворителя расчет производят с помощью 
соответствующего графика, построенного на основании уравнения

Рис. 154. Определение активности 
растворителя по зависимости актив
ности растворенного вещества от кон

центрации.
Амальгама TI. t =  25. (См. пример 3.)

( <Лпя2 =  -  ( —  <МпА 
3 3. N, Р,

(XII. 13)

Пример  5. Вычислить активность ртути в амальгамах таллия при 25 °С, если 
активность таллия в амальгамах разной концентрации при этой температуре 
имеет следующие значения:

N 2 . . . . 0,01 0,05 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5
а2 ................. 0,0115 0,090 0,284 0,993 1,98 3,03 3,99

Решение. Расчет производим по уравнению (XII, 12), для чего вычисляем 
значения A^/N, и lg ci2/ N 2, а затем на основании этих данных строим график в 
координатах N2/W1 =  <f(lgfl2JN2) (см. рис, 154).
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Площадь, заключенная между кривой, осью абсцисс и соответствующей ор
динатой, отвечает значению a \ /N {. Промежуточные вычисления и окончательный 
результат приведены ниже:

n 2/n x . . . 0,0101 0,0526 0,111 0,250 0,429 0,666 1,000
\ g a J N 2 . . 0,061 0,255 0,453 0,697 0,820 0,879 0,902

- l g a i / t f i . 0,0005 0,0065 0,0220 0,0635 0,103 0,134 0,151

ai . . . . . 0,989 0,936 0,855 0,691 0,552 0,441 0,353

Р а с ч е т ПО П 0 H Ni ж e и и ю т е мп е р а т у р ы  о т I| е р д е в а н и я

Разделив уравнение (XII, 8) на dT, получим
d In а2 _  У, d In a, _  N x ДА/Пл

=  N2 ' dT N2 RT*dT

а для водных растворов
d In a2 55,51 Д H x

-J/m
0,12

0,10

0,08

dT m RT2

Последнее соотношение в соответствии с тем, что для раз
бавленных водных растворов RT2: 
: 55,51 Д Я ПЛ =  1,858 (с. 257), примет 
вид

d ( T ° — Т) d $

/
d In a2 = (Х1Г, 14)

1,858m 1,858m

В уравнении (XII, 14) db =  d(T° —
1.0

Рис. 155. Определение актив
ности растворенного вещества 
по понижению температуры 

отвердевания раствора. 
Водный раствор тростникового са

хара. (См. пример 4.)

температурам отвердевания чистого 
растворителя и раствора. Для удоб
ства интегрирования вводят [А 27] ве
личину

/ =  1 -  ft/ 1,858m (XII, 15)

Дифференцируем уравнение
(XII, 15). Полученное соотношение в 

сочетании с (XII, 14) после преобразования * и интегрирования дает
m

-  1 п ^ -=  ( j d l n m  +  i (XII, 16)
m jо

Уравнение (XII, 16) достаточно точно до пг =  5, интеграл берут по 
графику ///п =  ф (т ) (рис. 155).

* Действительно, переписав (XII, 15) в виде 
— j  =  ф/1,858/п — 1

найдем, что

или

или

— d j  =  df t f  1,858m — 6  dmf  1,858m2 

d6/l,858m — (6/1,858m) d In m — d j  =  (1 — /) d In m — d j  

d In a2 =  d In m — jd  In m — d j



Для очень разбавленных растворов отношение Цт можно счи
тать примерно постоянным; при этом уравнение (XII, 16) превра
щается в

In (a2fm) =  —- 2/ (XII, 17)

Вычисление активности по повышению температуры кипения 
можно осуществить аналогичным приемом, однако с меньшей точ
ностью.

Пример 4. По приведенным ниже значениям понижения температуры отвер
девания водных растворов тростникового сахара вычислить коэффициенты актив
ности сахара при указанных концентрациях:

т ................. 0,800 1,574 2,114 2,922 3,572 4,384
# ................. 1,60 3,42 4,91 7,31 9,32 11,98

Решение. Прежде всего по (XII, 15) вычисляем значения /. Затем опреде
ляем отношение j jm  и в соответствии с (XII, 16) строим график в координатахт
j /m  =  y(m)  (см. рис. 155). По этому графику вычисляем  ̂ j d l n m , а затем

о
l g  V2 и у 2 =  а2/ т .

Результаты всех промежуточных вычислений и окончательный результат при
ведены ниже:

т ....................... . . 0,800 1,574 2,114 2,922 3,572 4,384
- } ................... . . 0,076 0,169 0,250 0,346 0,404 0,469
- Ц т  . . . . . . 0,095 0,107 0,118 0,118 0,113 0,107

J / d\n пг
п

0,070 0,147 0,210 0,304 0,353 0,444
и

lgV2 . . . . . . 0,0647 0,137 0,200 0,282 0,329 0,397
Y 2.................... . . 1,161 1,357 1,585 1,915 2,133 2,495

2. Электролиты

Расчет активности и коэффициентов активности электролитов 
осуществляют теми же методами, что и для неэлектролитов. Ниже 
приводится краткий обзор всех методов, за исключением расчета 
по изменению растворимости соли в присутствии других солей, 
который изложен на с. 376, и метода э. д. с., перенесенного в 
гл. XIV в связи с расчетом равновесия в электрохимических систе
мах (с. 473 сл.).

Определение активности по коэффициенту распределения при
меняется для случая распределения электролита между двумя 
жидкостями, в одной из которых вещества не диссоциируют. Вы
числение активности по давлению пара растворенного вещества 
ограничено теми немногими случаями, когда молекулы электро
лита имеют значительную летучесть (к числу таких соединений 
можно отнести, например, галогеноводородные кислоты).
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В обоих случаях при наличии экспериментальных данных 
{в первом случае с2 — <p(ci), во втором Р =  <р(т)] расчет осущест
вим, если возможна экстраполяция на бесконечное разбавление, 
так как тогда получатся (для одно*одновалетного электролита)

aJ  С2 1 с\ =  и a± j т^=  'sj a2j Р j т  =  Ку

коэффициенты пропорциональности которых равны V  cJ ci и 
V Р/m (при т =  т * ,  когда у =  1).

Определение активности по давлению насыщенного пара рас
творителя целесообразно производить для концентрированных рас
творов, так как для разбавленных растворов этот метод дает ре
зультаты, уступающие по точности другим, в частности, весьма на

дежному методу расчета по пони
жению температуры отвердева
ния растворов.

Последний метод для электро
литов видоизменяется следую
щим образом. Уравнение (XII, 14) 
в соответствии с (XII, 4) примет
вид
d  In Y-j- — d T f\ ,8 S 8 m  — d  In m (XII, 18)

Для интегрирования уравне
ния (XII, 18) была введена [А 27] 
эмпирическая функция

/ =  (a/l,858v) mb (XII,19)
которая дает определенное зна
чение при экстраполяции на бес

конечное разбавление. Коэффициенты (XII, 19) определяют из гра
фика

lg (l,858v — film) — ф (Ig т)

[где О— понижение температуры отвердевания (рис. 156)], по
скольку при сочетании (X II ,15), записанного для электролита, 
с (XII, 19) следует, что

l,858v — 0/г71 =  ать

Комбинируя (XII, 16), записанное в дифференциальной форме, 
с (XII, 19), получаем *

lgY± -  — л (1 +  Ь) m*/4,279vft (XII, 20)

Рис. 156. Определение активности 
растворенного вещества по пониже
нию температуры отвердевания рас

твора электролита.
Водный раствор Na2SO,. (См. пример 5.)

или для данного электролита
lg V ± = —Кть

где
к  =  а () +  b)/4,279vb

(XII, 21)

* Действительно, d In у =  jd In т —dj =  (a/l,858v) •ть~1 dm — (a/l,858v)d • 
•(mb), поэтому In у =  — (a/l,858v) (nil,(b) — (a/l,858v)mb (так как константа 
интегрирования равна нулю); из последнего уравнения следует lnv =  
=  — (a/l,858v)(l/6 +  l)mb.
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Результаты вычисления точны до т =  0,01 — 0,05 в температурном 
интервале ±15°, когда а2 ^=у(Т) .

В табл. 15 приведены значения коэффициентов активности не
которых электролитов в водных растворах при 25 °С. Более пол
ные таблицы значений у  (охватывающие и высокие концентрации) 
приведены в [Б 12].

Разлагая в ряд, получим (для Ъ =  0,5)

Y± =  l
За

l,858v л/ m -\- 1 /  За Vm У
2 V l,858v )

Пренебрегая для очень разбавленных растворов всеми членами 
разложения, кроме первых двух, в соответствий с (XII, 19) найдем

Y =  I — 3/ (XII, 22)

Для расчета коэффициента активности в концентрированных 
растворах, где уже нельзя пренебречь теплотой разбавления и ее 
зависимостью от температуры, необходимо знать парциальные 
мольные теплоемкости и энтальпии.

Расчеты показывают, что для одно-одновалентных электроли
тов b «  0,5 т. е.

1 =  а У т / l,858v (XII, 23)

и в соответствии с уравнениями (X II,20) и (X II,22)

In у ± =  -  За Vm/l,858v =  _  3/ (XII, 24)

Пример 5. Водные растворы Na2S04 имеют следующие температуры отвер
девания:

m .............  0,0035272 0,0086030 0,016155 0,032064 1,10338
-* зам . . . 0,018382 0,043557 0,079371 0,15160 0,45022

Вычислить коэффициенты активности Na2S04 для тп — 0,001; 0,002; 0,005 и
0,01.

Решение. Для отыскания коэффициентов а и Ь, входящих в (XII, 20), в со
ответствии с (XII, 19) строим график в координатах

lg (l,858v — fl/m) =  qp (lg m)

(см. рис. 156. с. 368). По графику находим b — 0,3846 и а =  anti lg 0,50 «  3,16. 

Следовательно, уравнение (XII, 20) имеет вид:

lgY±
3,16(1 +0,3846) 
4,279 • 3 • 0,3846 m0.1846 =  -  0,889m0.Л846

Подставляя в последнее уравнение заданные в условии примера 
значения /п, получим

m . 

Y±
0,001
0,87

0,002
0,83

0,005
0,76

0,01
0,69
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П р а в и л о  и о н н о й  с и л ы

В отличие от температуры изменение концентрации существенно 
влияет на значения коэффициентов активности. Для слабых элект
ролитов можно принимать у* =  ац и таким образом связать умень
шение коэффициентов активности при увеличении концентрации 
с падением степени диссоциации. При значительных концентра
циях, а для сильных электролитов — при всех концентрациях такое 
объяснение совершенно неудовлетворительно (все это иллюстри
рует рис. 152, с. 361).

Решение задачи необходимо искать в электрической природе 
межионного взаимодействия; отклонения объясняются не неполно
той диссоциации, а электростатическими эффектами.

Было предложено эмпирическое соотношение, связывающее 
коэффициент активности с концентрацией ионов данного вида, их 
валентностью и диэлектрической проницаемостью растворителя:

- lgY i = (XII, 25)

Несколько позже была установлена закономерность, известная 
как правило ионной силы и особенно важная при изучении смесей 
электролитов. Согласно этому правилу коэффициент активности 
данного сильного электролита одинаков во всех растворах с рав
ной ионной силой, причем под ионной силой р. подразумевается 
полусумма произведений мольностей всех ионов на квадрат их ва
лентности *, т. е. величина

H =  (XII, 26)

Из правила ионной силы следует, что в растворе сильных элект
ролитов одинакового валентного типа коэффициент активности 
каждого из них зависит только от общей концентрации.

Необходимо подчеркнуть, что эта закономерность, строго го
воря, применима лишь к бесконечно разбавленным растворам, а ее 
практическое применение ограничено разбавленными растворами 
(до — 0,2 н.).

Вычисление коэффициентов активности отдельных ионов можно 
было бы произвести по коэффициенту активности соли, если из
вестен коэффициент активности второго иона. Для расчета обычно 
принимают, что коэффициенты активности ионов С1~ и К+, обла
дающих примерно одинаковой подвижностью, равны (для 
m =  0,01 ук+ =  Усг ^  0,922). Тогда, предполагая, что коэффи
циент активности отдельного иона зависит лишь от ионной силы 
раствора, можно, переходя от одного электролита к другому 
(с общим ионом), вычислить коэффициенты активности отдельных 
ионов. Такой расчет в силу некоторой произвольности исходных

* Иногда под ионной силой подразумевают величину
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данных и невозможности распространения правила ионной силы 
на любые концентрации не может дать точных результатов, хотя 
для практических целей весьма удобно считать коэффициенты ак
тивности ионов одинаковой валентности приблизительно равными, 
если одинаковы ионные силы растворов.

Обобщенные значения коэффициентов активности приведены 
ниже:

р 0,001 0,01 0,02 0,05 0,10

Y одновалент
ных ионов . 0,98 *92 0,89 0,85 0,80

двухвалент
ных ионов . 0,77 0,58 0,50 0,40 0,30

К о э фф и ц и е н т ы  а к т и в н о с т и  в с ме с я х  э л е к т р о л и т о в  
н р а с т в о р и м о с т ь

Так как активность твердой соли равна активности ее в насы
щенном растворе, а последняя при Я, Т =  const — постоянна, из 
(X II,4) следует, что коэффициент активности соли должен изме
няться обратно пропорционально средней мольности ее ионов. Если

на основании данных о рас
творимости исследуемой со
ли в присутствии других со
лей построить график в ко
ординатах m~l — ф ( д / | х)  
(рис. 157), то экстраполя
цией кривой до пересечения 
с осью ординат легко найти 
предельное значение 1 / т * .  
Разделив любое из экспери
ментальных значений т ~ [ 
на найденную величину, по
лучим коэффициент актив
ности, отвечающий данной 
концентрации *. Этот способ 
расчета отличается большой 
точностью. Им можно ре

шать и обратную задачу — определять растворимость малораство
римой соли в присутствии других солей. При этом легко показать, 
что в присутствии солей, содержащих одноименные ионы, раство
римость малорастворимой соли уменьшается, а в присутствии со-

* Почему по оси абсцисс откладывается не ц., а Vn* будет видно из даль
нейшего. Пока мы можем мотивировать этот выбор удобством экстраполяции, так 
как при малых концентрациях ( jll —v 0) кривая обращается в прямую линию. Это 
положение было найдено эмпирически, а впоследствии получило теоретическое 
обоснование (см. с. 377) .

т±1

ВО

50

UO.

к!2so4
TlNO/j' Ва С12

~КсР *
НС V

0,1 0,2 0,3 о,и уд
Рис. 157. Определение коэффициентов 
активности по растворимости солей в рас

творах электролитов.
T1CI в воле в присутствии других солей; (См.

приме,) б.)
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лей, не содержащих одноименных ионов, она возрастает по сравне
нию с растворимостью в чистой воде.

Пример б. На основании данных, приведенных в ([Г5], 10, 268), определить 
коэффициент активности TICI в 0,025 М водном растворе КС1. Растворимость 
Т1С1 в этом растворе при / =  25 равна 0,00869 моль/л.

Решение. Для тцс\ =  0,025 т?\с\ =  0,00869, поэтому т+ =  0,00869, а т~ =  
=  0,025 4- 0,00869 =  0,03369 и т± =  (0,00869-0,03369) >/2 =  0,01711; следовательно, 
т ~ 1 =58,4.

Проведя подобный расчет для других концентраций и определив для них по 
(XII, 26) значения ц, строим график в координатах m +l — <p ( V m) (см. рис. 157), 
по которому экстраполяцией определяем (ю"1)* =  70,3. Затем находим

(Y±)m|<cl =0,025=  58,4:70,3 =  0,831

У р а в н е н и я  Д е б а я - Х ю к к е л я

Понятие об активности и коэффициенте активности как о чисто 
эмпирических функциях нашло теоретическое обоснование в раз
работанной Дебаем, Хюккелем (1923 г.) и др. теории сильных 
электролитов.

Вывод формулы для расчета коэффициентов активности элек
тролитов основан на постулате о полной диссоциации и вытекаю
щем отсюда предположении, что все аномалии в свойствах рас
творов сильных электролитов (в осмотическом давлении, давлении 
насыщенного пара, электропроводности и т. д.) обусловлены элек
тростатическими силами, действующими между ионами.

Рассматривая каждый ион как центр, вокруг которого группи
руются другие ионы в виде как бы диффузного слоя (ионной ат
мосферы), можно вычислить электрический потенциал иона по 
отношению к окружающему его раствору. Определив после этого 
работу удаления ионов друг от друга в процессе разбавления рас
творов, можно на основании соотношения между активностью и из
менением изобарного потенциала найти уравнение для расчета 
коэффициента активности каждого вида ионов:

— J g V
г> У 2 «У А/1000

2,303 (DkT)S/> m‘ Zi
(XII, 27)

где дгА — число Авогадро; D  — диэлектрическая проницаемость среды; А —по
стоянная Больцмана.

Объединив все постоянные уравнения (X II,27) и принимая во 
внимание уравнение (X II,3), можно записать его применительно 
к среднему коэффициенту активности * в виде

- 1 в ¥ ±  =  2 +2_>1л/|Г (XII, 28)

* В соответствии с тем, что lg Y± e  U/v) (v+ lg Y+ +  v_Ig у_)> и очевид
ным равенством v+ 2+ «
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Следовательно, при равных ионных силах электролиты должны 
иметь одинаковые коэффициенты активности. Так получает обос
нование правило ионной силы.

Для водных растворов при 25 °С А =  0,5085, поэтому уравне
ние (XII, 28) принимает вид:

для одно-одновалентных электролитов, у которых в соответствии 
с (XII, 26) р =  т

-  lg Y± 0,5 л/т  (XII, 29)

для одно-двухвалентных электролитов, у которых z+z _ = 2 и р = 3 т
— IBY± ~ 1,0 л / ш  (XII, 30)

для одно-трехвалентных электролитов, у которых z + z _ = 3 и р = 6 т

- l g Y± «  1,5 л/bm  (XII, 31)
и т. д. Эти уравнения хорошо пере
дают экспериментальные данные 
(рис. 158). Однако при больших 
концентрациях линейная зависи
мость lg у± =  <p(VV) нарушается. 
Невозможность применения правила 
ионной силы при значительных кон
центрациях растворов объясняется 
не столько математическими упро
щениями, сколько допущениями, 
сделанными при выводе (X II,27) 
(предположение, что ионы являют-

Рнс. 158. Зависимость коэффи
циентов активности от ионной 
силы, найденная по растворимости 
солей различных типов в раство

рах разных электролитов.
Проверка уравнения (XII. 28).

ся точечными зарядами, что обра
зование ионной атмосферы вокруг 
данного иона является независи
мым от образования ионной атмос
феры вокруг прочих ионов, что 
влияние растворителя может быть 

полностью учтено введением его диэлектрической проницаемости). 
Эти допущения справедливы лишь для очень разбавленных рас
творов. После внесения поправки на размер ионов было получено 
уравнение

~  'в Y* — (XII, 32)
I +  а0В л/\1

в котором константа В объединяет несколько постоянных, а по
стоянная А имеет то же значение, что и в уравнении (X II,28). 
Значения этих констант для водных растворов приведены 
в табл. 16.

Величину а0 в уравнении (XII, 32) можно приближенно при
нять равной размерам ионов, приближенно не потому, что она ме
няется от одного иона к другому, а вследствие того что уравнение 
(XII, 32) учитывает лишь одну погрешность из многих. Поэтому
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подстановка в него радиуса иона не может дать точных результа
тов, хотя в первом приближении можно считать величину а0 рав
ной среднему расстоянию, на которое каждый ион может прибли
жаться к другому (а0 =  2 • 10~8 5 • 10*s) .

Т а б л и ц а  16. Постоянные Л и Л уравнения (XII, 32) для водных
растворов

t А В-10-8 t А В- 10” * t А В-Ю”8

0 0,4883 0,3241 35 0,5175 0,3297 70 0,5537 0,3354
5 0,4921 0,3249 40 0,5221 0,3305 75 0,5596 0,3363

10 0,4960 0,3258 45 0,5279 0,3314 80 0,5638 0,3372
15 0,5000 0,3266 50 0,5319 0,3321 85 0,5722 0,3380
20 0,5040 0,3273 55 0,5371 0,3329 90 0,5788 0,3390
25 0,5085 0,3281 60 0,5425 0,3338 95 0,5857 0,3399
30 0,5130 0,3290 65 0,5480 0,3346 100 0,5929 0,3409

Хюккель, учитывая изменения диэлектрической проницаемости 
около иона, вывел более точное уравнение, отличающееся от 
(X II,32) наличием дополнительного члена, пропорционального 
ионной силе (со знаком минус). Коэффициент пропорциональности 
определяется подстановкой в это уравнение экспериментальных 
данных.

Для неэлектролитов, находящихся в присутствии электролита, 
можно воспользоваться уравнением

lgY =  *H (XII. 33)
в котором коэффициент k зависит от природы ионов электролита 
и определяется от опыта. Из (XII, 33) следует, что выделение ве
щества из раствора с ростом ионной силы увеличивается, следо
вательно, в присутствии электролита растворимость вещества по
нижается (эффект высаливания).

Пример 7. Пользуясь уравнением (XII,32), найти по растворимости Са(ОН)2 
в воде при t — 30 ([Г5], 6, 359) коэффициент активности его в насыщенном рас
творе.

Решение. По (XII,26) находим ионную силу Са(ОН)2 в насыщенном рас
творе: Иса(ОНь =  1/2 0 *0,0202 • 2* +  2 • 0,0202 • Р) =0,0606.

Принимая До =  4 • Ю-8, в соответствии с данными табл. 16 по (XII, 32) по
лучим

. 2 . !  .0,513УР606— lgy j.  ----------------г--------- 1-----5—I -  =  0,1908* 1 +  4* 10”8- 0,329- Ю8Уо,0606
и

Y± =  О.64



Г л а в а  XIII
•

К О Н С Т А Н Т А  ХИ М И Ч ЕС К ОГО  РАВ Н ОВ ЕС ИЯ  
И И З М Е Н Е Н И Е Э Н ЕР ГИ И  Г И Б Б С А *

•

§  1. ВВЕДЕНИЕ

Первые попытки (начало XVIII в.) дать количественную оценку 
способности различных веществ вступать в химическое взаимодей
ствие были основаны на представлении об определенной связи 
между силой «химического сродства» и состоянием веществ и их 
составом. Эти попытки привели к систематизации материала 
в «таблицах сродства», в которых сначала приводилась взаимная 
последовательность сродства веществ, а позднее появились и ко
личественные соотношения. По мере накопления данных обнару
жилось много исключений из этих таблиц. Поэтому сама идея их 
составления в конце концов была поставлена под сомнение, в чем 
большую роль сыграло введение Бертолле понятия о химическом 
равновесии и предположения о том, что течение реакции зависит 
и от количества реагирующих веществ. Однако Бертолле ошибочно 
отрицал постоянство состава химических соединений, причислив 
к ним и растворы. Эта ошибка, возможно, явилась причиной того, 
что правильные идеи Бертолле долгое время оставались непри
знанными; лишь в 60-х годах прошлого столетия они получили 
дальнейшее развитие.

В результате работ Н. Н. Бекетова (1865 г.), математика 
Гульдберга и химика Вааге (1867 г.) нашла подтверждение 
мысль о том, что химическое действие зависит от концентрации 
взаимодействующих веществ. Был установлен закон действия 
масс, и тем самым идеи Бертолле были облечены в математиче
скую форму — обратимость химической реакции получила коли
чественное выражение.

Что же является мерой «сродства»?
Томсен (1853 г.); а вслед за ним Вертело (1867 г.) предло

жили измерять химическое сродство количеством выделенной при 
реакции теплоты. Эта идея впоследствии была возведена Вертело 
в принцип (принцип Вертело), согласно которому химические ре
акции самопроизвольно протекают в направлении выделения 
теплоты.

По мере накопления экспериментального материала обнару
жили, что принцип Вертело в общем виде неверен. Во-первых,

* Перед изучением настоящей главы рекомендуется повторить материал гл. V, 
особенно разделы I, 2 и 4
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пришлось считаться с тем, что существует огромное число само
произвольных эндотермических процессов. Во-вторых, в результате 
работ Н. Н. Бекетова (1865 г.) выяснилось, что одни и те же ре
акции, идущие при одних условиях с выделением теплоты, т. е. 
в соответствии с принципом Вертело, при иных условиях проте
кают с поглощением теплоты.

Существенная роль в выяснении ограниченности применения 
принципа Вертело принадлежит Д. И. Менделееву (1875 г.), и осо
бенно А. Л. Потылицыну (1874 г.), который в ряде работ доказал 
справедливость принципа лишь как предельного закона при 
7 =  0. На это же обстоятельство указал и Н. Н. Бекетов в своем 
курсе «Физикохимия» (1886 г.)*.

Современной теории химического сродства положили начало 
Гиббс (1878 г.) и Гельмгольц (1884 г.). Вант-Гофф (1885 г.) раз
вил ее и облек в математическую форму, дав термодинамический 
вывод закона действия масс.

Мерой химического сродства служит та работа, которую можно 
получить при обратимом проведении данного процесса, т. е. изме
нение термодинамического потенциала. В применении к процес
сам с Я, Т =  const это означает, что мерой сродства является из- 
менение энергии Гиббса. Действительно:

1) величина ДG зависит не от пути процесса, а от свойств ре
агентов и от их состояния;

2) знак ДС? определяет направление процесса;
3) при равновесии потенциал минимален, т. е. самопроизволь

ные изменения в системе исключаются.
Решение проблемы об истинной мере сродства позволяет обос

новать методику его измерения и расчета и создает возможность 
дать верную оценку принципу Вертело. Последнее имеет большое 
значение и потому, что гораздо легче определить ДН, чем AG.

Различие между истинной мерой сродства (—ДG) и мерой 
сродства по Вертело (—Д//) выражается уравнением (V, 22)

-  ДО =  -  А // +  т №  =  -  А {Н -  TS)
Из него следует равноценность принципа Вертело утвержде

нию, что работа осуществляется за счет убыли энтальпии. Однако 
это утверждение при постоянных Р и Т справедливо в применении 
к убыли энергии Гиббса.

Аналогичные рассуждения можно применить и к (V, 7).
Из уравнения, связывающего AG и Д//, следует, что принцип 

Вертело строго справедлив в двух ч а с т н ы х  случаях:
1) при Д5 =  0, т. е. когда в соответствии с уравнением 

(д AG/дТ) р =  —Д5, зытекающем из (V, 24), максимальная полез
ная работа не зависит от температуры;

* Необходимо отметить, что принцип Вертело предвосхитил Г. И. Гесс 
(1839 г.); он утверждал, что «... чем прочнее соединяются вещества между собой, 
тем больше должно выделяться тепла» и «...количество выделяющегося тепла 
может служить мерой химического сродства» (1842 г.). Однако Гесс не придавал 
этому положению категорического смысла.
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2) при Т =  0. Чем ближе Т к абсолютному нулю, тем точнее 
величина АН выражает величину ДО и тем вероятнее такое на* 
правление процесса, при котором теплота будет выделяться.

В сущности, достаточно, чтобы значения AS или Т были неве
лики, а не равны нулю, так как если Т AS будет мало, знаки АН 
и ДО совпадут. Действительно, при очень низких температурах са
мопроизвольно протекающими обычно оказываются экзотермиче
ские процессы. Поэтому при низких температурах принцип Вер
тело может служить простым и достаточно надежным, хотя бы 
в первом приближении, критерием возможности протекания про
цесса, причем он особенно надежен для реакций в конденсиро
ванных системах, где значение AS невелико.

Опытные данные указывают также на справедливость этого 
принципа при умеренных температурах (особенно для веществ 
с высокой температурой разложения). Это не является неожидан
ным, так как обычно применяемые температуры следует отнести, 
в сущности, к низким. Кроме того, для химических реакций часто 
и при умеренных температурах изменение энтропии невелико, 
и поэтому АН Т AS.

Для самопроизвольно протекающих эндотермических реакций 
и для неосуществимых (в данных условиях) экзотермических ре
акций АН и Д<7, однако, уже отличаются не только по порядку ве
личины, но и по знаку. Так, если горение графита является приме
ром процесса, для которого ДG и АН при Р =  1 совпадают по 
знаку и величине, то реакция образования пентана из простых ве
ществ может служить примером, когда AG и АН отличаются и по 
знаку, и по величине; в последнем случае АН <  0, a AG >  0, т. е. 
вопреки принципу Вертело эта реакция неосуществима.

Таким образом принцип Вертело, названный им принципом 
максимальной работы, вернее было бы назвать п р а в и л о м  м а к 
с и м а л ь н о й  т е п л о т ы.  Несмотря на все недостатки и неудач
ное название, которое может только ввести в заблуждение, отри
цать значение принципа Вертело безусловно нельзя. Он был пер
вой серьезной попыткой дать количественную оценку сродства 
и способствовал накоплению обширного экспериментального ма
териала, позволившего установить истинную меру химического 
сродства. Наконец, существенно то, что при очень низких темпера
турах реакции протекают практически без изменения энтропии, 
т. е. принцип Вертело действительно оправдывает название прин
ципа максимальной работы. Так, если при условии Р =  const со
блюдается условие 5 =  const, то убыль энтальпии в соответствии 
с уравнением (V, 4) равна уменьшению энергии Гиббса.

§ 2. ОПРЕДЕЛЕНИЕ №  ПО Э. Д. С.

Для того чтобы найти изменение энергии Гиббса, необходимо 
провести реакцию обратимо и при Р> Т =  const. Наиболее целе
сообразно использовать метод определения ДG по э. д. с. гальва-
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нического элемента, так как протекающий в нем процесс макси
мально приближается к обратимому: э. д. с. элемента и внешняя
э. д. с. могут быть точно сбалансированы.

Измеряя потенциометрическим методом максимальную э. д. с. 
элемента, определяют ДG реакции по уравнению

Д О =  — я£$г£макс ^  — 23062п£Макс (XIII, 1)

(В дальнейшем индекс «макс» опускаем.)
Принятые в уравнении (XIII, 1) знаки отвечают условию са

мопроизвольного протекания процесса при Е  >  0. Уравнение элек
трохимической реакции должно отвечать условию, что при работе 
элемента анноны внутри последнего перемещаются справа налево, 
а электроны во внешней цепи — слева направо.

Ввиду невозможности определения абсолютного потенциала 
электрода в качестве условного нуль-электрода принят водород
ный электрод, погруженный в раствор, содержащий ионы водорода 
с активностью, равной единице. В соответствии с принятым пра
вилом знаков электрод с более сильными окислительными свой
ствами, чем у водорода, является положительным.

Сочетая уравнения (XIII, 1) и (V, 26), получаем

Дб =  -  23062пЕ =  Д// -  23062«Г (dEJdT)p

откуда
Е =  -  Д///23062л +  Т {dEJdT)p (XIII, 2)

Это уравнение выражает связь между электрической энергией об
ратимо работающего элемента (при Я, Т =  const) и тепловым 
эффектом токообразующего процесса.

Соотношение между ДG и ДН определяется знаком темпера
турного коэффициента электродвижущей силы элемента. Воз
можны следующие случаи (рис. 159).

1. Температурный коэффициент э. д. с. (дЕ/дТ)Р =  0 (линия /) ; 
тогда —ДО =  Лмакс =  — ДЯ, т. е. работа происходит за счет 
убыли энтальпии, поэтому элемент работает без теплообмена. Про
цессы, для которых ДЯ =  0 (Е =  0) или ДЯ > 0  (Е С  0), исклю
чаются. Рассматриваемый случай отвечает правилу Томсона 
(1847 г.), установленному им на основании закона сохранения 
энергии. Ясно, что правило Томсона является принципом Вертело 
в применении к электрохимическим процессам; оно так же, как 
и этот принцип, справедливо не только при AS =  0, т. е. при 
(дЕ/дТ)Р =  0, но и при Т 0.

2. Значение (дЕ/дТ)Р <  0 (кривая 2); тогда —ДС(Лмакс) <  
< —ДЯ, т. е. работа меньше теплового эффекта соответствую
щего химического процесса. Исключаются процессы, для которых 
АН < 0  (Е <  0). Избыток энергии элемент отдает в окружающую 
среду, т, е. только часть химической энергии переходит в электри-
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ческую. Если отвод теплоты от элемента невозможен, то он будет 
нагреваться; строго говоря, он должен нагреваться бесконечно 
медленно, иначе процесс станет необратимым, т. е. нарушится 
условие применения уравнения (V, 26). Этот случай в изученных 
процессах встречается чаще других.

3. Значение (дЕ/дТ) Р >  0 (кривые 3 ); тогда — Д С (Л м акс)>— 
— Д # ,т . е. работа электрического тока больше теплового эффекта 
реакции. Поэтому теплота заимствуется из окружающей среды,

Рис. 159. Зависимость э. д. с. от температуры.
К расчету изменения изобарного потенциала. (См. пример 2.)

а при адиабатном режиме элемент бесконечно медленно охла
ждается.

В последнем случае надо учитывать характер изменения 
Е  с Т:

а) если зависимость Е  от Т прямолинейная (линия З а), т. е. 
(дЕ/дТ)р =  const или (дЕ/дТ)Р =  (Е/Т)Р, то Т(дЕ/дТ)Р =  Е и в 
соответствии с (Х Ш ,2 )  АН =  0; это означает, что работа произво
дится только за счет теплоты из окружающей среды;

б) если температурный коэффициент с ростом температуры 
уменьшается, т. е. (дЕ/дТ) Р <  (Е/Т)Р, то Т (дЕ/дТ) Р <  Е, поэтому 
Д Ж О  (кривая 36), т. е. работа производится частично за  счет 
поглощения теплоты извне;

в) если величина (дЕ/дТ)Р с возрастанием температуры увели
чивается (кривая Зв), т. е. (дЕ1дТ)Р >  (Е/Т)Р, то Т(дЕ/дТ)Р >  Е, 
следовательно, АН >  0, т. е. часть поглощенной теплоты идет на 
работу, а часть расходуется на увеличение энтальпии системы. 
При этом необходимо, чтобы второй член правой части (X I I I ,2) 
был по абсолютной величине больше первого (малые АН, высо
кие Т).

Соотношение между Е  и Т (дЕ/дТ) Р для случая (2) всегда оди
наково, так  как (дЕ1дТ)Р <  0, а (Е/Т)Р >  0.
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К анализу рассмотренных случаев можно было бы подойти, 
исходя и из влияния знака ДН на характер изменения Е с 7, т. е. 
на основании принципа Ле-Ш ателье (см. гл. V, пример б, с. 125).

Следует отметить, что при отсутствии фазовы х превращений 
в изучаемом температурном интервале, как правило, dEjdT^ const. 
Если температурный коэффициент электродвижущей силы строго 
постоянен, то ДСр =  0. Действительно, в этом случае д2АGjdT2 =  0 
и в соответствии с (V ,26)

д b O j d T  =  д  ДЩ д Т  +  Т д 2 ДG j d T 2 +  д ДG j d T  =  0
т. е.

д ДЯДЭГ =  0

Если же в изучаемом температурном интервале происходит фа* 
зовое превращение (например, плавление одного из электродов), 
то при неизменной э. д. с. (— яЗДЕф.п. =  Дбф.п. =  0) величина 
дЕ/дТ в этой точке скачкообразно изменится, так как 

23062* д Е / д Т  =  (д  ДС/дГ)ф. п =  -  Д5Ф. п Ф  0

По скачку (дЕ/дТ)ф' П можно определить А //ф. п: так как 
Яг*, n+dr =  £ г ф. п-аг, в соответствии с (X III, 2)

лЯГф. п+<*г ^ Т ф ^ -dT дЕТф.п-ат
23062* +  ф>п д Т  =  23062* +  ф* п д Т

ИЛИ
Гф. п адЕ / д Т  =  -  ДЯФ. п/23062*

откуда
д я  ф.п =  -230б2*гад£/аг

Описанный метод расчета AG получил распространение лишь 
при изучении неорганических реакций; в органической химии он 
может быть применен для сравнительно немногих окислительно
восстановительных процессов. Поэтому его нельзя рассматривать, 
как один из общих методов расчета равновесия.

Следует указать на актуальную проблему, вытекающую из 
возможности проведения реакции в гальваническом элементе, а 
именно, на проблему превращения химической энергии топлива не
посредственно (без промежуточного перевода в теплоту) в элект
рическую. Расчет показы вает, что обратимо работающий углерод
но-кислородный элемент, т. е. элемент, в котором протекала, бы 
реакция С +  0 2 =  ССЬ, позволил бы превратить 99,78% энергии 
горения в полезную работу (AG «  АН). Теоретическая возмож* 
ность доведения коэффициента использования топлива до больших 
величин привлекает к задаче создания топливного элемента боль
шое внимание.

Проведя реакцию в гальваническом элементе, можно помимо 
AG найти тепловой эффект реакции. Из (X III, 2) следует, что для 
этого необходимо располагать зависимостью э. д. с. от темпера
туры в соответствующем температурном интервале. Д ля расчета 
можно обратиться к графику £  =  <р(7), по которому легко найти
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необходимые для вычисления АН значения Е  и (дЕ/дТ)Р. Резуль
таты вычислений отличаются высокой точностью потому, что элек
трохимическая реакция фактически может являться обратимым 
процессом и электрохимические измерения точнее (и проще) к а
лориметрических.

Анализ (XIII, 2) показывает, что разность между суммами зн а
чений теплоты образования и растворения одноименных соедине
ний двух элементов — величина постоянная для всех соединений 
этих элементов (при Т =  const). Это правило, позволяющее про
изводить оценку величин теплот образования и растворения для 
аналогичных соединений (например, для солей двух металлов), 
было установлено Н. Е. Хомутовым.

Пример 1. Произвести термодинамический анализ процесса, протекающего 
в свинцовом аккумуляторе, и найти (дЕ/дТ)Р, если Е2ээ =  2,03.

Решение. Если поместить раствор серной кислоты, свинец и двуокись свинца 
в калориметр с постоянным давлением, то произойдет необратимый процесс

Pb +  Pb02 +  2 H2SOt =  2PbSO< +  2Н20

сопровождающийся выделением 121,41 ккал (см. Приложение I). Но из тех же 
веществ можно построить гальванический элемент. Погрузим его в термостат при 
/ =  25 и замкнем цепь накоротко; при этом на каждый грамм-атом проре
агировавшего свинца будет выделяться 60 705 кал. Если же элемент будет рабо
тать в условиях компенсации, то его э. д. с. будет 2,03 В. Поэтому, разряжая 
аккумулятор обратимо, получим работу в 2-23 062-2,03 яг 94 600 кал.

В соответствии с (V, 22) и (XII, 2)
Т Д5 =  23 062 • 2 • 298,2 ( д Е / д Т ) р  =  33 895

Это значение представляет собой теплоту, поглощаемую реагирующими 
веществами (в расчете на грамм-атом свинца) из окружающей среды при обра
тимой изотермической и изобарной разрядке аккумулятора. Если же разрядка 
осуществляется адиабатно, то аккумулятор охлаждается. Таким образом, в дан
ном случае тепловые эффекты необратимого (—60 705) и обратимого (+33 895) 
процессов отличаются не только по величине, но и по знаку.

Из последнего соотношения следует, что

( !г )р -  ao6%-s W  “ °'002464 в/к
Пример 2. Найти стандартный тепловой эффект реакции 

V2H2 +  V2Hg2Cl2 =  НС1 (0,1m) +  Hg

если для элемента Pl(H2) |НС1| (0,1 т У 1 2Я ^ г О г \ Н ^ Е  — 0,39946 и {дЕ}дТ)р =  
=  0,000115. Полученный результат сравнить с калориметрической величиной 
ДЯ291 *  —8000.

Решение. Подставляя в уравнение (XIII, 2) £ =  0,39946, п =  1, Т =  298,2 и 
(д Е (д Т )р  =  0,000115, получаем

А Я 29а =  23 062. Ь  298,2.0,000115 -  23 062 • 1 • 0,39946 =* -  8420

Весьма большое (отрицательное) значение (£p) hci (см. рис. 73, с. 235) при
водит к значительной абсолютной величине АСр, и поэтому в соответствии с 
(111,22) температурный коэффициент А Я рассматриваемой реакции очень высок. 
Следовательно, необходим пересчет от Т =  298,2 к Т =  291. Так как

Д Я ,91 «  ДWM8 +  ДСр (291,2 -  298,2)
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то, взяв из Приложения I значения теплоемкости Нг, Hg2Ch и Hg и определив 
по рис. 73 теплоемкость НС1 (0,1 т ) ,  получим

ДЯ291 «  -  8420 +  К -  29,3 +  6,69) -  ('/г • 6,89 +  '/г ■ 23,88)1 ( -  7) ~ -  8153
Это значение отличается от найденного калориметрическим путем на 1,3%,

§ 3. СВЯЗЬ МЕЖДУ ИЗМЕНЕНИЕМ ЭНЕРГИИ ГИББСА 
И КОНСТАНТОЙ РАВНОВЕСИЯ

Наиболее важным и общим методом расчета изменения энер
гии Г иббса является определение его из д а н н ы х  о х и м и ч е с к о м  
р а в н о в е с и и .

Если при Р, Т =  const протекает реакция

-f- сС  -f- . . .  =  r R  -f- $S -f- . . «

то изменение энергии Гиббса определится уравнением

ДО — (rGR +  sGs +  . . ■ ) " ( dfiB + 'cCc +  • • • )

Если же все вещества находятся в стандартном состоянии, сов
падающем со стандартным состоянием ч и с т ы х  компонентов, то 
изменение энергии Гиббса Л(3 (называемое иногда нормальным 
или стандартным сродством) будет равно

До =  ( ' ,Gi?+ s G s +  . . — (bGB +  сОс +  . . . )

Поэтому
Д о — Д о° =  [л  ( 0 R — GR) +  ^ (O s — О5)  +  . . . ]  —

-  О ( 0 В -  G°B) +  c ( O c - G c ) +  . . . ]

Это уравнение справедливо для любой системы: как гомо
генной, так и гетерогенной. Единственным требованием остается 
условие, чтобы стандартное изменение энергии Гиббса отвечало 
таким состояниям исходных и конечных веществ, при которых ак
тивность к а ж д о г о  из них в течение в с е г о  процесса равнялась 
бы единице.

Так, если речь идет, например, о реакции С О + 2 Н 2= С Н зО Н  (г), 
то указанное условие означает, что в течение всего процесса 
р со =  р На =  РСНзОН =  1, т. е. общее давление равно 3 атм. Сохра
нение постоянства давления возможно при условии, что взаим о
действие («исчезновение» I моль СО и 2 моль Н 2 и «появление» 
I моль С Н 3ОН) не приводит к изменению свойств смеси, т. е. что 
исходное количество каждого компонента по сравнению с проре: 
агировавшим и образовавш имся очень велико (строго говоря, 
б е с к о н е ч н о  в е л и к о ) .  Необходимость практической неизмен
ности концентрации каждого из реагентов следует из того, что 
только в этом случае парциальные мольные энергии Гиббса каж 
дого компонента в течение рассматриваемого процесса остаются 
неизменными.
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Поскольку, изменение энергии Гиббса при переходе 1 моль 
I-того вещества из выбранного стандартного состояния в данное 
в соответствии с (VI, 35) равно

то

О, - G °  =  RT In - 4 RT In a L

Д(5 — AG° =  RT In (XIII, 3)

Но при равновесии AG =  0 (V.31), поэтому

— ДС° =  RT In [ gR • « £ • • • ]  
«В  ’ a c  ■ • • J paDH

(XIII, 4)

Величины ar, as и т. д. в (XIII, 4) являются р а в н о в е с н ы м и  
активностями реагентов в отличие от величин уравнения (X III,3), 
где они представляют активности, соответствующие л ю б о м у  мо
менту реакции, в частности и исходному состоянию системы.

В соответствии с (X III,4) уравнение (X III,3) можно записать 
в виде

ДО =  RT in
_Г _9

a R • flS “  •
„ Ь  с

ав * ас • • •
-  R T \П

равн

=  RT In a R * a s

«3 ' ac
-  RT In Ka (XIII, 5)

(в дальнейшем индекс «равн» опускаем).
Величина Ка, характеризующая устойчивое равновесие си

стемы, возникающее в результате данной обратимой химической 
реакции, является термодинамической константой равновесия. 
Так как активности — величины отвлеченные, то и константа рав
новесия безразмерна — вывод, вытекающий непосредственно и из 
(X III,4), и из сравнения размерностей ДG° и RT.

Уравнение (VIII, 6) является общим выражением закона дей
ствия масс. Для идеальных систем (для них активность компо
нента равна его концентрации) оно переходит в уравнение закона 
действия масс в той форме, в которой он в простейшем случае мо
жет быть найден с помощью кинетических представлений. Приве
денный вывод (X III,6) является общим и не основывается на ка
ких-либо представлениях о механизме процесса.

Для газа а { =  поэтому для реакций в газовой фазе Ка =  К/, 
т. е. в константу равновесия входят фугитивности компонентов 
равновесной газовой смеси. Если давление в системе невелико, то
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f i — Pi и Ка =  K f =  Kp, t . e. константа равновесия выражается 
через равновесные парциальные давления;

Кр Р'я-РSS ■ ’ *
р*ъ рсс ...

Константу равновесия можно представить также через равно
весные концентрации, т. е. считать

Кс ■r -c*
сь

в • ссС . .  •

(с* выражена в моль/л). Тогда в соответствии с тем, что для ком
понента смеси идеальных газов

получим
Pl =  (nijV)RT =  ctRT

КР =  КС (RT)An (XIII, 7)

где Лл — изменение числа молей газообразных реагентов.
Из (XIII, 7) следует, что соотношение между КР и Кс опреде

ляется знаком Ап и что Кр =  /Сс, лишь если Дп =  0, так как слу
чай RT =  1 не может иметь практического значения (он отвечает 
Т =  12,2).

Уравнения, определяющие величины Кр и Ке, абсолютно точны 
при 0, так как только при 0 закон Дальтона, положен
ный в их основу, справедлив для любых газов. Однако эти урав
нения практически можно считать справедливыми и при Р «  1, 
В общем же случае Кр и Ке, разумеется, не являются истинными 
константами равновесия: если fi= £ P u  то КР(КС) в отличие от Kf 
будет зависеть не только от температуры, но и от давления, 
а также и от соотношения между реагентами. Так, для реакции

V2N2 +  3/2Н2 =  NHa

при 457°С КР увеличивается примерно на 35% при возрастании 
давления от 1 до 300 атм.

Уравнение (X III,4) в соответствии с (X III,6) можно записать 
в виде

АС° =  -  RT In Ка =  -  4,5767 lg Ка (XIII, 8)

Уравнения (XIII, 5) и (XIII, 8) являются одними из наиболее 
важных в химической термодинамике и носят название уравнений 
изотермы химической реакции.

Из (XIII, 3) и (XIII, 5) видно, что химическое сродство изме
няется в зависимости от исходных (произвольных) концентраций 
реагентов, от давления и от температуры. Но если AG =  (р(Р,Т, 
пв, пс, . . . ,  пи, п s , . . .) ,  то поскольку выбор стандартного состояния 
уже фиксирует давление и агрегатное состояние реагентов, вели
чина ДG0 зависит только от температуры. Иначе говоря, для рас
сматриваемой при данной температуре реакции б е с ч и с л е н н ы м
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значениям AG отвечает е д и н с т в е н н о е  значение AG°. Из этого 
следует, что числовое значение константы равновесия Ка для дан
ного процесса при данной температуре зависит только от выбора 
стандартного состояния.

Если (д К а/д Р )т  *= 0, то в общем случае dK JdP  ф  0, так как 
при изменении давления может измениться температура, что при
ведет к изменению константы равновесия.

§  4. ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ НА КОНСТАНТУ РАВНОВЕСИЯ

Записывая уравнение (V, 26) для стандартной реакции, по
лучим

d  (  AG ° \  д / г
d T  \  Т Т2

Подставив в него значение AG° из (X III,8), после преобразо
вания получим уравнение Вант-Гоффа

d  In K J d T  =  A H ° jR T 2 (XIII, 9)

где АН0 — стандартный тепловой эффект реакции (не ДЯ°, так как стандартным 
состоянием для всех реагентов было принято их состояние в ч и стом  виде).

В дальнейшем (гл. XV) индекс ° будет применяться лишь для 
сохранения единства общепринятых записей. Эта оговорка объяс
няется незначительной зависимостью АН от давления (и концен
трации). Поскольку Ка зависит только от температуры, замена 
(XIII, 9) уравнением [д In K Jd T )P =  AHfRT2 является излишней. 
Поэтому (XIII, 9) следует называть уравнением изобары реакции 
только в том смысле, что в него входит изобарный тепловой эф
фект, в то время как уравнение

(д  In Кр/дТ)р =  A H fR T * (XIII, 10)

будучи частным случаем предыдущего, является изобарой и в от
ношении К р , так как К р =  <р(Р).

Если бы в качестве стандратного состояния реагентов было выбрано состоя
ние каждого из них в чистом виде при с\ =  I, то (XIII, 10) приняло'бы вид:

d  In K J d T  =  A U ° f R T 2

и, в частности, для идеального раствора
din K J d T  =  A U °fR T *

или в общем виде
(д \ n K J d T ) v =  A U I R T *

которое обычно называют уравнением изохоры реакции. Строго говоря, это 
уравнение и было выведено Вант-Гоффом (1885 г.), оно связано с уравнением 
изобары, так как оба они согласуются с уравнениями (XIII,7) и (VI, 10).

Уравнение (XIII, 9) имеет исключительно большое значение: 
применение константы равновесия можно распространить на лю-
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бые типы равновесия, включая гомогенные и гетерогенные реак
ции и фазовые равновесия в однокомпонентных и многокомпонент
ных системах. Поэтому, например, уравнения (V II,2) и (IX ,2) 
можно рассматривать как частные случаи (X III,9), первое— когда 
Ка =  Ру и второе — когда Ка =  Я2. Но эта тождественность фор
мальная: в (X III,9) величина АН° является тепловым эффектом 
заторможенного процесса (стандартной реакции), а в уравнении 
(V II,2) АН представляет тепловой эффект равновесного перехода. 
Впрочем, переход от стандартных условий к реальным практиче
ски не отражается на значении теплового эффекта.

Из (XIII, 9) следует, что Ка увеличивается с повышением Т 
в процессах, сопровождающихся поглощением теплоты (Д Я °>>0). 
Если же стандартная реакция является экзотермическим процес
сом, т. е. АЯ° <  0, то Ка увеличивается при понижении Т. Таким 
образом, в соответствии с принципом Ле-Шателье, характер сме
щения равновесия под влиянием температуры определяется зна
ком теплового эффекта: при нагревании реакция смещается в сто
рону поглощения теплоты, так как это препятствует повышению 
температуры в системе (см. также с. 476 сл.).

Пример 3, При получении водорода железо-паровым способом в период вос
становления протекают реакции

Fe30 4 +  Н2 == 3FeO +  Н20  (г) (а)

Fe0 +  H2 =  Fe +  H20 (r) (б)

С помощью данных табл. 1 (с. 45) определить влияние температуры на их 
направление.

Решение. Из табл. 1, пользуясь законом Гесса, получаем для реакций (а) и 
(б) соответственно ДЯ2д8=  19 300 и 5 600. Знак ДИ° указывает, что повышение 
Т благоприятствует восстановлению. Так как то (/Ca)j увеличивается
с ростом температуры быстрее, нежели (̂ Са)а-

1. Приближенное интегрирование

Если допустить в первом приближении, что АН° =  const 
[(ДСр =  0), то из (X III,9) следует

lg Ка =* -  ДЯ74.576Г +  const или lg Ка =  Л/Т +  В 

ДН° =  -  4,576 dig K a!dT ~x «= — 4,576 lg а (XIII, 11)

отсюда
(*«)п  _  АЯ° Г 1
(*« )г . 4,576 ^

(XIII, 12)

где А и В — постоянные; а — угол, образованный прямой линией lg К =  ф(7'-1) 
и осью абсцисс.
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Подобный график приведен на рис. 160, причем на нем ука
заны исчерпывающие данные только для одной реакции; для 
остальных же приведены лишь наиболее надежные величины, пе
ресчитанные на округленные значения температуры. Сводка по
стоянных А и В для реакций образования некоторых соединений 
из простых веществ дана в табл. 17.

Т а б л и ц а  17. Значения констант уравнения (XIII, 11) для реакций 
образования некоторых газообразных соединений из простых веществ

Соединение А в Соединение А в

СО 5 794 +4,680 н-С4Ню 7 835 —24,02
с о 2 20 600 +0,153 9 050 —28,95
НС1 4 796 +0,525 и-СеНц 10 210 —33,89
Н20 12 650 -2 ,32 н-СвН18 11 470 -38,86
NH3 2410 -5,20 СН3ОН 10560 -6,91
с н 4 3 958 +4,24 С2Н5ОН 12 370 -11,72
с 2н 2 -11850 +3,08 СН3ОСН3 9 635 -12,10
с 2н 4 - 2  276 -2,82 С2Н5ОС2Н3 12 940 -22,46
С2н в 4 505 -14,06 н е о н 6 090 -1,05
СзНв (пропен) -979 +7,59 с н 3с о н 9 206 -5,99
с ан в 6 685 -19,07 СН3С1 4 300 -4,70
С *нв (бутен-1) 105 -12,66 С2НБС1 5 560 -9,48

Если известны тепловой эффект и константа равновесия при од
ной температуре, то с помощью уравнения (XIII, 11), а также со
ответствующего ему графика можно найти значение константы 
равновесия при любой температуре, а также по значениям 
{КЪ)Т1 и (Ка)г, определить среднее значение Д#° реакции в данном 
температурном интервале.

Этот метод расчета ДН° аналогичен методам определения теп- 
лот парообразования и растворения [ср. рис. 160 с рис. 54 (с. 189} 
и 80 (с. 255)]. В общем случае наиболее точные результаты дает 
применение (XIII, 12) к реакциям, протекающим при сравни
тельно невысоких температурах.

Если известны стандартные энергии Гиббса и тепловые эф
фекты, то (XIII, 12) целесообразнее придать вид:

■ в ( * „ ) г  -  'в  ( * а )298 =  Д я 29« /  1364 -  Д Я “М/4,576Г 
или в соответствии с (XIII, 8)

lg (Ка)т =  0.037330 (Д 4 ,8  -  Д<?;98) -  Д /4 а/4,576Г (XIII, 13)
Это уравнение полезно для оценки возможности протекания ре
акции, для которой известны только данные при / — 25. Они, ра
зумеется, неточны, особенно при высоких температурах, так как
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в расчете по (XIII, 12) обычно пользуются значением.

Ля° ~ 'к (Д«г, +  ^ »т )

а в (XIII, 13) фигурирует тепловой эффект, отвечающий одной из 
крайних температур. При малом тепловом эффекте и при нерав
номерном его изменении с температурой среднеарифметическое 
значение ДН° не будет удовлетворять зависимости Ка от Т.

Г 1-10*

Рис. 160. Зависимость логарифма константы равновесия некоторых реакций от 
обратной абсолютной температуры. (Для реакции С2Н4 +  Н20  (г) =  С3Н5ОН (г) 

приведены данные, полученные разными авторами.)
Проверка уравнения (XIII, II).

Если в рассматриваемом интервале температур ДН° изменяется 
линейно, можно пользоваться (XIII, 12) в более широком 
интервале, но в этом случае ДН будет отвечать значению

T ~ T J ,  'n7v£‘ <ХШ, 14)* 2 “  ■* 1
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Пример 4. На основании приведенных ниже данных о реакции крекинга 
метана определить среднее значение ДН° в температурных интервалах 700—800, 
1100—1200 и 1400—1500 К. Сопоставить результаты решения с результатами 
графического расчета.
Т . . . 700 800 900 1 000 1100 1 200 1300 1 400 1 500
ДG0 . . 3050 550 - 2  010 - 4  610 - 7  220 - 9  850 -12  500 -1 5  140 -1 7  800

Решение. Вычисляем Ка по (XIII, 8 ); из (XIII, 12) получаем соответственно 
A tfj= 2 0  550, ДЯ2 =  21710 и Д/ / 3  =  2 2  100 (отклонение от наиболее точных 
значений не превышает 100 кал). Построив график lg/Ce =  ф(7_1) (см. рис. 160), 
из угла наклона прямой в соответствии с (XIII, 11) находим среднее значение 
теплового эффекта рассматриваемой реакции в интервале 700—1500 К‘.

ДЯ° =  -  4,576 — — 0 ,9 5  ~  2 ,5 9  - =  21240 
(14,6-6,67) 10- 4

Пример 5. Для реакций
С0 +  Н20(г) =  С02 + н 2 (а)

СН4 =  С +  2 Н2 (б)
Д//°100 и А^поо соответственно равны —8070 и 21 650 (ДН° — см. рис. 16, 
с. 67) и 12 500—7220 кал/моль.

1. Вычислить по (XIII, 11) lgK rt =  <p(7’) в интервале 700—1500 К (через 
каждые 2 0 0 °) и сопоставить с данными рис. 160.

2. Оценить возможность расчета с помощью табличных значений A/Z^g и
Д<?298*

Решение. 1 . Подставляя в (XIII, 11) ДН° и Ка, найденное по (XIII, 8 ), полу
чаем значения коэффициента В в (XIII, 11). Они равны —1,628 (а) и 5,737 (б). 
Следовательно, для реакции (a) lg /<а =  1764/7' — 1,628 и для реакции (б) 
lg Ка =  -4732IT +  5,737.

°  О О

2. Взяв из табл. 1 (с. 45) и 18 (с. 402) значения ДЯ298 и AG29g для соот
ветствующих веществ, получаем для реакции (а)

й =  ( Д * ° « ) со, -  (Д/4 а ) со -  ( л /4 е ) Г„ , 0 -----9840

и аналогично Д С ^ == — 6843; для второго процесса A//j 98 =  17 880 и Л<3298 =  
=  12 146. Эти данные в соответствии с (XIII, 13) приводят к следующему

для реакции (a) lg Ко — 2151/7 — 2,197 и для реакции (б) lg Ка *= 
=  —3908/7 +  4,205.

Результаты расчета приведены ниже, они сопоставлены с точными значе
ниями lg Ка (СМ. рИС. 160).

т, к ...................... 900 1 1 0 0 1300 1500
С0 +  Н20 ( г ) = С 0 2 +  н 2

I[ точное значение 0,96 0,34 - 0 ,0 2 -0,26 -0,43
Ig/Ca 1 , . 0 ,8 ?) 0,33 - 0 ,0 2 -0,27 -0,45

11 2 ............................. , . 0 ,8 8 0,19 -0,24 -0,54 -0,76
СН4= С  +  2 Н2

точное значение -0,95 0,49 1,43 2 , 1 0 2,59
1 g K a 1 ............................. , , - 1 ,0 2 0,48 1,43 2 , 1 0 2,58

2 ............................. , . -1,38 0,14 0,65 1 ,2 0 1,60
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Неточность расчета по Д# 298 и Абзда объясняется тем, что исходные данные 
лежат далеко за пределами рассматриваемого температурного интервала. Пер
вый способ дает хорошие результаты, несмотря на то, что была допущена неиз
менность ДЯ° в восьмисотградусном температурном интервале. Большая точ
ность вычисления для второго процесса объясняется сравнительно незначитель
ным изменением ДЯ° с изменением Т [см. рис. 16 (с. 67)].

Примерб. Для реакции СО +  Н20(г) =  С02 +  Н2 (Ка)500 =  >26,0 и 
(Ка) ,500 =  0,3704. Вычислить ДН° и оценить на этом примере надежность 
(XIII, 14), если в указанном температурном интервале ДН° изменяется с Т ли
нейно ( ~ 235 кал на каждые 100 градусов).

Решение. На основании (XIII, 12) ДН° & 8690. Найденному значению ДЯ° в 
соответствии с (XIII, 14) отвечает Т =  824. Точное значение Д//824, найденное 
с помощью закона Гесса (по рис. 16), отличается от вычисленной величины на 
0,6%, в то время как среднеарифметическая величина (д //1000 =  8310, см. 
рис. 16) отличается на 4,6%.

Не кот орые  з а к о н о м е р н о с т и

Для приближенных расчетов часто применяют уравнение

д G° =  a +  bT (XIII, 15)

полученное сочетанием (X I I I ,8) и (X III, 11).
Это упрощение вполне оправдывается при отсутствии надеж

ных экспериментальных данных, когда для нахождения уравнения 
Ка =  ф(Т) приходится прибегать к аналогиям с другими близ
кими по свойствам веществами.

Вместо экспериментального определения свойств часто исполь
зуют значения свойств, предсказанных на основании известных 
свойств небольшого числа соединений какого-либо класса или го
мологического ряда. Такого рода данные, относящиеся к ЛG^s
приведены в табл. 18.

Легче всего установить закономерность для простейших орга
нических соединений — углеводородов, тем более, что термодина
мика углеводородов в последние десятилетия стала особенно 
актуальной в связи с широким применением ряда новых органиче
ских реакций (крекинг, пиролиз, синтез бензина, превращение 
олефинов в высшие спирты и т. д.).

Экспериментальные данные о зависимости ДG° от Т сведены 
в ряд эмпирических уравнений.

Так, были предложены приближенные уравнения:
для к-алканов

=  -  10550 -  5890/z +  25,2пТ -  2,27*

для 1-алкенов (а-олефинов)

ДG0 =  20 321 -  5835/t +  24,52/17* -  33,267’

для алкинов
ДG0 =  70425 -  8633/t +  26,09пГ -  67,ЬТ

(XIII, 16)

(XIII, 17)

(XIII, 18) 
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и для простейших полиметиленовых углеводородов
AG* =  10375 -  8633« 4- 26,09rt7’ — 15,197' (XIII, 19)

где п — число атомов углерода в соединении.

Погрешность расчета по (XIII, 16—19) составляет примерно до 
500 кал/моль.

2. Точное интегрирование

В случае точных расчетов и при больших температурных ин
тервалах при интегрировании (XIII, 9) необходимо учесть зависи
мость теплового эффекта реакции от температуры.

Сочетая (XIII, 9) с уравнением ДЯ° =  ДЯЗ +  ДаГ +  !/г А6Г2 +  
+  !/з АсГ3 — кс'/Т (111,25) и интегрируя, получаем

АЯо 1 с dT с
ln* ‘ = - V  +  т Ы ЛСя'<7' +  / =

Mil
RT

Ад АЬ Ас
х 1пГ +  w т +  ~w т 3 +  ^ - т - 2 +  1'

или

lg Ка =  -
АЯП Ад

4.576Г ^  1,987 1s t  +
АЬ

9 J50 Т +
Ас

27Л5 Г2 +
Ас

9 J50
— 2 +  /"

или в соответствии с (XIII, 8)

AG° — Д#о -  ^ b C p dT +  1Т =

(XIII, 20)

AH°q - ДдГ In Г - Y  A672 ~ - i - ДсГ3 - у  Д с 'г -1 + / 7  (X III,21)

Константы интегрирования этих уравнений связаны очевидным 
равенством

/  =  -  45 ,76-/" =  -  1,987-/'

Уравнение (XIII, 21) может быть найдено и непосредственно 
интегрированием (V, 26) в применении к стандартной реакции.

Уравнения (XIII, 20) и (XIII, 21) могут быть использованы для 
расчета лишь в том температурном интервале, в котором справед
ливы соотношения для теплоемкостей.

Для вычисления ДG0 и тем самым для нахождения константы 
равновесия при любой температуре в общем случае необходимо 
знать:

1) зависимость Ср от. Т (теоретически Ср от Т) для всех ре
агентов;

2) одно значение ДЯ;
3) величину Ка или д 6 ° хотя бы при одной температуре.
Первые два требования связаны с необходимостью распола

гать значением константы интегрирования ДЯJ уравнения (111,25)
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(см. с. 69 сл.). Третье обусловлено тем, что прежде чем вычислять 
AG° или Ка при заданной температуре, надо определять константу 
интегрирования (XIII, 20) или (XIII, 21).

Подставляя (Ка)т в  (XIII, 20) или же AGt в уравнение 
(XIII, 21), находим константу интегрирования I "  или /. После 
этого становится возможным определить Ка или ДG° при любой 
температуре. Вычисления упрощаются, если пользоваться таблич
ными значениями AG°ge (с. 402) или же особыми способами рас
чета (см. ниже).

Располагая значениями Ка или AG0 при двух температурах 
и решая совместно уравнения (111,25) и (XIII, 21), можно найти 
обе константы интегрирования, т. е. АЯ0 и 1.

При наличии соответствующих табличных данных для расчетов 
пользуются и приведенной энергией Гиббса

G°T -  H°Ti H°Ti о0
f  L=a f  L ~ ST

где базисная температура Т\ равна или нулю, или 298 К. Эти 
функции обычно табулируют с шагом в 100 градусов. Они удобны, 
так как в отличие от G°T и AGy мало изменяются с изменением 
температуры, что облегчает интерполяцию. Приведенные энергии 
Гиббса определяют для газов на основании спектральных данных 
(см. гл. XV), для кристаллических веществ, следующих третьему 
закону термодинамики, — по уравнению

G
о
т

т
АТ

Т

или
Ср dT 

Т

При наличии для всех реагентов величин (G} — Яо)/Г расчет 
можно осуществить по уравнению

Д о° =  &н°л  +  д г ( - СЬ ^ )  -  д ( я ; ,  -  H i)  (XIII. 23)

Если стандартные тепловые эффекты известны для темпера
туры, отличающейся от базисной, для которой есть величины 
(Gy — ЯЮ/Г, то вместо (XIII, 23) следует применять уравнения

Д0°т =  ДЯ°98 +  ГД ( ° г 9 — )  +  д ( » т  -  »°о) <хш >23а)
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и (XIII, 236)Д0‘ = Л Я ; 1 +  7 л ( % ^ )

Ме т о д  2-ф у н к ц н и

Если известен ряд значений Ка при нескольких температурах, 
то можно воспользоваться графическим приемом одновременного 
нахождения ДЯ£ и /: переписывая (XIII, 20) в виде

£ . =  -  4.576 lg Ка +  2,303 • Да Ig Т +  ■ /, Ш ' +

+  </«Л сТ2 +  '/г Д а / Г - 2 =  ЛЯ”Г ' '  +  /  (XIII, 22)

находим, что левая часть (X III,22) является линейной функцией 
Т-1. График £  =  ф (Т -1) представляет собой прямую линию, на-

температуры.
Проверка уравнения (XIII, 22). (См. пример 8.)

клон которой равен ДЯо, а отсекаемый ею отрезок ординаты — 
константе интегрирования I (рис. 161).

Последнюю можно определить и иным путем: подставив в урав
нение £ =  <р(7) найденное из графика значение ДЯ?, рассчитать 
для каждой температуры значение /, а затем взять среднюю ве
личину.

Описанный прием особенно удобен при обработке большого 
числа опытных данных с целью нахождения точного уравнения 
/(а =  ф(7’). Его можно применить и для определения ДЯ° =  ф(7’); 
это целесообразно в тех случаях, когда имеются достоверные кон
станты равновесия и значения теплоемкости реагентов, а тепловые 
эффекты неизвестны или сомнительны.

Пример 7. Найти уравнение ДС° =  ф(Г) для реакции СН4 +  Н20(г) =  
=  СО +  ЗН2, если (Ка) юоо =  26,56, A #298 =  49 260 [по табл. 1 (с. 45) на осно-
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вании закона Гесса] и температурная зависимость теплоемкости реагентов выра
жается уравнениями:

(Ср)со =  6,25 +  2,091 • 1<Г37 -  0,459 ■ \0~йТ'2 

(Ср)н =  6 ,8 8  +  0,066 • 10~37 +  0,279 ■ 10~672 

(Ср)Си4я  3,422 4- 17,845- lQ - '7 -  4,165 • 10“ 6Г2 

(Ср)^о =  7>2,9 +  2,374 - 10“ 37 4- 0,267 - 10“ 672

Решение.

ДСр =  [<с р)со +  3 (Ср)нЛ  -  [(^р)сн. +  (Ср)н,о]  =

=  16,249 -  17,930 • Ю” 3? 4- 4,276 • 10~6Т2

Подставляя в (III, 25) значения А/У^ =  49 260, Дa =  16,249̂  Ab =  — 17,930 ■ 10~ 3

и Ac =  4,276 • Ю” 6, находим Дff°Q — 45 174. Тогда уравнение AG° =  <р (7) запи
шется в виде:

AGa =* 45174 -  16,2497 In Т +  8,965 ■ Ю” 3? 2 -  0,712 • \0~*TZ 4- /7

Подставляя в это уравнение значение AG°000 =  — 65 1 7, вычисленное по ве
личине Ка с помощью (XIII,8 ), находим константу интегрирования 1 =  52,318. 
Следовательно, для процесса конверсии метана водяным паром

AGa =  45 174 — 37,427 Ig Т 4 - 8,965 - 10“ 37 2 -  0,712 • 10“ ®73 -f 52,3187

Поэтому в соответствии с (XIII, 8 ) уравнение (XIII, 20) примет вид:

Ig к а =  -  +  8,1794 Ig Г — 1,9596 • К Г3?- +  0,1556 • Ю- 6 ? 2 -  11,433

Ниже приводим сравнение результатов вычисления AGe по найденному урав
нению с наиболее достоверными данными:

7 . . . . 300 700 1 10 0 1 500

ДСвыч * ' 33 8 6 8 П 436 -12  577 -3 6  869

ЛОточи ■ 33 873 11 437 -1 2  563 -3 6  869

Пример 8. Изучение 
зультаты:

равновесия Н а + т ^ Н я О С г ) дало следующие ре-

7 .......................... 1325 1354 1393 1397 1433 1455 1474 1480 1531
Ка -10~* . . . . 76,5 41,3 24,7 20,5 13,5 8,35 8,45 5,66 3,47
Т ......................... 1550 1561 1705 1783 1863 1968 2155 2257
/Св -10-5  . . . . 29,1 2 2 ,6 2,3 1,82 6,70 3,79 10,94 5,90
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Пользуясь методом 2-функции, найти уравнение AG® =  ф(7) для указанного 
процесса. Принять, что

(Ся)н о =  8,22 +  ° '15 * 10~3г +  Ь34' 10-62,2
(с^-вде + ымо-г

(Ср)о «= 626 +  2,746 • 10” 37 -  0,770 • 10“ 67 2

Решение. В соответствии с тем, что

Д Ср =  — 1,53 — 2,033 • 10~37 +  1,725 • 10“ 67 2 

уравнение (XIII, 22) принимает вид:

£  =  -  4,576 lg К а -  3,524 lg 7 -  1,0165 • Ю "3?  +  0,2875 • Ю ^ Т 2 =  ДЯ°0- 7 “ 1 +  /

Вычислив значение 2 при указанных в условии задачи температурах, строим 
график 2  =  ф (7-1) (см. рис. 161, на котором отмечены результаты, полученные в 
разных исследованиях). Через найденные таким образом точки проводим пря
мую, наклон которой в соответствии с (XIII, 22) дает ДЯ() «  — 57 500, а отрезок, 
отсекаемый на оси ординат, — константу / =  —0,10 (для нахождения последней 
величины следует продолжить ось абсцисс до значения Т~] =  0, как это указано 
на чертеже, вписанном в поле рис. 161). В результате получаем

ДG0 «  — 57 500 +  3,5247 lg Т -f 1,0165.10” 3. Г2 -  0,2875 • КГб73 -  0,107

Для проверки определяем по (111,25) на основании значений ДСр =  ф (7 ) 
и Д/У298 =  —57 796 (см. табл. 1) значение ДЯ0 =  — 57 265; она в пределах ошибок 
исходных данных совпадает с принятым значением этой постоянной. Если по наи
более достоверному значению ДО,98 =  — 54 638 (см. табл. 18 с. 402) и по ДЯ0 ==, 
=  —57 265 найти по (XIII, 22) константу интегрирования /, то она окажется рав
ной —0,174. Хотя эта величина значительно отличается от найденной по графику 
£ = < p ( 7 - f), она мала, и расхождение, равное в общем случае 0,074 7, даже 
при 7 «  3000 составит только 220 кал. Поэтому при приближенных расчетах 
последним членом найденного уравнения ДО0 =  ф(7) вообще можно пренебречь.

Н е к о т о р ы е  з а к о н о м е р н о с т и

В основу расчета Д(7° =  ф(7) можно положить допущение, что 
стандартная энергия образования Гиббса обусловлена природой 
и числом атомных связей в молекуле соединения, т. е. приписать 
каждому типу связи определенное значение энергии образования 
Гиббса. Суммированием этих величин можно найти ДG° для дан
ного вещества (этот метод аналогичен рассмотренному на с. 47 
методу'расчета ДЯ).

Значения ДG0 для различных связей могут быть найдены из 
наиболее точных уравнений Д(3° =  ср(Г) для соответствующих ве
ществ. Так, например, делением уравнения ДС° =  ф(71) для ме
тана на 4 получается уравнение Д(/° =  ф(Г) для С—Н-связи. Вы
читая затем из уравнения Д (/°= ф (Г )  для октана 18 ДОс-н и раз
делив результат на 7, получаем Д(?с-с. Подобным образом могут
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быть найдены уравнения для Д6° других связей (В. Б. Фальков- 
ский):

д с С-Н  =  — 3344*5 +  2 >9 7 Т  In т  ~  2,25 • 10“ 37’2 +  0,188 • 10“ 67’3 -  13,68Г

ДС^_с =« 4 437 +  0,4217* In Г +  1,7 . 10“ 37*2 -  0,62 • 10"бГ3 +  9,537*

Д 0 ^ св=  28 024 +  2,75 Г In Г — 1,4 . 10“ 37*2 -  0,80 . \0~°Т3 -  24,867*

ДСс- сн3 =» — 7 624 +  10,427* In Т -  5,7 • 10*"3Г2 — 0,15 • 10_67*3 -  36,127*

Д ^ С - О Н ^ — 34984 +  5,187* In Г -  3,3 . Ю“ 37*2 -  0,31 Ы 0 ” 67*3 -  18,67

ДG° п =  22 933 — 12,91 Г In Г +  6,84 • 10 37*2 — 0,56 ♦ Щ"*6! 3 +  50,137

с~ <
ДСС-СООН= —89867 +  6,297* In 7* -  6,8 . Ю“ 37*2 -  0,56 • 10” б7*3 -  7,377*

(XIII, 24)

Упрощенные уравнения для некоторых связей имеют следую
щий вид:

Д<?с—с  -  ~ 3 845 +  3,07* in Т -  2 • Ю "3Г2 -  13,77*

Д О с » *  4 4 4 0 +  0,47* In 7* +  2 • 10 “ 37*2 +  9,57*
3 9  (XIII, 24а)

ДGc_=c =  28 020 +  2,8 7* In 7* — 1« Ю Т 2 — 24,97*

AGc—сн 3 =  —7.620 +  10,47* In 7* — 6 • Ю“ 3Г2 -  36,1 7*

Значение ДОт образования органических соединений можно 
оценить на основании изменения этой величины, обусловленного 
изменением структуры молекулы, в частности, по методу Ван Кре- 
велина и Чермена, рекомендовавших групповые составляющие ко
эффициентов уравнения (XIII, 15). Последние приведены в табл. 18; 
они являются приближенными и в большинстве случаев могут слу
жить лишь для ориентировочных расчетов. Более надежные дан
ные могут быть получены по уравнению (V, 22) на основании при
ближенных значений ДЯгэя и AS298, вычисленных по методам, из
ложенным соответственно на с. 48—50, 442.

Пример 9, Найти АО,°000 для образования С4Н10 из простых веществ по 
уравнениям (XIII, 16), (X III,24) и (XIII,24а).

Решение. По (XIII, 16)

ДС^ооо — — Ю 550 -  5890 • 4 +  25,2 - 4 • 1000 -  2,2 • 1000 — 64 490

По (XIII, 24) Д е °= Ю Д (? с _ н  +  З Д <?с_с *=

=  —20 134 +  30,9637 In 7* -  1 7 ,4 .10“ 37*2 +  0,02 • 10“ 6Г 2 -  108,217* 

откуда AGjoofl =  68 200.
По (XIII, 24а) AG0 =  — 25 130 +  31,27* In 7* -  14 * 10“ 3Г 2 — 108,57* 

откуда ДО°доо =  67 930. Точный расчет дает AGj000 =  64 500,
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Т а б л и ц а  18. Групповые составляющие и поправки иа отклонение 
в структуре углеводорода для вычисления 

( А в г)обр (в ккал/моль) по Чермену
Л. Коэффициенты групповых составляющих уравнения (XIII, 15) 

для алканов, нафтёнов, алкенов, алканов и ароматических углеводородов

Группы
Т -300+600 г =600+1500

А В-102 А В>102

СН4 -18,719 2,180 -21,161 2,587
—СНЭ -10,833 2,176 -12,393 2,436

\:н 2 -5 ,283 2,443 -5 ,913 2,548

^сн -0 ,756 2,942 -0 ,756 2,942

X 3,060 3,636 3,840 3,506

Н2С =С Н 2

X 1н2с=с^
11,653 1,552 9,451 1,889

14,281 1,642 13,513 1,770

н2с=с^ 16,823 1,864 15,785 2,037

И \  / Н  
Х = С ^  (цас) 18,407 1,834 16,781 2,114

И \  / Н
С = С  {транс) 17,019 2,007 16,755 2,051

<  /  

> = с \
20,273 2,306 19,913 2,366

хс-с/  
/ с  с \

23,955 2,839 25,731 2,543

н 2с = с = с н 2 45,293 1,010 43,439 1,319

н2с=с=с^ 48,871 1,063 48,133 1,186

н2с=с=с^ 51,159 1,481 51,159 1,481

н \  /  )с=с=сч 53,176 1,528 52,690 1,609

нс= 27,104 -0 ,775 26,678 -0 ,704
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П р о д о лж е н и е  та б л . 18

Г руппы
7’== 300+600 Т =  600 +  1500

А В -10 2 А В - 102

— С = 27,478 -0 ,617 27,346 -0 ,595

НС (ароматические) 3,100 0,610 2,536 0,704

/
—С (то же) 

\
5,280 0,994 5,634 0,935

* < 2,260 0,553 2,566 0,502

Сопряженные алкеньн
Н2С +-+ 9,634 1,088 8,980 1,197

н< 3,100 0,610 2,536 0,704

Н С ' 12,302 1,438 12,408 1,420

- < 5,280 0,994 5,634 0,935

Б. Коэффициенты поправок на отклонение в структуре алканов, 
нафтенов и ароматических углеводородов

Поправка
Г =  300+600 Т=600+1500

А В-102 А В -102

Разветвление в алканах:
боковая цепь с 2С и более 1,31 0,0 1,31 0,0

3 смежные С Н ^ 2,312 0,0 2,312 0,0

смежные ^ С Н  и ^ С ^ 1,625 0,0 1,625 0,0

2 смежные 2,543 0,0 2,543 0,0

Образование нафтеновых колец: 
трехчленных 
четырехчленных 
пятичленных 
шестичленных 
циклопентеновых 
циклогексеновых

27,215
25,689
5,511

-0,707
3,455

-1,043

-3 ,147
-2,901
-2 ,583
-1 ,623
-2 ,448
-2,070

26,495
24,459
3,417

-1,145
2,189

-0 ,737

-3 ,027
-2 ,696
-2 ,234
-1 ,550
-2 ,237
-2,121
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П р о д о лж е н и е  та б л . 18

П о п р а в к а

ООоотп11Ьч if О о о сл
I 

о
 

1 
о

А В - 1 0 2 А В - 1 0 2

Разветвление в нафтснах: 
пятичлепное кольцо

-0 ,102одна группа -0 ,665 -0 ,065 -0 ,443
две группы в положении 1,1 -1 ,880 -0 ,138 -1 ,112 -0 ,266
цис 1,2 -1 ,485 0,245 -0 ,939 -0,159
транс 1,2 -2 ,163 -0 ,138 -1 ,377 -0 ,269
цис 1,3 -1 ,423 0,0 -0 ,637 -0,131
транс 1,3 -1 ,888 -0,138 -1 ,048 -0 ,278

шестичленное кольцо
0,452одна группа -0 ,370 -0 ,106 -0 ,243

две группы в положении 1,1 -1 ,722 0,0 -0 ,432 -0 ,215
цис 1,2 -0 ,500 0,0 1,432 —0,322
транс 1,2 —2,003 -0 ,138 -0 ,173 -0 ,443

1 оцис 1,3 -3 ,055 0,0 —  1,687 -0,228
транс 1,3 -1 ,718 0,0 0,262 -0 ,330
цис 1,4 -1 ,152 0,0 0,0 -0 ,192
транс 1,4 -3 ,125 0,034 -1 ,205 -0 ,286

Разветвление в ароматических циклах:
0,055 1,687положение 1,2 0,955 -0 ,067

1,3 0,352 -0 ,057 0,574 -0,094
1,4 -0 ,183 0,105 0,615 -0 ,028
1,2,3 1,453 -0 ,112 1,039 -0 ,043
1,2,4 0,297 -0 ,070 0,243 -0,061
1,3,5 -0 ,320 -0 ,137 -0 ,436 -0 ,116
1,2,3,4 3,664 -0 ,007 4,456 -0,139
1,2,3,5 2,861 0,025 3,359 -0,058
1,2,4,5 2,736 —0,150 3,072 -0 ,206

5 замещений 4,400 0,091 5,468 -0 ,087
6 замещений 8,254 0,260 10,006 -0 ,032

В . Коэффициенты групповых составляющих неуглеродных групп

Группа

Т =  300+600 Г — 600 +  1500

А в.102 А В . 102

н2о
— 0 —

-58,076
-15,790

1,154
-0 ,8 5

-59,138 1,316

< -18,37 0,80 -16,07 0,40

Н2СО -29,118 0,653 -30,327 0,854

нс=о -29 ,16 0,663 -30,102 0,802

\ = 0 -28 ,08 0,91 -28,08 0,91
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П р о д о лж е н и е  та б л . 18

Группа
Г =  300+600 T =  600̂ -1500

A fl.102 A B-102

н с = о
1

-87 ,66 2,473 -90,569 2,958

ОН
—с = о

1
-98 ,39 2,86 -98,83 2,93

1
о н

—0 = 0
1

-92 ,62 2,61 -92 ,62 2,61

0 —
Н2С=СО -14,515 0,295 -14,515 0,295

S ||
\ ? о -12 ,86 0,46 -12,86 0,46

иII - 9 ,6 2 0,72 -9 ,3 8 0,73
/
HCN 31,179 -0 ,826 30,874 -0 ,775
—C =N 30,75 -0 ,7 2 30,75 -0 ,7 2

—N = C ^ 46,32 -0 ,8 9 46,32 -0 ,8 9

NH3 -11,606 2,556 -12,972 2,784
- n h 2 2,82 2,71 -6 ,7 8 3,98

\ j H 12,93 3,16 12,93 3,16
/

>
19,46 3,82 19,46 3,82

< 11,32 U 1 12,26 0,96

—n o 2 - 9 ,0 3,70 -14,19 4,38
HF -64,476 -0 ,145 -64,884 -0,081
F—

HC1
-45 ,10
-22 ,10

-0 ,2 0

-0 ,215 -22,460 -0 ,156
—Cl -8 ,2 5 0,0 -8 ,2 5 0,0
HBr -12,533 -0 ,234 -13,010 -0,158
—Br - 1 ,6 2 -0 ,2 6 -1 ,6 2 -0 ,2 6
HI -1,130 -2,215 -1 ,718 -0 ,176
—I 7,80 0,0 7,80 0,0
H2S —20,552 1,026 -21,366 1,167
—s - -3 ,3 2 1,42 -3 ,3 2 1,44
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П р о д о лж е н и е  та б л . 18

Группа
Г - 3 0 0  ч-600 Т  =  600ч-1500

А В - !  02 А В -10 2

< - 0 ,9 7 0,51 - 0 ,6 5 0,44

— S — S — - 1 8 ,6 0 6 2,664 - 1 8 ,2 0 4 2,597
— S H  (пере ) - 1 1 ,8 2 7 0,975 - 1 1 ,8 1 5 0,973
= S O - 3 0 ,1 9 3,39 - 3 0 ,1 9 3,39
= S 0 2 - 8 2 ,5 8 5,58 - 8 0 ,6 9 5,26
— ОН (пер е ) —42,959 1,134 - 4 3 ,1 0 3 1,158

— ОН (в то р ) - 4 4 ,5 3 8 1,18 - 4 4 ,2 3 2 1,136

— ОН ( тр е т ) -4 9 ,4 0 7 1,020 - 4 9 ,1 9 3 1,001
— ОН (ари льная) 

К ольца:

- 4 5 ,6 4 4 1,533 - 4 5 ,5 0 6 1,510

— С— 12,86 —0,63 12,86 - 0 ,6 3 .
\  /

Оwо - 5 ,8 2 0,25 - 3 ,5 3 - 0 ,1 6

§  5. КОСВЕННЫЙ РАСЧЕТ РАВНОВЕСИЯ 

1. Стандартные энергии Гиббса

Изменение энергии Гиббса можно пересчитать на любые тем
пературы и давления, поэтому достаточно, чтобы были известны 
величины AG, отнесенные к одному давлению и к одной темпера
туре. Обычно пользуются величиной ДОгэа. Такая систематизация 
материала устраняет возможность ошибок, которые могли бы воз
никнуть, если бы значения AG были отнесены к разным, хотя и до
статочно близким друг к другу состояниям веществ.

Величины A G298 (табл. 19 и Приложение I) представляют изме
нение энергии Гиббса, которое наблюдалось бы в изотермическом 
процессе при условии, что расходуемые простые вещества и полу
чающиеся соединения находятся при давлении в 1 атм каждое 
(более строго, при активностях, равных единице), причем первые 
находятся в модификациях, устойчивых при t  = 2 5  и Р = 1 ,  Если 
реагенты находятся в смеси или в растворе, то требуется и ука
зание стандартной с (в случае растворенных веществ Nt =  1).
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Если реальный газ в стандартных условиях значительно откло
няется от идеального состояния, то необходимо ввести поправку 
по уравнению (V ,25)*.

Т а б л и ц а  19. Стандартные энергии Гиббса (в ккал/моль) 
образования некоторых веществ*

Вещество ДС?298 Вещество

СО (г) - 3 2 ,7 7 8 N 0  (г) 20,693

С 0 2 (г) - 9 4 ,2 5 9 N O J (р ) - 8 ,8 6

С а С 0 3 (к ) — 269,78 S 0 2 (г) - 7 1 ,7 5 2

Н (г) 48,582 СН 4 (г) - 1 2 ,1 4 6

НВг (г) - 1 2 ,7 5 С 2Н2 ( г ) 49,827

НВг (р) - 2 4 ,8 8 С 2Н4 (г ) 16,334

НС1 (г) - 2 2 ,7 8 С 2Н б (г) - 7 ,8 8 3

H N 0 3 (р) - 2 0 ,6 7 СбНб (ж ) 29,72

Н20  (г) - 5 4 ,6 3 8 С Н 3ОН (ж ) - 3 9 ,9 4

Н20  (ж ) - 5 6 ,7 0 3 С Н 3СООН (ж ) —93,06

H2S  (г) - 8 ,0 8 1 С2Н5ОН (ж ) - 4 1 ,6 4

N H 3 (г) - 3 ,9 9 3 С 6Н5С1 (ж ) 21,32

N H 3 (р) - 6 ,3 7 C 0H5NO2 ( ж ) 34,95

n h ;  (р) - 1 9 ,0 0 C 6H sN H 2 ( ж ) 35,63

*  См. такж е Приложение 1.

Значение ДОмя Для ионов (см. Приложение 1) отнесено к зна
чению этой величины для иона водорода, принимаемой равной 
нулю. Стандартным состоянием для ионов принято их состояние 
в гипотетическом идеальном водном растворе мольной концентра
ции. Рассмотренная унификация важна не только потому, что 
Д б ?98 ( и л и  в  общем случае Д С?)** непосредственно связана с кон
стантой химического равновесия, но и по другой причине: разли
чие в значениях Д О ^Д ^т) образования двух • веществ, так же, 
как и различие в значениях Д Я ^ Д Я г), отражает лишь различие 
в природе этих веществ.

Необходимо помнить, что температура, при которой происхо
дит подавляющее большинство химических процессов, значительно 
выше 25°С, и поэтому экстраполировать результаты расчета на

*  П оправки к Л/У на неидеалыю сть (при переходе в стандартное состояние) 
можно не вводить, так как в соответствии с уравнением (IV , 23) энтальпия бу
дет изменяться с повышением давления лишь при очень больших давлениях.

* *  И те, и другие приведены в справочной литературе.
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высокие температуры следует с осторожностью. Реакции синтеза 
многих веществ при стандартных условиях являются гипотетиче
скими. Это, однако, не может служить препятствием к расчету 
A(j2 9a, так как изменение энергии Гиббса не зависит от пути пе
рехода. В то же время, если бы таблицы содержали значения 
ДС/2 9 8 т о л ь к о  д л я  веществ, устойчивых в стандартных условиях, то 
для очень многих реакций при вычислениях пришлось бы прини
мать во внимание поправки не только на температуру и давление, 
отличающиеся от стандартных, но и на переход в другие фазы. 
Последнее неудобно, и поэтому предпочитают заранее вводить 
в таблицы неустойчивые фазы. Поясним это на примере.

Во всех расчетах оперируют для Н20 (г ) величиной Дбгоа, хотя 
состояние водяного пара в виде идеализированного газа при 
Р =  1 и t =  25 экспериментально неосуществимо. Действительно, 
пар при 25°С, обладая даже значительно более низким давле
нием, чем 1 атм, самопроизвольно конденсируется, так как давле
ние насыщенного водяного пара при t =  25 равно всего лишь 
0,03126 атм. Но термодинамические свойства пара при этих усло
виях могут быть найдены экспериментально. Для пересчета слу
жит уравнение

( Д < 4 в) г =  (Д С °9а) ж +  1364 Ig  (1 /Р юв) <Х Ш . 25)

где Р т  — давление насыщенного пара данного вещ ества при / =  25.

П ри м ер  10. Н а основании данных приведенных в таб л . 19 и на рис. 55, 
вычислить Д б 2да для Ре ак Пии СО +  2Н2 —  С Н 3ОН (г).

Решение. И з табл. 19 для реакции С О  +  2Нг =  С Н з О Н (ж )

Дб298 =  — 39 940 — (— 32 778) =  — 7162

П о граф ику Р  =  ф ( Г )  (рис. 55) для С Н 3ОН Я 29в =  0»15. отку да в с о о тв е т
ствии с уравнением (X III , 25) для процесса С Н 3ОН (ж )  =  СН 3ОН (г) получаем: 
Д(?298=  “ 4 576 • 298,2 • lg  0,15 =  1 120. С ледовательн о, для синтеза газообразн ого  

м етанола ДС^д8 — — 7 1 6 2 + 1  120 =  —>5 802.

2. Расчет константы равновесия
Величина ДСгэа для данного процесса может быть вычислена по 

правилу, аналогичному тому, которое было применено при вычис
лении тепловых эффектов (см. гл. Ill, разд. 1). Это еще один ме
тод расчета константы равновесия (при комбинировании необхо
димо, чтобы все вещества во всех реакциях были при одинаковых 
Р и Г и в  одинаковых агрегатных состояниях).

Для реакции
6В +  сС +  . . .  = r R  +  s S +  . . .

Дй’г  =  [г (ДОр)г  +  S (д(?з)г +  • • • ] - [ *  (дов ) г + * ( д<5с ) г +  •••]
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или в соответствии с (XIII, 8)

где AG° и (Ka)i 
простых веществ.

(К.atf
(Ka)rR-(Ka)SS-

/В * (^а)с • * •
отвечают реакциям образования соответствующих соединений из

Подобный расчет можно сделать для любой температуры Г, 
имея значения &Gt (K t) для всех реагентов, а также для некото
рого температурного интервала, комбинируя уравнения ДG° =  
=  Ф(Г) [или Ка =  ф(74)I для соответствующих процессов.

Косвенный метод расчета позволяет с минимальной затратой 
времени сделать исчерпывающие выводы относительно многих ре
акций, не прибегая к опыту. Этот метод имеет большое значение 
при расчетах сложных равновесий, когда одновременно протекает 
несколько реакций (гл. XIV, разд. 4). Естественно, что он особенно 
полезен, когда изучить равновесие данной реакции трудно или 
совсем невозможно. Кроме того, при высокой точности величин, 
положенных в основу расчета, косвенный метод позволяет прове
рить правдоподобность различных данных и тем самым оценить 
достоверность того или иного способа изучения равновесия.

Пример 11. Для реакций
С2Н4 +  Н2 =  С2Нв 
2С +  2Н2 =  С2Н4

(а)
(б)

были предложены соответственно следующие уравнения:
lg {Kah =  6366/Г — 2,961 lg Г +  0,037668Г -  0,0617647’2 +  2,3 
l g ( * a )6 = * —2413/7’ -  5,589 lg Г +  0.001025Г - f  0,0б175Г2 +  13,0

Найти уравнения (ХШ , 20) и (XIII, 21) для реакции
2С +  ЗН2 =  С2Нб (в)

Решение. Так как реакция (в) является суммой реакций (а) и (б), то 

{Ка)ъ =  [Ка)*ЛКа)б И lg (Ка) =  lg (Ка)а +  lg (Ка)б
т. е.

lg (Ка )в =  3953/Г -  8,55 lg Т +  0,00179187* -  0,0в14Г2 +  15,3

откуда
AG° =  -  18085 +  39,116Г lg Г -  0Д08198Г2 +  0,0S80647’3 -  70,0Г

§  б. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ И ТЕПЛОВОЙ ЗАКОН

1. Реакции в конденсированных системах

Полученные ранее уравнения позволяют рассчитать константу 
равновесия для любой температуры, но при условии обязатель
ного ее определения хотя бы при одной температуре: значение по
стоянной / в (X III,21) нельзя вычислить заранее, так как не из
вестно, какими свойствами реагентов она обусловлена. Будучи
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независимой от температуры, она различна для разных реакций. 
Иными словами, неопределенность I препятствует отысканию AG 
интегрированием уравнения (V, 26). Она не может быть опреде
лена с помощью первого и второго начал термодинамики, дающих 
только дифференциальное соотношение для химического сродства 
(изучение реакции в гальваническом элементе возможно лишь для 
немногих процессов). Следовательно, исходя из первого и второго 
начал термодинамики, задачу расчета равновесия в общем виде 
решить нельзя. Это вытекает также из того, что равенство AG =  
=  ДЯ соблюдается только в двух частных случаях (см. с. 381).

Рис. 162. Кривые ДН =  <р(Г) и Д6‘ =  ф (7’) в области низких температур.

Рис. 163. Схема построения кривой Д(? =  ф(7’) по кривой Д//’ =  ф (Г).

Попытка определить /  с помощью начальных условий не при
водит к положительным результатам: уравнение (V, 26), записан
ное в виде г Л„

ДG =  ~ T  \ -y j-  dT  +  IT

при Т =  0 дает неопределенность, которую невозможно раскрыть 
без дополнительных допущений. Таким образом, по значениям 
AGo вычислить AGT не представляется возможным.

Все это наглядно иллюстрируется рис. 162. Ход кривой АЯ =  
=  <р(Т) ясен из термических данных, но наличие / делает неопре
деленным положение кривой AG — ц>(Т). Константа не может быть 
выбрана произвольно, а должна иметь вполне определенное зна
чение, иначе AG вообще не может быть однозначной функцией 
температур. Без опытных данных нельзя выбрать какую-либо 
одну кривую AG из бесчисленного числа кривых, отличающихся 
величиной /. Если же значение константы равновесия при какой- 
нибудь температуре известно, то можно найти истинную кривую. 
Действительно, зная (Ка)т  и тем самым AGT, можно найти при 
данном значении I направление кривой АС =  ф(Г), так как со
гласно (V, 26) нужно лишь перенести разность ДЯ — AG из на
чала координат вверх (рис. 163). Линия ab дает направление ка
сательной к кривой AG для AGT, так как d(AG)/dT =  aO :O b. 
Строя путем последовательного передвижения касательные к кри
вой, можно провести полную кривую AG =  ф (7’).
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Т е п л о в о й  з а к о н

Нернстом (1906 г.) было высказано предположение, что кри
вые ДЯ =  ф(7) и ДС =  ф(Г) при Т =  0 имеют общую касатель
ную, т. е.

lim
Г-»о

d(AG)
дТ

(XIII, 26)

Индексы Р (и °) могут быть отброшены, так как в конденсиро
ванных системах ДЯ и AG практически не зависят от давления. 
Поэтому единственным ограничением значений д(АН)/дТ и 
d(AG)/oT можно считать отнесение их к области температур, 
близких к Т =  0.

Из (V, 26) следует, что производная d(AG)/dT при Т =  0 пре
вращается в неопределенность, так как

Г а (АО) 1 (А С )г^о — (д / / ) г + 0 _  0
L дТ _|г_>0 0 = о

Но взяв для раскрытия неопределенности отношение пределов 
производных числителя и знаменателя (V, 26), найдем в соответ
ствии с (X III,26), что

г а (до) I [д (дG ) m T^  -  [д (дн)!дТ]т̂
L дТ J r + o  {дТ!дТ)т +ь

Поэтому (XIII, 26) может быть окончательно записано в виде:
нш а (дя)/аг »  \\т а (до)/аг = о (хш,27)
Г-И) Т > 0

или в соответствии с (111,22) и (V.24)
lim Д С Р =  lim Д 5 =  0 (X III, 28)

Г-М) Г-» о

Уравнения (X III,27) и (X III,28) представляют первоначальный 
вид так называемого теплового закона (теоремы Нернста). По 
смыслу он относится только к конденсированным системам.

Тепловой закон можно рассматривать как распространение 
принципа Вертело с Т =  0 на Т >  0. Этот закон был высказан 
вначале в виде гипотезы, однако вскоре получил эксперименталь
ное подтверждение. Оказалось,' что при реакциях, протекающих 
между чистыми кристаллическими и жидкими веществами, раз
ность между ДЯ и AG невелика, а изменение ее с изменением тем
пературы в области низких температур незначительно.

Из (XIII, 28) следует, что теплоемкость конденсированной си
стемы при Т 0 не должна изменяться при реакции. Поэтому пра
вило аддитивности теплоемкостей (см. с. 63) точно лишь при абсо
лютном нуле и вблизи него. (Аналогичные выводы можно было бы 
получить и для изохорной теплоемкости.)

Уравнение (X III,28) показывает также, что процесс в конден
сированных системах при абсолютном нуле и вблизи него протекает
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без изменения энтропии. По этой причине адиабата и изотерма при 
Т =  0 совпадают.

Первоначально идея нового закона была выражена с помощью равенства 
(ДО)Г _>0 =  (ДЯ)Г_>0 и уравнения (XIII, 26).

В дальнейшем было показано, что его существо может быть сведено к ус
ловию

[д (Ь С )/д Т ]т̂ 0 =  0

Равенство [д(&Н)/дТ]т -о =  0, вопреки (XIII, 27), казалось, могло бы иметь ме
сто и в тех случаях, когда [dfAGJ/dT’Jr о Ф  0. Действительно, с одной сто
роны

Г а (ДСП Г д (АИ) I
Д<? — Д// L дТ Jr-»o  «- дТ -*г-»о

гд<доп г а (Л Я )  1 
L дТ J f  _*0 L дТ

Г д ( Д О ) I

г Т . — г— - 1 г з г - . и ,

г-»о

а с другой

' д Т \
. дТ ) т̂ 0

b G - b H

отсюда

[д (ДО)/аГ]г^ 0 -  \д (ДG )ldT ]T+ 0 -  [д (ДП)/ЭТ]т+о

Но из последнего соотношения вытекает, что [д(ЬН)/дТ]т  о =  0 при единствен
ном требовании, чтобы [<Э(Дб) /дТ \т о Ф  0. Это равенство соблюдалось бы и в 
том случае, если бы тепловой закон был неверен и [d(^G )JdT]r о +  о. Лишь при 
соблюдении теплового закона обе производные равны.

Рис. 164. Кривые ДЯ =  <р(Г)и ДО =  ф(7’ ) (верен вариант А).

Из (X III,27) следует, что кривая ДО =  ф(Г) должна горизон
тально достигать оси ординат. Поэтому кривые ДЯ =  ф(7’) и 
Д(3 =  ф(Г) не просто соединяются в точке абсолютного нуля, но 
касаются друг друга уже при приближении к ней; в соответствии 
с (XIII, 27) они имеют общую горизонтальную касательную 
(рис. 164Л).

Как долго кривые ДЯ и ДО идут слитно, т. е. до какой темпе
ратуры срраведлив «принцип максимальной работы» и соблюдает
ся аддитивность теплоемкостей и энтропий, не может быть указано
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термодинамикой. Можно сказать лишь одно: чем меньше 
d(hG)/dT , а потому и A G — А Я, тем выше температура, при ко
торой процесс начинает выходить из области равенства величин 
АЯ и AG. Для химических (и 
электрохимических) процессов 
в конденсированных системах 
кривые А Я  и A G начинают за
метно расходиться уже при 
сравнительно низких темпера
турах (см., например, рис. 165).
Наоборот, для процессов, ко
торые протекают только за 
счет кинетической энергии дви
жения (например, чисто меха
нические процессы) или же за 
счет внутриядерной энергии 
(радиоактивные процессы), 
практически при всех температурах A G =  А Я. Иначе говоря, для 
подобных процессов принцип максимальной работы справедлив 
при любых температурах.

2. Уравнения АН =  <р(Т) и А О  =  <р ( Г )  
для конденсированных систем

Тепловой закон позволяет выбрать для конденсированных си
стем кривую A G на основании кривой А Я. Выводы, вытекающие 
из него, можно распространить и на область высоких температур, 
но лишь при условии, что не происходит фазовых превращений. 
Действительно, если, например, один из реагентов при некоторой 7 
начнет сублимироваться, то в этой точке на кривой AG произойдет 
излом (так как изменится величина AS), а кривая А Я сдвинется 
по вертикали (на АЯсубл) и на ней появится перегиб (так как из
менится величина AGp). Ход кривых А Я  и A G станет совершенно 
иным и их экстраполяция к 7 =  0 не приведет к ситуации, отве
чающей уравнению (XIII, 27) и рис. 164 Л.

Поэтому уравнения ДЯ =  ф(7) и A G =(p(7 ') для конденсиро
ванных систем в отличие от ранее применявшихся следует состав
лять на основании соотношений для теплоемкостей, справедливых 
вплоть до абсолютного нуля; Такие соотношения отличаются от 
обычных, так как в области низких температур характер кривой 
Ср =  ф(7’) изменяется (см. с. 57). Учитывая это, снабдим все 
постоянные, входящие в уравнения температурной зависимости 
теплового эффекта и изменения изобарного потенциала для кон
денсированных систем, индексом кд. Величина АЯ?д в отличие от 
ДЯо имеет физический смысл теплового эффекта реакции при 
7 =  0. Также и константа / кд, оставаясь постоянной вплоть до аб
солютного нуля, приобретает смысл изменения энтропии при 7 =  0; 
она отличается от константы интегрирования в (XIII, 21).

Рис. 165. ГрафическийрасчетДб="ф(7).
(См. пример 13.)
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Взяв производные <Э(ДЯкд)/дГ и д(ДGK*)/dT  в соответствии с 
уравнением (X III,27) получим*

Дакд =  0 (XIII, 29)
/ кд =  0 (XIII, 30)

Поэтому (111,25) и (X III,2 1 ) * *  для конденсированных систем 
должны быть записаны в виде

Д//кд =  Д # ;д +  7 2Д6кдГ2 +  7 зАскдГ3 (XIII, 31)

Д 0кд =  д я ; д -  '/2Д6КДГ2 -  (XIII, 32)

В дальнейшем индекс отбросим, помня о том, что он должен 
ставиться во всех случаях, когда речь идет о свойствах веществ 
вблизи абсолютного нуля.

Из (XIII, 31) и (XIII, 32) следует, что кривые ДН и ДG расхо
дятся в противоположные стороны, а при условии, что Ас =  0, 
являются симметричными. Это не значит, что при любых темпера
турах производные д(АН/дТ) и д(ДGjdT) будут иметь различные 
знаки, так как при высоких температурах на АН- и ДС-кривых мо
гут появиться максимумы и минимумы. Как было указано выше, 
найденные уравнения могут применяться при высоких температу
рах только к таким системам, которые состоят из веществ, не из
меняющих своего агрегатного состояния при охлаждении до тем
ператур, весьма близких к абсолютному нулю.

Уравнение (XIII, 32) устраняет неопределенность кривой AG =  
=  Ф(Т), и поэтому можно применить графический метод расчета, 
который дает точное решение, не зависящее от случайностей в вы
боре функций для теплоемкостей.

Для построения графика необходимо знать АСР =  ф(Г) во всем 
интервале температур, а также одно значение АНт. По этим дан
ным строят кривую ДСр =  ф(7') и графическим интегрированием 
определяют АН при разных температурах (см. стр. 68). Затем 
строят кривую АН =  ф(Г), а по ней AG =  ф(Т). Концы обеихкри-

*  Из
д (ДСкд) 

дТ
-  Да™ (1 +  In Т ) -  Д6КДГ -  у  ДскдГ 2 +  / кд

следует, что Даид может равняться либо 0, либо оо. Действительно, если Дакд^ 0 .  
то при Т 0 In Т — оо и

Iim =  _ д к д о - f  1пГ) + /м  =  +  оо
Т -М  ОТ

что дает Д акд =  оо. Но так как это значение Д акд абсурдно (ему отвечает Ср =  оо), то Даид =  0, а поэтому и / кд =  0. Таким образом, существенно то, 
что Дакд не просто очень малая величина, а нуль.

* *  Первое уравнение без последнего, а второе без предпоследнего члена, 
т, е. полученные на основании уравнения (III, 19), так как применение уравнения 
(111,20) привело бы к абсурду: 11m Ср, A//, &G = оо,г->о
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вых в области очень низких температур экстраполируют (см. 
рис. 165).

Уравнение (XIII, 31) можно получить, разложив в ряд АН =  
=  ф(Г) и другими способами. Например, нет необходимости, что
бы члены разложения содержали целые степени Т. Вместо того, 
чтобы начинать разложение с члена, содержащего Г2, можно на
чать с члена, содержащего Та (где а ф  1). Этим подтверждается, 
что для доказательства теплового закона нельзя исходить только 
из первого и второго начал термодинамики; уравнение (XIII, 27) 
из них не вытекает.

В этом смысле и говорят о тепловом законе как о третьем за 
коне термодинамики.

Пример I2t Найти температуру превращения S (ромб.) в S (мои.), если для 
этого процесса ЛЯ =  50,4 3,69 • Ю АТ2.

Решение. Так как в точке перехода Лб =  0, то на основании (XIII, 32)
50.4 — 3,69 • 10~4Т2 — 0, откуда температура превращения равна 369,6 К или
96.4 °С (вместо опытного значения, равного 96 °С).

Подобная задача может быть решена также графически. Получится рисунок, 
сходный с рис. 165 (с. 413). В соответствии с данными, приведенными в усло
вии, обе кривые начнутся (при Г =  0) в точке ЛЯ =  Дб =  50,4. Затем кривая 
Л Я =  <р(7) пойдет вверх, а кривая Д G — ф(Т) — вниз, причем они будут сим
метричны. Точка пересечения кривой ДG с осью абсцисс (Дб =  0) отвечает тем
пературе перехода. Ниже нее устойчива ромбическая сера ( Д б > 0 ) ,  выше — 
моноклиническая (ДG <  0).

Фо р м у л а  с д в о й н ы м и  и н т е г р а л а м и .  Р а с ч е т н ы е  т а б л и ц ы

Если учесть (XIII, 30), уравнение (V, 26) для реакций в конден
сированных системах примет вид

д о =  — т ^ ь н  y ?
0

(нижний предел интегрирования, строго говоря, указать нельзя, 
так как AG =  0, еще когда 7’ ^=0). Комбинируя последнее урав
нение с (X III,31), записанным в виде

т
ДЯ =  ДЯ0 +   ̂ДСр dT (XIII, 33)

о
получим г г

ДО =  ДЯ0 -  Г  ̂ $ ДСр dT (XIII, 34)
о о

Уравнения (XIII, 33) и (XIII, 34) удобны для расчета АН и 
AG, так как интегралы могут быть подсчитаны заранее по зависи
мости СР от Т. На основании значений теплоемкостей вплоть до са
мых низких температур составлены таблицы (см., например, [А 15]),
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в которых для различных веществ приведены значения
г

Первый интеграл рассчитывается по графику Cp =  qp(7')J вто- 
т

рой — по графику y j  J СР dT =  ф (Г). Д ля удобства все величины
о

в таблицах отнесены к грамм-атому.
Если известно АН при данной температуре, то с помощью таб 

лиц нетрудно найти значения АН и AG при любой температуре, в 
частности при температуре, достаточно близкой к абсолютному 
нулю, когда значения АН (и AG) не поддаются непосредственному 
измерению. Расчет по (X III, 33) и (X I I I ,34) дает более надежные 
результаты, чем по (X I I I ,31) и (X I I I ,32), так как степенные ряды 
СР =  ф(Т) не всегда точны.

Пример 13, На основании приведенных ниже данных, взятых из справочных 
таблиц, вычислить ДС?298 Для реакции Fe ■+■ 25(ромб.) =  FeS2 и построить график 
температурной зависимости AG и АН от Т =  0 до Г =  300. Тепловой эффект 
ДЯада принять равным —39 000.

т .............................. 50 100 200 250 280 290 300 320
Fe

О
*1f*.
as . 0,20 8,04 87,7 493 769 946 1007 1069 1195

- ( O r - O J ............. . 0,07 2,64 36,0 297 526 691 750 812 941
S (ромб.)

я г - я 0 ............................................................ . 4,57 44,5 168 556 801 958 1012 1067 1178

- ( O r - O<i)............. . 1,68 28,2 144 592 908 1112 1197 1274 1434
VaFeS*

H T - H a ............................................................. . 0,08 2,73 42,5 323 534 672 720 769 867

- { ° T  -  Go)............. . 0,02 0,92 14,7 161 306 415 455 496 586

Решение. Интерполируя приведенные данные, в соответствии с (XIII, 33) на
ходим ДЯ0 =  -39000 — [3 • 759 — (1056 +  2 • 1056)] =  38 109. Затем по (XIII.34) 
вычисляем

Д 0298 =  — 38 109 — [3 • 488 — (800 +  2 • 1257)] =  -  36 259
Подставляя табличные величины при разных температурах в (ХШ, 33) и 

(XIII, 34), получаем зависимость АН и AG от Т (рис, 165, с. 413),
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3. Газовые и гетерогенные реакции

Т о ч н о е  р е ше н и е

Нернст показал, что тепловым законом можно пользоваться и 
для расчета газовых и гетерогенных реакций. Д ля этого следует 
провести процесс обходным путем с помощью цикла, состоящего 
из обратимой конденсации исходных веществ, реакции между ними 
в конденсированной фазе и обратимой сублимации продуктов ре
акции.

Тогда, найдя Д<7° (вывод оп ускаем )*, получим

Д //а г A C p d f

' * * р - - ч т г - ) - % г - + *1 (Х ,,,- 35)
О

где А/ — алгебраическая сумма так называемых истинных химических постоян
ных (о них см. ниже).

Если в соответствии с (III, 18) разделить теплоемкость газооб
разных реагентов на две составляющие: не зависящую от темпе
ратуры (СР) COnst и зависящую от нее (Ср),((Т), то после подстановки 
в  (X III, 3 5 )  уравнения Д/У 0 = = ф ( Г )  получим

lg КР
Л # 0  ( Л С р ) const

4,576т1 +  1,987
lg  Г  + dT  +  А/

(XIII, 36)
где Д//Ц — тепловой эффект реакции, пересчитанный на абсолютный нуль.

Уравнению (X I I I ,36) соответствует точная зависимость давле
ния насыщенного пара от температуры 

т
г д
О

A Н dT

576 Т 2 +  ! = -
А Н с

4,5767' 

т т

J р >const 
1,987

lgT +

4,576  ̂ у г  \  [<СЛ ( П  -  <c p)«nst] dT +  I (XIII. 37)

которая получается в результате интегрирования уравнения (V II, 2) 
и выражения Д//° =  ф(7’) в виде уравнения

г
ДЯ° =  Д Щ +  [ [(С Р)Г -  (CP)“ J  dT

о
с последующей заменой величины (СР)Г на (CP)£otl5t +  (CP)J,(7T У рав* 
нение (X III, 37) по виду совпадает с эмпирическим уравнением (V II, 5).

Сравнивая (X I I I ,35) с (X I I I ,20) и принимая во внимание 
(X I I I ,8) и (X I I I ,30), находим

/" =  Д/ или / =  — 4,576 А; (XIII, 38)

* См ., наприм ер, [А15 ].
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т. е. константа интегрирования уравнения газового равновесия 
равна алгебраической сумме констант интегрирования в уравне
ниях давления пара (X III, 38), т. е. истинных химических постоян
ных.

Значения химических постоянных не зависят от агрегатного 
состояния конденсированной фазы, а такж е от вида кристалличе
ской модификации. Так, для паров ромбической, моноклинной или 
жидкой серы уравнение Р =  у(Т) будет содержать одну и ту же 
константу.

Значения двойных интегралов в уравнениях (X III, 36) и 
(X III, 37) можно заимствовать из таблиц, составленных для к аж 
дого вещ ества [AI5], или же из Приложений 3 и 4 на основании 
данных Приложения 5.

Таблица 20. Истинные химические постоянные некоторых газов

Газ

1

Газ

/

экспери
ментальные 
по (XIII. 37)

теорети
ческие

экспери
ментальные 
по (XIII, 37)

теорети
ческие

Ag 2,10 1,45 Вг2 2,57 2,47
А1 0,79 0,81 С12 1,65 1,347
Аг 0,79 0,813 Н2 -3,68 -3,357
Аи 1,00 Ml I* 3,08 3,03
Вг 1,91 1,25 n2 -0,153 -0,174
С -0,79 — 02 0,547 0,533
Cd 1,50 1,488 со -0,075 0,041
Cl 1,44 0,73 со2 0,85 —0,830
Си 1,00 Ml НВг 0,24 0,20
Не -0,62 -0,68 НС1 -0,40 -0,419
Hg 1,83 1,866 HI 0,65 0,61
I 2,08 1,56 Н20 -1,860 -1,775
К 1,10 1,0 H2S -0,918 -0,897
Mg 0,47 0,49 NH3 -1,50 — 1,55
Na 0,78 0,756 NO 0,55 0,550
Ne 0,396 — N20 0,86 1,10
Pb 1,80 1,887 PH3 -0,666 -0,662
Zn 1,21 1,135 сн4 -1,941 -1,90

Следует отметить, что если в уравнениях (X III, 36) и (X III, 37) 
температурная зависимость теплоемкости реагентов предпола
гается заданной квантовыми формулами, то в (X III, 20) и (XIII, 21) 
она дается эмпирическими степенными рядами, которые обычно
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рассчитываются по данным, отнесенным к температурам вышеО°С, 
т. е. справедливы, как правило, начиная с 0°С. Поэтому (XIII, 38) 
будет абсолютно точным, если в (XIII, 20) и (XIII, 21) будут фигу
рировать квантовые формулы. Иными словами, если в эти уравне
ния подставить значения А/, отвечающие (XIII, 36), то значения 
lg Кр в общем случае окажутся несколько «смещенными» и для 
получения правильных значений Ig Кр понадобится замена Л/ на 
некоторую величину, которую нужно определять подбором.

Константы / вычисляют либо по экспериментальным данным, 
т. е. в соответствии с (XIII, 37) на основании температурной зави
симости давления пара, значений теплоемкостей и теплот агрегат
ных превращений, либо теоретически (гл. XV, разд. 2). В табл. 20 
приведены результаты обоих методов вычисления.

Так как погрешность значений /, определенных на основании 
экспериментальных данных, составляет, как правило, несколько 
сотых, то расхождение большинства величин / следует признать 
лежащим в пределах ошибок опыта. Это подтверждает справедли
вость теплового закона.

Кроме того, совпадение констант интегрирования /, найденных 
по температурной зависимости констант равновесия, с алгебраиче
ской суммой истинных химических постоянных, найденных из за
висимости Р =  ф(Т) по уравнению (X III,37), доказывает правиль
ность (XIII, 38), что также подтверждает справедливость теплового 
закона.

Пример 14. Найти значение истинной химической постоянной для ртути, если 
Тпл =  234,4; Д//пл =  555; Д/Упар =  14 884; />234,4 =  2,67 • 10"9 и согласно табли
цам [А15] Н234.ч — Hq =  1256; (б 23м  — ^о)/234,4 =  8,34.

Решение. Так как пары ртути одноатомны, (Ср)^огЫ =  3/2R +  R и (С р)^
■ = 0. Поэтому (XIII, 37) принимает вид

ДЯГ
4,576 Г

Энтальпию Д#о Для сублимации определяем по (XIII, 33), согласно которому
т

ДЯ°о =  йН°т -   ̂(с гр -  Срд)  dT
О

Поскольку СрФ  ф (7), то
Г

Дн] =  ДН°т -  СГРТ +  ^ С£д dT
о

ИЛИ
Д # ° «= (14 884 +  555) -  2,5R • 234,4 +  1256

Тогда по (XIII, 37)
lg 2,67 • 10

15 532
4,576 • 234,4

+  2,5 Ig 234,4 -

15 531

8,34 .
4,576

откуда i — 1,83, что отличается от теоретической величины (табл. 20) менее 
чем на 2%.
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П р и б л и ж е н н ы е  р е ш е н и я

Нернст упростил (XIII, 36), предложив приближенные урав
нения

*  —  W  +  1 ’75 Л п г  +  W  7 +  д,- (х ш , 39)

1е Кр =  -  -4 576Г +  ''75 A/t lg Г +  Д1 (XIII, 40)

где Д/— алгебраическая сумма так называемых условных (эмпирических) хими
ческих постоянных.

Им же предложено уравнение
А//‘ =  ЛН}~ 3,5Лп Т - I b b T 7 (X III, 41)

причем (в отличие от нахождения АЬ) при определении Ап учиты
вают только газообразные компоненты.

Уравнение (XIII, 39) получается из (XIII, 36) в предположении 
линейного хода теплоемкости реагентов по эмпирическому урав
нению

Ср =  3,5 +  67' (X III, 42)

[Поэтому величины АН о в (XIII, 36) и (X III,39) отличаются друг 
от друга.] Уравнение (XIII, 40) получается из первого, если заме
нить Д #о на Д#298 и пренебречь температурной зависимостью 
теплоемкостей. В соответствии с (XIII, 42) член [(ACp)COnst/l,987]lg Т 
уравнения (XIII, 36) превращается в (3,5Дя/1,987 lg Т) — \JbA n\gT . 
При Дя =  0 уравнения (X III,39) и (X III,40) становятся тожде
ственными.

Условные химические постоянные некоторых газов приведены 
в табл. 21.

Т а б л и ц а  21. Условные химические постоянные I некоторых газов

Газ ‘ Газ ■' Газ с Газ 1

Вг 1,6 Н Вг 3,2 со2 3,2 I С 2Н 2 3,2

С1 1,6 НС1 3,0 C S 2 3,1 С2н4 2,8

н 0,6 H F 3,4 H C N 3,8 с 2нв 2,6

I 2,0 н2 1,0 Н 20 3,0 С6нб 3,0

N 1,3 12 3,9 H 2S 3,0 с 2н 5о н 4,1

0 1,4 N 0 3,5 Н 20 3,3 1 (С Н з Ь О 3,7

Вг2 3,2 n 2 2,6 so 2 3,3 I (С2н5)20 3,3

С О 3,5 02 2,8 N H 3 3,3 С Н С 13 3,2

С12 3,1 S * 2,8 С Н 4 2,8 1 
1

ecu 3,4
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Значения i могут быть найдены либо подбором, причем ошибки, 
связанные с переходом от (X III,36) к (X III,39) и (X III,40), дол
жны быть по возможности скомпенсированы, либо по приближен
ным уравнениям кривой давления пара, т. е. в соответствии с 
(X III,39) по уравнению

,g/> =  - W  +  , '75,^ + W ?' +  ' (Х,,1' 43)
и в соответствии с (X III,40) по уравнению

1 еР
дя°

4.576Г + 1,75 lg Т +  / (XIII, 44)

Определение i по (XIII, 44) дает ориентировочные результаты, 
вследствие чего в этом случае метод подбора предпочтителен.

При отсутствии каких-либо данных о зависимости Р =  ф(Г) значения i мо
гут быть приближенно определены по эмпирическим формулам

i =  0,14 (Д//Пар)н. т. к 
Тщ. т.к i — 1,1 л, i — 1,761 lg Р  кр

где а — константа уравнения Ван-дер-Ваальса.
Из данных табл. 21 следует, что при отсутствии значений услов

ных постоянных приближенно можно считать, что для одноатомных 
газов они равны 1,5, а для всех прочих 3. Это облегчает расчет, так 
как единственная неизвестная величина в (XIII, 40), т. е. 
может быть найдена с помощью соответствующих таблиц по за
кону Гесса.

Разумеется, пользоваться i можно только при расчете пара
метров равновесия по (XIII, 39) и (XIII, 40), в то время как расчет 
по (X III,36) требует знания истинных химических постоянных 
[/ отличаются от i не только абсолютной величиной, но иногда и 
знаком (см. табл. 20 и 21)].

Если в реакции кроме газов участвуют и твердые вещества, то 
рассмотренные уравнения можно использовать, но необходимо 
лишь во все члены с теплоемкостью вводить ее составляющие для 
твердых реагентов, помня, что для них (Ср)о =  0 и / =  0.

Пример 15. Рассчитать равновесие реакции Н20(г) =  Н2 +  V2O2 в интервале 
1000 —3000 К (через каждые 500е) с помощью: 1) точного уравнения (ХШ, 36) 
и 2) приближенных уравнений [а) (XIII, 39) и б) (XIII, 40)].

Решение. 1. Значение ДЯ0 вычисляем по (XIII, 33), пользуясь значением
ДЯ29в =  57796 (см. табл. I, с. 45). Так как Т мало, значения 0/7* очень велики 
и последний член уравнения (111,18) очень мал, поэтому (XIII, 33) примет вид 
ДЯ°93 =  ДЯ° +  298,2 ДСр или 57796 =  ДЯ̂  +  298,2 (6,96 +  0,5-6,96 -7,95), откуда
ДЯд =  57 054. Второй член (XIII, 36) в соответствии с (111,18) равен 1,253 lg Г.

т т

Третий член, содержащий алгебраическую сумму интегралов J - у Г  J (С Р)ф(Т)4Т,
о о

вычисляем по данным, приведенным в Приложении 5. Последний член уравне-
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ння определяем по табл. 20 (с. 418): Aj =  [(—3,357) +0,5 • 0,533] — (—1,775) =  
~ —  1,315.

Таким образом, для процесса диссоциации водяного пара (XIII, 36) примет 
вид

о

0 0 L o о

0 0 0 0 J  '

Значения интегралов определяем по Приложению 3. Например, при Т — 1000 
величина б/Г =  2,224 и

о о

2. а) Выражения (С р ){ =  у(Т) (пример 8, с. 399) приводим к виду 
(XIII,42). Для пересчета выбираем Т =  1000, тогда получаем

. (^Дооо ~  3’5 
1000

Вычислив Ь для Н2, 02 и Н20(г), находим

(Ср)Н2 3,5 +  3,93 • 10~3Т 

(Ср)о  ̂=  3,5 +  4,74 • 10~37’

(Ср )н2о “ 3'5 +  6’2 Ь 1 0 " 3г

По (XIII, 41)

АН°0 =  57 796 -  3,5 • 0,5 • 298,2 -  0,5 (3,93 +  0,5 - 4,74 — 6,21) Ю”3 • 298,22 =  57 270

Уравнение (XIII,39) в соответствии с данными табл. 20 принимает вид

lg *  — -12^ — +  0,875 lg- Т +  0,009836 • \0 ~ 3Т -  0,6 (б)

б) Уравнение (XIII, 40) примет вид

l g A p “ -  - ^ | ^ -  +  0 ,8 7 5 lg r  - 0 , 6  (в)

Результаты расчета по найденным уравнениям приведены ниже. В пятой 
строке указаны данные, полученные по уравнению (б) с At — —0,12. В последней 
строке даны наиболее точные значения, сравнение с которыми дает среднюю по-
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грешность: 0,3% по (а), 15,5% по (б) и 16,4% по (в) *. Замена А/ =  —0,6 на 
—0,12 (г) дает хорошие результаты (средняя ошибка понижается до 1,1%).

т ............... 1000 1500 2000 2500 3000
- I g  К р

по уравнению (а) « 10,05 5,72 3,53 2,24 1,34
» » (б) . 10,50 6,18 3,99 2,66 1,76
» » (В )  . 10,61 6,24 4,03 2,68 1,77
» » (г) . 10,13 5,76 3,55 2,20 1,29

по опытным данным 10,06 5,73 3,52 2,21 1,31

Пример 16, 1. Найти уравнение (XIII, 40) для процессов диссоциации карбо
натов (Р =  1). 2. Оценить точность полученного уравнения на примере диссо
циации СаСОз, если наиболее досто
верные опытные данные отвечают 
Тдисс =  1167,6. Можно ли сушить 
влажный карбонат на воздухе при 
Т =  1000 без опасности его разложе
ния?

Решение. 1. Из уравнения (XIII,
40П и табл. 21 следует, что

А Н.298
4.576Г ^  

+  1,75 Ig Т +  3,2
о уравнение в графическом виде 

представлено на рис. 166.
2. Значение Д//2дв для диссоциа

ции СаСОз определяем по теплотам 
образования соответствующих ве
ществ (см. табл. 1, с. 45):

8 ( 0 )саО ( 8) с о 2 рис. lee. Теплоты и температуры дис-
— (д#2д8) =42 610- социации некоторых карбонатов.

а ° 3 Проверка уравнения (XIII. 40). (См. пример 16.)
Поэтому в соответствии с найденным
уравнением 9312/Г =  1,75 Ig Т +  3,2. Путем последовательных приближений нахо
дим Гдисс«П00, что отличается от экспериментального значения на 67 градусов.

При Т =  1000 по найденному уравнению lg P t=<p(7’) PCOl ** • 10“2,
т. е. на воздухе произойдет разложение. Избежать его можно, либо понизив 
температуру, либо доведя содержание С02 в газовой фазе примерна до 10%.

При оценке изложенного метода расчета необходимо отметить 
следующее: точное уравнение громоздко, требует для решения мно
гочисленных данных, которые зачастую отсутствуют, и большой за
траты времени. Приближенные уравнения в общем случае неточны 
и большей частью могут служить лишь для ориентировочных вы
числений. Особенно это относится к (XIII, 40). При его выводе 
предполагалось, что теплоемкости жидких и кристаллических ре
агентов равны нулю, а теплоемкости газов неизменны и для

* Почти одинаковая погрешность расчета по (XIII, 39) и (XIII, 40) обуслов
лена тем, что в данном случае значение Ab крайне мало.
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каждого компонента независимо от температуры равны 3,5; таким 
образом, в этом уравнении исчезает третий член точного уравнения 
(X I I I ,36). Поэтому пренебрежение температурной зависимостью 
теплоемкости приводит к минимальным ошибкам в тех случаях, 
когда оно в равной степени касается исходных веществ и продуктов 
реакции. Следовательно, (X I I I ,40) наиболее точно, если реакция 
протекает без изменения числа молей, тогда уравнение становится 
двухчленным, т. е. совпадает с (X III, 11). При Дп =  ± 1  резуль
таты расчета не всегда достаточно надежны, а при Дп =  ± 2  и, тем 
более, при Дп =  ± 3  могут оказаться неудовлетворительными (сле
дует помнить, что ошибка на каждую единицу в значении lg  К р  
отвечает десятикратной погрешности в значении /Ср).

Если в ряде случаев удается весьма точно передать зависи
мость К р  от Т  даж е посредством (X I I I ,40 ), то это большей частью 
осуществляется заменой табличного значения i на другое значение, 
определяемое подбором. Поэтому в отсутствие каких-либо экспери
ментальных данных нельзя предугадать, насколько надежны ре
зультаты в каждом отдельном случае; кроме того, ошибки вычис
ления растут вместе с абсолютным значением последнего члена 
уравнения (X III, 40).

При экстраполяции на высокие температуры уравнения 
(X I I I ,39) и (X I I I ,40) могут дать качественно неудовлетворитель
ный результат, так как формула Нернста по температурной зависи
мости давления пара, как показал А. И. Бачинский (1928 г.), при 
высоких температурах дает уменьшение давления с ростом тем
пературы.

В настоящее время при расчетах равновесия уравнениями 
(X III, 36 ,39 ,40) пользуются редко, предпочитая более простой и 
точный метод, основы которого изложены ниже.

§ 7. РАСЧЕТ РАВНОВЕСИЯ ПО АБСОЛЮТНЫМ ЗНАЧЕНИЯМ ЭНТРОПИИ 

I. Абсолютные значения энтропии

До сих пор речь шла только об и з м е н е н и я х  свойств системы 
(Я  и СР, G и S  или соответственно U и Cv , F и S ) .  Абсолютные 
величины теплоемкости и энтропии по уравнению (X I I I ,28) нельзя 
вычислить, т. е. они могут иметь любые (конечные) значения. 
Нернст перешел от условия ДСР — 0 (XIII, 28) к условию

Пт С р =  0 (XIII, 45)
Г->() и

обосновав его экспериментальными данными о температурной з а 
висимости теплоемкости и квантовой теорией теплоемкости (см. 
с. 55 сл.).

Планк расширил тепловой закон, перенеся условие AS =  0 
(XIII, 28) с системы на вещество, т. е. постулировав, что

lim S = - Q или S 0 =  U (XIII, 46)
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Справедливость постулата Планка можно пояснить на примере. 
При постепенном охлаждении монокристалла (например, NaCl) 
термодинамическая вероятность w (см. гл. V, раздел 3) резко умень
шается и при Т  =  О, когда все ионы окажутся в узлах кристал
лической решетки, w достигнет минимального значения, т. е. еди
ницы. Отсюда следует, что данное макросостояние — состояние 
и д е а л ь н о г о  кристалла при абсолютном нуле — может быть осу
ществлено единственным микросостоянием, и в соответствии с 
уравнением (IV, 26) энтропия превращается в нуль. Таким обра
зом, уравнение (XIII, 46) находит наглядное толкование.

Была высказана мысль, что беспредельное увеличение давления должно 
влиять на величину энтропии так же, как и понижение температуры до абсолют
ного нуля. С математической точки зрения это пе вызывает сомнений, ибо из ура
внения (IV, 19) следует, что (dS/dP )T <  0, и поэтому

Однако ряд исследователей считает мало вероятным, что вещество при очень 
высоких давлениях будет обладать теми же свойствами, как вблизи абсолютного 
нуля: при сверхвысоких давлениях атомы вещества будут так тесно уложены, 
что их электронные оболочки перекроют одна другую, вследствие чего темпера
тура должна повыситься.

Наоборот, Л. Ф. Капустинский (1945 г.), исходя из соотношения (IV, 19), вы
двинул новый постулат. Одна из предложенных им формулировок гласит: по мере 
сжатия чистой кристаллической фазы до «нулевого объема» (сверхвысокое давле
ние) энтропия обращается в нуль, т. е.

Заметим попутно, что аналогия в поведении вещества при 7*->0 и Р -+  оо, 
возможно, сказывается также в том, что и при сверхнизких температурах и при 
сверхвысоких давлениях вещества образуют много модификаций, например у 
камфоры до Р =  35 000 обнаружено 11 модификаций.

Иногда постулаты Нернста и Планка объединяют под общим 
названием «третий закон термодинамики», но это не означает, что 
между ними ставят знак равенства.

Несмотря на большое значение третьего закона, он по своей 
общности уступает первому и второму началам термодинамики. 
В отличие от них, третий закон не приводит к определению каких- 
либо фундаментальных величин, подобных энергии (первое на
чало), энтропии и абсолютной температуре (второе начало), а 
только ограничивает в соответствии с (XIII, 46) значение одной 
из них.

Уравнение (XIII, 46) может быть записано в виде соотношения

lim S =  0
Р - > о о

Пт 5 = - 0  
v-*v%

(XIII, 47)

являющегося частным случаем равенства

(XIII, 48)

где X —обобщенная сила; х — обобщенный путь (см. с. 115)
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В частности, если X =  Р и соответственно х =  V, уравнение 
(XIII, 48) принимает вид равенства

вытекающего из сочетания уравнений (X III,46) и (IV, 18). 
Из (XIII, 46) следует также, что

Hm (dS/dP)r =  0 
Г -* о  1

и в соответствии с (IV, 19)

lim {dV/dT)D =  О 
Г -» о  и

Иначе говоря, изменение температуры тела вблизи абсолют
ного нуля при V =  const не вызывает изменения давления, а при 
р  =  const — изменения объема, т. е. не влечет за собой никакой 
работы расщирения или сжатия.

Все это позволяет заключить, что ряд свойств конденсирован
ной фазы (G, Я, F, V, Ср, Cv, коэффициенты термического расши
рения, электропроводности и т. д.) вблизи абсолютного нуля пе
рестает зависеть от температуры.

Из этого следует, что еще при Т -►  0 свойства вещества стано
вятся такими, что достижение абсолютного нуля температур прин
ципиально невозможно. Действительно, при достаточном прибли
жении к абсолютному нулю теплоемкость вещества становится 
исчезающе малой, вследствие чего нельзя отнятием теплоты до
стичь абсолютного нуля.

Наличие предельно низкой температуры предсказывал еще 
М. В. Ломоносов. Он указал на существование «...наибольшей 
и последней степени холода, состоящей в полном покое ча
стиц...» *.

Формулируя принцип недостижимости абсолютного нуля, часто 
исходят, как и для первого и второго начал термодинамики, из 
невозможности вечного двигателя (третьего рода): нельзя по
строить машину, которая работала бы за счет охлаждения тела 
до абсолютного нуля.

Технический прогресс позволяет достигать все более низких тем
ператур (в настоящее время осуществлено охлаждение до 0,002 К)**, 
однако это вовсе не означает, что когда-нибудь удастся достичь 
абсолютного нуля.

• Л о м о н о с е »  М. В. Поли. собр. соч. В 10-ти т. Т. 2. М., Изд-во АН 
СССР, 1951. См. с. 39.

* *  С немощью адиабатного размагничивания парамагнитных веществ.
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Ра с ч е т  а б с о л ю т н ы !  з начений э н т р о п и и

Уравнение (X III,46) позволяет вычислить а б с о л ю т н о е  зна
чение энтропии. Необходимость выбора условного начала для от
счета этой функции теперь отпадает. Действительно, интегрируя 
уравнение (IV, 21) в пределах от Т =±= 0 до Т, получаем уравнение

о

которое в связи с (XIII, 46) принимает вид
т с  In Г

S T = ^ - f - d T  =   ̂ Cpd  In Т
О —00

2,303
Ig Т
J Cpd 'В Т (XIII, 49)

Анализ этого уравнения показывает, что если бы уравнение 
(XIII, 45), подтверждаемое опытными данными и квантовой тео
рией, не было справедливым, то энтропия стремилась бы к беско
нечности, что противоречит (X III,46).

Абсолютное значение энтропии в соответствии с (XIII, 49) вы
числяют по уравнению

11—п

$
(Ср) г

dT +
ДЯI—II (С р ) и
Т 1-п

ДЯПП
dT

I—II

(X III , 50)

Первый член равен энтропии кристаллического вещества при 
температуре Т^ц  перехода его из одной модификации в другую; 
второй член соответствует изменению энтропии при фазовом пре
вращении; третий — приращению энтропии при нагревании веще
ства от температуры Tj^u перехода до температуры плавления; чет
вертый член представляет изменение энтропии при плавлении и 
т. д. Если вещество имеет всего лишь одну кристаллическую мо
дификацию, то первые три члена уравнения заменяются интегра
лом, соответствующим энтропии твердого вещества при темпера
туре его плавления. Наоборот, при наличии нескольких модифика
ций число членов соответственно увеличивается. Если при данной 
температуре вещество, энтропию которого надо определить, нахо
дится не в газообразном, а в жидком или кристаллическом состоя
нии, то в (XIII, 50) исчезнут соответствующие члены. Например, 
при вычислении 5 300 для НгО в (X III,50) выпадут последние два
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члена, а верхний предел предпоследнего интеграла станет равным 
300 К.

Так как значения Ср =  <р(7') известны в большинстве случаев, 
начиная лишь с Т «  90 (и с 10 — 20 К, если охлаждение осущест
вляется с помощью жидкого водорода) *, то первый член (XII 1,50) 
приходится разбивать на два интеграла. Значение первого из них 
(взятого в пределах от Т =  0 до температуры Т\ при которой зна
чения теплоемкости уже известны) рассчитывают либо с помощью

Рис. 167. Графический метод расчета энтропии. 
(См. пример 17.)

данных, приведенных в Приложении 4, либо графической экстрапо
ляцией кривой теплоемкости, или же, наконец, специально разра
ботанными методами (см., например, [Б58] и [Г72]).

Энтропия кристаллических веществ при температуре, начиная 
с которой получены экспериментальные данные, может быть также 
вычислена экстраполяцией на основании уравнений (III, 14) или 
(III, 15,16); так, для «трехмерного» кристалла

ST d T  «
( с р ) г

3
( c v ) t '

3 (XIII, 51)

Общих математических соотношений между СР и Т (за исклю
чением очень низких температур) до сих пор не найдено, и инте
гралы, входящие в уравнение (X III,50), определяют по графикам 
СР/Т =  у(Т) или Ср =  ф(lg Т) (рис. 167). Даже в тех случаях, 
когда значение энтропии можно найти с помощью теоретических

•  Лишь в последние десятилетия удалось измерить теплоемкости, начиная 
с 0,1 К.
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уравнений теплоемкостей или с помощью соответствующих функ
ций (Приложения 3 и 4), все же графический метод расчета наибо
лее надежен. Его результат не связан с точностью того или иного 
уравнения, в то время как, например, расчет по (III, 14) при повы
шенных температурах дает малоудовлетворительные результаты, 
а для некристаллических тел ненадежен даже при низких темпе
ратурах.

Расчет по графику Cp =  <p(lg7’) вследствие невозможности
экстраполировать кривую на большое расстояние ( l i ml gCP =

г-> о
=  —оо) несколько неточен (заниженные результаты), но при низ
ких температурах, когда теплоемкость быстро уменьшается до 
нуля, погрешность ничтожно мала.

Вычисление абсолютной энтропии вещества будет рассмотрено 
в примере 17 (стр. 434).

О г р а н и ч е н и я  п о с т у л а т а  Пл а н к а

Рассмотрим состояния веществ, для которых даже при Т =  О 
термодинамическая вероятность больше единицы и, следовательно, 
5 0 >  0. Это возможно, когда данное вещество является раствором, 
смесью, образует метастабильную кристаллическую модификацию, 
стеклообразно или же имеет неупорядоченную кристаллическую 
структуру; известны и некоторые другие случаи.

Во всех перечисленных состояниях имеет место известная не
упорядоченность структуры; если она сохраняется вплоть до абсо
лютного нуля, то появится и нулевая (остаточнйя) энтропия, вели
чину которой в большинстве случаев можно оценить.

Допустим, что данное вещество, являющееся смесью, можно считать идеаль
ным раствором. В соответствии с уравнениями (V, 24) и (VIII, 44) при любых 
температурах образование идеального раствора сопровождается изменением эн
тропии, равным —R ^ N x\nNi.  Предположим далее, что мы охладили этот рас
твор и он остался идеальным вплоть до Т =  0 (чтобы избежать распада на со
ставные части, раствор следует охлаждать очень быстро). Тогда, считая для ка
ждого компонента (S0) х =  0, получим для раствора S0 =  — R In N t. Так, 
для бинарного раствора, в котором iVj =  0,272

S0 =  — 4,576 (0,272 Ig 0,272 +  0,728 Ig 0,728) =  1,16

что находится в согласии с величиной 1,03 ±0,15 э. е., найденной на основании 
экспериментальных данных (для смеси AgCI и AgBr, содержащей 27,2 мольных 
процента AgCI).

Если жидкость при отвердевании становится стеклообразной, кривая С р /Т  =  
=  ф(Т) в точке плавления не разрывается (рис. 167). Поэтому при прочих рав
ных условиях энтропия стекла оказывается больше энтропии кристаллического 
тела на величину

о
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Первый член правой части этого уравнения равен заштрихованной на рис. 168 
площади. Примером подобных веществ могут служить этанол и глицерин, для 
которых S0 равны соответственно 2,6 и 4,6 э. е.

Если вещество при охлаждении образует метастабильную кристаллическую 
модификацию (этот случай можно иллюстрировать графиком, подобным рис. 168, 
при условии, что Гпл •" Тпревр, а нижняя и верхняя кривые характеризуют соот
ветственно устойчивую и неустойчивую модификации), то

ASпревр

превр Г  ( г к

S [-Р /н е у с т ( С я ) у с т
dT  +

Д Н превр
превр

Величина ASQpeBP равна заштрихованной на рис. 168 площади. Например, для 
фосфора (Гпревр=49,34) член, содержащий интеграл, равен 3,748 э. е., a ASnpenp =

=  3,757 э. е.
Помимо этих двух случаев, обусловленных 

переохлаждением фаз, а также возможным на
рушением правильного строения твердого тела, 
источником искажений может быть и неупоря
доченность структуры кристаллов, так как при 
охлаждении кристалла до очень низких темпе
ратур ориентационное торможение становится 
столь значительным, что упорядочение в рас
положении молекул может не успевать за 
охлаждением. Другими словами, «беспорядок», 
созданный при высоких температурах под 
влиянием энергии теплового движения, при 
низких температурах бесследно не исчезает, 
так как возможности перемещения умень
шаются настолько быстро, что упорядочение 
не наступает, поэтому вещество на всех ста
диях охлаждения не будет находиться в устой
чивом равновесии, отвечающем минимуму энер
гии Гиббса.

Таким образом, при Т =  0 получается кристалл, характеризующийся нали
чием нескольких ориентаций равной (минимальной) энергии. Рассматривая такой 
кристалл как идеальный твердый раствор, можно принять нулевую энтропию 
равной энтропии смешения различных видов его частиц.

Например, если считать двоякую ориентацию молекул СО (С =  0, О =  С) 
вследствие примерной энергетической равноценности их углеродного и кислород
ного концов равновероятной не только при обычных, но и при низких температу
рах, то нулевая энтропия окиси углерода должна равняться —4,576 (0,5 lg0,5 +  
+  0,5 lg 0,5) =  1,377 э. е. Разность же между значениями абсолютной (найден
ной на основании спектроскопических данных) и калориметрической энтропиями 
для СО при Т =  298 оказалась равной 1,10 э. е.; для сходных с СО линейных 
молекул N20 и N0 она составляет соответственно 1,14 и 0,75 э. е. *.

Рис. 168. К графическому ме
тоду расчета энтропии.

* Следствием неупорядоченного расположения молекул в кристаллах нели
нейных молекул Н20 и D20 является наличие нулевой энтропии, равной соот
ветственно 0,83 и 0,69 э. е. Если же взять такие линейные молекулы, как, напри
мер, HCN, то вследствие резкого различия в свойствах атомов Н и N будет на
блюдаться почти полная упорядоченность вплоть до низких температур, и для 
таких веществ So да 0.
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Кроме перечисленных, существуют и другие источники нулевой энтропии 
(наличие изотопов, спина ядра и неравномерность распределения молекул между 
энергетическими уровнями), которые рассматриваются в гл. XV. Здесь укажем 
лишь, что нулевая энтропия, обусловленная эффектом изотопии, может быть 
количественно учтена, если считать смесь изотопов идеальным раствором. Энтро
пия ядерного спина проявляется в молекулах, атомы которых обладают спи
ном ядра; имеются молекулы (к ним относятся водород и дейтерий), в которых 
па эффект ядерного спина накладывается эффект неупорядоченности. Так, при 
охлаждении водорода должен происходить переход ортоводорода в пароводород. 
Ниже указан процент пароводорода в равновесной смеси пара- и ортоводорода.

Т .............  273 250 200 150 100 75 50 40 30 20 0
[пара-Н21,

% . . . 25,13 25,24 25,90 28,54 38,51 51,86 76,89 88,61 96,98 99,82 100,0

Но скорость этого процесса с понижением температуры в отсутствие соответ
ствующего катализатора падает, поэтому при Т — 0 водород представляет затор
моженную систему (твердый раствор обеих форм).

В табл. 22 представлены разности между значениями спектроскопической и 
калориметрической энтропии при Т =  298,2 для Н2, D2, Н20 и D20 и указаны 
теоретические значения 50.

Т а б л и ц а  22. Энтропии Н2> D2, Н20  и D20 , найденные 
на основании калориметрических и спектроскопических данных

Вещество ( s 2 )\  zge/спектр
( s °  ^ч 298/калорчм V °7теор

Н2 33,979 29,69 4,29 4,390
d2 38,731 33,65 5,08 5,093
Н20 47,848 44,28 3,66 3,787
d2o 46,66 45,89 0,77 0,77

Различия в значениях So, найденных в результате калориметрических изме
рений (с. 427) и теоретических расчетов (см. гл. XV), свидетельствуют в первую 
очередь о некотором упорядочении структуры, т. е. преобладании одной из форм. 
Разность значений всегда имеет один и тот же знак, так как теплоемкости, по 
которым вычисляются калориметрические энтропии, при температурах, близких 
абсолютному нулю, меньше тех, которые должны быть при наличии незатор
моженного равновесия.

Многочисленные ограничения постулата Планка вовсе не озна
чают, что рассмотренный в предыдущем разделе расчет абсолют
ных энтро/шй теряет смысл. Если не учитывать эти ограничения 
даже в тех единичных случаях, когда они достигают значительных 
величин, то расхождения в S  и Д5 будет порядка R э. е., что в пе
ресчете на Дб составляет значение, лежащее, как правило, в пре
делах точности тепловых эффектов. Ошибки, обусловленные такими 
постоянно действующими факторами, как эффект изотопии и спин
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ядра, при определении Д5 реакции взаимно погашаются вследствие 
того, что одни и те же атомы входят в качестве составных частей 
как- в исходные реагенты, так и в продукты реакции *.

С т а н д а р т н ы е  э н т р о п и и

Расчет равновесия (см. с. 445) значительно упрощается благо
даря наличию таблиц значении 5о98 (об аналогичных таблицах АЯмз 
и ДСив с м . соответственно с. 42 сл. и с. 401 сл.), найденных одним 
из следующих способов.

1. По уравнению (X I I I ,50), последний член которого равен

298,2

S
^фаз. превр

dT

с пересчетом для газов к стандартному состоянию по записанному 
для температуры кипения уравнению

* 7 ^  Р 
Т3 Ркр

(XIII, 52)

которое получается сочетанием уравнения состояния (VI, 20) и 
уравнения (IV, 19).

П оправка, вы раж аем ая уравнением (X III, 52), составляет, как 
правило, значение порядка 0,1 э. е. и в приближенных расчетах 
может не учитываться.

Значения Для соединений в состоянии идеального газа 
(когда при 2 5 °С вещ ества находятся в жидком или твердом со
стоянии) рассчитаны по уравнению

(^29в) — ^ 3  +
(Л̂ пар)2:уя

298

"3
«!>'

32 • 298,2Э • Р К1 - Я  In (XIII, 53)

Значения S 298 для ионов (в водном растворе) в отличие от дру
гих стандартных значений энтропий не являются абсолютными. 
Они отнесены к стандартной энтропии водородного иона, принятой 
равной нулю. Такая условность отпадает, если вычисляют суммар
ную энтропию ионов, на которые распадается химическое соедине
ние. Например, величина

2 ( S°9i)lO +  ( S 2M)co2- =  2 -H , 2 + ( - I3’6) = 3 4 ’64 3 е

*  Исключения составляют процессы изотопного обмена и низкотемператур
ные реакции, в которых принимает участие водород (ниже 0°С ) или дейтерий 
(ниже —70 °С),
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представляет абсолютную энтропию карбоната калия в водном 
растворе в стандартном состоянии при полной его диссоциации.

2 . На основании статистических методов по модели молекулы 
и спектроскопическим данным (см гл XV).

3. С помощью косвенных методов вычисления, например на
основании значений и Atf-ig* в сочетании с известными зна
чениями S 298, т. е. по уравнению (V, 2 2 ).

4. Посредством приближенных методов расчета (см. с. 437—444).
Значения Sm  (не считая оцененных) в настоящее время из

вестны более чем для 2500 веществ.
Сводка стандартных энтропий дана в табл. 23, 24 и Прилож е

нии 1 .

Т а б л и ц а  23. Стандартные энтропии некоторых веществ*

Вещество 5 298 Вещество
О

Ва (к) 16,0** н 20  (г) 45,106
Вг2 (г) 58,645 Н20  (ж) 16,75
С (алмаз) 0,566 КВг (к) 22,93
С (графит) 1,372 КС1 (к) 19,73
СО (г) 47,214 К2С г0 4 (к ) 46,2 * *
С2Н6СООН (ж) 5 1 ,0 *** M gS (к) 10,6**
С2Н5ОН (г) 67,5 N0 (г) 50,33
С2Нв (г) 54,85 NOC1 (г) 62,53
С6Нс (г) 64,34 NaCl (к) 17,24

CaS (к) 13,5 Nal (к) 24,0 • * •
C a S i0 3 (к) 19,6 Na2S i0 3 (к) 27,21
Са2ТЮ4 (к) 31 <* S 2 (г) 54,50
FeCI2 (к) 28,2 Sn (к), серое 10,55
F e30 4 (к) 34,94 S rS  (к) 17,0 * *
Н2 (г) 31,195 ZnCl2 (к) 26,64

•  См. также табл. 24 И Приложение I.
•*  Рассчитано по методу Киреева (см. с. 437).

Рассчитано по уравнению (XIII, 66) с Х  =  С р .  

4* Рассчитано по уравнению (XIII, 65).

В табл. 24 сравниваются стандартные энтропии, вычисленные 
с помощью уравнений (X III, 50) и (XIII, 52) и найденные теорети
чески на основании статистических методов. Правильность обоих 
методов расчета подтверждается совпадением приведенных данных 
в пределах их погрешности.
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Т а б л и ц а  24. Стандартные энтропии некоторых газов, вычисленные 
термодинамическими и статистическими методами

Газ
с6
*29в

Газ

1
S

Э
29Я

ТСрМОХИМИЧ. спектроскоп. термохимии. спектроскоп.

Аг 36,95±0,2 36,99 ±0,01 РВг 47,63 ±0,15 47,46 ±0,05
Кг 39,17 ±0,10 39,20 ±0,01 HCN 47,98 ±0,2 48,21 ±0,10
Ne 35,01 ±0,10 34,95 ±0,01 НС1 44,47 ±0,15 44,64 ±0,05
Хе 40,7±0,3 40,54 ±0,01 KI 49,48±0,15 49,35 ±0,05
С12 53,31 ±0,10 53,29±0,01 H2S 49,10±0,10 49,18 ±0,10
n 2 45,93 ±0,15 45,77 ±0,01 NH3 45,96±0,10 46,03 ±0,03
0 2 49,10±0,10 49,00 ±0,01 РН3 50,35±0,10 50,37 ±0 ,2
со 46,2 47,21 ±0,01 so2 59,24+0,10 59,29 ±0,15
со2 51,11 ±0,10 51,07 ±0,05 сн4 44,45±0,2 44,52±0,10
cos 55,27 ±0,10 55,32±0,10 С2Н4 52,48 52,45

Пример 17« На основании приведенных ниже данных вычислить 
стандартную энтропию этена:

Г С р т С р Т СР

15 0,682 80 11,55 120 16,32
20 1,519 85 12,35 130 16,21
25 2,537 90 13,29 140 16,12
30 3,559 95 14,73 150 16,07
35 4,682 98,1 16,03 160 16,04
40 5,665 100 17,05 169,4 * * * 32374 •
45 5,542 101,4 17,97 179,6 8,786
50 7,394 102,3 18,59 192,8 8,807
55 8,211 103,0 19,62 210,8 8,930
60 8,923 103,6 20,58 231,4 9,177
65 9,553 103,9* 800,8 * * 250,9 9,464
70 10,18 105 16,54 272,1 9,910
75 10,83 ПО 16,46 293,5 10,337

*  * *  Д "п л : W  <* д "п а р *

Решение. Энтропия этена в соответствии с уравнением (XIII, 50) равна
//■ * \К 103,9 //> \К

Г . Г (с р )с
>298 \ - L c * h . dT +  J СаН4 dT  j 800,8 +

103,9 ' 103,9

169,4 ,(> чж

103,9
+ 5

298,2
'С 2Н4 dT

^  169,4 ^  J 
169,4

(Ср )сс 2н 4 dT
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Находим интегральные члены, построив график в координатах СР/Т =  ф (Т) 
(см. рис. 167, с. 428), для чего пересчитываем приведенные значения С р  в CpfT.

Первый интеграл, получаемый по графику экстраполяцией, дает Sis.o =  0,24 
[вычисление по (XIII, 51) даст S i 5l0 =  0,23, экстраполяция по (111, 14) (0 =  130) 
дает Sis.o =  0,25]. В результате имеем:

^?5  0 “ ^о* эк стр ап о л я ц и я ............................. . . . .  0,24

* S j i o 3  э  “  < > ? 5  о *  графическое интегрирование. . . . .  12,21

Д^пл =  io3,9 — ^шз.э =  8^0,8 ; Ю3,9 . . . . . . . .  7,70

5 jgg 4 — 5 JJ3 9 , графическое интегрирование . . . .  7,91

Д5пар-  ^69 4 - 5 ^  =  3237: 169,4 . . . .
/о" \г or 27 * 1,987 • 282,43 * 1 
V>I69,4J • ^169,4 32- 169,43 - 50,0 ’ * *

. . . . 19,11 

. . . .  0,16

^298 2 — Sjog 4» графическое интегрирование . . . .  5,12

^298 ..........................................................................

Сумма первых пяти членов (47,17 э. е.) дает энтропию этилена в состоянии 
реального газа в точке кипения. Шестое слагаемое отвечает поправке на откло
нение СгН4 от состояния идеального газа; оно определено с помощью (XIII, 52) 
(критические параметры заимствуем из табл. 10, с. 202). Таким образом, сумма 
первых шести членов равна энтропии этилена в состоянии идеального газа при 
Я == 1 и Г =  169,4.

Э н т р о п и я  и п р и р о д а  в е щ е с т в а

Введение стандартных энтропий позволяет поставить вопрос 
о связи между энтропией и особенностями веществ, так как раз
ница в значениях S°m (St) отражает (при одинаковом агрегатном 
состоянии) лишь различие в природе веществ.

Энтропия в рядах Эп, ЭС1П, А-пН20  и в подобных им родствен
ных рядах веществ растет с ростом молекулярного веса. Примером 
могут служить S e (г) (S i* =  42,21 э. е.) *, Se2(r) (60,22), Se6(r) 
( - 1 1 0 ) ;  PtBr2(K) (12,77); Р1Вг3(к) (26,60), PtBr4(K) (39,09). 
Энтропия увеличивается в гомологических рядах органических со
единений.

Из уравнения (IV ,26) следует, что при прочих равных усло
виях S 293 должна падать с возрастанием твердости вещества, т. е. 
межатомного притяжения в нем. Так, 5 CS(io(20,l6) Sw<K)(7,80).

Наиболее отчетливо связь Sr (и, в частности, 5!эз) с природой 
вещества проявляется при рассмотрении неорганических веществ 
с позиций Периодической системы элементов Д. И. Менделеева. 
Общая картина периодичности выражается графиком, подобным

Здесь и далее в скобках указаны значения 5 298 в э-е-
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номера элем ента:
/  — кристаллические; 2— жидкие; 3 — газообразные соединения.

представленному на рис. 169. В данном случае, учитывая чувстви
тельность значений 5 к агрегатному состоянию вещества (Sr > • 
> > 5 Ж> 5 К), она несколько искажена тем, что некоторые хлориды 
в стандартных условиях являются жидкими (например, SiCl4), а 
некоторые — газообразными (например, НС1). Это приводит к уве
личению (особенно резкому для газообразных веществ) значений

Рис. 170. Зависимость стандартных 
энтропий Н2Х и НХ(Х — F, Cl, Вг, I) 

от 2 Х.

•>•98, т. е. смещению соответ
ствующих точек на рис. 169 
вверх. В ряду сходных ве
ществ 5-9ч в подгруппе растет 
(рис. 170). В периоде измене
ние S ';98 может быть более 
сложным. Это видно на одном 
примере из рис. 171; переход от 
мягкого лития к сверхтвердому 
алмазу сопровождается паде
нием S 298 (хотя атомный вес 
возрастает), затем в связи с 
газообразным состоянием по
следующих элементов S 298 рез
ко увеличивается. (Из пред
ставленных на этом чертеже 
значений So<m для элементов

подгруппы VII следует, что водород является в какой-то мере 
аналогом галогенов.) Сходство веществ, обусловленное располо
жением составляющих их элементов в периодической системе, 
проявляется и в близости стандартных энтропий этих веществ. Так,
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S ain ( ~  4,8) «  S'c (0,566) +  S |, (4,50), S?nAs ( — 20) »  See (7,44) +  S s„ 
(12,32). Такого рода приближенные равенства тем точнее, чем 
ближе сравниваемые вещества по структуре (и твердости).

Обратимся к органическим соединениям. У них особенно ярко 
проявляется чувствительность энтропии к структуре, в частности
к тому, что упорядочение 
строения (большая симмет
ричность) молекул приводит 
к падению энтропии. Вот два 
примера:

СНз—(СН2)б—СН8 (ж) (78,5) 
СНз

СН3—С-СН2-С Н 3 (ж) (71»6>

СНз
СН=СН-СН2—СН2-С Н 3 (ж)

(63,8)
СН2

Н * ^  \ и 2 (ж) (48,8)

S29B

Н2С Н2

В ряду газообразных 
w-пентан (83,0), пентен-1 
(82,5) и пентин-1 (78,82)

Рис. 171. Зависимость стандартных энтро
пий элементов 2-го периода (сплошная ли
ния) и VIIА — подгруппы (пунктир) от по

рядкового номера.

энтропия понижается не столько за счет уменьшения числа атомов 
водорода, сколько в связи с ростом кратности связи — последнее 
делает структуру молекулы более жесткой.

Н е к о т о р ы е  п р и б л и ж е н н ы е  м е т о д ы

Наличие значений S^e для большого числа различных веществ 
позволяет обнаружить некоторые закономерности. Это дает воз
можность расширить количество данных, не прибегая к. непосред
ственному измерению равновесия и трудоемким калориметрическим 
измерениям при низкой температуре. Ниже приведены некоторые 
уравнения для расчета стандартной энтропии неорганических и ор
ганических соединений (обозначения Soga большей частью заме
нены S).

Неорганические вещества. В основу расчета S° по методу 
В. А. Киреева положены:

1) ASa — энтропии образования соединения из элементов в гипо
тетическом состоянии одноатомного идеального газа при данных 
Р и Т\

2) AS/ — энтропии образования соединений из элементов при 
условии, что и элементы, и соединения находятся в состоянии 
идеального газа (для элементов — одноатомного).
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Следовательно

<  =  5 - 1 « э л ( Х л ) ( (XIII, 54)
И

(X III ,55)

Связь между AS0, AS£ и AS1 выражается соотношением

as*= as; -  [£  «аХл -  £  «эл (sL),]=
=  AS* +  (S° -  s’) -  [ 2  „ з Х  -  £  Пэл (S ^ ) ,]  (XIII, 56)

Величина ASa определяется, за исключением единичных случаев, 
в основном количеством атомов в молекуле соединения. При срав
нительно больших колебаниях значений ASa можно, объединив 
вещества по признаку однотипности молекул (по составу и струк
туре) в подгруппы, сузить интервал колебаний. Так, для 42 изу
ченных пятиатомных соединений AS°fl меняется в пределах от —127 
д о — 183 э. е., для окислов и сульфидов (Ме20 3 и Me2S3) — от —173 
до —183 э. е., для М еС03 и M eSi03 — от —164 до — 175 э. е., для 
соединений типа МеХ03 (X—N, Cl, Вг, I) — от —157 до —163 э. е. 
Внутри подгруппы однотипных соединений, в свою очередь, обна
руживаются закономерности, обусловленные видом металла, кис
лотного остатка и положением соответствующего элемента в пе
риодической системе. Например, переход внутри одной подгруппы 
системы Менделеева от элемента с меньшим атомным весом к эле
менту с большим атомным весом сопровождается уменьшением аб
солютных значений ASa однотипных соединений.

В результате закономерность изменений ASa проявляется столь 
отчетливо, что можно предсказать неизвестные значения ASa, а по 
ним с помощью (XIII, 54) вычислить стандартные энтропии еще не 
изученных веществ. Изменения энтропии при переходе 1 г-атом 
элемента из нормального его состояния в стандартных условиях в 
состояние идеального одноатомного газа, т. е. величины (SLi)t- — S эЛ, 
необходимые для пересчета, известны почти для всех элементов; 
они приведены в табл. 25- Для их вычисления послужили значения 
стандартной энтропии элементов, теплоты диссоциации, теплоты 
сублимации (или парообразования) и давления насыщенного пара 
при 25 °С.

Таким путем удалось предсказать неизвестные значения стан
дартных энтропий многих соединений с точностью от 0,3 до 1,5 э. е. 
(некоторые из этих данных включены в табл. 23). В среднем по
грешность расчета составляет 1—2 э. е. и лишь в единичных слу
чаях возрастает до 5 э. е. При сопоставлении энтропии большого 
числа соединений и при высокой точности данных, по которым 
производили расчет ASa, погрешность вычисления удается сни
зить до величин меньше 1 э. е.

Вследствие исключения влияния агрегатного состояния элемен
тов в значениях ASa имеются определенные закономерности. Еще



более это характерно для AS?, так как в них исключается влия
ние агрегатного состояния самого соединения: АS? внутри групп 
испытывают меньшие колебания, а между AS° разных групп 
имеется более резкая граница, чем в случае ASa. Так, для 52 изу
ченных двухатомных соединений ASa лежит в пределах от —52 до 
—74 э. е., a AS°i меняется от —17 до —28 э. е.; для 15 галогенидов 
МеХ первая величина принимает значения от —56 до —62, а вто
рая— от 19,5 до —22,5 и т. д. Незначительные колебания для сход
ных соединений внутри подгруппы позволяют предсказать с боль
шой точностью значения 5° для неизученных соединений.

Т а б л и ц а  25. Изменение энтропии при переходе 1 г-атом элемента 
из нормального состояния в стандартных условиях в состояние 

идеального одноатомного газа

н 11,78 Be 30,28 A1 32,56 Ge 30,0 Sb 32,6 Mo 36,6 Co 36,1

Li 26,45 Mg 35,51 Ga 30,19 Sn 27,9 Bi 31,1 W 33,6 Ni 36,4

Na 24,52 Ca 27,05 In (29,2) Pb 26,4 V 36,6 F 13,64 Ru 37,6

К 23,1 Sr (26,7) T1 27,8 Ti 36,5 Nb (31,99) Cl 12,81 Rh 36,8

Rb 24,0 Ba (24,5) Sc (33,8) Zr 33,8 0 13,96 Br 23,46 Pd 31,0

Cs 22,2 Zn 28,46 Y (32,4) Hf 31,6 s 32,48 I 29,2 Os (38,0)

Си 31,78 Cd 27,8 La 29,9 N 13,72 Se 31,2 Mn 33,89 Ir 36,6

Ag 31,13 Hg 23,3 C 36,41 P 28,4 Те 31,8 Fe 36,63 Pt 36,0
Аи 31,74 В 35,0 Si 35,63 As 33,2 Cr 36,0

Ограниченность экспериментального материала [АЯпар, ЛЯсубл, 
Я =  ф(7')] для соединений, а также невозможность в ряде случаев 
установить эти данные для неустойчивых соединений, например для 
кристаллогидратов, карбонатов, двойных солей, не позволяет ши
роко применять расчет AS1. Поэтому расчет через ASa был произ
веден В. А. Киреевым для 260 соединений, а расчет через AS? уда
лось выполнить только для 70 соединений.

А. Ф. Капустинский и К- Б. Яцимирский предложили метод ра
счета энтропии кристаллических соединений ионного типа, осно
ванный на аддитивности энтропий ионов в кристалле. В качестве 
исходной величины было принято значение S * + =  10 э. е., отве
чающее значению S kci =  19,8 3. е. Энтропии ионов, необходимые 
для вычисления, могут быть найдены либо по энтропиям изучен
ных соединений на основании правила аддитивности, либо по урав
нению

S* -  З Д  In А -  1,5г2/г (XIII, 57)

где А — атомный вес; г — заряд иона; г — его радиус в А.

Проверка на 30 соединениях, образованных одно- и двухзаряд- 
ными ионами, показала, что расхождения между вычисленными и 
экспериментальными данными не превышают 2 э. е. Для ионов
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с более высокими зарядами правило аддитивности вряд ли будет 
соблюдаться.

В. А. Киреев в развитии предложенного им метода расчета 
энтропии показал, что хороших результатов при вычислении можно 
добиться, рассматривая реакцию образования соединения не из 
простых веществ, а из более сложных составных частей, например 
карбонатов металлов из окислов металла и двуокиси углерода, 
водных солей и НгО(т) и т. д. При этом исключаются не только 
влияние различия в валентном состоянии, но в значительной сте
пени и различия в структуре, так как сравниваются однотипные 
соединения. Так, для однотипных солей кислородных кислот

5 °  =  £  - 4 „ с л  +  A S ”

причем в первом приближении А5о/ =  0, во втором AS0' =  const.
Веннер [В4] рекомендует приближенные соотношения:
1) для твердых соединений

S =  A IgAf +  В (XIII, 58)
2) для газов

S =  A 'M B' (XIII, 59)
где М — молекулярный вес.

Константы А,  В, А'  и В '  в этих уравнениях постоянны для однотипных ве
ществ. Поэтому, имея значения энтропии двух представителей какой-либо группы 
соединений (например, галогенидов МеХ или окислов МеО и т. д.), можно по 
графику In 5  =  <p(lnAf) найти энтропии неизученных веществ.

Подобный прием можно использовать и для расчета по (XIII, 59), в котором 
А'  и В ' постоянны для веществ с одинаковым числом атомов в молекуле. Ошибка 
расчета не превышает, как правило, 2—4 э. е. Остановимся еще на двух уравне
ниях, в которых энтропия вещества связывается с другими свойствами.

По Истмену (1923 г.), энтропии твердых веществ (в расчете на I г-атом)
S  =  3/2Я In Аср +  R 1п Уср ~  2(2R In Тпл +  л (XIII, 60)

где А ср — средний атомный вес, т. е. молекулярный вес, деленый на число ато
мов в молекуле; Vcp — средний атомный объем, т. е. средний атомный вес, де
леный на плотность; л — константа, равная 12,5 ± 2  (для родственных веществ 
интервал колебаний меньше).

Герц (1931 г.) нашел, что

const =  4,9n (XIII, 61)
где с — удельная теплоемкость при / =  25 °С; п — число атомов в соединении.

Проверка (X III,61) на элементах галогенидах (с двух-, трех- и четырех
атомными молекулами) и сульфидах (с двух-, трех-, четырех- и пятиатомными 
молекулами) показала, что погрешность не превышает в среднем 1—2 э. е.

Из других уравнений следует отметить приближенную формулу К. Б. Яци- 
мирского (1947 г.)

S  — £ 5 э л - Л ‘ ДУ (XIII, 62)

точность которой для бинарных соединений оценивается автором в ± 2  э. е. (все 
V относятся к твердым элементам). Это уравнение приложимо и к более слож
ным соединениям, причем в этих случаях^^вл можно приравнять к сумме эн
тропий составных частей молекулы (например, Na20  и S i0 2 для Na2S i0 3); тогда 
AV будет равна разности между объемом 1 моль соединения и суммой мольных 
объемов составных частей. При выражении AV в см3/моль константа пропорцио
нальности а «  Уз.
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А. Ф. Капустинскрп (1941 г.) установил, что в растворах
1) энтропии ионов, обладающих одинаковыми размерами, являются линей

ными функциями зарядов ионов;
2) энтропии ионов одинаковой валентности являются линейной функцией об

ратной величины ионных радиусов.
Пример 18. На основании данных, приведенных в табл. 23 (с. 433), 25 

(с. 439) и в Приложении 1, найти энтропию образования КС1 из элементов, взя
тых в состоянии одноатомного идеального газа Пользуясь полученным значе
нием, вычислить S 298 для КХ и МеС1. Оценить также точность вычисления 
S 2gg по методу Киреева для МеХ.

Решение. В соответствии с табличными данными энтропии элементов в идеа
лизированном состоянии равны

(S i)K =  23,l +  15,34 =  38,44 

(S x)Ci =  12,81 +  0,5 • 53,293 =  39,46

Тогда по (XIII, 54) (ASa) к ci =  19,73 -  (38,44 4-39,46) = - 5 8 ,1 7 .
Принимая найденное значение за AS° и для КВг, получим — 58,17 =  

s = ( ‘5KBr)298 [38,44 4- (23,46 4- 0,5 • 33,38)1, откуда (5 ^ ar) 29R =  21,92, что отли
чается от табличного значения на 1,0 э. е. Среднее расхождение для изученных 
еолей типа КХ составляет ~ 1 ,2  э. е.

Расчет S 298 для NaCl, RbCl, CuCl, AgCl, HgCl, T1C1 (общий анион) дает 
результаты, отличающиеся от калориметрических в среднем на 0,8 э. е. Среднее 
расхождение для 19 изученных соединений типа МеХ составляет 1,2 э. е.

Пример 19. Вычислить по методу Капустинского и Яцимирского стандартную 
энтропию Nal, если rNa+ =  0,95 и г (_ = 2 ,1 б А .

Решение. 1. Пользуясь правилом аддитивности, на основании данных, приве
денных в табл. 23 и Приложении 1, находим

S* =  5 “ -  5 “ =  24,9 -  10 =  14,9 э. е.I с\1 К

5c r = s ; c l - s K - = i9’8 - i o = 9'89- e-

5 ^  =  s L c , - Sc f  =  l7'2 - 9'8 =  ^

Поэтому т =  5 “ + -f S *  *=7 ,4  4- 14,9 =  22,3 э. е., что отличается от таблич- 
Nal Na I

ного значения на ~  1,7 э. е.
2. По (XIII, 57) получаем

SL * = f  * 1п 23-° - 1’5 ш = 7Л 9-е-
и

S “- =  |  R In 126.9 -  1,5 y jg -  =  13,75 э. е„

откуда S°Nal = 7 ,7 7  4- 13,75 = 2 1 ,5 2  э. е.
Пример 20. Вычислить стандартную энтропию КС1 по уравнениям (XIII, 58), 

(XIII, 60) и (XIII, 61) и сравнить с точным значением S 298 =  19,73.
Решение 1. Для расчета по (XIII, 58) воспользуемся значениями S NaC1 =  

17,34 и 5 ^ Вг =  23,05, тогда после подстановки получаем

17,34 =  1.7668А +  В и 23,05 =  2,0756/1 4- В
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откуда Л =  18,6 и В =  — 15,6. Следовательно, для галогенидов 5 ^ cX«=18,6 \g М  — 
— 1 5,6; 5 KCj =  19,2.

2. Находим по справочнику рКС1 =  1,992 г/см3 ([Гб] т. 5, с. L83) и 
(*пл)кс| =  772,3 ([Гб], т. 7, с. 323) и по (XIII, 60) получаем

3 , 74,553 ,
5 КС1 — 4*576 (̂ “2 — 2------ ^ g

откуда S°KCI =  16,6.
3. По (Х Ш .61)

74,553
2-1,992 lg  1 0 4 5 ,5 )+  12,5 =

=  8,3 калДград • г-атом)

'KOI
4,9-2

^бДб4
17,5

где 0,164 — удельная теплоемкость КС1 при / =  25 (см. Приложение 1).

Органические вещества. Для оценки 5 органических соединений 
в состоянии идеального газа можно применить метод вычисления, 
аналогичный методу расчета стандартной теплоты образования 
[В26] (см. с. 48 сл.). Необходимые для вычисления величины приве
дены в Приложении 2. Расхождение с экспериментальными дан
ными не превышает 2 э. е. Для приближенного расчета можно ре
комендовать уравнение (XIII, 58).

Для весьма ориентировочной оценки энтропии соединений в 
твердом и жидком состоянии можно воспользоваться данными, по
лученными на основании сопоставления изменения значений AS, 
вызванных различными изменениями молекулярной структуры. 
Сводка таких данных приведена в табл. 26.

Для примерной оценки можно воспользоваться уравнениями 
И. И. Стрелкова (1936 г.)

S K ~ I , 1 C *  и 5 Ж «  1,4Ср (XIII, 63)

Стандартные энтропии жидких алифатических углеводородов 
с разветвленной цепью и ароматических углеводородов могут быть 
оценены по уравнению

5  «  25,0 +  7,7т +  4,5г +  19,5/м +  26,5рл (X III,64)
где т — общее число атомов углерода вне кольца; г — число разветвлений; p i— 
число фенильных групп; р2 — число насыщенных колец (циклопентана или цикло
гексана).

Пример 21. Вычислить стандартную энтропию газообразных 2,3-диметилгек- 
сана и 2,2-диметилгексана.

Решение. Для 2,3-диметилгексана имеем (Приложение 2):
Основное вещество (СН4) (Приложение 2 А ) ................
Замещение первичного Н группой СН3 (Приложение 2Б)

(А) (В)
' 1 1 . . .

1 2 . . .
I 2 .  . .
I 2 . . .

Боковые метильные группы 2 2 . . .
(Приложение 2В) 2 3 . . .

106,17 э. е.
что отличается от экспериментального значения 106,11 на 0,06 э. е.

Замещение вторичного Н группой СН3 
(Приложение 2В)

44,50
10,35

10,10
9.18
9.18
9.18 
7,15 
6,53
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Для 2,2-диметилгексана составляющие S 298 те же, за исключением последней 
величины, равной 3,87 [(А) в  3 и (В) = 2 ]  Поэтому для этого соединения 
S 298-= 103,51 э.е., что отличается от экспериментального значения 103,06 на 
0,45 э. е.

Т а б л и ц а  26. Изменения S 298 в зависимости от изменений 
молекулярной структуры [Б 58]

Изменение мольной 
энтропии

Структурное изменение кристалли
ческого

вещ ества
жидкости

/ >
Введение группы —С

ч)
в углеводородную цепь при образовании сложного — 13,2

эфира
5,0Введение в цепь связи — О— при образовании про- —

стого эфира
5,0 (?) 3,2Замещение Н в главной углеводородной цепи группой

СН3
10,9Замещение Н в главной углеводородной цепи группой —

с2н3
5,8 7,7Замещение Н группой СН3 в углеводородном кольце

Замещение Н группой С2Н5 в углеводородном кольце 11,6 (?) 15,4
Замещение Н группой СООН с образованием кислоты 5,8 7,7
Замещение Н группой NH2 с образованием амина 0,0 0,0
Замещение Н группой N 02 с образованием нитросое 7,0 8,0

динения
0 (?) - 1 ,5Замещение Н группой ОН с образованием первичного

одноатомного спирта
0,5 (?) - 4 ,0Замещение Н группой ОН с образованием вторичного

одноатомного спирта
0,5 (?) - 6 ,0Замещение Н группой ОН с образованием третичного

одноатомного спирта о.о 0 (?)Замещение Н группой ОН с образованием фенола
Замещение Н на ОН с образованием полигидроксиль* 0,5 (?) 0,5 (?)

ного соединения
9,0 (?)Замещение И бромом 7,5

Замещение Н иодом 9,0 (?) П.О (?)
Замещение Н хлором 6,0 7,0 (?)
Замещение Н группы C6Hs, связанной с С 17,0 19,5
Замещение Н, связанного с С, кольцом циклогексана — 26,5

или циклопентана
1,0 (?) 5,0 (?)Замещение 2Н кислородом при образовании альдегида

Замещение 2Н кислородом при образовании кетона 1,0 0,5 (?)
Замещение О двухвалентной серой 2,0 (?) 2,0 (?)
Превращение простой связи в двойную, этиленового —2,7 - 2 ,7

типа
53 7,7Удлинение углеводородной цепи на группу СН2

Сравнительный расчет. Для приближенного расчета энтропии 
неорганических и органических веществ, можно воспользоваться
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методами сравнительного расчета [Б31], в частности зависимостями
S u *=» /45, 4- В (XIII, 65)
S ~ A X  +  B (XIII, 66)

соответствующими сопоставлению (при данных условиях) значе
ний 5 в двух рядах I и II сходных веществ (пример первого ме
тода сравнительного расчета) и значений 5 и характеристики X

Рис. 172. Взаимосвязь между стандартными энтропиями однотипных соедине
ний НГ (Г — F, Cl, Вг, I) и Н2Х (X — О, S, Se, Те).

Рис. 173. Взаимосвязь между удвоенными стандартными энтропиями $298 эле’  
ментов подгруппы углерода и стандартными энтропиями соединений AIn Bv (/), 

An BVI (/ /)  и AJBvn (///):
/ —BN (боразон); 2  —  BN; 3  —  М Р ;  4 —  GaAs; 5—InSb; 6  —  TIBI; 7  —  BcO; 8 —  MgS; 9 —  CaSeJ 

10 —  SrTe; / / - BaPo; 1 2 —  LiF; /3-N aC l; 14 —  KBr; 1 5 —  Rbl; 16 —  CsAt.

в одном ряду сходных веществ (пример второго метода сравни
тельного расчета), а также соотношением типа

S N «  ASM + В (XIII, 67)

в котором сопоставляются значения S  двух веществ (М и N) при 
одинаковых значениях переменного параметра (пример четвертого 
метода ср. -нительного расчета). Иллюстрацией (X III,65) служит 
зависимость, представленная на рис. 172. Линейность является ре
зультатом симбатности в ходе значений S 098 в сопоставляемых ря
дах сходных веществ (см. рис. 170); в каждом ряду молекулы со
держат общую частицу, а отличаются частицей — аналогом по Пе
риодической системе элементов. Чем ближе сопоставляемые ряды, 
тем ближе А в (XIII, 65) к единице. Это непосредственно видно 
из рис. 173.
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Другим примером (XIII, 65) служит зависимость

( 5 29a)9r (г) ** ( 5 29а)эн (г) “  7 »3

связывающая (со средней погрешностью меньше 0,3 э. е.) стан
дартную энтропию газообразных гидридов и фторидов щелочных 
металлов и свидетельствующая об уже упоминавшейся выше 
аналогии водорода с галогенами.
Для наиболее близких веществ не 
только Ai «  I, но и В] ж  0 (прямая 
/  на рис. 173).

Примером соотношения (XIII, 66) 
является связь, представленная 
рис. 1-74, — рост плотности изострук- 
турных аналогов (рутилоподобные 
модификации S i0 2) приводит к па
дению их энтропии. Другим приме
ром может служить линейная зави
симость между энтропией и тепло
емкостью (X =  СР) в некоторых 
рядах подобных соединений.

Рис. 175 показывает справедли
вость (X III,67) на примере различ
ных пар сходных веществ. Обращает на себя внимание прямая III; 
во-первых, сходство СО и N2 столь велико, что для нихЛ4 «*1;  
во-вторых, сходство простирается на весь изученный интервал тем
ператур, охватывающий как газообразное, так и жидкое и кристал
лическое состояние этих веществ-аналогов. Уравнение (X III,67) 
можно использовать и в виде соотношения

( s r  — 52ga) N ^  A (sr — S2as)M +  В 

И здесь нередко А ** 1 (или В «  0).

Рис. 174. Взаимосвязь между 
плотностью и стандартной энтро
пией различных модификаций S i0 2.

2. Расчет равновесия по абсолютным значениям энтропии
Расчет равновесия производится на основании уравнения (V, 22)

ДG°T =  ЬН°Г -  Т bS°T (XIII, 67а)

где Д5° — алгебраическая сумма (с учетом стехиометрических коэффициентов) 
стандартных энтропий ST реагентов.

Вычислив AGr, определяют с помощью (XIII, 8) константу рав
новесия при данной температуре, а по уравнениям (XIII, 20, 21) 
AG° и Ка при любой температуре. Тем самым задача равновесия 
по одним лишь т е р м и ч е с к и м  данным оказывается решенной. 
При наличии значений 5 02оа(см. с. 432сл.) вычисления еще более 
упрощаются, так как в этом случае расчетное уравнение примет вид

AGjgg — А//298 ™ 298,2 (XIII, 68)
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т. е. отпадает не только необходимость вычисления энтропий ре
агентов, но и теплового эффекта, так как величины ДЯма можно 
заимствовать из таблиц или определить косвенным путем (напри
мер, по закону Гесса). Заметим попутно, что именно с помощью 
уравнения (XIII, 68) были рассчитаны значения ДСмв для многих 
соединений.

Рис. 175. Взаимосвязь между стандартными энтропиями сходных 
веществ при одинаковой температуре:

/ —СН4 (М) и С]Н« (N); / / —ZrOi и HfO,; / / /  — Na и СО.

При наличии табулированных значений Нт — Н т  и Sr — SJw 
для всех реагентов можно воспользоваться

AG j в  Д#298 Т AS298 4“ А ( Я г #/9в) ГД (Sy  ^гэв)
О

Тепловой эффект реакции может быть также найден подобно ASr  алгебраи
ческим суммированием энтальпий веществ. Комбинируя (X III,8) с (X III,52), по
лучаем
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или

lg *a
1

4,576
A O r - О

T (XIII, 69)

В этом уравнении энтальпия каждого реагента отсчитана от абсолютного нуля 
( И т — Яд) и определена по уравнению

Н°Т -  Я*. -  £  $ С Р  d T  + Е  ПР.Ч. <ХШ ' 7°)

а гипотетический тепловой эффект при абсолютном нуле — по уравнению

ДЯо =  АН*Т -  А (Н*т -  H°Q)  (XIII, 71)

Для расчета ДЯ^ при базисной Т (см, с. 71) можно воспользоваться уравнением

А * г ,  =  - г [ д 1 п А Г г +  д [  |  (XIII, 72)

Расчет равновесия на основании абсолютных значений энтропий 
позволяет проверить, насколько опытные данные совпадают с вы
численными. Такая проверка на чистых кристаллических веществах 
подтвердила справедливость третьего закона.

Однако и для органических реакций расхождения между зна
чениями ДS }, вычисленными по третьему закону на основании 
уравнения (XIII, 50) и найденными через тепловые эффекты и кон
станты равновесия или через э. д. с. по уравнению AS }  =  
=  23062п дЕ°/дТ (XIII, 72а), получающемуся из (XIII, 2) и (XIII, 52), 
большей частью не выходят за пределы ошибок опыта (табл. 27).

Таким образом, можно утверждать, что третий закон в равной 
степени справедлив и для неорганических и для органических ре
акций. Это позволяет весьма широко применять его в органической 
химии, где часто нет иных методов решения вопроса, так как не
редко реакция протекает слишком медленно для непосредствен
ного измерения равновесия.

Следует обратить внимание на то обстоятельство, что фактором, 
ограничивающим достоверность результатов расчета равновесия, 
является малая точность значений тепловых эффектов. Ошибки 
в их определении гораздо сильнее сказываются на результатах 
расчета, чем неточность вычисления энтропии. Даже ошибка в 
± 3  э. е. вызывает погрешность в значении Дбггэв менее чем 
±900 кал, что в большинстве случаев меньше возможной ошибки 
АН0. Вследствие того что большая часть погрешности в константе 
равновесия падает на долю ДЯ°, справедливость третьего закона 
долгое время была под сомнением.

Необходимо подчеркнуть, что для расчета равновесия важна 
а б с о л ю т н а я  погрешность в определении энтропии, а не относи
тельная ее величина.

Пример 22, С помощью данных, приведенных на рис. 160 для реакции 
С2Н4 +  Н20 (г ) =  С2Н5ОН(г), и в табл. 1, 10, 12, 13 н 23, вычислить стандартную 
энтропию этена.
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Т а б л и ц а  27. Сравнение значений ASjgg некоторых реакций, 
найденных по равновесным и термохимическим данным

о
Д5298

Реакция
по (XI П. 67а) 

или (XIII, 72а)
по (XIII, 50) 
и (XIII, 52)

A g + l/2 B r2 ()K )=A gB r* -3 ,0 2 -2 ,9 5
A g+I/2C 12 (г)—AgCl -13 ,73 -13 ,86
A g + '/2Hg2CI2= A g C I+ H g -7 ,7 8 -7 ,5 4
С +2Н 2= С Н 4 19,4 19,8
C + 1 /2 0 2= C 0 21,14 21,34
(CH3)2CHOH (ж )= (С Н 3)2СО (ж )+ Н 2 36,4 36,1
C O +H 20  (ж)=НСООН (ж) -3 0 ,3 -30,1
НООС(СН2)2СООН (к)=трлнс-С 00Н С Н =С Н С 0011 
(к )+ Н 2 30,0 28,9
С6Н4(ОН)2 (к )= С бН40 2 ( к ) + Н 2 * * 35,5 36,4
С аС 0 3= С а 0 4 - С 0 2 38,10 38,37
Н2+ 0 2+С =Н С О О Н  (ж) -4 9 ,3 -50 ,75
2H2+ l / 2 0 2+ N 2+ C = C 0 (N H 2)2 (К) -108 ,2 -108 ,9
M g(0H)2= M g 0 + H 20  (г) 36,67 36,45
l/2 P b + A g C l= l/2 P b C l2+ A g 4,29 4,50
l/2 P b + A g I= 1 /2 P b I2+ A g 3,99 4,23
S  (poM 6.)=S (монокл.) -0 ,2 2 -0 ,1 5

Sn (cep.)—Sn (бел.) 1,87 1,75

Z n + l/2 0 2= Z n 0 -24,24 -24 ,02

* Г =  265,9 К; ** Г =  285 К.

Решение. Для рассматриваемого процесса в соответствии с рис. 162 

lg К р «  2280/Г -  6,45 и lg (К  р) ^ % =  1,20 

откуда =  “  4,576 * 298*2 * 1,20 =  — 1637.

Для реакции получения жидкого этанола из этена в соответствии с даинцми 
табл. 1 (с. 45) ДЯгэв — —66190 — [12540 +  (—57796)] =  —20934. Теплота паро
образования этанола при t =  25 в соответствии с уравнением (VII, 34) и данными 
табл. 10 (с. 202), 12 (с. 214) и 13 (с. 216) равна приблизительно 1,13-8970 =  10136. 
Следовательно, для синтеза газообразного этанола A =  —10798. По уравне
нию (XIII, 67)

AS298
- 1 0  798 - ( — 163/ 

298,2 -30,72

и по табл, 23 (с, 433) (Sc.H,)*» -  67,5 -  45,106- (-30,72) =  53,11.
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Совпадение найденного значения с табличным хорошее, хотя вероятная по
грешность AG298 может достичь 10 — 30% .

Пример 23. Покажите, что Д5° можно определить на основании значений К  
и зависимости К  =  <p(7).

Решение. В соответствии с уравнением (dAG /dT)P =  —ДS, записанным для 
стандартных условий, и уравнением (XIII, 8) получаем

AS° =  R (T d  In K /dT  +  In К )

или для сравнительно узкого интервала температур

AST ~  4,576 ( / с р
Ig K T l- l g K Tl lg КТг 4- Ig KTi

Так как

3. Приближенные методы расчета равновесия по 
стандартным данным

т
АН°Т =  АН°Ш  +  [  ДC pdT  и

298

dT

то в соответствии с уравнением (V, 22)

о о о Г АСр г
AGT =  Д Я 298 -  Т ASm  -  Т \  dT  +   ̂ АСр dT  =

)8 298
Т Т

Af f m  ~  Т a s ; 98 -  Т 5 $ ДСр dT

298

298 298

Будем считать условно, что ДСр =  const =  а, тогда 
примет вид:

AG =  Д#298 — ^ ^298  “ * °ТМ 0

где
т а     I J _  ,  ,  298,2
М 0 — |П 2gg 1 +  Т

(XIII, 73)

(X III, 73) 

(ХШ , 74)

(значения М0 приведены в табл. 28, с. 452).
Если зависимость СР от Т известна для всех реагентов в широ

ком интервале температур, то расчет по(X III, 73) не вызывает з а 
труднений, ибо значения Д5!98 и ДЯо98 могут быть найдены с по
мощью соответствующих таблиц. Однако этот метод расчета 
непригоден при реакциях между мало исследованными или совер
шенно не изученными веществами, а такж е если в реакции участ
вуют хорошо известные вещ ества, но она протекает при очень вы
соких температурах. В этих случаях можно рекомендовать следую
щие приближенные методы расчета.
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Первое  п р и б л и ж е н и е

Примем а =  ДСр =  0, тогда (X I I I ,74) переходит в уравнение 

ДG°T =  Д//298 -  Т * 5 298 (XIII, 75)
поэтому

\Q K P
Д Я  298 

4,576 Г
AS298

4,576
(ХШ .76)

Последнее уравнение тождественно (X III, 11) при условии, что 
Д5298 =  4,576В, и (X III, 40) при условии, что Дм =  0 и Д5мв =  
=  — 4,576 М .

Первое приближение для многих практически важных реакций 
дает удовлетворительные результаты (во всяком случае, для боль
шинства реакций вплоть до 500—600 К) и может быть применено 
при расчете констант равновесия реакций при отсутствии точных 
экспериментальных данны х*. Достоинство этого метода — доступ
ность значений ДЯ2эв и S 298.

Вт о р о е  п р и б л и ж е н и е

Учтем изменение ДЯ° и Д5° с изменением температуры, предпо
ложив, что <2 =  (ДСр)где =  const. Тогда (X III, 74) примет вид:

Д С Г —  Д#298 “  Т  Д^298 — (Л^ я )298

поэтому

, Д ^298 . ^ 2 9 3  . (^ ^ р )298 , f

4,5767 4,576 Т  4,576 °

(XIII, 77) 

(XIII, 78)

Когда ДСР сильно меняется с изменением температуры, второе 
приближение может привести к худшим результатам, чем первое. 
В этом случае рекомендуется пользоваться средними значениями 
теплоемкостей (между 298,2 и Г К ).

Переход от первого приближения ко второму имеет смысл 
только тогда, когда величина (Д Ср)2987’^ о  будет больше погреш
ностей Д Я 298 и Т Д5гэ8 для данной реакции. Чем значительнее будут 
указанные ошибки, тем больше должны быть значения (ДСр ) 298- 
Так, если Т ^  1000, а неточности ДЯ298 и Д52э8 не будут превы
ш ать соответственно ± 1 0  и ± 0 ,0 5  кал/моль, то всегда следует 
пользоваться вторым допущением, а если возможно и более точным 
уравнением (см. ниже); если же указанные ошибки равны ± 1 0 0 0  
и ± 5  кал/моль, то второе допущение следует применять лишь при 
УСЛОВИИ, ЧТО ( Д С р ) 298 >  Ю .

Так как Д5 >  ДСР, энергия Гиббса реакции гораздо значитель
нее зависит от температуры, чем ее тепловой эффект.

*  Для газофазных реакций АСР обычно невелико. Кроме того, сказывается 
взаимная компенсация в изменениях ДЯ298 и AS298 с Т.
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О соотношении температурных коэффициентов величин AG 0 и 
АН °  можно судить по приведенным ниже результатам расчета для 
некоторых реакций:

Д//1500~ Aff300 AQI500~ А<3300
1200 1200

С +  С 0 2 — 2 С О ................................. 1,47 42,2
С +  Н20(г) =  СО +  Н2 ................ 1,04 34,1
СО Ч- */2̂ 2 =  со2 ................ 0,52 20,9
СО +  н20 (г) =  С02 +  Н2 . . . . 2,20 8,
СН4 - Н /20 2 =  СО +  2Н2 2,53 46,2
СН4 Ч -С 0 2 =  2С 0 +  2Н2 . . . . 2,01 67,1
СН4 +  Н20 (г )  =  С 0  +  ЗН2 . . . 4,21 59,1

СН4 +  2Н20  (г ) -  С 0 2 +  4Н2 . . 6,42 50,9

Если известны средние теплоемкости в интервале Tj — 7\ то 
для расчета можно воспользоваться приближенным уравнением 

ДG*T =  -  ДS°T] +  ДСр [(Г -  Г ,) -  Г In (Г /Г ,)]

Однако для реакций в растворах оно даже в узком температурном 
интервале (50—100°) может привести к ошибочным результатам.

Т р е т ь е  п р и б л и ж е н и е

Предполагается, что а  =  А С р =  ф (7 ’ ) . Весь температурный ин
тервал, в котором рассчитывают равновесие, делят на участки, для 
каждого из которых подбирают одно (постоянное) значение а . Так, 
по Улиху можно выбрать участки, пропорциональные lg 7\ напри
мер 300 -т- 600, 600 - г - 1200, 1200 ч - 2400 К, и определить средние 
значения

(д ^р)зоо+боо ”  У* [ (д с р )зоо +  (д С Д о о ]  

( Д<"р)б00 +  1200 “  Ч * [ ( Д^р)б00  +  ( Д^р)120о] (XIII, 79)

(ACp)l2D0 + 2 4 0 0  “  '/a [(ACp)i200 +  (ДСр)г40о]
Затем вводят вторичное усреднение (ДСР). Результаты полу

чаются наиболее точными, если принять, что для
1) Г =  300 ч- 450, ^ ( Д С Д ^ Д С Д и

2) Г =  450 -+ 550, а2 -  (Д С Д  =  «/а [(А С Д  +  (Д С Д ]

3 )  Г =  550 4- 1100, ^з =  (АСр)3 =  (ДСя)300 + б00

4) Г =  1100 4- 1500, =  (А Й Д  =  '/а [ ( ^ Д  +  (Д С Д ]

5) Г =  1500 4- 2600, ^5 =  ( ^ Д  =  7 2 ^ ) 3 0 0 .6 0 0  +  (дС Д о о + .20о]

6) Г =  2600 +  3400, а& =  (Д С Д  =  V, [(Д С Д  +  (Д С Д ]

7) Г >  3400 а? =  (Д С Д  =

— Va [(л^р)зоо + боо +  (д с р)б00 + 1200 +  (ДСр)1200+240о]

(XIII, 80)
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В отличие от расчета равновесия с помощью степенных рядов 
для ACp=(p(7') (см. ниже) при изложенном методе всегда суще
ствует возможность видоизменить и упростить вычисления (в зави
симости от требуемой степени точности), однако применять второе 
и, особенно, третье приближения при обычной точности значений 
А Н  и AS в большинстве случаев нецелесообразно.

Мет од  Т е м к и н а — Шв а р ц м а н а

В тех случаях, когда необходим точный расчет, вместо слож
ного способа отыскания средних значений а  для каждого интервала 
температур (третье приближение) лучше пользоваться методом, 
предложенным М. И. Темкиным и Л. А. Шварцманом (1948 г.). 
Запишем (XIII, 73) в виде:

AG°T =  Д Я *93 -  Т Д 5 °93 -  Т (М 0 Д а +  М, АЬ +  М2 Ас +  М _ 2 Д с') (X III, 81)

В этом уравнении значение М0 совпадает с М 0 в  (XIII, 74), а 
функции температуры М \, М 2 и М_2 выражены уравнением

Тп 298,2Я+1 298,2я
n ( n +  1) +  +  1) Т п

(X III, 82)

Удобство применения ( X III ,81) обусловлено возможностью за
ранее вычислить значения Af0l Afi, М 2 и М_2 для различных темпе
ратур (табл. 28). Отметим, что это уравнение позволяет не только 
легко найти зависимость A G ° =  ф(7’), но при наличии ряда значе
ний AG 0 (или К а ) при различных температурах определить Д #29з

Т а б л и ц а  28. Константы уравнений (XIII, 74) и (XIII, 81)

т Mq ** —лД11 -10 3м ; " г° - 6 м / ; .ю 5 т <
** омх -10 3М2 -10 6 А*1*-Ю5

300 0,000 0,0000 0,0000 0,0000 1700 0,9162 0,5780 0,4424 0,3824
400 0.0392 0,0130 0,0043 0,0364 1800 0,9635 0,6265 0.5005 0.3915
500 0,1133 0,0407 0,0149 0,0916 1900 1,009 0,6752 0,5619 0.3998
600 0,1962 0,0759 0,0303 0,1423 2000 1,0525 0,7240 0,6265 0,4072
700 0,2794 0,1153 0,0498 0,1853 2100 1.094 0.7730 0,6948 0,4140
800 0,3597 0,1574 0,0733 0,2213 2200 1,134 0,8220 0,7662 0,4203
900 0,4361 0,2012 0,1004 0,2521 2300 1,173 0,8711 0,8411 0.4260

1000 0,5088 0,2463 0,1134 0,2783 2400 1,210 0,9203 0,9192 0,4314
1100 0,5765 0,2922 0,1652 0,2988 2500 1,246 0,9696 1,0008 0,4363
1200 0,6410 0,3389 0,2029 0,3176 2600 1,280 1,0189 1,0856 0,4408
1300 0,7019 0,3860 0,2440 0,3340 2700 1,314 1,0683 1,1738 0,44505
1400 0,7595 0,4336 0,2886 0,34835 2800 1,346 1,1177 1,2654 0,4490
1500 0,8141 0,4814 0,3362 0,3610 2900 1,3775 1,1672 1,3603 0,4527
1600 0,8665 0,5296 0,3877 0,3723 3000 1,408 1,2166 1,4585 0,4562

* ( M q)t  <  1600 “  0.0007Г — 0,20.
** M i = ( T  — 208.2)2/2Г.

М2 =  Г2/6 +  298,23/37’ —298,22/2=Г2,6 +  8 835 400/Г — 44 450. 
4* М _ 2= ( Г —298,2)2/2-298,22.7'2 =  (Г-298,2)2/177 800Г2.

452



и AS5ea; для этого следует построить график, откладывая на оси 
абсцисс 1/7\ а по оси ординат (kG°/T) +  МоДа +  . . .  Тогда в соот
ветствии с (X I I I ,81) наклон прямой определит Д//5э8, а отрезок, 
отсекаемый на оси ординат, — значение Д^гэв. Таким образом, 
если ставится задача найти значения M i m  и ДС?29«, то более це
лесообразным следует считать не ранее рассмотренный способ 
одновременного определения M il и /  (см. стр. 397), а только что 
рассмотренный способ.

При а =  ДСр =  0 уравнение (X I I I ,81) совпадает с (XIII, 75), 
а при а =  ДСР =  Да — с (X I I I ,77).

Пример 24. Пользуясь приближенным методом расчета равновесия, найти 
AG° при 7 =  700, 1100 и 1500 для реакции СН4 +  Н20 (г )  =  СО +  ЗН2 и сопо
ставить результаты вычисления с точными значениями и с данными, полученными 
при решении примера 7, с. 398.

Решение. По табл. 1 (с. 45) для рассматриваемой реакции Л//298 =  49 260; 
по Приложению 1 ASjgg == 51,16. Тогда по (XIII, 75) (первое приближение) 
ДС° =  49 2 6 0 -  51,167.

Второе приближение: ( Д С ^ ) ^ «  11,10 (см. пример 7) и в соответствии 
С (XIII, 74) AG° =  49 2 6 0 -  5 1 ,1 6 7 -  П,Ю 7М 0.

Третье приближение: в соответствии с уравнением ЛСр =  <р(7) (пример 7)
(4С Р)300 =  11-225- (ДСЛ оо =  7.031 н (4С р) |200 =  0.892.

Пользуясь найденными значениями (ДС*>)т, по (XIII, 79) вычисляем средние 
Д С р  : (ДСр)Эоо + боо == 9,128_и (ДСр)$оо -5-1200 =  3,962^_ Затем по (XIII, 80) последо
вательно находим jzi =  (А С ,), =  11,225, _ аэ =  (ДСр)э =  9,128; а2 =  (Д С р ) 2 =  
=  10,176; а5 =  (Д С р ) 5 =  6,545 и аА =  (ДСР)А =  7,837.

Подставляя в (XIII, 74) значения а \ , вычисляем AG° =  <р(7). Для увеличе
ния точности результатов в качестве величин ДОП00 и AG]500 берем среднее из 
значений, вычисленных соответственно по а3 и а4. и* и as-

Уравнение (ХШ ,81) для рассматриваемого процесса примет вид:

AGr =  4 9 2 6 0 -5 1 ,1 6 7  -  7(l6,249M 0 -  17,930 • Ю- ^  +  4,276- Ю“ б М2)

Значения М0, Mi и М2 заимствуем из табл. 28. Результаты расчетов приведены 
ниже:

7 .....................................................
Д G0
I приближение .........................
II приближ ение.........................
•Ш приближение........................
Метод Темкина н Шварцмана 
Точный расчет.............................

700 1 100 1500

13 448 - 7 0 1 6 - 2 7  480
11 253 - 1 4  134 -4 1  187
11 683 — 12 396 — 36 226
11 575 - 1 2  333 - 3 7  6531
11 437 - 1 2  563 - 3 6  869

Н е к о т о р ы е  з а к о н о м е р н о с т и

Наибольшей энтропией обладают газообразные вещ ества; по
этому Д S  в химической реакции (в частности, Д5298 и Л S t) опре
деляется прежде всего изменением объема А У в процессе; оно бу
дет тем больше, чем значительнее скачок изменения Д/гг числа мо
лей газообразных реагентов. В качестве величины, характеризую 
щей особенность процесса, выберем тепловой эффект — наиболее
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доступный параметр. Примем в первом приближении, что зависи
мость AS =  ф(Дмг, ДЯ) имеет вид:

№  ~  а Дпг +  Ь ДЯ +  с (XIII, 83)
где а, Ь и с — константы.

В этом соотношении с ф  0, так как при Дмг =  0 и ДН =  0 в общем 
случае AS ф  0.

Подставляя (X I I I ,83) в уравнение (V ,22), после преобразова
ния получаем приближенное соотношение

Д б ~  Д Л Я +  ^  (XIII, 84)

о котором ДG и АН отнесены к 1 г-экв (Дпг =  const). Это соотно
шение, являющееся одним из примеров второго метода сравнитель

ного расчета, в виде прибли
женной зависимости [Б31]

ДСзэа »  Л ДЯ‘ 98 +  В (XIII, 85)

применяется для расчета хи
мического сродства при от
сутствии значений энтропий 
реагентов. Использование 
(X III, 85) проиллюстриро
вано рис. 176 на примере 
нитратов. В (X III, 84) и 
(X III, 85) коэффициенты Л и 
В характеризуют данную 
группу веществ. Так, для 
процесса
] / т  Э (к) +  ‘/2 N2 (г ) +  3/2 0 2 (г) -  

=  1 /т  Э (N 0 3)rt (к)

(в ккал/г-экв) образования нитратов. отвечающего рис. 176, А2 =
=  0,981; В2 =  21,42. С неко

торой потерей точности приближенное уравнение ДС?98~  0,986 ДЯ-°98— 
— 9,4Дпг, в котором сопоставлены грамм-эквивалентные характе
ристики веществ, можно применить для любых объектов.

Вернувшись к (X III, 83) и пренебрегая в нем вторым и третьим 
членами правой части, получаем

(XIII, 86)

Если принять в (X III, 86) а =  23, то получим правило Н. И. Кобо
зева, которое означает следующее: возникает ли 1 моль вещества 
путем парообразования жидкости, т. е. в результате фазового пре
вращения, или путем взаимодействия, т. е. в результате химиче
ского превращения, энтропия изменится примерно на одно и то же 
значение. Считая это правило грубо ориентировочным, надо еще 
иметь в виду, что а зависит от природы реагентов (так, для 
газообразных окислов азота а =  32,5 ±  3,5 э. е.) и что примерное
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постоянство мольной энтропии парообразования относится лишь 
к величине (Д 5пар) н.т.к» но отнюдь не к (ASJap^ge* а тем более не 
к (Д5пар) 298 в равновесных условиях (см. рис. 68).

Все изложенное в этом разделе, разумеется, не относится к про
цессам, в которых AS ф  0, хотя Д У * *0 ,  например, к реакциям 
изомеризации (см. с. 437)«

Рис. 177. Взаимосвязь между дс!|98 образования различных соединений 
натрия (I), калия н аммония (II).

Наряду с (X III, 84) для приближенных расчетов можно вос
пользоваться и соотношениями вида:

Д Х П «  Л Д * 1  +  В (XIII, 87)
ДХ" «  А &.Х' +  В (XIII, 88)

И AXn л  А Д Х м  +  В (XIII, 89)

в которых X  =  S  или G  и которые можно рассматривать как рас
пространение зависимостей вида (X I I I ,65), (X I I I ,66) и (X I I I ,67) 
с вещ ества на процесс.
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Примеру зависимости (X III, 87) отвечает рис. 177, примеру 
(X III, 8 9 )— рис. 178 (линия I). Выделение сходных веществ повы
ш ает точность результатов; на примере соотношения (X I I I ,87) это 
иллюстрируется графиком, представленным в правом нижнем 
углу рис. 177.

Справедливость (X III, 87) и (X III, 89) для аддитивных свойств 
(например, в случае высших гомологов) очевидна — на соответ
ствующих прямых точки для последовательного ряда веществ (или 
реакций) будут равноотстоящими.

AS? (лС 2 9 д )и

Рис- 178. Взаимосвязь между Д5° в реакциях MgO +  2HF =  M gF2 +  Н20  (г) (/) 
и MgO +  2НС1 =  MgCl2 +  Н20  (г) (2):

I  — по уравнению (XIII, 89); I I  — по уравнению (XIII, 89) с 1 (fl=2,5); I I I  — по уравне
нию (XIII. 89) с Я=*0 (Л=* 0.917).

Рис. 179. Взаимосвязь между ДО°98 (в ккал/г*экв) образования соединений
магния и лития:

I  —  MgsN'i (к) и LIjN (к); 2 — MgH2 (к) и UH (к); 3 — Mg!* (к) и LII (к); 4 — Mg2+ (р) и
L I+  (р); 5 —MgO, (к) и Ы ,0, (к); ff-M gO  (к) и Ы ,0 (к); 7 -М д В гг (к) и L-IBr (к); Я — MgCl,(iO 
и LICI 00: 9 —Mg(OH), (к) и LiOH (к); I 0 ~  Mg(NO,), (к) и LINO, (к); — MgCO, (к) и
LJ,СО, (к); /2 - M g F , (к) и U F  (к); U -M g S O , (к) и LI3SO, (к); /4 -M gSlO , (к) и LI,SiO, (к); 

15 — M gTЮ, (к) и LIiTfO, (к); Id— Mg,SiO, (к) и Lf4S i0 4 (к); /7 — MgAIjO* (к) И ЫАЮ, (к).

Рис. 179 непосредственно свидетельствует о диагональном сход
стве лития и магния: все точки, отвечающие различным литий- 
и магнийсодержащим вещ ествам, тяготеют к биссектрисе коорди
натного угла, которой отвечает равенство

(Д<4и)и ~  0,5(дО°98) Мг

т. е. одинаковому химическому сродству (в ккал/г-экв). Незначи
тельный сдвиг большинства точек вправо вниз соответствует более 
ярко выраженным основным свойствам соединений магния по 
сравнению с соединениями лития.

В случае весьма родственных процессов (например, сходных 
реакций высших изоструктурных аналогов) в соотношении 
(X III, 87) Л ~ 1  и В ~  0, т. е. Д Х п « ДХ^. [То же относится
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и к (X III,89).] В частности, постоянство AS° в однотипных реак
циях может быть проиллюстрировано на примере реакций 

M eS04 =  МеО +  S 0 2 +  ‘/ Л  и М еС03 =  MeO -f СО*

Приняв для первой из них ASSgs =  68,5, найдем, что для де
вяти сульфидов эта величина колеблется в пределах ± 3  э. е. Для 
второй реакции при среднем значении Д52эз =  12,3 получим откло
нение (для 12 изученных реакций) меньше +  1 э. е.

Можно пользоваться величинами ASa для данной группы со
единений, не вводя поправок для различных подгрупп в пределах 
группы. Это позволяет значительно расширить круг рассчитывае
мых реакций. Так, вместо того чтобы пользоваться средними зна
чениями AS°a отдельно для MeF, MeCl, МеВг и Mel, можно при
нять одно среднее значение А5а для всех галогенидов МеХ. Дей
ствительно, приняв для 38 соединений типа МеХ AS°a — — 58,37 
и вычислив по уравнению (XIII, 62) значения А5°, найдем, что для 
17 веществ, для которых известны значения Д # 2эз и AĜ ge, Рас' 
хождение между вычисленными и опытными изменениями энергии 
Гиббса составляет в среднем менее 0,6 ккал.

При таком совпадении можно предсказывать отсутствующие зна
чения AĜ gs и исправлять неточные значения АЯгда, так как для 
любой реакции данного типа 298,2 • ASJge — Д # 2дв— AG^a^const.

Неизменность А5гэа для данной группы соединений соответ
ствует правилу аддитивности энтропий Капустинского и Яци- 
мирского.

Все сказанное справедливо не только при стандартной, но и при 
любых температурах. Из постоянства А5° для всех однотипных 
реакций следует, что и 6 AG°JdT для них равны. Это, в свою оче
редь, означает равенство коэффициентов при равных степенях для 
однотипных реакций, т. е. Да, Аb и т. д. Поэтому и значения АСР 
при одинаковой те,мпературе должны быть равны и одинаково из
меняться с изменением температуры. Следовательно, при любых 
температурах
(до;, -  aoI)Fi= (а д ;, -  дд,)Г|= (до;, -  до;)Гг= (ад ;, -  &я;)Тг

где индексы I и II отвечают двум реакциям одинакового типа; Т i и Г2 — любые 
две температуры.

Зная зависимость АН0 =  ср(Т) или AG° =  <р(Т) для одной ре
акции, можно по значению АН° или AG° при одной температуре 
найти эти зависимости для других однотипных реакций.

Однако если принять в линейных уравнениях (XIII, 84), 
(X III,85), (XIII,87) — (XIII,89) и 0 даже для весьма
сходных реакций, то все же это приводит к некоторой потере точ
ности. Это видно из рис. 178: линия 2 отвечает условию Л «  1, 
т. е. постоянству разности AXn — АХМ (в данном случае незави
симости ее от температуры); линия 3 — условию 5 —0, т. е. по
стоянству отношения AXn/AXm ( в  данном случае независимость 
его от температуры).



Г л а в а  XIV

РА В Н О В ЕС Н О Е П Р Е В Р А Щ Е Н И Е

§  1. НАПРАВЛЕНИЕ ПРОЦЕССА

П р и н ц и п и а л ь н а я  осуществимость процесса определяется 
знаком AG: если при данных условиях AG *<  0, то реакция воз
можна, если AG >  0, то реакция неосуществима; при AG =  0 си
стема находится в равновесии (см. гл. V, разд. 1). Значение АС? 
(при AG ■ < 0) позволяет установить, насколько изучаемая си
стема далека от состояния равновесия.

Если при АС? <  0 реакция не идет, то это указы вает лишь на 
необходимость преодоления тормозящих реакцию препятствий 
(как правило, низких температур) и вывода системы из состояния 
ложного равновесия. Наличие энергетического барьера, меш аю 
щего процессу, в определенных условиях служит причиной хими
ческой инертности веществ; эта инертность во многих случаях 
обеспечивает существование веществ.

Таким образом, реакция может не протекать как вследствие 
близости к состоянию равновесия, так и вследствии торможения. 
Для того чтобы вы звать реакцию, в первом случае необходимо 
изменить условия ее протекания, а во втором — ее скорость. Н а
пример, несмотря на то, что для реакции Н2 +  V2O2 =  Н2О (ж) 
AG298 <  0 при t =  25 образования воды не происходит. Но доста
точно ввести соответствующий катализатор, и процесс пойдет 
с большей скоростью и практически до конца. Однако действие 
катализатора не может изменить* значений AG, AG0 и /Са, эти 
величины зависят только от исходного и конечного состояний си
стемы. Вот почему ошибочной была теория, которая за меру срод
ства принимала скорость реакции.

В заторможенной системе реакция может быть возбуждена 
и нагреванием, которое действует подобно смазке, помогающей 
преодолеть трение. Так, термитная смесь может существовать 
сколь угодно долго, пока алюминий защищен от окисления, однако

•  Строго говоря, положение о неизменности равновесия в присутствии ката
лизатора относится к гетерогенному катализу, так как в гомогенной системе воз 
можно изменение активности реагентов в присутствии других веществ, в частно
сти катализатора, если его концентрация достаточно велика.
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незначительное локальное нагревание вызывает энергично проте
кающую (AGo98 =  — 204 000) экзотермическую реакцию *.

Без знания термодинамики нельзя указать, какая доля наблю
даемого эффекта в каждом отдельном случае обусловлена изме
нением скорости и какая — смещением равновесия.

Если при истинном равновесии существует связь между силой 
и ее действием, то при ложном равновесии такой связи нет. П о
этому при смещении ложного равновесия происходит необратимый 
процесс (например, взры в), в то время как изменение истинного 
равновесия всегда должно быть обратимым процессом. (Н апом
ним, что принцип Ле-Ш ателье приложим лишь к системам, нахо
дящимся в истинном равновесии.)

Следовательно, неизменность системы во времени является не
достаточным условием для суждения о том, имеет место в системе 
истинное равновесие или нет.

Истинное равновесие при любых активностях (концентрациях) 
достигается как прямым, так и обратным течением реакции, по
этому если данное состояние осуществляется тем или другим спо
собом проведения реакции, то система находится в истинном тер
модинамическом равновесии** (рис. 180).

Из рис. 180 такж е видно, что формальное толкование условия 
осуществимости процесса может привести к ошибочным выводам. 
Действительно, вопреки тому что Ga <  Gc, переход из состоя
ния с в состояние а исключен. То же можно сказать и об условии 
равновесия: любые два состояния системы, отвечающие какой-либо 
горизонтали на рис. 180 (например, точки а и 6 ), характеризую т 
неравновесные состояния системы, несмотря на то что энергии 
Гиббса в них одинаковы. Подобные недоразумения исключаются, 
если исходить из условий dGPiT < 0  и dGptr =  0» так как при пе
реходе к бесконечно малым смещениям точку О миновать нельзя.

Если АН и AS в данном процессе имеют различные знаки, то 
он необратим: при АН <  0 и AS >  0 он должен протекать в сто
рону продуктов реакции, при АН > 0  и А 5 < 0 —в сторону исход
ных веществ.

Если изучаемые вещества могут реагировать в нескольких на
правлениях, например в двух, которым отвечают значения AGi 
и Д б 2 (причем, Д С 1 < Д ( ? 2), то это еще не означает, что осуще-

* Вещество, разложение которого связано с уменьшением энергии Гнббса, 
может оказаться неустойчивым, а если одновременно с ЛО <  0 также Д // <  0 
и Д У ^ О , — даже взрывоопасным. В этих случаях распад протекает мгновенно 
(практически адиабатно), что приводит к интенсивному разогреванию и к огром
ному увеличению объема выделяющихся газов. К таким веществам относятся 
пироксилин, нитроглицерин, тетранитропентаэритрнт (ТЭН) и т. д. Условие 
Ди 4С 0 не может быть достаточным для заключения о взрывоопасности данного 
вещества, так как величины ДН обычно столь невелики, что выделяющейся при 
разложении теплоты недостаточно для взрыва.

* *  Необходимо напомнить о различии химической обратимости и термодина
мической. Первая означает лишь то, что реакция протекает одновременно в 
противоположных направлениях.
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ствить первую реакцию в любых условиях легче, чем вторую, так 
как Д(?1 и ДG2 я в л я ю т с я  р а з л и ч н ы м и  функциями Р и Т. По 
мере увеличения различия в значениях AG для возможных реак
ций это заключение будет терять свою силу. Кроме того, при 
AG С  0 реакция не всегда идет в данном направлении. М ожет 
случиться, что переход исходных веществ в какие-либо другие про
дукты будет связан с еще большим уменьшением энергии Гиббса; 
иначе говоря, превращение продуктов первой реакции в продукты 
второй будет самопроизвольным. Поэтому, когда AG <  0, система

Состав  — Состав  —

Я В
Рис. 180. Схема изменения изобарного потенциала по 

мере протекания процесса:
А — обратимый; Б  — необратимый.

«защ ищ ена» лишь от перехода в исходное состояние. Если, не
смотря на рост энергии Гиббса, реакция все же происходит, зна
чит наряду с ней протекает какая-либо другая или другие реак
ции; убыль энергии Гиббса в ней (в них) перекрывает ее увеличе
ние для рассматриваемой реакции, вследствие чего суммарный 
процесс связан с уменьшением энергии Ги ббса*.

При реакции, термодинамически невозможной (AG >  0) в дан
ных условиях, можно путем соответствующего подбора концентра
ций реагентов, не меняя Я и Г, создать иные условия, при которых 
реакция будет протекать в нужном направлении.

Можно ли судить об осуществимости данной реакции по зн а
чению ДС°? Этот вопрос представляет практический интерес, так 
как гораздо легче вычислить AG°t чем AG. Независимо от того, 
насколько условия реакции близки к стандартным, можно сделать 
следующие замечания.

1 . Если при данной температуре AG° 0 и в соответствии 
с уравнением (X III, 8 ) константа равновесия очень велика, то ре
акция принципиально осуществима не только в стандартных, но 
и в любых условиях: чтобы изменить знак AG, надо увеличить

* О расчете сложных равновесий см. с. 485 сл.
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абсолютное значение первого члена правой части уравнения 
(X III, 5) на величину практически недостижимую.

Такой вывод справедлив, в частности, и для реакции образова
ния соединений из простых веществ. Поэтому можно говорить 
о термодинамической устойчивости (AG°<$C0), т. е. о возможности 
образование его из простых веществ. Например, можно считать 
синтез сахарозы из углерода, кислорода и водорода, для которого 
AG298 =  — 369 180, принципиально осуществимым.

Другой пример: для реакции Zn +  V2O2 =  ZnO AG?98 =  — 76640, 
поэтому цинк легко окисляется даж е при Яо, =  0,00001. Золото, 
например, более устойчиво, а магний менее устойчив, чем цинк, 
поэтому последний вытесняется магнием из растворов его солей. 
Действительно, для Аи20 з  AGS98 =  18 800, а для M gO  AG°98 =  
=  — 136 980.

2. При AG° ^  0 реакция не будет протекать в заметной сте
пени. Более того, при очень большом значении AG° можно 
с уверенностью сказать, что нельзя создать условия, благоприят
ствующие протеканию реакции. Так, для процесса N2 (r)-f-2Н20  (ж) =

=  NHt (р) +  N O 2 (р) AG298 =  85 546. Этому значению отвечает 
такая огромная величина f Ni, что рассматриваемый процесс прак

тически неосуществим.
Если, вопреки тому что для данного вещества AG?98 0, оно

не распадается, его разложение на простые вещества кинетически 
заторможено. Этот случай для химика представляет особый инте
рес. Он означает, что данное вещество нельзя получить прямым 
синтезом. Дейтвительно, и С2Н 2, и N20 3, и С120 7, и многие другие 
соединения можно получить только косвенным путем.

3. Если числовое значение AG° невелико, то независимо от 
его знака нельзя сделать каких-либо выводов о направлении про
цесса. Ясно лишь, что при соответствующих условиях реакция 
может быть проведена в желательном направлении, иными сло
вами, существует возможность двухсторонних изменений в си
стеме. Так, если для синтеза аммиака AG873 =  5780 (при 400 °С 
с помощью катализатора уже удается осуществить процесс), то 
можно говорить о термодинамической неустойчивости аммиака при 
атмосферном давлении и указанной температуре. Но для реакции 
синтеза аммиака A V <  0 и в соответствии с уравнением 
(5  AG/dP)T =  ДЕ, вытекающим из уравнения (V, 25), при высоких 
давлениях следует ожидать уменьшения AG (а не AG°). Действи
тельно, практическое осуществление синтеза аммиака связано 
с применением высоких давлений.

Другой пример: цинк и некоторые металлы при Р =  1 вытес
няют водород из кислот, при повышенных же давлениях реакция 
идет в обратном направлении.

4. При AG0 =  0 (Ка =  1) исходные вещ ества должны для до
стижения равновесного состояния в системе претерпевать значи
тельное превращение.
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При К а =  I равновесие реакций сдвинуто в сторону их про
дуктов.

Выводы, которые могут быть сделаны на основании анализа 
значений Д(?298, совпадают с большинством приведенных сообра
жений для ДС?°. Необходимо только помнить, что температура, при 
которой происходит подавляющее большинство химических про
цессов, значительно выше 2 5 °С. Значения AG298, приведенные 
в таблицах, показы ваю т неустойчивость органических соединений,

Рис. 181. Приближенные значения AG° (в кал/г-атом) образования 
некоторых углеводородов из простых веществ [Б58].

(См. пример 3.)

особенно углеводородов. Органические вещества термодинамически 
неустойчивы не только относительно простых веществ, т. е. угле
рода, водорода, кислорода и т. д., но и относительно конечных 
продуктов окисления С 0 2, Н20  и других.

Систематизация значений ДС°9а для углеводородов привела 
к ряду важных заключений. Так, было установлено, что неустой
чивость изомеров по сравнению с нормальными углеводородами 
по мере повышения температуры становится более резко выра
женной. Это объясняется уменьшением энтропии в процессах изо
меризации. Например, равновесная смесь пяти гексанов должна 
содержать при 298 К около 1,5% нормального гексана, а при 
1000 К уже более 30%. Этим в известной мере объясняется пре
обладание нормальных углеводородов над их изомерами в есте
ственном бензине и в других нефтяных продуктах (см. с. 520). Об

462



относительной устойчивости ряда газообразных углеводородов 
можно судить по приближенным данным, приведенным на рис. 181.

Таким образом, величины, содержащиеся в таблицах стандарт
ных измеЕ1ений энергий Гиббса, могут служить отправным пунктом 
для решения многих задач, связанных с химическими равнове
сиями реакций в фа к т и ч е с к и х  условиях их протекания.

Когда абсолютное значение Д6° очень велико, то даже боль
шая погрешность не может повлиять на правильность суждения об 
осуществимости или неосуществимости процесса. При малых же 
значениях Дб° для правильного решения вопроса о возможности 
процесса достоверность ДG° приобретает большое значение. Од
нако если допустить, что все значения AG° известны с одинаковой 
точностью, все же нельзя провести определенных границ для зна
чения AG0, вне которых можно было бы установить возможность 
или невозможность процесса в заданных условиях *.

Пример 1. С помощью значений AG298 (см. табл. 19) оценить возмож
ность получения анилина из бензола посредством: I) нитрования с последующим 
восстановлением нитробензола (пренебречь величинами AG298 для конденсации 
бензола и перехода от разбавленной кислоты к концентрированной); 2) хлори
рования с последующим действием аммиака на хлорбензол; 3) непосредственного 
действия аммиака.

Решение 1. Процесс связан с последовательным протеканием реакций

СвНв (ж) +  HN03 (р) =  Н20  (ж) +  CeH5N 02 (ж) 
и

СбН5Ш 2 (ж) +  ЗН2 =  2НаО (ж ) +  CeH5NH2 (ж)

Для первой из них на основании данных табл. 19 AG298 = — 24 803, для вто
рой AG^gg — — 112 726.

2. Процесс связан с последовательным протеканием реакций

С6Нб (ж) +  С12 (г) =  HCI (г) +  СбН6С1 (ж) 
и

СвН5С1 (ж) +  NH3 (г) =  HCI (г) +  CeH6NH3 (ж) 

для которых находим соответственно

дС °9а = - 3 1 1 8 0  и AG298 =  —4480

3. Процесс сводится к реакции

СбНа (ж) +  NH3 (г) =  C6H5NH2 (ж ) +  Н2 (г)

ДЛЯ которой A(?298 =  9900.
Анализ результатов расчета показывает, что первые два способа связаны 

с убылью энергии Гиббса, даже если принять во внимание погрешность расчета, 
обусловленную указанными допущениями и возможной неточностью значений 
AG°98 для анилина, хлорбензола и нитробензола. Вряд ли может значительно 
повлиять и то, что на практике в качестве восстановителя (первый способ) чаще 
всего применяют металлическое железо и разбавленную соляную кислоту.

* Иногда указывают на весьма о р и е н т и р о в о ч н у ю  величину AG0 <  
Ц  10 000 (см., например, [А 10]),
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Для третьего процесса ДО®9а>0, следовательно, равновесие должно быть 
сдвинуто в сторону бензола и аммиакд.

Действительно, первый и второй процессы находят широкое применение в 
промышленности, последний осуществить не удалось.

Пример 2. При крекинге углеводородов ряда метана наибольшее значение 
имеют реакции

Сянзп+г=с„нгп + н, (1)
и

С т+цН 2 (те+п) + 2 =  CmH2m+2 +  CaH2ft (2)

для расчета Дб° которых были предложены следующие приближенные урав
нения:

ДС° =  33 400 -  500/2 -  27,9Т -  1,0пТ (а)
и

A G °=  18 700 — 500/1 — 26,9Г — 1,0/гГ (б)

На основании анализа зтих уравнений показать:
1) какой тип крекинга наиболее вероятен;
2) возможен ли крекинг гексан а по (1) при 600 °С;
3) какими должны быть размеры молекулы, чтобы при 400 °С распад по (1) 

был достаточно значительным;
4) для какой из этих реакций имеет большее значение размер молекулы;
5) изменяется ли вероятность распада углеводорода на две равные части по 

мере роста молекулы;
6) какой механизм расщепления по уравнению (2) наиболее вероятен;
7) справедливость следующего правила: при крекинге алканов образуются 

две неравные молекулы, причем большая носит непредельный характер, а мень
шая — предельный.

Решение. 1. Термодинамически наиболее вероятна не дегидрогенизация, а 
крекинг по уравнению (2), так как при одинаковой температуре & G l<& G °.

2. Подставляя в уравнение (а) п — 6 и Т — 873,2, получаем ДО0 =  800; 
следовательно, при 600 °С крекинг гексана на гексен и водород становится воз
можным.

3. Подстановка в уравнение (а) Т =  673,2 приводит к уравнению ДG° =  
== 14 620 — 1173 п, из которого следует, что при указанной температуре крекинг 
становится возможным лишь для углеводородов с ^ >  ^ с пНп'

4. Величина молекулы подвергаемого крекингу углеводорода имеет большее 
значение при втором механизме процесса, так как в уравнении (б) члены, со
держащие я, при любой температуре составляют большую долю ,ДС°, нежели 
в (а).

5. С увеличением длины цепи вероятность центрального расщепления моле
кулы возрастает, так как с ростом п уменьшается Дб°, а поэтому растет кон
станта соответствующего равновесия.

6. Общее количество вариантов распада по (2) равно ( т  +  я — 2). Значе
ние т  +  я — 1, будучи максимально возможным (так как соответствует наи
большему молекулярному весу алкена), в то же время, как видно из уравнения 
Дб® ~  ф (Г ), отвечает наименьшему из всех возможных значений ДG°. Поэтому 
наиболее вероятен крекинг алканов по схеме

Cm+nH2 (т+п) =  Сm+nH2 (т + л - i)  +  Н2

(очевидно, основным продуктом разложения высших алканов является метан). 
Приводимые данные подтверждают эти выводы на примере гексана:

СвН 14 =  СН4 +  С5Н 10 

С вН |4 = С яНв +  С4На 
СбНи =  С3Н8 +  С 3Нв
с6н14 =  с4н10 + с2н4

ДО0 =  16 200 -  31,97’ 
Д G° =  16 700 -  30,97’ 
AG° =  17 200 -  29,97’ 
AG° =  17 7 0 0 -  28,9Г
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7. Справедливость указанного правила следует из рассмотрения решения 
предыдущих вопросов.

Пример 3. На основании анализа данных рис. 181 ответить на следующие 
вопросы.

1. Какой углеводород наиболее устойчив?
2. Как меняется устойчивость углеводородов с изменением температуры?
3. Как можно объяснить тот факт, что при перегонке при Р =  1 и < <  490 

было обнаружено значительное разложение СцН30?
4. Можно ли превратить бензол в ацетилен при Т =  1000?
5. В какую сторону должна протекать реакция 3C2H4=-C6Hi2 (гексен) при 

Т — 1000? Найти уравнение AG° =  9 (7 ) и указать температуру, для которой 
целесообразно искать катализатор этого процесса.

6. Какие углеводороды относительно более устойчивы при высоких темпера
турах: парафиновые, олефиновые, нафтеновые или ароматические? Рассмотреть 
также влияние непредельности на термодинамическую устойчивость алифатиче
ских соединений.

Решение. 1. Наиболее устойчив метан, так как для него линия AG0 — <р(Г) 
при всех температурах (за исключением весьма высоких) лежит ниже прямых 
для прочих углеводоров.

2. Устойчивость всех углеводородов надает с ростом температуры; более 
того, ни один углеводород при Т >  850 не является термодинамически устойчи
вым относительно простых веществ Исключение составляет ацетилен-, хотя он и 
неустойчив относительно простых веществ (а при низких температурах и отно
сительно углеводородов), его неустойчивость с ростом температуры несколько по
нижается.

3. Так как для СцНэо значения ДG® при любых температурах не только 
больше энергии Гиббса простых веществ, но превышают ДС° для простейших ал
канов, эти углеводороды неустойчивы даже при обычных температурах.

4. Превращение невозможно, поскольку AG°000 =  (3 * 2*20 500 — 6 • 1 0 0 0 0 )»  0.

5. Так как ДО“000 =  6 • 16 200 — 3 • 2 • 13 600 =  15 600, при указанной тем
пературе реакция стремится протекать в направлении распада гексена, а не по
лимеризации этена.

Составляем систему уравнений ДG° =  0 +  67" (XIII, 15):

ДС10оо =  15 600 =  А +  1000В и AG°0o =  -9000  =  А +  500В

откуда А — —33 600 и В =  49,2. Следовательно, искомое уравнение имеет вид 
ДG® =  —33 600 +  49,2 Т и AG0 становится отрицательным при Т ^  680, т. е. ка
тализатор следует подбирать для Т <  680.

6. Алканы и цикланы более устойчивы при низких температурах, ароматиче
ские соединения и алкены (по отношению к первым) — при высоких. Этим соот
ношением определяется взаимопревращение указанных соединений при различных 
температурах.

Для решения второго вопроса сравним прямые (см. рис. 181) для С2Н6, С2Н4 
и С2Н2, хотя влияние двойной и тройной связи для этих веществ более значи
тельно, но качественно те же самые соотношения должны существовать и между 
высшими гомологами. При низких температурах наиболее устойчив этан, но при 
Г ^  1090 он становится менее устойчивым, чем этен, причем оба они неустойчивы 
по отношению к простым веществам Ацетилен до 1420 К является самым не
устойчивым и лишь выше этой температуры более устойчив В то же время аце
тилен никогда не становится действительно устойчивым относительно простых ве
ществ, так как в интервале температур, охватываемом рис. 181, для него ДG0 >  
>  0. При той температуре, когда ДС° меняет знак, значение АО0 может быть 
найдено экстраполяцией. Однако прежде чем AG° станет отрицательным (чему 
отвечает температура « 4 0 0 0 WC), водород почти целиком диссоциирует на 
атомы.
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§ 2. РАСЧЕТ РАВНОВЕСНОГО ПРЕВРАЩЕНИЯ
Допустим, что протекает реакция

6В (г) +  сС (г) +  dD  (ж) -f- . . .  = f R ( r )  +  «S (r )  +  /T (K )+  . . .

Тогда константа равновесия в соответствии с (XIII, 6) будет 
равна

К а =
aD fb fh  * * *

(XIV, 1)

Фугитивности газообразных компонентов, строго говоря, должны 
подсчитываться по уравнению (V III ,9 ), но данные о зависимости 
Vi =  ф(Я, Г, N) чрезвычайно малочисленны. Однако без большой 
погрешности можно пользоваться правилом фугитивности (V III, 36), 
которое в большинстве случаев справедливо до сравнительно вы
соких давлений. Условимся в дальнейшем вычислять по 
(V III, 36) или в соответствии с (VI, 34) по уравнению

=  (XIV, 2)

т. е. будем считать газовую фазу идеальным раствором (см. 
гл. V III, разд. 4 ). В связи с этим уравнению (XIV, 1) можно при
дать следующий вид:

Кс

я'т

« rn s YrYs

‘D * У в У с -“

H I  p(r+i+.
KnKy

(«в  +  n< +  . . . +  nR +  ns + ••• + « и н .  г )

An
(XIV, 3)

где

К к, =
N bBNcc . . .

RrtS
„Ь c 
n BnC

YrYs
' » b e

YbYc • ••
Art =  (rtR +  rts  -f  . . . )  — (rtB +  nc -f 

Лин. г — число молей инертного газа.

(XIV, 4) 

(X IV ,5)

Найдя тем или иным способом константу равновесия (см. 
гл. X III ) , можно по (XIV, 3) определить равновесный состав си
стемы. Содержание каждого вещ ества при равновесии следует 
выразить через первоначально взятое число молей его и число мо
лей веществ, прореагировавших к моменту наступления равнове
сия. Путем подстановки этих величин в (XIV, 3) и его решения ана
литическим или графическим путем находят равновесный состав 
реакционной смеси.466



1. Реакции в газовой фазе
Если все реагенты газообразны, то (XIV, 3) переходит в

=  =
/ в fc  **■

К , <КуР *п =

К пК у
+  пс +  . . • Яп +  я? + +

ч4п
(X IV .6)

Величина Ку в общем случае зависит от температуры и давле
ния. Это объясняется неодинаковой сжимаемостью газов при вы
соких давлениях, т. е. различными числовыми значениями у{ 
в (XIV, 6 ). Так как при расчете fi по (XIV, 2) предполагается, что 
газовая смесь является идеальным раствором, Ку от состава не 
зависит. При очень больших д ав
лениях это допущение может при
вести к ошибкам, особенно для 
компонентов, концентрация кото
рых невелика; ошибки при нали
чии полярных газов в смеси могут 
стать значительными.

В ы с о к о е  д а в л е н и е

Для определения обычно 
пользуются графиком у  =  Ф ( л , т )
(см. рис. 40, с. 169). Расчет р ав
новесия с использованием этого 
графика особенно важен в орга
нической химии, где Р — V — Т —
Af-данные малочисленны. Д алее 
по (XIV, 5) вычисляют Ку- Если 
равновесие рассчитывают в ши
роком интервале Р и Г, то целе
сообразно построить график, ко
торый давал бы для данного равновесия значения /Су =  ф (P ,t). 
Пример такого графика дан на рис. 182, на котором приведены 
такж е фугитивности компонентов смеси (характер изменения f ic P  
показывает, что в данном примереrKy с Р уменьшается).

В некоторых случаях Ку может отличаться от единицы .уже 
при нескольких атмосферах и, наоборот, при значительных давле
ниях вследствие взаимной компенсации величин константа Ку 
может приближаться к единице. Примером второго случая является 
реакция С 2Н4 +  Н20  (г) =  С2Н5ОН ( г ) .

Рис. 182. Зависимость К у для реак
ции СО +  2Н2 =  СН3ОН (г) от темпе
ратуры и давления. (В правом верх
нем углу показана зависимость fHjl

tco ' fobOH от PJ

Пример 4. Найти выход метанола при t =  250 и Р =  100 по реакции СО +  
+  2И2 =  СН3ОН (г), если исходная смесь состоит из 1 моль СО и 2 моль Н2. 
Принять, что для этого процесса ДС° = = —17 560 +  41,177 lg 7 — 13,4- 10_372 -^ 
— 59,24 7.
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Решение. Из уравнения Д(?“ =  <р(7) находим А0523 2 ~ 6 3 4 5  и по уравне
нию (XIII, 8) lg ( / ( 0 ) 523,2 =  —2,6508 и (Ка )523,2 =  2,235 • Ю-3. [Из опытов, прове
денных при низких давлениях, было найдено, что (К р) 523,2 =  2,32 • 10-3.]

Для расчета выхода воспользуемся следующей схемой:

Р е а к ц и я .............................................  СО +  2Н2 =  СН3ОН
Число молей

в исходной с м е с и ..................... I 2 0
в равновесной смеси « . . .  (I — х) { 2 ~ 2 х )  х

о б щ е е .........................................  (3 — 2х)
В соответствии с (XIV, 6)

„  v  f c  н,он пСН3ОН* f~ 7 Го— — -------Г
/ с о / н 2 псо пн: Ч пСО +  пН2 +  п сн,,он )

1 - 3

где

Ху Ych-oh/YcoYhj 

Из рис. 182 находим, что К у  =  0,44. Следовательно

2,235-10“ 3 = (I - х ) ( 2 - 2 х У
jc (3 — 2х)2 
4(1 - x f  ~~ 50,8

откуда методом подбора получаем х «  0,8, что отвечает выходу метанола, рав
ному 0,8 • 100 : (3 -  2 • 0,8) =  57%.

Ненадежность значений К  у не может в данном случае служить источником 
значительных ошибок: если даже принять К  у =  0,5, то это изменит результат 
примерно на 1 %.

Н и з к о е  д а в л е н и е

При небольших давлениях и практически при любых темпера
турах К у  мало отличается от единицы, так как коэффициенты ак
тивности практически равны единице. Поэтому (XIV, 6) принимает 
вид

K a = K t =  K i
р*р%

Р°ВРсс
K NP s ‘l =

=  Ап ( —Ч " [ +  пС + Ч п > Ч- Лс Ч- пнн. г )

Ап
(X IV , 7)

Пример 5. Константа равновесия реакции окисления S 0 2 в S 0 3 при Т =  650 
и р  =  | равна 629. Найти состав равновесной смеси, если смесь, поступающая 
на контактирование, состоит из 7% S 0 2, 11% 0 2 и 82% N2.

Решение.

Реакция SO 2 +  V2O2 «= S o 3

Число молей
в исходной смеси. . . 0,07 0,11 0(0,82ДГ2)
в равновесной смеси . 0,07 — дс 0,11— 0,5* x(0,82iV2)
о б щ е е .................................  1 — 0,5л

468



В соответствии с (XIV, 7)

д. _  ^50» =  n SQ3 / _____Я5о, P i  nso,no2 \ nsoa :)
1-1,5

или

629
(0,07 — x) (0,11 — 0.5x)Va (  1 — 0,5* )

+  " o 2 +  n S O , +  rtN,

0,5 х л /\  -  0,5x
(0,07 - x )  VO,П - 0 , 5  

откуда методом подбора находим х =  0,0696, т. е. в равновесной смеси будет

0,0695
1 -  0,5 • 0,0696

100 ~  7,13% SOa

0,07 -  0,0696 яп  0,11 -  0,5 • 0,0696
“1 — 0,5^6,0693 100 ”  ° ,04% S° ^  Г - 0 ,5 .0 ,0 6 9 6 "  ’ 100 ~  7>71 %

и 85,12% N2

2. Реакции в растворах

Так как активность каждого из реагентов является сложной 
функцией температуры и состава и связь между нею и указан 
ными параметрами проста только в предельном случае, расчет рав
новесия в растворах очень сложен, и обычно вводят ряд упрощ аю 
щих предположений.

Если раствор можно считать идеальным, то активности в соот
ветствии с уравнением а { — (V III ,37) заменяются мольными 
долями или, вернее, отношением мольных долей при равновесии, 
так как в качестве стандартного состояния при каждой температуре 
принимается состояние чистой жидкости под общим давле
нием в 1 атм, а для твердых реагентов — состояние чистой пере
охлажденной жидкости при тех же условиях. Такой выбор стан
дартного состояния для твердых компонентов раствора обусловлен 
тем, что замена активности компонента раствора величиной, про
порциональной концентрации, справедлива, строго говоря, только 
для идеальных растворов, для которых аддитивность энтальпии 
соблюдается лишь при одинаковых агрегатных состояниях ре
агентов.

Таким образом, для идеальных растворов (X IV ,!)  примет вид:

N jN | . . .  е & . . .  (

а N ф ес ... +  Лс + . .  +  nR +  ns + г )
Ап

(XIV, 8)

К ак при высоких давлениях К р  будет изменяться с Я, так 
и K n ( K c )  в реальных растворах будут изменяться с концентра
циями реагентов, т. е. Kn и Кс уже не будут истинными констан
тами равновесия. Если выбранные стандартные состояния отли
чаются от принятых, то по-прежнему можно пользоваться



мольными долями, так как для компонентов идеального раствора 
при любых стандартных состояниях сохранятся пропорционально
сти между fl{ и А1{.

При расчете равновесия в реальных растворах необходимо, 
чтобы активности и стандартные энергии Гиббса были отнесены 
к одинаковым стандартным состояниям.

Пример 6. Ниже приведены результаты изучения реакции этерификации пен- 
тена трихлоруксусной кислотой СС13СООН(ж) +  С5Ню(ж) =  СС1зСООС5Нц(ж) 
при t =  100:
Число моль пентена на моль кислоты

в исходной смеси, а ............................. 2,15 4,12 4,48 6,63 6,80
Число моль образовавшегося эфира, х 0,762 0,814 0,820 0,838 0,839

1. Можно ли считать систему идеальным раствором?
2. Почему число моль образовавшегося эфира медленно растет с увеличе

нием числа моль пентена?
Решение. 1. В соответствии с (XIV, 8)

К = К  ^С С 1 3СООС5Н „ _  *  Z  п1 / ,
а N ^ c c i,cooh^ c5h !0 (а — х ) ( Ь ~  х )

где Ь — первоначальное количество СС13СООН.
Подставляя в (а) значения а, х и b =  1, получим среднее по всем опытам 

значение K n ~  5,86. Практическая независимость константы равновесия, выра
женной через мольные доли, от концентрации (среднее отклонение 3,7%) позво
ляет считать систему идеальным раствором.

2. В уравнении (а) увеличение а вызывает увеличение-^ t i i  и поэтому х рас
тет очень медленно: более чем трехкратное увеличение а приводит к увеличению 
х всего на 10%.

3. Гетерогенные реакции

Ра в но в е с ие  т в е р д а я  ф а з а — газ

В тех случаях, когда твердая ф аза является раствором, кон
станта равновесия вы раж ается через активности, а для идеаль
ного раствора — через концентрации его компонентов. Если же 
твердая ф аза представляет чистое вещество и давление в системе 
велико, то активность вычисляют с помощью уравнения (VI, 38); 
при низких давлениях она может быть принята равной единице. 
Газообразные реагенты в зависимости от давления будут пред
ставлены в константе равновесия парциальными фугитивностями 
или давлениями. Поэтому, например, если диссоциация сульфи
дов, окислов, карбонатов и кристаллогидратов протекает при д ав 
лении, близком к атмосферному, то для расчетов константы р ав
новесия можно пользоваться уравнением (XIV, 7), т. е.

К  a =  K f =  K p =  Pn (XIV, 9)

где л — число молей газообразного реагента (соответственно серы, кислорода, 
двуокиси углерода и водяного пара).

Опыт показывает, что конденсированные фазЪц неулетучиваю- 
щиеся и нерастворимые, не оказы ваю т влияния на равновесие
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(если количество реагирующих твердых и жидких веществ ни
чтожно по сравнению с их наличной массой). Тогда их «дей
ствующую массу» можно считать неизменной. Изменение массы, 
конденсированных фаз, обусловленное израсходованием (или об
разованием) веществ по реакции, в отличие от изменения массы, 
газообразных реагентов не влечет за собой изменения состава 
и, следовательно, не наруш ает равновесия.

Хотя гетерогенные реакции протекают не в газовой фазе, как 
предполагали ранее, а на поверхности раздела фаз, это не проти
воречит сделанным выводам, ибо термодинамика позволяет су
дить о результатах процесса независимо от его механизма.

При расчете равновесия в тонкодисперсной системе нужно учи
тывать поверхностную энергию реагентов и вычислять константу 
равновесия в соответствии с уравнением AG =  Д Я — Г AS -f- 
+ £ < j dw, т. e. константа равновесия и, следовательно, выход вещ е
ства должны изменяться с изменением поверхности реагентов (по
дробнее см. с. 483).

Пример 7. Рассчитать { К а)т  Для процесса Ag20  (т) =*= 2Ag (т) +  1/20а (г), 
если П в =  10,3, V \ SiQ =  32,4 и (/>0 ,)77з =388 ,3 .

Решение. Так как давление диссоциации Ag20  очень велико, фугитивность. 
кислорода значительно отличается от его давления, а активности серебра и окиси 
серебра от единицы. Расчет следует вести по (XIV, 1), которое в данном случае 
принимает вид К а =  / a Ag,0‘ с  помощью (VI, 38) определяем aAg = . 1,065 w
aAej0 =  1,219; из рис. 40 (с. 169) f0 j =  446. Следовательно, /Сд =  19,6 (в то 
время как =  V 446 =  21,1 и Кр  =  д /  Рог —■ 19,7). Неожиданно хороший
результат подсчета по уравнениям, которые в данном случае, строго говоря* 
неприменимы, обусловлен взаимной компенсацией aAg и aAg20.

Пример в. Для реакции С +  С 02 =  2СО

Д<3° =  40 692 -  13,19Г lg 7 ’ +  6,25- К Г 3? 2 -  0,58 * Ю~6Г3 -  8,197

1) Найти выход СО при Т =  1200 и Р =  1; 2) определить возможность выделе
ния углерода в водородном генераторе в период восстановления, если / =  600 и 
Р «= 1 и парциальные давления С 0 2 и СО в исходном газе соответственно равны 
0,048 и 0,378 атм, а в прореагировавшем газе 0,228 и 0,198 атм.

Решение. 1. С помощью приведенного в условии уравнения находим ДС?°2оо~ 
=  —9887, т. е. в соответствии с (XIII, 8) (K p)i2oo == 63,1.

В данном случае ac, Yco» Yco2 =  т* е- расчет равновесия следует произво
дить по (XIV, 7). Поэтому

где х — число молей С 0 2, прореагировавших к моменту наступления равновесия. 
Из этого уравнения находим х =  0,97, что отвечает выходу СО, равному 2 • 0,97 •
• 100 : (1 +  0,97) =  98,5%. Следовательно, в равновесной смеси при Т =  1200 
должно содержаться 98,5% СО и 1,5% С 02. Измерения различных исследователей 
дают в среднем около 2% С 0 2.

2. Для процесса 2С0 =  С 02 +  С в соответствии с (XIII, 3)

ДО =  RT in (Рс6,/Р2со) -  #т  in Кр
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где К р  — величина, обратная константе равновесия противоположной реакции. 
Последнюю находим на основании уравнения ДС° =  ф(Т); тогда получаем 
lg (Кр)мз =  1,01. Следовательно 

для исходной смеси

А Ом, =  4.576 • 873,2 ( l g  -  l ,0 l )  =  -6 0 1 0

для прореагировавшего газа

ДС.73 =  4,576 • 873,2 ( l g  -  1 ,0 |) =  -1000

Результаты расчета показывают, что выделение углерода возможно как до, так 
и после реакции.

Р а в но в е с и е  жид к а я  ф а з а —газ

К этому случаю относится все сказанное в предыдущем разделе. Необхо
димо лишь принимать во внимание возможность растворения газов в жидкой 
фазе, а также наличие фазового равновесия

Пример 9. Найти состав равновесной фазы для реакции С2Н4(г) +  Н20 (ж ) — 
=  С2Н5ОН(р) при / =  250 и Р — 100. Принять в качестве стандартного состоя
ния для С2Н5ОН его состояние в растворе М =  1 (в этом растворе РСгН£>н 
«  4 мм рт. ст.), а теплоту растворения спирта в воде равной — 2500 кал/моль.

Решение. В данном случае будут иметь место три равновесия: фазовое рав
новесие и химические равновесия в жидкой и паровой фазах.

Представим, что рассматриваемый процесс идет в две стадии:

С2Н4 (г) +  НаО (ж) =  С2Н6ОН (ж) ( 1)
и

С2Н5СН (ж) =  С2Н5ОН (р) (2)

и рассчитаем AGgga процесса в целом.
Для первой реакции, по данным табл. 19, AG298 = — 1271. Вторую реакцию 

представим протекающей следующим образом: спирт изотермически испа
ряется при равновесном давлении (I), полученные пары расширяются до пар
циального давления над раствором (II), после чего конденсируются в раствор 
(III). Так как AG° не зависит от пути процесса, то

А 02 =  +  д С п +  д б ц 1 “  0 +  RT In (Р с 2ньон1р с 2и ,о н )  +  0

Из рис. 55 ( ^ с !Н*он) 298=  57 мм рт. ст. Следовательно 

( AGn )298 “  4’576 * 298’2 (Vst) =  -1 5 7 0  

Д(?298 =  “ 1271 +  (-1570) =  —2841

откуда

■ * < * „ ) » . = — 4 3 ^ 9 8 Т  =  2-°82 и <*<>>»» =  121

На основании данных, приведенных в табл. 1 (с. 45), (АЯ“ )298 =  (—66 190) — 
— (12540— (-68315 )] =  -1 0 4 1 3 , поэтому ДЯ29в =  (—10413) +  (—2500) «  
«  12 900.

Считая в первом приближении ДА/0 =  const, получаем на основании (XIII, 12)

■ ( * fl)S23 =  “ 12 900 /  1________ 1 \
8 121 4,57(3 V 298,2 523,2 J

откуда lg (Кв) 523 =  — 1,984 и (АСоЬгз «  0,0104.
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Для данного процесса
g C 2H 5O H
С̂2Н<а И20

Поскольку концентрация этанола мала, принимаем Ясан5он т с,н,он 
а* о» т°гда получим

К а ~
гС 2Н ,О Н

(/CjH ^C jH,) ^HaO

и днао ~

При я =  100:50,0 — 2,00 и т  =  523,2:282,4 =  1,85 yCjH< =  0,95 (см. рис. 40, с. 169),

т. е. /cjH* — 95- Следовательно, 0 ,0104=  V ? jHso h / ( 95 — ^ н ао)* Вследствие пло
хой растворимости этилена можно считать, что жидкая фаза состоит из С2НБОН 
и Н20 . Поэтому

откуда V £ HsOH «  0,0171

0,0104
55,55Д  ̂с ,НдОН 

95(1 — A/cjH5oh)

4. Электрохимические реакции
Сочетание уравнений (X III, 1) и (X III, 3) дает

RT a^-al . ..
Е =  Е ° -------- In - 5 — 1------  (XIV, 10)

пЬ flB * ас • ••

где в соответствии с (X I I I ,6) величины

Е° =  1п Ка  или ДО0 =  —23 062лЕ° (XIV, 11)
пв

отвечают э. д. с. элемента, когда активность каждого из реагентов 
равна единице.

Так как электрохимический процесс, например 

Чг Me +  Н+ (т) =  72Ме2+ +  72Н2

представляет результат двух электродных процессов, то и э. д. с. я в
ляется разностью двух электродных потенциалов, равных соот
ветственно

Я, =  -
RT

&
In аMe

RT

I T
In У р н,

V
(XIV, 12)

где Е \ н Е°2 — стандартные потенциалы соответствующих электродов.

Относя все электроды к водородному, стандартный потенциал 
которого принимают равным нулю, получаем стандартные элек
тродные потенциалы (Я =  1, / =  2 5 )*  (табл. 29). Согласно

* Стандартные энергии Гиббса ионов вычисляются по (XIV, 11) на основании 
значений стандартных электродных потенциалов.
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табл. 29 каждый вышестоящий элемент вытесняет из водного рас
твора ионы нижестоящего (при условии, что соответствующие ак
тивности равны единице).

Зная э. д. с., можно определить активность электролита. Для 
этого поступают по описанному в гл. XII (с. 362) принципу; для 
достижения большей точности экстраполяцию экспериментальной 
зависимости э. д. с. на бесконечно малое разбавление производят 
не по концентрации, а в зависимости от V V i где М- — ионная сила 
раствора (см. с. 372 сл .).

Пример 10. При / =  25 э. д. с. элемента Cd | CdCI2 (m) || AgCI | Ag имеет 
следующие значения:

т . 0,03126 0,031585 0,031995 0,035012 0,0Э631 0,027943 0,001
Е . 0,9523 0,9445 0,9365 0,9035 0,8954 0,8876 0,8801

Вычислить ACjgg Для реакции, протекающей в элементе, коэффициент ак
тивности CdCl2 при т =  0,035 и стандартный потенциал кадмиевого электрода.

Решение. При работе элемента протекает реакция Cd +  2AgCl =* CdCl2 +  
+  2Ag. В соответствии с (XIV, 10)

Е £ ° ----- - I n  — — ™-----
п Ъ  aCda AgCl

ИЛИ

£  =  £° 0Д5918
2 l g ( Y m )  (2ует)а

Приняв у =  1 и заменив £ ° на £усл, вычисляем £ у СЛ и, построив график 
в координатах £усл =  <p (V h ) при ц =  0 (т■ — 0), найдем £  уел =  £ °. По гра
фику Е° ■ = 0,6215 В, откуда в соответствии с (XIV, 11) Д<?29я = —28 670. Подстав
ляя в выражение для э. д. с. элемента значения £°, т =  0,0005 и £ т =-о.ооо5, нахо
дим у =  0,802.

Стандартный потенциал кадмиевого электрода —£cd =  0,222—0,6215 »  
=  — 0,3995, что отличается от наиболее достоверной величины (см. табл. 29) на 
0,003 В.

Пример 11. Стандартный потенциал электрода Ag, Ag20(K )|O H “ равен 
0,344 В. Найти температуру, при которой будет происходить диссоциация Ag20  
на воздухе.

Решение. В данном случае

Е =  Е° +  - Щ - ^ р о,

Так как для кислородного электрода £ ° =  0,401 (см. табл. 29), то

0,344 0,401 +
0,05918

4
откуда P q, =  1,41 • 10 4.

Для реакции 2Ag20  =  4Ag -f 0 2 Д Я ^ — 14 880 (см. Приложение 1). Счи
тая в первом приближении ДСр =  0, в соответствии с (XIII, 11) получим

lg (M M 0 - 4) 14 880
+  В

откуда В в *  7,05, 
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Т а б л и ц а  29. Стандартные электродные потенциалы некоторых 
элементов и полуэлементов*

Электродная реакция - * ! « •  в

Li (к) == L i+ +  е~ -3 ,045
К (к) =  К+ +  а~ -2 ,925
Са (к) =* Са2+ +  2а~ -2 ,866
Na (к) =  Na+ +  е" -2 ,714
Na(Hg) +  Cl" (нас. NaCl) =  NaCl (к) +  ег -1 ,838
Н2 (г) +  2(ОН)' =  2Н20  ( ж ) +  2<г -0 ,828
Zn (к) =  Zn2+ +  2а" -0 ,763

Ga (K) =  Ga3*  +  3e- -0 ,5 3

Fe (K )==Fe2+ +  2a- -0 ,440

Cd (к) =  Cd2+ +  2e- -0 ,403
Cr2+ =  Cr3+ +  e~ -0 ,408
T1 (k ) =  T1+ +  e~ —0,336
Pb(Hg) +  2СГ =  РЬС12 (к) +  2a- -0 ,268
Ni (к) =  N i2+ +  2a“ -0 ,250
Ag (к) +  I” =  Agl (к) +  а“ -0 ,152
Sn (к) =  Sn2+ +  2e~ -0 ,136
Pb (к) =  Pb2+ +  2e" -0 ,126
1/2H2 (r) =  H+ +  a- 0,0000
Ag (к) +  Br- =  AgBr (к) +  e- 0,071
Cu (k ) +  C1- =  CuC! (k ) +  e~ 0,137
2Hg (ж) +  2Br“ =  Hg2Br2 (к) +  2a_ 0,140
Sn2+ =  Sn4+ +  2e- 0,151
Ag (K) +  Cl- =  AgCl (к) +  а- 0,222
2Hg (ж ) +  2С Г  «= Hg2Cl2 (к) +  2a“ 0,268
Cu (к) =  Си2+ +  2е- 0,337
4(OH)- =  0 2 (г) +  2H20  ( ж ) +  4a- 0,401
Г - 1 / 2 1 *  (к) +  е- 0,536

Ag (к) +  B r0 2“ — A gBr03 (к) +  e" 0,680

2Hg (ж) +  SOJ- =  Hg2S 0 4 (к) +  2a“ 0,615

Fe2+ =  Fe3+ +  a~ 0,771
Ag (к) =  Ag+ +  e~ 0,799

Hg ( « )  =  l/2Hg2+ +  e- 0,798

l/2Hg22+ = H g 2+4-e" 0,920
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Продолжение табл. 29

Эле ктр о дн ая  реакция в

Вг" =  1/2Вга ( ж )  +  е~ 1,065

1/2Ь (к) +  ЗН20  ( ж )  =  10;  +  6Н+ +  5е~ 1,195

2Н20  ( ж ) =  0 2 (г) +  4Н+ +  4е- 1,225
С Г  =  1/2С12 ( г ) +  е- 1,360

1/2Вг2 (ж ) +  ЗН20  (ж) =  ВгОэ" +  6Н+ +  5е~ 1,491

Со2+ =  Со3+ +  е~ 1,81
F " = 1 / 2 F 2 (r) +  tf- 2,87

• П о л н у ю  та б л и ц у  см. Таб ли ц а стандар тны х электродных потенциалов н их темпера
турны х коэфф ициентов. Х о м у т о в  Н . Е . В сб. И тоги н а у к и . Электрохи м ия. Электроосаж *  
денне металлов к сплавов. Вып. I. М ., И зд -во  В И Н И Т И  А Н  С С С Р ,  1936, с . 7 —58.

Искомую температуру находим из соотношения

lg 0,21 14 880
4,576 • Т +  7,05

Получаем Т =  420,7 или 147,5 °С (опытная величина ~ 1 5 0 °С ).§ 3. ВЛИЯНИЕ РАЗЛИЧНЫХ ФАКТОРОВ НА СТЕПЕНЬ ПРОТЕКАНИЯ РЕАКЦИИ
Перепишем уравнение (XIV, 6) в виде

n rR t l j ... ^  K g  /  ” В + Г С С +  + ” R +  ” S +  +  П ЧЯ. Г (XIV, 13)
Рассмотрим влияние температуры, давления, наличия инерт

ного газа, соотношения между реагентами и степени дисперсности 
на выход продуктов реакции. Очевидно, любое изменение условий, 
увеличивающее правую часть (XIV, 13), увеличит и степень про
текания реакции.

I. Температура

Повышение температуры увеличивает выход продуктов эндо
термических реакций. Чем больше АЯ, тем скорее растет кон
станта равновесия с ростом температуры, а тем самым и выход 
продуктов реакции. Если же реакция сопровождается выделением 
теплоты, то действие нагревания будет отрицательным. Поэтому 
в соответствии с принципом подвижного равновесия Вант-Гоффа, 
являющимся частным случаем принципа смещения равновесия, 
низкие температуры благоприятствуют экзотермическим реакциям 
(в частности, различным синтезам), а высокие — эндотермическим476



(в частности, диссоциации). При высоких давлениях состав равно
весной смеси будет изменяться, что вызовет изменение Ку с изме
нением температуры (см. рис. 182, с. 467).

В соответствии с уравнением AG =  АН— Т AS судить о влия
нии температуры можно и по знаку Д5 : при Д5 >> 0 нагревание 
благоприятствует процессу, при Д5 <  0 — наоборот. Оба критерия 
(ДН и Д5) приводят к тождественным результатам, так  как речь 
идет о влиянии Т на р а в н о в е с и е ,  когда AG =  0, т. е. справед
ливо равенство ДН =  Т AS (а Т Ф  0 ). Ясно такж е и то, что если 
знак AS (ДН) определяет направление смещения равновесия, то 
абсолютное значение AS (АН) определяет степень его смещения. 
Важ но и то, и другое.

Нередко легче ориентироваться на AS, чем на АН, так  как 
знак Д5 часто определить .проще, чем знак АН.

В исследовательских работах равновесие научается в условиях, практически 
совпадающих с изотермическими; производственные процессы являются проме
жуточными между и з о т е р м и ч е с к и м и  п а д и а б а т н ы м и .  К изотерми
ческим приближаются реакции с малыми тепловыми эффектами и со сравни
тельно значительными тепловыми эффектами в условиях хорошего теплообмена.

К адиабатным близки процессы, в которых тепловые эффекты велики и теп
лообмен затруднен (процессы горения, реакции в трубчатых аппаратах, в аппа
ратах с контактной массой и т. д.). В этом случае степень протекания реакции 
зависит от конечной температуры. Но значение последней, в свою очередь, опре
деляется тепловым эффектом реакции. Поэтому, в отличие от изотермического 
процесса, расчет выхода здесь сводится к совместному решению уравнения 
(XIV, 13) и уравнения, связывающего степень протекания реакции со значением 
конечной температуры (т е. уравнения теплового баланса). Графическое решение 
заключается в нахождении точки пересечения кривых, отвечающих этим уравне
ниям (см. схему на рис 183)

Если процесс экзотермичен, то равнопесный выход в адиабатном процессе 
значительно меньше, чем в изотермическом (синтез метанола, контактное полу
чение S 0 2 и т. д.). В подобных случаях иногда целесообразно проводить процесс 
в две стадии с промежуточным охлаждением; это позволяет попутно использо
вать теплоту для подогрева исходных веществ и осуществлять терморегули
ровку процесса.

Пример 12. На основании анализа, приведенного в условии примера 8 (с. 471) 
уравнения АС0 =  tp(7) для реакции С +  СОг =  2СО. ответить на следующие во
просы.

1. Каков состав газовой смеси при температурах ниже 400 и выше 1000 °С?
2. Чем объяснить выделение сажи на стенках при охлаждении газов, прохо

дящих через камеры или дымовые трубы?
3. Каким образом изменяется восстановительная способность газовой фазы 

с ростом температуры?
4. Почему при интенсивном дутье температура горящего угля выше, чем при 

медленной подаче воздуха?
Решение. Решение вытекает из принципа Ле-Шателье и обусловлено эндотер- 

мичностью процесса восстановления С 0 2.
1. Ниже 400 °С равновесная смесь почти нацело состоит из С 02. Действи

тельно, по уравнению А<3° =  (р(Т') находим Д<?д7, =  12 720, откуда lg (tfp )673 =
=  —4,13, что отвечает — 0,8% СО. При высоких температурах (выше 1000 °С) 
(см. решение примера 8), наоборот, в смеси почти нет С 02.

2. При охлаждении равновесие сдвигается влево, этим и объясняется выде
ление углерода на стенках аппаратуры. Поэтому, чтобы воспрепятствовать выде
лению углерода в водородном генераторе, надо повышать температуру (см. при-
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мер 8); выделения углерода следует избегать из-за увеличения расхода сырья и 
загрязнения водорода, а также возможного падения активности реакционной 
массы и возникновения или ускорения нежелательных реакций.

• В условиях более высоких температур AG увеличивается, но для каждой 
температуры AGH0H >  AGnex. При известных температурах (~ 7 0 0 °С  для ис
ходной смеси и 620°С для получаемого газа) система становится равновесной; 
при более высоких температурах выделения углерода не должно наблюдаться.

Следовательно, процесс нужно вести при / >  700. Кроме тогр, необходимо на
гревать водяной газ перед впуском его в реакционную камеру (чтобы предупре
дить соприкосновение холодного газа с реакционной массой).

Рис. 183. Влияние температуры и давления на степень превращения в реакции
СО +  2Н2 =  СН3ОН (г).

(См. пример 13.)

3. Восстановительная способность с ростом температуры увеличивается, так 
как равновесие сдвигается в сторону образования окиси углерода.

4. При интенсивном дутье образующаяся при окислении угля С 0 2 не успевает 
восстановиться до СО, т. е. эндотермическая реакция, адиабатное течение кото
рой вызывает понижение температуры, не происходит.

Пример 13. С помощью данных, приведенных в примере 4 (с. 467), найти 
выход метанола из стехиометрической смеси СО и Н2 в условиях полной тепло
вой изоляции конвертора, если газ поступает при t =  250 и Р =  100. Зависимо
сти теплоемкости реагентов от температуры выражаются следующими уравне
ниями:

(Ср)со  =  6,60 +  1,20 • 10_1Г,< (Ср)н> =  6,62 +  1 0-’7
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(С р)сн ,он =  2 '0 +  3 0 ' 10_1г

Решение. Принимая энтальпию исходной газовой смеси при t =  250 за нулЬ, 
составляем уравнение теплового баланса:

Т

—23050* +  (1 — *) $ (6,60+ 1,20 • \0~3Т) dT  +
523,2

Г Г

+  ( 2 - 2 * )  ^ (6,62 +  0,81 • \0~3T )d T  +  x ^ (2,0 +  30 • Ю“ 3Г) dT  =  0
523,2 523,2

где х  — число молей СНзОН в равновесной смеси; —23 230 — тепловой эффект 
реакции при t  =  250.

Из этого уравнения находим

- 1 , 4 Ы 0 “ 37 2 - 19,967 +  10 829
х = ----------------- ------------------------  (а)

13,59 • 10~37 2 -  17,967’ -  17 573

В то же время в соответствии с решением примера 4

*  (3 — 2х)2 Ка 
4(1 — jc)3 “  К у (б)

Задаваясь различными значениями 7, из уравнений (а) и (б) вычисляем х [для 
расчета К а пользуемся уравнением ЛС° =  ср(7), приведенным в условии указан
ного примера; /CY определяем на основании рис. 40, с. 169]. Пересчитывая х на 
равновесное содержание СН3ОН в %, получим:

7, К ........................................  600 625 650 675 700
[СН3ОН], %

по уравнению (а) 2,47 3,33 4,22 5,17 6,10
по уравнению (б) 15,49 9,01 5,20 2,53 1,39

Эти данные наносим на график (см. рис. 183); пересечение построенных кри
вых дает искомый результат: 4,5% СНзОН и 383 °С (конечная температура про
цесса). Таким образом, адиабатность процесса приводит к уменьшению' выхода 
более чем в 12 раз по сравнению с результатом изотермического проведения ре
акции (см. решение примера 4, с. 468).

Аналогичный расчет может быть произведен для других условий. На рис. 183 
приведены результаты вычисления для начальной температуры 300 °С и для дав
лений в 200 и 300 атм. Пунктиром нанесены результаты приближенного расчета 
с учетом (в тепловом балансе) влияния давления на энтальпию реагентов (см. 
рис. 42, с. 173). Изменение выхода метанола и температуры в зоне реакции об
условлено различным изменением Я , с Р. При температурах, далеких от крити
ческих, влиянием давления можно пренебречь.

Если необходимо произвести расчет для условий заданного теплообмена, то 
в (а) нужно учесть потери теплоты, тогда при неизменном положении кривых 
Х(б) =  Ф(7) линии Х(а) =  <р(7) поднимаются; следовательно, температура в реак
ционной зоне уменьшается, а степень превращения увеличивается.

2. Давление

Характер влияния давления на равновесный выход в соответ
ствии с (XIV, 13) определяется знаком разности числа молей га
зообразных реагентов Ап и зависимостью К? от давления.
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Если абсолютное значение Дп велико, то решающее значение 
имеет первый фактор; при Дм >  0 увеличение давления сказы
вается на' выходе неблагоприятно, при Дм <  0 — благоприятно. 
Так, при горении ацетилена в кислороде рекомендуется повышать 
давление газов, вступающих в реакцию: процесс сопровождается 
уменьшением объема и сжатие подавляет диссоциацию продуктов 
сгорания. Другой пример: при крекинге увеличение давления при
водит к уменьшению выхода газообразных продуктов, в том числе 
ненасыщенных углеводородов, соединяющихся с водородом. Если 
Дм =  0, то влияние давления на равновесие определяется только 
зависимостью Ку от давления, причем установить ее в общем виде 
не представляется возможным. Однако следует считать вполне 
определенным, что влияние давления на Ку является существен
ным только при высоких давлениях, когда различие в сжимаемо
сти разных газов становится более значительным.

В случае, когда Дм =  0, изменение давления смещает равнове
сие. Но это кажущееся противоречие принципу Ле-Шателье, так 
как влияние давления определяется знаком изменения объема. 
При низких давлениях знаки ДУ и Дм совпадают, а при высоких 
давлениях Д V Ф  0, хотя Дм =  0 (с этой возможностью приходится 
считаться и в тех случаях, когда абсолютная величина Дм неве
лика). Например, если для реакции С 0 2 +  Н2 =  СО +  Н20 (г) 
при Т =  900

( * Л - |
УсрУн,о
Yc o jYHj

1.1

то
_  1,26-0,76 

1 Д Т > Р = 5 0 0  -  1,15 - 1Л2 =  0,74

т. е. равновесие реакции смещается в сторону образования СО 
и Н20 (г ) [смещение за счет конденсации пара исключено, так как 
(7\ф)нго <  900].

Влияние давления на равновесие можно проиллюстрировать 
также, на примере синтеза аммиака и метанола, где Дм <С 0 
и 1. Лишь до Р ^  20 можно считать, что для реакции син
теза метанола Ку =  const, при высоких же давлениях эта вели
чина начинает уменьшаться вследствие большой сжимаемости ме
танола и почти полного совпадения /со и f Hi (рис. 182). Таким 
образом, увеличение выхода СН3ОН с ростом давления здесь обус
ловлено обоими факторами.

Аналогичное явление происходит при синтезе аммиака, когда 
повышение выходов при высоких давлениях с уменьшением коли
чества реагирующих веществ обусловлено большим уменьшением 
f NH по сравнению с уменьшением fHj и fNj. Этим обусловлено 
увеличение К р  с Р; отношение PJP для NH3 увеличивается в боль
шей степени, чем для N2 и Н2, т. е. содержание NH3 в равновесной 
смеси возрастает быстрее, чем это вытекает из (XIV, 7); получае
мый по этому уравнению преуменьшенный выход NH3 объясняется.

480



по-видимому, тем, что в отличие от молекул N2 и Н2 молекулы 
NH3 являются диполями, вследствие чего аммиак обладает боль
шей сжимаемостью, чем азот и водород.

Влияние Р на у{ иногда приходится учитывать и при не очень 
значительных давлениях, особенно если реакция протекает без 
изменения объема (например, реак
ции изомеризации). В этом случае из
менение выхода может быть вызвано 
сравнительно небольшим измене
нием Р.

Расчет такого равновесия следует 
проводить более тщательно, чем для 
случаев с Дп Ф  0, когда путем незна
чительного изменения давления легко 
сдвинуть равновесие в желательном 
направлении и тем самым «исправить» 
вычисления. Так, если в расчете син
теза этанола из С2Н4 и Н20, (г) допу
щена ошибка в значении константы 
равновесия в 100%, то переход к 
истинному значению будет отвечать 
изменению давления с 1 до 2 атм.

(См. пример 14.)

Пример 14, Определить возможность получения алмаза из графита, если 

уграф =  5 з 0з22 +  31,453 • 10" 67 +  £00190 ■ Ю~872 -  16,15 * 10~6Р 

У'£лм =  3,41812 — 6.2146 - 10~67 +  2,32517 * Ю~872 +  14,958 - 10“ 1273 — 0,55 • 10“ 6Р 

Принять, что для реакции С(Граф) =  С(аЛм)

ДG0 =  541,77 +  1,176227 lg 7 -  2,21 . 10*-37 2 +  (6700/7) -  2,437237

Расчет произвести для 7 == 298 -г- 1400 К и Р =  .1 -г- 20 000 атм.
Решение. Из последнего уравнения следует, что рост 7 не благоприятствует 

получению алмаза (AS <  0!). Осуществление этого процесса возможно лишь 
при высоком давлении, так как, с одной стороны, (d& G /dP )T = A V , а с другой, 
здесь ДУ <  0. В то же время, ввиду того что абсолютное значение ДУ крайне 
мало, для перемены знака ДG надо приложить очень высокое давление. Это под
тверждается следующим расчетом:

ДГ =  — 1,8851 -3 7 ,6 6 7 6 * 1(Гб7 +  0,32327* 10” 87 2 -f  14,958-К Г 127 3 +  15,6*10"бР 

и

(<Э ДО/а/>)г =  ДУ/41,293=.

=  —0.045660 -  0,91236 • 10_6Г +  0,007830 • 10“ *Г2 +  0,3623 • 10-'2Г3 +  0,38- 10“ 6/>

Интегрируя, получаем

ДQp> т =  ДОр=я1( г -  (0,045660 +  0.91236 * 10*“б7 -  0,007830 • Ю“ 87 2 -

-  0,3623 ■ 1(Г,273) (Р -  1) +  0,19.10-6 (Р2 -  1)
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Рис. 184. Зависимость изме
нения изобарного потенциала 
реакции С (графит) =  С (алмаз) 

от температуры и давления.
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или, в сочетании с уравнением Д0° — ф(Г)
ДС =  541,82 +  6700/Г +  1,17622Т lg Т -  2,43723Т -  2,21 . ] 0 - 3Т2 —

— (0,045550 +  0,91236 • 1 0 '6 • Т -  0,7830 • Ю -10?’2
-  0,3623 • \0 ~ 12Т3) Р +  0,19 ■ 10“ 6Р 2

С помощью этого уравнения вычисляем значения Д(? =  ф (/>, П  Результаты 
расчета нанесены на рис. 184. Учитывая ошибки ДG0 и значительность погрешно
сти экстраполяции уравнения ДG =  ф(Г, Р) и особенно СР =  ф(7’) на очень вы
сокие давления, все-таки можно с уверенностью сказать, что при давлениях 
порядка 20 000 атм получение искусственного алмаза принципиально осуществимо. 
Чтобы добиться приемлемых скоростей, надо повысить температуру; это потре
бует увеличения давления до 25 000—30 000 атм. Промышленный синтез алмаза 
при высоких давлениях в настоящее время успешно осуществлен.

3. Присутствие инертного газа

Рассмотрим влияние инертного газа при Р =  const. Эффект раз
бавления подобен эффекту уменьшения общего давления, что видно 
из уравнения (XIV, 13). Так, если в азото-водородно-аммиачной 
смеси, взятой при Р =  1000, содержалось бы 10% инертного газа, 
то его действие было бы равнозначно снижению давления на 
250 атм. Постепенное накопление в этой смеси инертных газов (Аг, 
СН4 и др.) влечет за собой снижение выхода аммиака, поэтому в 
промышленных установках регулярно проводится «продувка» и до
бавление свежего газа.

Следовательно, для реакций, протекающих с уменьшением объе
ма, разбавление инертным газом нежелательно; наоборот, при воз
растании объема разбавление инертным газом увеличивает теоре
тическую степень протекания реакции.

Пример 15. Как изменится выход NH3 в реакции V2N2 +  V2H2 =  NH3, если 
при t =  475 и Р =  300 Ка =  0,00504 и KY =  0,76; исходная смесь содержит 18% 
N2, 72% Нг и 10% инертных газов; при работе со стехиометрической смесью полу
чается 31 % NH3.

Решение. В соответствии с уравнением (XIV, 6)

0,00504 _____________ х_____________
(0,18 — 0,5х),/2 (0,72 —' 1,5х)3/а

0,76
1 - 2

или
___________ Х ( \ - * ) ___________

(0,18 — 0,5х)1'2 (0,72 — 1,5х)3/г
1,99

откуда методом последовательного приближения находим х — 0,20 или [0,20: 
: (1 — 0,20)] • 100 =  25% NH3. Следовательно, выход аммиака снижается почти 
на 20%.

4. Соотношение между реагентами

Для получения м а к с и м а л ь н о г о  в ы х о д а  продуктов реак
ции нужна стехиометрическая смесь исходных веществ *. Для до-

*  Это легко показать, исследовав на максимум уравнение (XIV, 13) относи
тельно выхода продукта реакции. См., например, [А10].
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стижения м а к с и м а л ь н о й  с т е п е н и  п р о т е к а н и я  (п ре
в р а щ е н и я )  необходим избыток исходных веществ. Поэтому если 
расход одного из них по технологическим или экономическим сооб
ражениям ограничен, то возрастание исходной концентрации дру
гих реагентов увеличивает число молей образующихся продуктов 
и тем самым степень протекания реакции. При этом следует учи
тывать легкость удаления из полученной смеси непрореагировав
шего избытка реагентов.

Увеличения степени превращения можно так же добиться, если 
выводить из реакционной зоны продукты реакции, связывая их в 
малодиссоциируемые, труднорастворимые или нелетучие вещества. 
Подобный способ достаточно рационален, ввиду того что отпадает 
необходимость в большом избытке реагента. Так, если при конвер
сии СО можно, не изменяя парциального давления поступающих 
в конвертор паров воды, тем или иным способом уменьшить кон
центрацию С 0 2, то Ясо также уменьшится и смесь обогатится во
дородом.

Наличие продуктов реакции в исходной смеси приводит к умень
шению степени превращения веществ.

Пример 16. Какое количество С 0 2 надо прибавить к водяному газу, чтобы вос
препятствовать выделению углерода, не изменяя температурного режима водо
родного генератора (см. пример 8, с. 471).

Решение. Обозначая через х число молей С 0 2, прибавляемых к 1 моль водя
ного газа, в соответствии с (XIV, 7) и рис. 160 (с. 393) получим для t =  600

откуда х ^  0,778. Хотя с ростом температуры константа равновесия реакции 
2СО =  С +  С 0 2 уменьшается и вследствие этого уменьшается дополнительный 
расход С 0 2 (при t — 650 х ^  0,414; наоборот, при t =  500 х ^  2,00), требуемый 
избыток С 02 очень велик. Поэтому целесообразнее повышать температуру, тем 
более что это благоприятствует трем из четырех основных реакций, протекающих 
при получении водорода железопаровым способом: взаимодействие СО с FeO, 
Н2 с FeO и Н2 с Fe30 4 (см. рис. 160).

Вместо избытка С 02 можно было бы вводить избыток Н20 (г ) или же при- ' 
менять для восстановления частично сгоревший водяной газ, так как этим путем 
также удается уменьшить отношение [СО]: [С02].

Изменение степени дисперсности и компактности фаз, как показал В. А. Ки
реев (1951 г.), может оказать существенное влияние на химическую активность 
вещества. Поэтому при расчете равновесия реакций, в которых участвуют мелко
кристаллические, аморфные и стеклообразные вещества, необходимо учитывать 
дополнительное изменение энергии Гиббса dGnos =  £  d (a .w .), и равновесие бу
дет отвечать условию dG +  dGn0» =  0 (где dG — изменение энергии Гиббса без 
учета рассматриваемого фактора).

Так как поверхностное натяжение можно считать в ходе реакции постоянным 
(возможность его изменения при изменении размеров частиц исключаем), изме
нение энергии Гиббса, вызванное изменением величины всех поверхностей раз
дела, будет равно

0,048 +  х 
0,3782

5. Изменение величины поверхности

ДСпо. =  2 > ,  Дш, =  ^ „ о а  -  Т 4 S „0B =  *7- In (KajK'a) (XIV. 14)
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где А Н п о в  и A S n o a  — изменения энтальпии и энтропии единицы поверхности, от
несенные к одному молю данной фазы (они могут быть найдены посредством ка
лориметрических определений); К'а — значение константы равновесия с учетом 
влияния поверхностной энергии.

Например, для реакции МеС03 =  МеО +  С 02, протекающей в высокодис
персной системе

ДО пов —  R T In ( PCoJPCOj)
причем если измельчению подвергнуть карбонат, то давление диссоциации уве
личится (так как- и d G noB> 0 ) ;  еслн же в дисперсном состоянии
будет находиться МеО, то Р'-/у будет меньше Р, 0  .

Рис. 185. Связь между выходом и константой равновесия для различных
типов реакций.

О величине подобных эффектов можно судить по следующим данным. При 
переходе из кристаллического состояния в стеклообразное энергия Гиббса воз
растет: для SiCb — на 2700, для В20 3 — на 2600 кал/моль. Переход графита в 
аморфный углерод с плотностью 1,86 г/см3 сопровождается поглощением 
3640 кал/г-атом. Эти значения в соответствии с (XIV, 14) отвечают увеличению 
константы равновесия в десятки раз.

Величины AGn0B могут достичь значений, превышающих изменение энергии 
Гиббса при переходе из одной кристаллической модификации в другую.

В точных расчетах необходимо учитывать и различие между G для крупно
кристаллического состояния и для природных минералов, имеющих вследствие бо
лее компактной структуры меньшую абсолютную энтропию и большие энтропию 
и энергию образования. В ряде случаев приходится считаться и с тем, что раз-
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личные формы минералов отличаются по свойствам: так, мел имеет менее компакт
ную структуру, чем мрамор, последний, в свою очередь, в зависимости от плот
ности обладает различными свойствами (например, если бы I моль мрамора, 
плотность которого равна 2,714 г/см3, перешел в мрамор с плотностью 2,884 г/см3, 
то выделилось бы 141 кал теплоты); переход аморфного углерода с плотностью 
2,07 г/см3 в аморфный углерод с плотностью 1,86 г/см3 сопровождается погло
щением 1170 кал.

Наконец, необходимо принимать во внимание и условия возникновения кри
сталлов (данного размера); чем больше искажается решетка в процессе форми
рования кристаллов, тем выше давление диссоциации.

6. Тип реакции

При одинаковых значениях AG? и одинаковых давлениях и соотношениях 
между реагентами равновесный выход зависит от соотношения числа молей ис
ходных реагентов и продуктов реакции в стехиометрическом уравнении; чем 
больше будет разность в числе молей газообразных веществ Ап, тем больше бу
дет количество полученного вещества.

На рис. 185 показана связь между выходом и К р  для следующих типов газо
вых реакций при стехиометрическом соотношении реагентов и Р ~  1|

1 2R =  R ............................. . К  — х (2 — х)
Р (2 — 2х)2

9 R -f- С — R ......................... х (2 — х)
. Ар Р (  1 - * ) 2

з. У,В +  y2C — R ................. к  — X
' ЛР 0,5 -  0 ,5*

4 R 4- 9Г — R V  — *  (3 -  2хУ
. Ар Р2( 1 — х) (2 — 2х)2

K R 4 - r = e R - l - S К  — X2
- Ар (1 - X 2)

6. В +  V2C =  R ..................... к  — !хл /Р (  1 ,5 -  1,5х)
• Ая (1 — х) д/°)5 — 0,5х

7 I/~R Д- з/„р — р к  —

'н1счX

' ■ 1213 1 /2'- — А ................. . Лр
Я (1,5 — 1,5x) ,'5 V o, 5 - 0 ,5 x

Из рис. 185 видно, что нельзя судить о равновесном выходе только по ве
личине AG° или К р . Здесь следует напомнить, что изменение давления по-раз
ному влияет на выход, а при одинаковом знаке An ( +  или —) в различной сте-
пени смещает равновесие.

§  4. РАВНОВЕСИЕ В СЛОЖНЫХ ХИМИЧЕСКИХ СИСТЕМАХ

При расчете равновесных концентраций всегда следует прини
мать во внимание возможность побочных реакций, которые могут 
вы звать смещение равновесия. При этом могут возникать допол
нительные осложнения. Так, если в синтезе NH3 или S O 3 темпера
тура влияет только на одну реакцию, то в синтезе СН 3ОН она 
влияет и на побочные реакции, интенсивность которых меняется 
с изменением температуры.
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Реш ать вопрос о техническом осуществлении данного процесса 
можно только, учитывая побочные реакции (см. такж е с. 460 и 
494 сл.).

Принцип расчета равновесия в сложных системах заключается 
в следующем. Зная начальный состав системы, можно выразить 
равновесный состав ее и написать выражение константы равнове
сия для каждой из реакций. Активности всех веществ в момент 
равновесия должны удовлетворять всем уравнениям равновесия 
для любой реакции, возможной в системе. Другими словами, ак 
тивность (практически концентрация или парциальное давление) 
каждого реагента для всех происходящих в данной системе реак
ций должна быть одной и той же величиной. В противном случае 
не было бы равновесия. Реш ая полученную систему уравнений от
носительно всех неизвестных величин (это обычно осуществляется 
методом последовательных приближений), определяем равновес
ный состав системы.

При расчете следует учитывать только независимые реакции. 
Их число равно числу всех веществ в системе за  вычетом суммы 
числа разнородных атомов, из которых образованы реагенты. П о
этому число уравнений, подлежащих решению, уменьшается.

Расчет можно упростить, сделав ряд допущений. Например, мо
жно пренебречь всеми реакциями, для которых Ка или очень вели
ки, или очень малы; в первом случае исключаемые реакции идут 
практически до конца, а во втором — они почти не идут. Так, при 
восстановлении двуокиси серы воздушно-генераторным газом воз
можны следующие процессы:

2СО +  SOa =  2СОа +  VoS2 (г)
СО +  IAiS2 (г) =  COS 

2COS =  С 0 2 -f CS2

Однако в интервале 350— 1000°С сероуглерод в системе присут
ствует в весьма незначительных количествах (его парциальное д ав
ление при Р =  1 колеблется от 3 - 10_6 до 2 - 10-5 атм ); следователь
но, последнюю реакцию в расчет можно не принимать.

Возможны и другие пути упрощения. Так, при расчете процес
сов изомеризации равновесную смесь можно считать идеальным 
раствором.

В случае реакции, протекающей в несколько стадий, значение 
константы равновесия не может отвечать равновесному выходу ко
нечных продуктов, так как она является соответствующим произ
ведением значений констант равновесия промежуточных реакций. 
Если константы равновесия промежуточных, в частности двух, ре
акций несоизмеримы, то в зависимости от того, что больше, (/Ca)i 
или (Ка)2» в равновесной смеси должны преобладать или полупро
дукты [(/Са) I »  (А аЫ  или основные продукты [( /(a h  >  (Ка) |]. 
Тогда можно пренебречь соответствующей реакцией (реакциями). 
Следовательно, большое значение константы равновесия суммар
ной реакции не всегда отвечает значительному выходу интересую-
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щего нас продукта. Поэтому уравнение констант равновесия сум
марной реакции только тогда полезно для расчета состава равно
весной смеси, когда промежуточных продуктов немного. Если же 
константы равновесия соизмеримы, то нельзя пренебрегать какой- 
либо реакцией, и в равновесной смеси могут оказаться продукты 
побочных и основной реакций. Для практической осуществимости 
процесса приобретает особое значение скорость, так  как с помощью 
избирательных катализаторов часто удается добиться такого соот
ношения между скоростями возможных реакций, которое обеспечи
вает желательный эффект. В этом случае рассчитывают не дей
ствительное равновесие, так как рассматриваю т только часть про
текающих реакций. В такой системе в конце концов установится 
истинное равновесие, отвечающее равновесию всех мыслимых в ней 
процессов. Однако ввиду ограниченности времени протекания реак
ции в практических условиях можно учитывать только относитель
но быстро протекающие реакции.

Пример 17, Для получения связанного азота была предложена реакция 
V2N2 4- СОг =  СО +  N0. Если произвести расчет для Т »  3000 — 3500 (темпера
тура вольтовой дуги), игнорируя возможность других реакций, выход окажется 
порядка 10%; между тем опыт дает максимальный выход в 3%. Объяснить рас
хождение результатов и подтвердить расчетом экспериментальные данные.

Решение. Независимо от результатов проверки нельзя пренебрегать побоч
ными реакциями: при столь высоких температурах наряду с процессом фиксации 
азота двуокисью углерода должна происходить диссоциация N 0 и С 02 (затор
моженность равновесия при таких высоких температурах исключается). Поэтому 
необходимо рассмотреть одновременно три реакции:

Исходя из стехиометрической смеси N2 и С 0 2 и считая в момент равнове
сия псо =  х, nNO =  y, n0 = z ,  получим равновесное содержание прочих компо
нентов: nCOi =  I — X и =  0,5 — 0,5г/, а общее число молей £  ni =  1,5 +  0,5# +  г. 
Тогда при Р =  1 в соответствии с (XIV, 7)

Из трех реакций независимы только две (5 видов молекул образовано из 
трех атомов); поэтому, например, (Кр)  1 =  (K p ) i { {K p ) i . Значит, необходимо еще 
одно уравнение; найдем его, составив материальный баланс по кислороду:

1 (в 1 моль СО2) =  0,5а: (в х  моль СО) +  0,5г/ (в у моль N 0) +
+  г (в z моль 0 2) +  (I — * )  [в (1 — х ) моль СОа] 

откуда г =  0,5х — 0,5у.

VaNa +  С 0 2 =  СО +  NO 
С 0 2 =  СО +  V2O2 
NO =  VaN2 +  VaO,

( 1 )

(2)

(3 )

(а)

(б)

(в)
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Исключая из (б) и (в) величину г, получаем

(«Л

(^р)з

X (0,5х — 0,5у )1/3 
<1,5 Н- 0,5аг)^  (I — jc)
(0,5 -  0,5у)'1* (0,5л: -  0£у)'Ь 

У

(б')

(в')
Значения (Кр)г  и ( / С р ) з  находим по уравнениям ДG° — (р(Т) для рассма

триваемых реакций. Для отыскания х и у и, тем самым, нахождения равновес
ного состава задаемся вероятным значением у (или х). Подставляя его в (б'),
вычисляем х\ затем х и у подставляем

Рис. 186. Вычисление состава равно
весной смеси методом последова
тельных приближений (у', у "  и т .д ,— 
предполагаемое число молей NO в мо

мент равновесия).
(См. пример 17.)

с[Н20 ] = 1 : 2  и 2) [СН4] : [НаО] =  1 
1200 °С (Р *  1).

Решение. При конверсии СН4 с Н2( 
вать СН4, Н20 , СО, С 0 2 и Н2, так как

в (в ) ;  получается величина, которая бу
дет в той или иной степени отличаться 
от { К р ) з, найденной по уравнению 
ДС° =  ф(Г). Нанеся эти результаты на 
график и повторяя подобный расчет не
сколько раз, получаем ряд точек, через 
которые проводим кривую. Затем ин
терполяцией определяем искомое значе
ние у, отвечающее значению {К р ) з при 
данной температуре (рис. 186). Этот 
метод особенно удобен, когда необходи
мо определить равновесный состав для 
ряда температур. Можно было бы на
нести значения х, найденные из (б") и 
(в'), против принятых значений у. Пере
сечение полученных таким образом кри
вых также дало бы искомый результат.

По расчету выход N 0 в равновес
ной смеси при Т =  3000 составляет 
1,4%, при Т — 3500 — 3,5%, в то время 
как по опытным данным при Т — 
=  3000-^ 3500 выход N0 равен 1,38 -т- 
-1-3,05%. Расчет без учета диссоциации 
дает соответственно 7,6 и 18,0%.

Пример 18. Рассчитать конверсию 
метана с водяным паром, если 1) [СН4] :
. Расчет произвести в интервале 500 —

в реакционной смеси будут прнсутство- 
одновременно протекают реакции

СН4 +  Н20  (г) =  СО +  зн 2 (1)
С 0  +  Н20  (г) =  С 0 2 +  н2 (2)

СН4 +  2Н20  (г ) =  С 0 2 +  4Н2 (3)
Из этих реакций независимыми будут только две, в качестве которых выби

раем (1) и (2). (Реакции 2СН4 =  C2He +  Н2, Н20  =  Н2 +  7г02 и С 0 2 =  СО +  
+  V2O2 можно не рассматривать, так как для них константы равновесия стано
вятся значительными лишь при очень высоких температурах.)

Обозначая через ясН<, пн гО’ псо  и т- д- число молей реагентов до начала 
реакции, через х — число молей СН4, прореагировавших по (1), и через # — число 
молей СО, прореагировавших по (2), получим

Р с о р к  (пс о + * - « ) ( пн , +  3x +  y f  (  1
(Яр) I *  РСНРН>0 =  (ПСН. -  * )  («н,О у) v  Sn, +  2 * — у

И . _  V ,  _  ("со, +  у) («н, +  Здг +  у)
( Р12 р С0РН)0 ("со +  х ~  У) ("н,о ~ х ~  У)
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Результаты расчета (конверсии чистого метана), произведенного по (а) и 
(б), приведены на рис. 187 (сплошные линии) *, из которого можно сделать сле
дующие выводы.

1. По мере роста температуры конверсия метана протекает полнее. Это объ
ясняется тем, что с ростом температуры эндотермическая реакция (1) сдвигается 
вправо.

2. Избыток водяного пара благоприятствует конверсии и в то же время вы
зывает увеличение содержания двуокиси углерода.

3. Нели температура низка, а в конвертор подается большой избыток пара, 
то реакция протекает главным образом по уравнению (3) и лишь в незначитель
ной степени по (1). Наоборот, при высоких температурах ( / >  1000) и при не
большом избытке пара реакция протекает в основном по (1).

4. Полная конверсия может быть осуществлена лишь при очень большом из
бытке пара, так как, хотя при высоких температурах метан и разлагается почти

Рис. 187. Влияние температуры на равновесный состав газовой смеси при 
конверсии метана водяным паром.

П у н к т и р н ы е  л и н и и — к о н в е р с и я  в п р и с у т с т в и и  у г л е р о д а .  ( С м .  п р и м е р  18.)

нацело, в газе содержится много окиси углерода, которую необходимо в дальней
шем также проконвертировать.

5. Для проведения практически полной конверсии необходимо иметь / >  800 
при начальном соотношении [СН4] : [Н20] =  1 : 2 и / >  700 при начальном соот
ношении [С.НЧ] : [Н20] =  1 : 4. В заводских условиях рабочие температуры дол
жны быть значительно выше и варьироваться в зависимости от объемных скоро
стей газа и активности катализаторов.

При промышленной конверсии метана рациональнее проводить процесс в две 
стадии: сначала полностью конвертировать СН4 до СО, а затем — при более низ
кой температуре ( ~ 5 0 0  аС) — СО до С 02.

Предположим, что образующуюся на первой стадии СО можно проконверти
ровать во второй на 90%. Тогда содержание метана, не прореагировавшего на пер
вой стадии и оставшегося после конденсации водяного пара, удаления С 02 и ос
татков СО, определится выражением

К н , / ( « с н .  +  "н, +  °.9«со)] • '00%

*  При построении этих и последующих рисунков был использован материал 
исследований В. А. Каржавина и А. Г. Лейбуш. Хотя после выхода этих работ 
были опубликованы более точные термодинамические данные (использованные, в 
частности, при решении некоторых ранее приведенных примеров), результаты 
принципиально не изменились.



Результаты подсчетов по этому уравнению приведены на рис. 188 (сплошные ли
нии); они показывают, что высокотемпературную конверсию в производственных 
условиях надо вести при 800—1000 °С.

До сих пор предполагалось, что процесс конверсии протекает гомогенно. По
смотрим, может ли он протекать гетерогенно (с выделением углерода), т. е. по

следующим реакциям:

СН< =  С +  2Н2 (4)
2СО =  С 0 2 +  С (5)

СО +  Н2 =  С +  Н20  (6)

Если возможна одна из этих реак
ций, то должны протекать и осталь
ные, так как уравнениями (4), (5) н 
(6) вводится только один новый ком
понент — углерод. Поэтому для опре
деления состава равновесной смеси в 
новых условиях необходимы все 
три уравнения. В качестве нового 
уравнения в дополнение к (1) и (2) 
выбираем (4) Для этой реакции 
уравнение (XIII, 3) примет вид:

р °-

ДО, =  4,576Г !g - J i -  _
^СН4

4,5767’ 1g ( К р ) { (в)

Вопрос о возможности крекинга 
метана н, следовательно, о протекании 
реакций (5) и (6) сводится к вопросу 
о знаке Л(74.Эта величина при Р =  const 

может быть различной в зависимости от Г, и Ясн<. Подставляя в (в) зна
чения* AG4 и соответствующие значения Рсн< и PHj, вычисляем AG4. Расчет 
можно произвести следующим образом. При заданной степени разложения СН4 
определяем Р сн  ̂ и Если обозначить количество С 02, образовавшейся по
реакции (2), через г, то

, _  ( « с о , - г) ( « н ,о ~ г) 
г (/!Н) — г)

откуда
г =  -  [(К Д  «н, +  «со +  «н,о] +

, У [ ( * р Ь  "Н, +  «СО +  «Н,о]г -  * Щ У р Ь  -  I ] «со  • «Н,о} 2 
+  2 [ ( ^ р )2 -  1]

Подставляя в последнее уравнение значения (Кр)з  и мольные доли СО, Н20  
и С 02 (соответствующие заданной степени разложения СН4), найдем количество 
образовавшейся С 02, а следовательно, и Н2 [по реакции (2)]. После этого опре
деляем значения и РСНл (общее давление принимается по-прежнему равным 
1 атм).

Результаты расчета приведены на рис. 189. Они показывают, что с уменьше
нием содержания пара и с понижением температуры уменьшается вероятность

*  Точные значени я AG^ можно заимствовать из условия примера 4, гл. XIII 
( с .  394).
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Рис. 188. Влияние температуры и из
бытка водяного пара на количество ие- 
прореагировавшего метана, остающегося 
в равновесной смеси после конденсации 

водяного пара и удаления СО и С 0 2. 
Пунктирные л и н и и  — к о н в е р с и  4 в п р и с у т с т в и и  

у г л е р о д а .  ( С м .  п р и м е р  18.)



Рис. 189. Изменение 
вероятности выделе
ния углерода при 
конверсии метана во

дяным паром.
(См. пример 18.)

выделения углерода. Выделение углерода становится невозможным еще до уста
новления равновесия реакций (5) и (6). Действительно, из рис. 189 видно, что, 
например, при 600 °С углерод не может выделяться после того, как метан про
реагирует на 55%, равновесная же степень превращения СН4 при этой темпера
туре (см. рис. 187) составляет (33,3— 10) 100 : 33,3 =  70%; при 800 °С имеем 
соответственно 90% и (33,3 — 0,4) 100: 33,3 =  99%
и т. д. Поэтому при всех температурах и избытке пара 
ЛС >  0, что указывает па невозможность реакции (4), 
а вместе с ней и реакций (5) и (6).

Выделение углерода возможно лишь в начале ре
акции, т. е. до установления равновесия, а также при 
очень небольшом начальном количестве пара В обоих 
случаях первый член правой части (в) отрицателен н 
может быть по абсолютной величине больше второго, 
вследствие чего ДС <  0.

Практическая полнота реакции зависит от скорости 
протекающих процессов. Опыты показали, что разложе
ние СН4 сильно замедляется по мере образования Н2 и 
достигнуть развновесия в отсутствие катализатора прак
тически невозможно. Устанавливающееся в опытах лож
ное равновесие значительно отличается от истинного.

Хотя повышение температуры увеличивает вероят
ность и скорость реакции выделения углерода, оно од
новременно ускоряет реакцию взаимодействия СМ.» и 
1ЬО, вследствие чего понижается концентрация СН4, 
и уменьшается вероятность, а вместе с тем и скорость 
выделения углерода.

На рис. 190 ориентировочно указана область выде
ления углерода (при нагревании СН4 с НгО в отноше
нии 1 :2 ) . Эта область с уменьшением количества во
дяного пара должна значительно расшириться

Наконец, помимо влияния температуры и концентраций необходимо еще учи
тывать и скорость газификации образующегося углерода, который может выде
ляться в начале реакции, когда концентрация метана достаточно велика.

Введение кокса в систему в качестве катализатора повлечет за собой сдвиг 
реакции (4) влево, и равновесие сместится в неблагоприятную сторону. Для рас

чета равновесия в присутствии углерода 
следует составить систему из шести урав
нений (по числу парциальных давлений). 
Три из них связывают константы уравне
ний (1), (2) и (4) с соответствующими пар
циальными давлениями, четвертое может 
быть записано в виде Р =  ^ сн 4 ^Н2о +  
+  ?со  +  Рсо,  +  Рн3' а последние два 
должны выражать соответствие равновес
ного состава составу смеси до конверсии 
(аналогичный прием был использован при 
решении предыдущего примера).

Результаты подсчетов, приведенные на 
рис. 187 и 188 (пунктирные кривые), пока
зывают, что наличие углерода значительно 
уменьшает степень конверсии. Так, при/ =  
=  800 и при [СН4] : [Н20] = 1 : 2  равновес
ное содержание СН4 в присутствии С и без 
него соответственно составляет 3,5 и 0,4%, 

при 900 °С — 2,0 и 0,04%- Из этих цифр видно также, что хотя повышение темпе
ратуры и в данном случае увеличивает степень конверсии, однако гораздо мед
леннее, чем в отсутствие углерода. Такой же эффект дает введение избытка пара.

Действие углерода обусловлено сдвигом влево реакций (4), (5) и (6), след
ствием чего является уменьшение содержания СО2 и Н20  и увеличение содер-
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Рис. 190. Влияние температуры 
и содержания метана в исходной 

смеси на выделение углерода.
З о н а  в ы д е л е н и я  у г л е р о д а  з а ш т р и х о в а н а .  

( С м .  п р и м е р  18.)



жания СН4 и СО. В присутствии кокса также рекомендуется вести конвеосию в 
две стадии. Проведя расчеты, подобные указанному на с. 489, и построив ана
логичный график (см. рис. 188, пунктирные линии), найдем, что даже при высо
кой температуре (1000 °С и выше) в равновесной смеси содержится до 1% СН4. 
Снижение содержания СН4 может быть осуществлено только при значительном 
повышении температуры, так как введение большого избытка пара почти не ока
зывает влияния. Поэтому если производство метана ставится с целью получения 
чистого водорода (например, для синтеза аммиака), конверсию на угле проводить 
нельзя. Если же метан конвертируют для других целей [например, для получения 
<;месей, идущих на органический синтез (получение спиртов, синтина и др.)], то 
конверсию можно проводить на раскаленном коксе.

В энергетическом отношении высокотемпературный вариант конверсии {t =» 
=*.900) выгоднее низкотемпературного (t — 700). Так, расчет применительно к 
природному газу (90% СН4, 5% С 02 и 5% Н2) показывает, что расход теплоты 
при низкотемпературной конверсии на 30% больше расхода теплоты при высоко
температурной.

§ 5. ИСТОЧНИКИ ОШИБОК ПРИ РАСЧЕТЕ РАВНОВЕСИЯ

1, Ошибки, обусловленные неточностью 
экспериментальных данных

Большие ошибки могут быть вызваны неизотермическими условиями при из
мерении равновесия, а также смещением равновесия вследствие недостаточно 
быстрого вывода равновесной смеси из высокотемпературной зоны реакции (с 
целью торможения равновесия).

Погрешность в значениях К а может стать значительной и в тех случаях, 
когда условия опыта не благоприятствуют измерению равновесия. Так, если 
реакция сильно сдвинута в одну сторону, т. е. если константа равновесия очень 
велика или, наоборот, онень мала, аналитическое определение равновесных кон
центраций исходных веществ (в первом случае) и конечных (во втором) стано
вится весьма затруднительным и неточным, а вычисленные по концентрациям 
константы равновесия — ненадежными.

Источником ошибок может быть весьма малая скорость реакции, когда прак
тически невозможно достигнуть равновесия. Если для ускорения реакции вводится 
катализатор, то могут возникнуть новые ошибки, обусловленные возможным 
перегревом катализатора, течением реакции вне зоны его действия и разли
чием в скорости диффузии, что будет отражаться на составе образующейся смеси. 
Очень большая скорость реакции, в свою очередь, приводит к серьезным затруд
нениям при анализе равновесия смеси. Кроме того, исследуемая реакция может 
не дойти до состояния равновесия. Критерием достижения равновесия обычно 
служит неизменность состава смеси, выходящей из зоны реакции, с изменением 
объемной скорости. Однако известны случаи, когда и при уменьшении объемной 
скорости вопреки отсутствию равновесия состав системы не изменяется. В таких 
случаях, если это возможно, следует провести реакцию с двух сторон.

Ошибки могут появиться, если не будут учтены влияние высокого давления 
(например, при определении константы равновесия путем измерения плотности 
равновесной газовой смеси), влияние степени измельчения и т. д.

Неточность значений А И  служит, как правило, источником гораздо больших 
ошибок, чем погрешность значений 5, даже если энтропии оценены расчетным 
путем.

К большим ошибкам приводят неточные значения Д #Сгор, особенно в реак
циях изомеризации (см. гл. 111, разд. 1). Так, до тех пор, пока не были получены 
сравнительно надежные данные по теплоте сгорания метанола, расхождения ме
жду вычисленными и найденными из опыта значениями константы равновесия 
для реакции СО +  2Н2 =  СН3ОН(г) достигали очень большой величины. Расчет 
показывает, что достаточно принять ДЯСГОр этилена только на 1% больше самого 
достоверного значения этой величины, чтобы (К0)воо Для реакции С2Н4-f_ 
+  Н20 (г ) =  С2Н5ОН(г) изменилась в 17 раз, а (/Са)эоо в 300 раз.
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Источником ошибок является также неточность в величинах ДСр. При низко
температурных процессах неточность в Ср и ДСр не приводит к большим по
грешностям в ДG°, но при высоких температурах (например, при расчете метал
лургических процессов, и особенно процессов горения) могут получиться мало
надежные результаты

Надежность результатов косвенного расчета К а или AG0 (см. с. 408) зави
сит от точности, с которой могут быть определены эти величины в используемых 
для расчета реакциях. Поэтому, когда искомая величина невелика, ошибка мо
жет стать весьма большой, особенно если отдельные ошибки имеют одинаковые 
знаки.

При расчете равновесия на основании данных, полученных при проведении 
реакции в гальваническом элементе, следует обратить внимание на точность из
мерения э. д. с., так как незначительная ошибка может привести к погрешности 
в ДН° превышающей возможную ошибку большинства калориметрических дан
ных [см. уравнение (XIII, 2)].

2. Ошибки, связанные с обработкой 
экспериментальных данных

Ошибки могут возникнуть в результате применения уравнения, которое в ус
ловиях опыта не точно, например (XIV, 8) для реальных растворов или (XIV, 7) 
для газовых реакций при высоких давлениях Ошибочность расчета газового рав
новесия при высоком давлении по (XIV, 7) может отразиться, например, и на 
графике lgK p  =  <p(7M), на котором даже в сравнительно небольшом темпера
турном интервале вопреки постоянству ДН° точки могут расположиться криволи
нейно. Конечно, не исключен и противоположный случай, когда прямизна линии 
lg /С =  Ф(1 /Т) будет обусловлена компенсацией изменений Кр с Р и А Н 0 с 71

Поэтому, прежде чем выбрать то или иное приближенное уравнение, следует 
оценить величину заведомо вносимой ошибки, сопоставив ее с надежностью ис
ходных данных и с требуемой точностью результатов вычислений.

Если расчет К а по рис. 160 осуществляется путем экстраполяции, то надежны 
лишь величины Ка , расположенные в непосредственной близости от эксперимен
тальных значений. Это объясняется и возможным искривлением линий Ig К  =■ 
=  ф ^ -1) вследствие изменения ДН° с 71, и тем, что может наблюдаться излом 
прямой, так как в некотором сравнительно узком температурном интервале одна 
реакция может смениться другой, в соответствии с чем изменится и АН0. По
этому экстраполяция в широком интервале температур не является надежной. 
Экспериментальные данные на графике \gKa =  q>{T~') могут дать кривизну и 
в сравнительно незначительном интервале температур, что объясняется несколь
кими причинами: либо тепловой эффект реакции невелик и поэтому будет значи
тельным его относительное изменение, либо величины, нанесенные на график, не 
соответствуют состоянию равновесия. Хотя учет зависимости АН0 от Т дает точ
ное выражение Ка =  ф (7), это усложнение в случае незначительного температур
ного интервала излишне: разность между значениями констант равновесия, най
денных по приближенному и точному уравнению, как правило, меньше погрешно
сти калориметрического определения АН0.

Уменьшение интервала температур позволяет пренебречь зависимостью АН0 
от Г, но слишком малые интервалы выбирать не следует: при очень малой раз
ности Т^ — Т | может случиться, что разность значений { К а)т1 и (К а ) г « бУдет 
одинакового порядка или же больше, чем ошибка в определении константы рав
новесия. По этой причине рекомендуется брать температурный интервал не ме
нее 20°. Максимально допустимый интервал в каждом отдельном случае зависит 
от того, как сильно изменяется АН0 с Т.

Расчет равновесия даже по точным уравнениям (XIII, 20) и (XIII, 21) мо
жет привести к значительной погрешности, если 7 вычисляется по одному значе
нию (7Са)г :  ошибочность последней величины приведет к тому, что расчетное 
уравнение при температурах, значительно отличающихся от 7, окажется неточ
ным. Это особенно вероятно, когда / очень велико (впрочем, и при небольшом 
значении / не всегда могут получиться хорошие результаты, так как тогда
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произведение IT  утратит «буферное» действие, которое оно имеет в ряде случаев). 
Поэтому при наличии нескольких значений /<* при различных температурах це
лесообразно прибегать к отысканию усредненного значения Т или же пользо
ваться приемом расчета с помощью 2-фупкции, изложенным на с. 397 [уравне
ние (XIII, 22)].

Что касается константы ЛЯ „ то, если возможно, ее следует вычислять по
равновесным данным Из-за отсутствия необходимых величин нередко приходится

считать, что ДЯ =  ДЯ.,д8 =

=  ЛЯд (ЛСр =  0), т. е. поль
зоваться (XIII, 11, 12, 15), од
нако для растворов, где ЛЯ° 
связана с парциальной мольной 
теплотой растворения и раз
бавления (большей частью не
известной), ДСР может значи
тельно отличаться от нуля. 
К большим ошибкам может 
привести также использование 
различных уравнений С р =  
=  Ф(Г) в уравнениях ДЯ° =  
=  Ф(Г) и AG° — ф(7’) при со
вместном их применении.

Хотя неодинаковая точ
ность различных величин, вхо
дящих в расчетные уравнения, 
является неустранимой, мож
но считать, что уравнение 
AG0 =  ф(Г) будет достаточно 
надежным" в следующих слу
чаях: 1) если оно получено на 
основании достоверных экспе
риментальных значений Ка и 
ДЯ; 2) константа ДЯп имеет 
большие значения-, 3) Дб° 
имеет тот же знак, что и 
константа интегрирования /, и 
4) AGp при реакции мини
мально.

Для оценки ошибки AG°, 
обусловленной неточностью 
константы равновесия, можно 
воспользоваться рис. 191. Из 
него видно, что даже при не
большой точности Ко ошибка 
AG° во многих случаях лежит 
в пределах погрешности теп

ловых эффектов (примерно равной ±0 ,5  — 1 ккал). Так, ошибка К а даже в 
100% дает при Т =  400 ошибку Д G 0 всего в 560 кал.

Рис. 191. Связь между погрешностью в вели
чинах константы равновесия и ДО°(ДЯ° Т AS0).

§  в. ТЕОРЕТИЧЕСКАЯ И ПРАКТИЧЕСКАЯ СТЕПЕНИ 
ПРОТЕКАНИЯ РЕАКЦИИ

Весь изложенный материал относился к равновесным системам. 
Поэтому везде речь шла о м а к с и м а л ь н о  возможной степени 
превращения. Однако в практических условиях реакции редко до
ходят до равновесия и степень их протекания зависит от многих
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факторов, в первую очередь, от скорости процесса, роль которой 
особенно велика при одновременном или последовательном проте
кании ряда реакций. Следовательно, пренебрежение кинетикой 
•процесса может привести к большим ошибкам и вместе с тем к не
вольному умалению значения термодинамики в решении практи
ческих вопросов. Нельзя, например, пользоваться расчетными зна
чениями констант равновесия для объяснения значений выходов 
в сложных процессах, не считаясь с тем, что больший или мень
ший выход 'тех или иных продуктов может быть обусловлен не 
только значениями /Са, но и скоростью процессов. (См. пример 18.)

В некоторых случаях в результате реакции образуются не те 
вещества, которые должны были бы получиться при данных тем
пературе, давлении и концентрации. Вместо предполагаемой реак
ции идет другая, хотя условия для нее неблагоприятны. Это может 
означать, что первая реакция обладает в данных условиях ничтож
ной скоростью, в то время как вторая протекает очень быстро. Ясно, 
что в подобных случаях увеличение длительности процесса приве
дет к изменению состава смеси.

Поскольку практическая степень протекания реакции зависит 
от длительности процесса, все факторы, увеличивающие скорость 
реакции, вместе с этим увеличивают и степень превращения за 
любой промежуток времени, недостаточный для установления рав
новесия. Общими факторами, влияющими и на кинетику, и на ста
тику процессов, являются температура, давление и концентрация 
реагентов. Так, если при повышении температуры величина Ка 
уменьшается, а скорость реакции возрастает, то без расчета ско
ростей нельзя предсказать суммарное действие изменения темпе
ратуры на практическую степень протекания реакции. В присут
ствии катализатора создается возможность перехода на более вы
сокотемпературный режим, причем температуру в реакционной 
зоне при прочих равных условиях можно поддерживать тем более 
высокую, чем активнее катализатор (при том условии, конечно, что 
повышение температуры не вызовет уменьшения его активности). 
Кстати говоря, взаимодействию катализатора с реагентами должно 
отвечать менее отрицательное значение ДG, чем в катализируемом 
процессе.

Повышение' давления также может вызвать противоположные 
результаты. С возрастанием давления растет концентрация, поэтому 
в большинстве случаев увеличивается скорость реакции, но если 
процесс протекает с увеличением объема, то неизвестно, каков бу
дет общий результат. В таких случаях следует выбрать некоторый 
оптимум давления. Разбавление инертным газом также приводит 
к различным результатам.

Помимо перечисленных факторов при окончательном выборе ре
жима процесса необходимо учитывать и другие, например содер
жание в системе ядов, отравляющих катализаторы, термическую 
устойчивость последних и т. д.



Г л а в а  X V

ОСНОВЫ КВАНТОВОСТАТИСТИЧЕСКОГО РАСЧЕТА 
ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ ФУНКЦИЙ И ХИМИЧЕСКОГО 
РАВНОВЕСИЯ ПО СПЕКТРОСКОПИЧЕСКИМ ДАННЫМ

§  1 . В В ЕД ЕН И Е

Статистическая термодинамика, возникшая на основе кинетиче
ской теории вещества, позволяет непосредственно из свойств мо
лекул, полученных с помощью спектроскопических исследований, 
найти для значительного числа веществ абсолютные значения тер
модинамических свойств и рассчитать равновесие, не прибегая к 
трудоемким и дорогостоящим калориметрическим определениям 
при низких температурах. При этом результаты подчас более точ
ны, чем полученные другими методами, в частности расчетом по 
третьему закону термодинамики.

Уравнения статистической термодинамики применимы к идеаль
ным газам, т. е. к условиям, когда Р->-0; чтобы отметить это, все 
величины будем отмечать индексом °. При использовании этих урав
нений для высоких давлений необходимы соответствующие пере
счеты [например, для теплоемкости — по уравнению (VI, 56), для 
энтальпии — по (VI, 57), для энтропии — по (XIII, 52)].

Суммарную энергию, которой обладают молекулы газообраз
ного вещества, можно разделить на поступательную и внутримо
лекулярную. Последняя складывается из вращательной энергии 
(вращение молекулы вокруг центра тяжести), колебательной энер
гии (энергии колебаний атомов и групп атомов в молекуле), элек
тронной (энергия электронного возбуждения), энергии спинов 
(энергия ориентации магнитных моментов) ядер атомов в электро
магнитном поле молекулы и из так называемой «нулевой энергии» 
(энергия при Т  =  0, состоящая из энергии химической связи и ну
левой колебательной энергии).

Если известна энергия вещества при различных температурах, 
то можно наути остальные термодинамические свойства. Действи
тельно, в соответствии с уравнениями (111,9), ( IV ,20), (11,10) и 
(VI, 7) имеем:

C v ~ { d U f d T ) v 

5 =   ̂ ( d U [ d T ) v d \ n T  

H  =  U  +  R T

Но для определения термодинамических свойств вещества по
мимо энергетических уровней молекул, известных из спектроско-
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пии, необходимо знать распределение молекул по этим уровням; 
это дает квантовая механика.

Если два энергетических уровня (терма) характеризуются энер
гиями е и е', то число молекул идеального газа п и п ', обладающих 
этими энергиями, определяется з а к о н о м  р а с п р е д е л е н и я  М а к с в е л 
л а  — Б о л ь ц м а н а

п ' =  п е - (е' - ‘ )"‘ т (XV, I)

Пусть число молекул, обладающих минимальной энергией, т. е. 
находящихся на низшем (невозбужденном) энергетическом уровне 
(примем его за «нулевой»), равно По, тогда в соответствии с урав
нением (XV, 1) число молекул на t-том уровне будет tii =  
=  яоехр(—еi / k T ) ,  где et — избыток энергии по сравнению с 
нулевой.

Из (XV, 1) следует, что: 1) данное состояние тем более вероят
но, чем ниже его уровень энергии; 2) при 7 0 все молекулы пере
ходят на низший энергетический уровень; 3) с ростом температуры 
увеличивается вероятность высоких уровней энергии; 4) при очень 
высоких температурах, когда 7 ^ > ( е ' — е)/Л, распределение при
ближается к равномерному.

В зависимости от частоты поглощенного излучения молекула 
может быть возбуждена различными путями. При этом характер 
происходящих явлений, о которых можно судить по анализу спект
ра, обусловлен величинами подведенных энергий.

Энергия возбуждения разных степеней свободы различна: если 
для возбуждения поступательных степеней свободы требуется за
трата энергии порядка 10~21 кал/моль, то для вращательных необ
ходимо 101—102 кал/моль, для колебательных— 103-М05 кал/моль, 
а для электронных— 108 кал/моль. Поэтому при обычных темпера
турах поступательные и вращательные степени свободы возбуж
дены полностью, колебательные степени свободы возбуждены толь
ко при повышенных температурах, а возбуждение электронных 
уровней требует очень высоких температур.

Некоторые состояния обладают столь близкими энергиями, что 
практически их нельзя различить (это справедливо для любых 
температур, за исключением очень низких). Поэтому их целесооб
разно объединить, приписав им с т а т и с т и ч е с к и й  в е с  g it равный 
числу всех включенных отдельных состояний, и считать, что вели
чина g i  равна числу подуровней, на которые распадается данный 
уровень внутримолекулярной энергии е.*, т. е. ее можно рассматри
вать как мультиплетность («вырождение») данного энергетического 
уровня, проявляющуюся вследствие каких-либо возмущающих фак
торов (например-, действия соседних молекул). Таким образом, 
статистический вес является числом возможных квантовых состоя
ний, имеющих одинаковую или почти одинаковую энергию; его мо
жно рассматривать как вероятность w состояния с энергией е*.

Пренебрегая незначительной разностью энергий подуровней, т. е. 
считая для них члены exp (— B ilk T )  практически совпадающими,
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найдем, что число молекул, находящихся в данном энергетическом 
состоянии, равно £*ехр(—ег/й7). Так как число молекул на всех 
уровнях должно равняться общему числу их, для одного моля по
лучим

ы А =  Е  n i S i  =  ®0Л0 +  8|»о « Р  ( -  e t/ k T )  +  g ,n , exp ( -  е ,/ *Г )  -f
+  exp (— B jk T )  - f . . .  (XV, 2)

где VA — число Авогадро

Величина
Q =  £  Si ехР (“  ei/ kT ) (XV, 3)

характеризующая распределение молекул по энергетическим уров
ням, называется с у м м о й  с о с т о я н и й  (или ф у н к ц и е й  р а с п р е д е л е н и я ) . 
Она служит основой излагаемого метода расчета; ниже будет по
казано, что вычисление термодинамических свойств сводится к на
хождению Q  и ее производных по температуре.

Для подсчета Q  надо знать уровни энергии и статистические 
веса, которые определяются результатами спектроскопических ис
следований и структурой молекул. Поэтому прежде всего следует 
произвести спектроскопические наблюдения, затем принять кван
товомеханическую модель молекулы, расшифровать в соответствии 
с принятой моделью спектроскопические данные и, наконец, найти 
распределение энергии по уровням.

Для точного расчета требуется тщательное изучение спектра 
вещества (как спектра комбинационного рассеяния, так и ИК- 
спектра), детальное и однозначное толкование всех линий спектра, 
распределение их в серии; подыскание формул для расчета частот 
колебаний и, наконец, что является труднейшей задачей, разре
шаемой с помощью методов статистической механики, нахождение 
статистических весов уровней. Кроме того, необходим учет взаим
ного влияния различных энергетических уровней.

Для одноатомных и большинства двухатомных молекул точный 
расчет не вызывает затруднений. Для многоатомных (даже трех
атомных) молекул почти всегда можно произвести лишь прибли
женный расчет, несмотря на существование специальных таблиц, 
значительно облегчающих некоторые вычисления. Приближенный 
метод расчета во многих случаях дает результаты, практически не 
отличающиеся от точных.

Мы ограничимся лишь кратким изложением приближенного ме
тода, считая, что данные о строении молекул известны. Предпо
ложим также, что имеется спектр вещества и принята квантовоме
ханическая модель молекулы, в соответствии с которой произве
дена расшифровка спектра и указаны энергетические уровни.

Для большинства молекул, начиная от Т  «  50 и вплоть до 
«5000 К, можно принять, что

Q Фпост^вн ФпостФвр.-кол^эл^яд (XV, 4)
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т. е. взаимное влияние вращательно-колебательных, электронных и 
ядерных (эффект спина ядра) сумм состояния невелико. Более того, 
ввиду сложности учета взаимного влияния вращении и колебаний 
(в частности, влияния колебаний на моменты инерции молекул) 
будем считать это влияние незначительным, что обычно приводит 
к небольшой погрешности. Следовательно, примем, что

Q =  РпостФврФкодФэлФял (XV, 5)

Вид уравнений (XV, 4) и (XV, 5) определяется экспоненциаль
ным характером функции Q [см. уравнение (XV, 3)]: перемножению 
сумм состояния отвечает сложение энергий. Таким образом, в со
ответствии с (XV, 5) принимаем аддитивность энергии:

е =  еПОст 4~ £Вр 4~ екол 4" еэл 4“ бяд 4“ ео

Наконец, почленное суммирование функции Q  по различным сте
пеням свободы для упрощения заменяют интегрированием. О дру
гих упрощениях будет сказано в каждом отдельном случае.

В силу принятой взаимонезависимости Q, вычисления для каж
дой степени свободы производятся раздельно Очевидно также, что, 
суммируя значения соответствующих термодинамических свойств, 
найденных по величинам Q i, мы получим данное свойство газа в 
целом.

§  2. ТЕР М О Д И Н А М И Ч ЕС К И Е СВОЙСТВА ГАЗ ОВ, ОБУСЛ ОВЛ ЕННЫ Е 
ПОСТУПАТЕЛ ЬНЫ М И С ТЕП ЕН Я М И  СВОБОДЫ

Разделение энергии на энергию, обусловленную поступательным 
движением, и энергию, обусловленную внутримолекулярным дви
жением, удобно, во-первых, потому, что изменение энтропии, энер
гий Гельмгольца и Гиббса идеального газа с изменением давления 
обусловлено только поступательным движением; во-вторых, для 
любого многоатомного газа термодинамические свойства, соответ
ствующие поступательным степеням свободы, равны термодинами
ческим свойствам одноатомного газа. В частности, для любого газа 
энергия поступательного движения С/пост равна полному значе
нию U °  одноатомного газа, для которого в соответствии с тремя 
степенями свободы

г £ ,с т - * / , * Г - 2 , 9 8 1 Г  (XV, 6)
Тогда получим:

по ( I I I ,9)
( С°Л о с т  =  d U l o c r №  =  'h R  =  2,981 (XV, 7)

по (11,10)
=  t C ,  +  PV =  w  +  ЯТ =  4,938 Г (XV, 8)

no (III, 10)

( Ср)пост -  < о с т / а г  =  Ъ Я  =  4,968 (XV, 9)

499



Энтропия одноатомного газа, если его молекулы находятся на 
низшем электронном уровне и спин ядра отсутствует, выражается 
уравнением

- 4 In (2я к М Т У 'е Ь У  
& N

(XV, 10)

которое было выведено статистическим методом. Из этого уравне
ния следует, что
5 пост =  З Д  In М  +  4 2R In Т -  R In Р +  №  -  7,282 =

=  6,8635 I g Af +  11,4391 Ig Г -  4,5756 l g P - 2,313 (X V ,11)
откуда

S°nocT =  6,8635 Ig M +  11,4391 lg T -  2,313 (XV, 12)

Точность уравнений (XV, 10—12) подтверждается сопоставлением эксперимен
тальных и вычисленных значений химических постоянных для инертных газов и 
ларов некоторых металлов (см. табл. 20, с. 418), т. е. тех объектов, свойства кото
рых удовлетворяют условиям вывода (XV, 11).

Связь между энтропией и истинными химическими постоянными может быть 
показана следующим образом.

Для случая, когда пар является одноатомным идеальным газом, уравнение 
(XIII, 37) в соответствии с (XV, 9) примет вид:

Д H i 5 1
Т

г dT  г
Ь Р  =  -  RT 4 ■ 2 Х а 1 +  К ) —  ]  CK/ d T  +  2,303; 

0

ДЯл 5 1 1 1 f  C lA dT
l n P =  ЦТ +  2 [ аТ +  ' р г \ СР -  у   ̂ f ~  +  2.303/ (XV, 13)*

Определив величину Д//°
И

из уравнения
0

Т

АЯ’  =  ДЯ’  +  у  -  5 СРЯ dT
О

получающегося в соответствии с (XV, 9), находим

или

In Р =  -
ДЯ’  5 5 I ?
~ W  + Т  +  ? |" Г ~ 1 ?  )

о

C f d T
т +  2,303/

Д я’  г С£д dT 5 5
- j ^ +   ̂ -i y —  =  у  Л 1л Т -  R In Р  +  - «  +  4.5756/

0
(XV, 14)

1 Г d T  Г
*  Видоизменение члена \ -y j-  \ С£А dT  явилось результатом интегриро

вания по частям; так как  ̂ м dv =  uv — J  v du , то после подстановки и — ^ CpRdT

. dT  и dv — - ^ -  получим

^  J  СКД dT =  _  ^  J  Ск/ Г  _  J  ( _  | )  с кя d r
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Во всех уравнениях А / / * — теплота парообразования 1 моль конденсированной 
фазы. Левая часть (XV, 14) в соответствии с уравнениями (IV ,8) и (X III,49) 
представляет энтропию пара, находящегося в равновесии с твердым телом при 
температуре Т. Считая по-прежнему пар идеальным газом, будем иметь (см., на
пример, уравнение (б) в решении примера 5, гл. VI, с. 131):

г Стт dT  5
SrT ^ \  — j ------ R  in р  +  So =  j  R In Г -  R In P +  So (XV, 15)

где So — энтропия, экстраполированная на абсолютный нуль. Приравнивая правые 
части уравнений (XV, 14) и (XV, 15), получим

или
S0 =  *(2R +  4,5756/

. So -  st*R 
' 4,5756

(X V ,16)

Для многоатомных молекул (XV, 16) сохранит свой вид; разница будет толь
ко в том, что изменятся величины 5 0 и СР,

Энергию Гиббса обычно вычисляют, отнеся ее к значению энер
гии (энтропии) при абсолютном нуле. Введение G ° ~ U l  =  G ° — H l  
вместо G ° (или соответствующей разности вместо F ° )  обусловлено 
тем, что в уравнениях (V, 5) и (V, 19) остаются неопределенные 
постоянные Щ  и H i  (они равны друг другу, а также величинам 
Go и Fo,вследствие независимости всех их от давления и объема).

В соответствии с уравнениями (XV, 6, 8, 11) и (V, 19)
( 0 °  -  £/о)„ОСт =  ( 0 °  -  H"0) mcT =  -  3hR T  In М — ‘ М Т  In Г +  КПп Р +  5.293Г

(XV, 17)
ИЛИ

~ н ° Л
Т /пост

=  — 6,8635 I g A f- l  1,4391 lg Т +5,293 (XV, 18)

Удобство последней формы записи станет очевидным из даль
нейшего.

Пример / .  Найти для С2Н4 при t =  25 величины £/°ост, (С у )ПОСТ‘ #ност» 

(С р Х ост. 'С е т  и [(G a - W ”) / r ] noc7.
Р е ш е н и е .  На основании уравнений (XV, 6, 7, 8, 9, 12, 18) соответственно 

получим: (С/°)пост =  2,981 • 298,2 =  889, (C°v ) noct =  2,981, Я °ост =  4,968.298,2 »  
=  1 482

( с ; ) П0СТ “  4,968, 5 ; ост =  6,8335 lg 28,052 +

+  11,4391 lg  2 9 8 ,2 -  2,313 =  36,021, [(<3° — ^ 3 )/r ]a0CT =

=  — 6,8635 lg 28,052 -  11,4391 lg 298,2 +  5,293 =  -  32,381

Пример 2* Вычислить значение истинной химической постоянной для ртути и 
сравнить с результатами решения примера 14, гл. XIII (с. 419).

Решение. Из (XV, 11) следует, что
S 0 =  зf iR  )п м  +  */2R -  7,282

или в соответствии с (XV, 16) / =  3А1&М — 1,592. Поэтому /н 8 =  3/а lg 200,61 —« 
— 1,592 =  1,862, что отличается от экспериментальной величины на 1,7%.
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§  3. Т ЕР М О Д И Н А М И Ч ЕС К И Е СВОЙСТВА ГАЗ ОВ . ОБ УСЛ ОВЛ ЕН НЫ Е 
В Н УТР И М О Л ЕК УЛ Я Р Н Ы М И  С ТЕП ЕН Я М И  СВОБОДЫ

Внутримолекулярная энергия, отнесенная к ее значению при 
абсолютном нуле U l % равна сумме произведений внутренней энер
гии отдельных видов молекул на их число, т. е.

U°BH -U ° Q =  0 e 0/io +  е 1б,п0 exp ( -  eJkT)  +

+  e2g 2% еХР ( “  4 k T ) +  ‘ ‘ =  я 0 £  Big t еХР ( “  eif kT ) <X V ’ , 9 )

(так как в любом состоянии она получается умножением энергии 
каждой молекулы на число молекул в данном энергетическом со
стоянии).

Сочетая уравнения (XV, 2), (XV, 3) и (XV, 19) и принимая во 
внимание, что в соответствии с (XV, 3)

dQ £  E;S; exp ( -  е,/*Г) 
d 'f  =

получим

N  Z  exp ( -  * i / k T )

bh £  exp ( “  e i /k T )

RT
d \ n T (XV, 20)

Q bh dT

Из (XV, 20) и ранее приведенных общих термодинамических со
отношений легко найти уравнения для расчета доли теплоемкости, 
энтропии и энергии Гиббса, обусловленных внутримолекулярными 
степенями свободы.

В соответствии с ( I I I ,9)
^ 1 dU

Т d i n  Т
ИЛИ

_  N Г £  exp ( - е,/ЬГ) / £ « , g f e x p ( - e , / » r ) y ~ l  

ЬТ2 L £  Si exp ( -  eJkT )  V £  g , exp ( -  eJkT ) )  J

_ П _______  _________
d \ n T  _ r 'v d ( \ n T ) 2

d In Ql
+  R

d2 In QB„ (X V ,21)

Поскольку d S l H =  C°m d \ n T t из (XV, 21) следует, что ^5вН =  
=  R d  In QB„ +  R ( d  In QBH/rf In T ).

Так как при (QBvi)o =  go и d [ n ( Q B„)(J d T  =  0 , то 
интегрируя найденное уравнение, получим

d In QBH5вн =  Я In QHI. +  R d In T + [ (A .) ,„  ~ Rl n  & ]

*  № *),,, =  <w°)bh 11 Свк =  ( с вк)р =  ( c L ) p  8 е м у  независимости 
величин от Р  и V.
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Поскольку $r=o =  So и w =  g n, из уравнения (IV, 26) следует,
что

(XV, 22)

Наконец, в согласии с (XV, 20) получим

V Т / d m \  Т  / dm
— — R In Qвн (XV, 23)

Соответствующее сочетание уравнений (XV, б—9,12,18) с урав
нениями (XV, 20—23) дает суммарное значение термодинамических 
величин.

Из приведенных выше уравнений видно, что вычисление энергии 
Гиббса осуществляется легче, чем расчет других функций: проще 
вычислить Q, чем производную d Q /d T , входящую в выражения 
для энергии, энтальпии и энтропии, и тем более вторую произ
водную, входящую в уравнение для теплоемкостей. При точном 
расчете, когда производится суммирование Q и ее производных 
по Г, вычисление Q не сложно, но расчет d \ n  Q / d \ n T ,  и особенно 
d 2 In Q / d (In Г)2, весьма громоздок, так как члены суммы становятся 
исчезающе малыми не столь быстро.

Применение уравнений (XV, 20—23) к различным внутримоле
кулярным степеням свободы позволяет вычислить слагаемое пара
метра. обусловленное данной степенью свободы. Для этого надо 
знать QBp, С кол и т. д. Поэтому обратимся к расчету отдельных 
составляющих QBH *.

Примем, что молекула является жестким ротатором, т. е. раз
меры ее не меняются. Для двухатомной молекулы, которая обла
дает двумя равными моментами инерции, из квантовой механики 
имеем

где г — вращательное квантовое число; /  — момент инерции по отношению к двум 
взаимно перпендикулярным осям, проходящим через центр тяжести молекулы 
перпендикулярно ее оси.

Величины г принимают значения 0, 1, 2 . . .  и определяются угло
вым моментом инерции в различных вращательных состояниях.

Момент инерции для двухатомных молекул равен m l2, где m  —  
=  M ] m 2l ( m ]  +  m2) и l — равновесное расстояние между атомами. 
Момент инерции определяют либо рентгеноскопически, либо на

*  Формулы для расчета свойств, обусловленных поступательным движе
нием (§ 2), можно было найти тем же путем, каким получены уравнения 
(XV, 20—23), если воспользоваться уравнением QnocT — {2nM kT)'l 'eVJh*Ntli.

1. Вращательная сумма состояний

(XV, 24)
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основании спектроскопических данных по расположению враща
тельных линий в ИК*спектре молекул.

Т а б л и ц а  30. Числа симметрии и моменты инерции некоторых газов

Газ 0 * / - 1040 Газ a * ЛКИ0 •

Вг2 2 342,5 СО, 2 70,2

С12 2 113,9 c o s 1 13,7

На 2 27,8 c s 2 2 24,7

н 2 2 0,463 HCN 1 18,7

la 2 741,5 Н20 2 1,784

n 2 2 13,84 H2S 2 3,63

0 2 2 19,23 n 2o 1 66,1
со 1 14,43 s o 2 2 42,5

CN 1 14,62 C2H2 2 23,51

НВг 3,26 NHa 3 3,22

HCI 1 2,65 PH3 3 7,97
HF I 1,35 CC14 12 —

HI 1 4,31 CH4 12 5,30
N 0 1 16,51 C2H4 4 17,33

ОН 1 1,50 C2He 18 14,7

* Приведенные моменты инерции.

Статистический вес данного вращательного уровня
g Bp =  2r +  1 (XV, 25)

Поэтому в соответствии с (XV, 3)
Т —  оо  Т =  00

Q.р =  Y j <2г +  1) е*Р ( - - Аз^ г 1>- ) =  Y  (2 r+ l)e x p [-a r (r+ l) ]  (XV.26)
0 г=0

где введена с целью сокращения записи
А2

а ~  8n2IkT (XV, 27)

При высоких температурах а  мало, и суммирование можно за
менить интегрированием. Тогда (XV, 26) примет вид:

Q » p ~  ^ ( 2 r + l ) e x p [ - a r ( r +  i ) \ d r ~ ±  =  ? ^ l  (XV.28)
О

Это выражение справедливо только для несимметричных двух
атомных молекул (например, для СО, НС1). Для симметричных
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двух-, трех- и более атомных молекул следует учитывать наличие 
симметрии в строении, вследствие чего часть энергетических уров
ней выпадает, поэтому в расчетное уравнение в качестве делителя 
нужно вводить число симметрии о*. Оно указывает на число нераз
личимых положений при вращении молекулы на 360° и определяет
ся на основании изучения пространственной модели молекулы. Для 
О2, СОг, СгНг, например, о* =  2; для пирамидальной молекулы 
(например, AsCl3) о* =  3, так как если вращать молекулу вокруг 
оси, проходящей через ядро As и центр треугольника, образован
ного ядрами С1, то ее пространственное положение будет повто
ряться через каждые 120°; для СН 4 о* =  12, так как вращение во
круг каждой из осей тетраэдра дает три совпадающие положения, 
т. е. о* =  4 Х З =  12.

Числа симметрии для некоторых газов приведены в табл. 30.

Т а б л и ц а  31. Значения <?вращ для различных типов молекул

Тип молекул Примеры ^вращ

Симметричные двух
атомные

Линейные многоатомные 
(осевая симметрия)^

Нелинейные многоатом
ные

а) асимметричные

1А ф 1 Вф , С
б) пирамидальные 
(бипирамидальные)

' а =  1в > ' с
в) тетраэдрические

Симметричные бипира
миды со свободным 
вращением вокруг 
оси С—С

l C ~ ~ l D

С1Я, 02

С 0 2, С2Н2, HCN

СН3ОН, Н20

СНС13, NH3 

ССЦ, СН4

С2н„

1 8я2* Г
2 Л2 1

1 8я2*Г ,
о *  h2

(XV, 29) 

(XV, 30) •

( W c f 2

1Л 1 / 8 я 2к т у /г 1/2
1* с

У п  ( 8я2kT  \3/2 3/2 
о М  Л2 /

я / 8>п2кТ \ 
а М  h2 ) ' А

(XV, 31)

(XV, 32) 

(XV, 33)

(XV, 34)

*  Хотя это уравнение совпадает с (XV, 28), записанным для симметричных молекул, здесь 
где li ~ векТ°Рное расстояние l -тото атома от центра масс, которое определи*

ется из условия 2
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В случае трех- и более атомных молекул надо учитывать и раз
личие в значениях моментов инерции вокруг трех координатных 
осей и вследствие этого ввести в уравнение (XV, 28) дополнитель
ное изменение. Тогда, заменяя по-прежнему суммирование интегри
рованием (здесь это приводит к еще меньшей погрешности, так как 
в силу увеличения размеров молекул моменты инерции возрастают 
и а* соответственно уменьшаются), получим аналогично (X V ,28) 
приближенные уравнения, которые сведены в табл. 31.

Комбинируя уравнение для QBp с уравнениями (XV, 20—23), мо
жно найти долю соответствующего термодинамического параметра,
обусловленного вращением молекулы. Так, получим 

для двухатомных и линейных многоатомных молекул

(t/°  -  W°)BP =  ( / / °  -  JVu)Bp =  ЛГ (XV. 35)

( С°Л ф =  ( Ср ) . р =  «  (XV, 36)

5 вр =  Я In т  +  АМп /  -  R In о *  +  177,67 (XV, 37)

[(<?° -  t f o ) / r ] Bf>=  -  Л? In Т -  R In /  +  R In а *  +  174,308 (XV, 38)*

для многоатомных нелинейных молекул

( у0 -  О . Р  =  ( * ’  -  О в р  =  V ,« r  (XV, 39)

( с р)вр =  ( с °Л р  =  а/2Я (XV, 40)

5ВР =  7s я  In г  +  '/гAf In ( / „  V c ) -  Л In or* +  267,54 (XV, 41)

[ (G °  -  Я ^ ) /Г ]вр =  -  V2 Л In Г -  Vs/? In ( / „ / в / с ) +  /? In o ’  -  264,63 (X V , 4 2 )**

Из уравнений (XV, 35—42) видно, что трудно вычислить только 
S bP и [(G° — //У/Г]Вр, так как в величины (U° — Н°о)вр и (Ср)вр не 
входят моменты инерции. Если для симметричных молекул опреде
лить моменты инерции не трудно, то для сложных несимметричных 
молекул это удается осуществить лишь с помощью специальных 
методов (см., например, [В26]). Значения приведенных моментов 
инерции 1 =  ' $  1А1в 1с Для некоторых газов приведены в табл. 30.

* Уравнения (XV, 35—38) получаются из сочетания (XV, 28—30) с (XV, 20— 
23), поскольку очевидно, что

In QBP =  In Т -f In /  ~  In a *  +  const 
d In QBp d  ̂ In QBp л
d In Г =  и d(lnT)* = 0

**  Уравнения (XV, 39—42) найдены сочетанием (XV, 31) и (XV, 20—23), по
скольку очевидно, что

In Qdр =  3/2 In Г +  7 2 In (7Л/ Д/ С) — In a *  +  const 

d In QBp 3 d^ In QBp  ̂

d In T “ IT И d (In 7)J =0
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В н у т р е н н е е  в р а щ е н и е

В сложных молекулах необходимо учитывать вращение одной 
группы атомов относительно другой (например, группы СН 3 вокруг 
связи С —С в этане). Внутреннее вращение может быть не только 
свободным, но и заторможенным, так как в молекуле существует 
силовое поле, стремящееся ориентировать ту или иную группу ато
мов в определенное положение относительно других групп. Энер
гия, необходимая для поворота данной группы из положения, в ко
тором сила, тормозящая вращение, минимальна, в положение, где 
она максимальна (различие обусловлено изменением расстояния с 
изменением угла поворота), называется э н е р г е т и ч е с к и м  или п о т е н 
ц и а л ь н ы м  б а р ь е р о м  ( п о т е н ц и а л о м  т о р м о ж е н и я ) .

При наличии внутреннего вращения вращательная сумма со
стояний равна произведению QBp на QBH. вр. Сумма состояний внут
реннего вращения

где I  — приведенный момент инерции внутреннего вращения; ст*н вр— число сим
метрии внутреннего вращения, равное числу положении максимального притяже
ния между атомами и вращающимися группами при вращении на 360ь. (Для 
С 2Н 6, например, ст*н вр =  3, т. е. за один оборот водородные атомы одной груп
пы С Н з трижды занимают положение, отвечающее- минимальному расстоянию 
от атомов водорода другой группы С Н з.)

Для двух групп, вращающихся относительно одной из осей мо
лекул, /  определяется уравнением

где / а и / а — моменты инерции групп, вращающихся вокруг этой оси.

деляются из (XV, 43) и (XV, 20—23).
Термодинамические функции для заторможенного вращения оп

ределяются с помощью специально составленных таблиц. В них 
(см., например, [Б41], [В26], [Г72]) представлены величины 5св. вн. пр—* 
— 5зат.  вн. вр И Сзат. вн. вр И Д р. к а к  ф уН КЦ И И  V /R T  И 1 / Q bh. bp (ИЛИ

n 2/ I V ) ,  где V —  потенциал торможения; п —  число максимумов по
тенциала торможения на один полный оборот (п  »= <тан. вр.).

Величина потенциального барьера, препятствующего внутрен
нему вращению, составляет, как правило, несколько тысяч калорий 
(например, для С Н 3—С Н 3 она равна 3150, для СН 3—ОН — 
2700 кал/моль), причем для двойных и тройных связей внутреннее 
вращение почти нацело подавляется и его можно учитывать, как 
колебание (см. ниже).

Вклад соответствующего термодинамического свойства, обус
ловленного внутренним вращением, прибавляется к термодинами
ческому свойству, обусловленному другими степенями свободы.

( X V ,  43)

(X V , 4 4 )
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Если молекула содержит несколько групп, совершающих внутрен
нее вращение, то производят подсчет для каждой из них, а затем 
найденные результаты суммируют.

Пример Я. Найти для С2Н4 при t =  25 величины (£7° — , (С р ) ,
. [ ( о * - « ; ) / 7 ] 1р.

Решение. Расчет производим по (XV, 39—42), тогда получаем ( U — =
«  889, (С р )вр =  2,981. На основании данных табл. 30

S°Bp =  3/аЯ In 298,2 +  */2Л In (17,33 . К Г 40)3 -  R In 4 +  267,54 =  15,80

[ ( 0 °  “  ^ o V ^ L p  =  -  V **  1п 298»2 “  7 а *  ‘л (17,33 • Ю -40)3 +
+  In 4 -2 6 4 ,6 3  =  -  12,89

Пример 4. Найти с помощью таблиц, приведенных в [Г72 ], значения термо
динамических функций, обусловленных заторможенным внутренним вращением 
для СН3ОН при / =  25, если / сн =  5,203 • Ю“ 40, / он =  1,344 . К Г 40, o BR вр =  3 
и V =  2700 кал/моль.

Решение. По (XV, 44)

/ =  i s.2£J«-40) 0.344-ю;^) _  068.10_«
5,203-10 "  40 +  1,344 - 10 "  40

Для Т =  298,2, / =  1,068 • Ю"40, а *  =  3 и

V
-----=  4,557 и
RT

10-36 / *
1а н.ни.врJ
IV

V =  2700

ю - ^ - з 2

1,068 - К Г 40-2700
31,2

Интерполяцией (по табл. 14 ([Г72], Вып. J , 130)} находим  ̂ ^
*^св. вн. вр *^зат. вн. вр ** 0>^2, так как 5 зат  вн вр 5 ВЯ> вр ( *S Bh, вр ^ за т . ви. в р ) ’ 
то в соответствии с (XV, 22) и (XV, 43)

^ з а т .  вн. вр Фвр (^ я н . вр ^ з а т .в н .  в р )

Затем {по табл. 15—17 ([Г 72], Вып. 1, 130 — 131)} вычисляем (?>„. вр—

^ з а т ,  вн. вр 0*67. 7^оз а т . ВН Вр(Т 0 ,7 5 , ( С р ) зат. вн. вр 1,65.

2. Колебательная сумма состояний
Будем считать, что молекула состоит из независимых гармони

ческих осцилляторов.
Из квантовой механики известно, что

\ о я  =  (ео)ко„ +  (е ()кол -  <» +  V.) ^  (XV. 45)

где v — колебательное квантовое число, принимающее значение 0, 1, 2, . . . ;  v — 
частота колебаний *.

*  При ангармоничности (очень высокие температуры) это уравнение примет
вид:

бкол =  (v +  Va) Av -  (v +  7а) X^V — . . .  

где х “  коэффициент ангармоничности.
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Второй член правой части уравнения указывает, что даже в наи
более низком вибрационном состоянии ( Т =  0) сохраняется н у л е 
в а я  к о л е б а т е л ь н а я  э н е р г и я  (1/2 /iv), которая обычно включается в 
нулевую энергию Щ .

Д л я  всех колебательных уровней у большинства молекул 
£ к о л = 1 . Поэтому в соответствии с (XV, 3) для двухмерного ос
циллятора (двухатомная молекула) сумма состояний колебатель
ной энергии, превышающей энергию нулевого состояния, равна

. . .  « = [ l + e x p ( - ^ - )  +  e x p ( - - 2̂ ) +  з й г ) -

=[* - «р (- & )Г =[' - ехр (-т)Г  <XV' 46>*
где 0 — характеристическая температура (см. с. 56).

Для многоатомных молекул

QkОЛ =  [1 -  exp ( -  h 4 , lk T ) ] - ’ [I -  exp ( -  Ау, / * Г ) Г ’ . . .  (XV, 47)

где Vi, V2, . . .  — характеристические частоты различных колебаний 
лекуле.

Комбинируя (XV, 47) с (XV, 20—23), получим

( и °  -  " о ) Кол =  (И " -  О , , о ,  -  ■КТ  £  -

( Г °  \  — ( г 0 }  — R V  g6/ r (0/n 2
K^Vj Kon— y^PjKOn — *  (е0/Г — j)2

данной мо-

(XV, 48) 

(XV, 49)** 

(XV, 50)

[ ( 0 °  -  f f J ) / r ] KM =  R £  |n (I -  e - e/r) (XV, 51 > *•*

Суммирование для многоатомных линейных молекул распростра
няется на 3m  — 5 колебаний, для многоатомных нелинейных моле
кул— на 3m  — 6 колебаний, где m  — число атомов в молекуле. 
Обычно частоты колебания v из соображений удобства заменяют

* При х «  1 I +  х -f* х2 4 - . . .  =  1/ (1 — х ) .
**  При i =  3 уравнение (XV, 49) совпадает с (III, 12).

* * *  Уравнения (XV, 48—51) получаются из уравнений (XV, 20—23) на том 
основании, что

d In Фкол е/Г d2 In Qko., (Q /T?ee,T B/T
d \ n T  = ew _ _  { и d {h\ T)2 у  е * т- \
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в о л н о в ы м и  ч и с л а м и  (величины, обратные длине волны). Так как 
0 =  ftv/fc =  ( h c / k ) ( \ } X ) ,  для пересчета служит множитель

he _ (6,6242- 1(Г27)- (2,997 76 • Ю10) _  
k ~  1,38048 • 10~16

где с — скорость света.

Расчет облегчается наличием таблиц, в которых приведены 
свойства, обусловленные колебательными степенями свободы (см., 
например, Приложение 3, в котором указаны значения свойств, 
приходящиеся на одну степень свободы).

При наличии внутренних вращений число сомножителей в 
(XV, 47) уменьшится на /г, где п —  число свободных или затормо
женных вращений (или число вращательных колебаний) отдель
ных групп молекул. Соответственно изменятся и правые части урав
нений (XV, 48—51).

Для учета ангармоничности колебаний и влияния колебаний на 
вращательные уровни были предложены соответствующие уравне
ния и вычислены поправки к (XV, 46). Составлены также таблицы, 
дающие возможность непосредственно найти

г о ^  ° Л
^кол. вр' ^кол.-вр и V т )

N 1 'кол.-вр

В этих таблицах (см., например, [Г72]) соответствующие вели
чины приведены как функции 0/Г и коэффициента ангармонично
сти %.

Пример 5. Найти для С2Н4 при / =  25 величину 5 ° ол на основании приве
денных ниже значений 0.

Решение. Вычисление ( S ° 0fI) 294 можно произвести либо по (XV, 50), либо 
с помощью данных Приложения 5. Для сокращения вычислений изберем второй 
путь. Тогда получим следующие результаты:

0 6
298,15 (э^кол 0 е

298,15 ( s j )  кол

1186 3,977 0,189 2076 6,962 0,015
1350 4,527 0,123 2333 7,825 0,007
1366 4,581 0,115 4295 14,404 0,000
1366 4,581 0,115 4340 14,555 0,000
1581 5,302 0,063 4412 14,797 0,000
1929 6,469 0,023 4461 14,961 0,000

Суммируя значения ( 5 0кол- находим E ( s ° U , =  0,650.

Пример 6. Найти С°р для СН4 в интервале 300—1500 К (через каждые 
200°). Значения 0 заимствовать из Приложения 5.

Решение. В соответствии с (XV, 9) и (XV, 40)

С; =  7,949 +  £ с;ол
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С помощью данных Приложения 5 вычисляем значения С °ол:

0 ................................... 1870 (3) 2170 (2) 4320 (3) 4400
Т =  300; 0 / Г ................ 6,233 7,233 14,400 14,667
(С к о л ) / ...........................  3-0.154 +  2*0,075 +  3-0,000 +0,000 =0,612
Г =  500; 0 / Г ....................  3,740 4,340 8,640 8,800
(С к о л ) / ............................ 3 • 0,693 +  2 • 0,501 +  3 ■ 0.027 +  0,023 =  3,185
Г =  700; 0/Г 2,671 3,100 6,171 6,286
(С к о л ) / ...........................  3 • 1,132 +  2 - 0,943 +  3 • 0,160 +  0,148 =  5,590
Г =  900; 0 / Г ....................  2,078 2,522 4,800 4,889
( C ^ ) / ...........................  3 • 1,403 +  2 • 1,201 +  3 • 0,383 +  0,361 =8,121
Г =  1100; 0 / Г ....................  1,700 1,973 3,927 4,000
(С к о л ) / ............................ 3 - 1,570 +  2 • 1,452 +  3 • 0,628 +  0,604 =  10,102
Г =  1300 ; 0 / Г ................ 1,438 1,670 3,323 3,384
( С к о л ) / ...........................  3-1,678 +  1.1,584 +  3-0,851 +  0,826 =  11,581
Г =  1500; 0 / Г ....................  1,247 1,446 2,880 2,933
(С^ол), 3-1,748 +  2 -1 ,6 7 5 -3 -1 ,0 3 9  +  1,016= 12,727

Значения теплоемкостей приведены ниже:
Т ...........................  300 500 700 900 1100 1300 1500

С р ...................................  8,561 11,134 13,539 16,070 18,051 19,530 20,776

Из полученных данных следует, что уровни 0 =  4320 и 4400 возбуждаются 
лишь при высоких температурах.

Сопоставление полученных результатов с экспериментальными дает в области 
низких температур, где значения С°р , вычисленные по экспериментальным данным, 
наиболее надежны, отклонение менее 0,2%.

3. Электронная сумма состояний
Статистический вес каждого электронного уровня равен £ Эл =  

a= 2 / +  1. Поэтому в соответствии с (XV, 3)
Q n  =  (2/0 +  1) +  (2/1 +  I) exp < -  е ,/ *Г )  +  (2/, +  1) exp ( -  е2/ *Г )  +  . . .  (XV, 52)

где /, — квантовое число уровней энергии электронов, равное орбитальному кван
товому числу плюс результирующий спин электронов.

Для расчета (U Q — Я  о)эл =  (Я0 — Яо)эл* Сэл, S°3Jl и [ (G °  -  Н°0) /Т ]9Л 
применяются формулы (XV, 20—23) с заменой в них Q на фэл.

Как правило, электронные уровни соответствуют очень большой 
энергии, т. е. лишь ничтожная доля молекул находится в возбуж
денном состоянии (влияние второго члена заметно лишь при 
Т  >  h v /4 k ) .  Только при очень высоких температурах, когда проис
ходит оптическое возбуждение молекул, надо помимо основного 
электронного уровня учитывать и другие. Однако даже в этом слу
чае можно ограничиться лишь двумя-тремя членами <2ЭЛ.

Следовательно, ввиду отсутствия мультиплетных электронных 
уровней у большинства многоатомных газов (исключения
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составляют С12, 0 2> N 0  и некоторые другие газы при Т Г> 2000) мо
жно сделать вывод, что / =  О, £ пл =  1 и <2;)Л =  I.

Необходимые для расчета данные приведены в табл. 32.

Т а б л и ц а  32. Статистические веса и волновые числа для атомов 
некоторых элементов в состоянии одноатомного идеального газа

Низший (основной) 
уровень Высшие уровни

Элемент
терм *

статисти
ческий

вес
терм *

статисти
ческий

вес V. см-1 терм 4
статисти

ческий
вес V. см” 1

Вг 2D 4 2 3 685 4D 6 63 430
С *Ро 1 гР, 3 148 1Р -5 10 192
С1 :' P m 4 2 р т 2 881 4 Р 5/2 6 71954
F 2̂ .1'2 4 2 р ш 2 407 ' Р « 2 6 102 412
Н 2s ,/2 2 — — 82 258,3 — - 97 481,4
1 ^ 3 /2 4 2 7 680 3F 2 б 42,3
N ' Лз/2 4 - — >  27 400 - 5 —
О 3Р 2 5 3 158 3Fo 1 227
Р '% 2 4 - - 15 700 — — —

S 3/>2 б 2Р\ 3 398 3Ро 1 572

* Символ в терме обозначает состояние атома: S при £.=»О, Р  при L = l ,  D при £ .=  2 
где L  — орбитальное квантовое число (результирующий вектор, моментов орбитального движе
ния электронов), принимающее делые числовые значения в единицах h /2n . Верхний индекс, 
равный 2зэл + 1 , означает мультиплетмость (число подуровней, обусловленных спином элект
ронов; 5ЭЛ —результирующий вектор моментов спилов, принимающий значения 0, 1. 2 . . .  при 
четном числе электронов и 1/2, 3/2, 5 /2 ...  при нечетном). Нижний индекс равен квантовому 
числу I .

4. Спин ядра

При наличии спина ядра в (XV, 28— 34) следует ввести множи
тель, учитывающий его влияние на вращательные уровни. Если 
принять независимость QBp и ф ял друг от друга, получим

О.Р.-М -  <?.р«яд =  (3 . , . ( 2Ч  +  1 ) ( 2 ^  +  I) . . .  (X V ,53)

где Si — спиновое квантовое число.

Число сомножителей вида (2si +  l )  в уравнении (XV, 53) р ав
но числу атомов в молекуле.

Спин ядра равен сумме спинов частиц, его составляющих. П о
этому, если сумма протонов и нейтронов равна четному числу, то 
спин равен целому числу (или нулю); в обратном случае спин — 
полуцелое число. Значения спиновых квантовых чисел для некото
рых элементов указаны ниже:

Элемент . . С, Не, О F, Н, Р D, N As, Na Ci 
s .....................  О 1/2 1 3/2 5/2



Поскольку <ЗяД ф  <р(Г), то, как это следует из (X V ,2 0 ,21 ), спин 
ядра не влияет на Я °, Cv и С?>, но в соответствии с (XV, 22,23) 
он изменит энтропию и энергию Гиббса. В связи с этим различают 
полную (абсолютную или спектроскопическую) энтропию и прак
тическую (термохимическую). Последняя равна общей за вычетом 
«энтропии спина», т. е.

SnpaKT =  S : 6c- * I > ( 2 s - H )  (XV, 54)

Можно считать, что каждый атом обладает одинаковым спином 
независимо от того, находится он в изолированном состоянии или 
входит в соединение. Поэтому при вычислении AS° и Д<7°, а значит, 
и при расчете равновесия составляющие спина взаимно уничто
жаю тся. Учет спина ядра необходим лишь при очень низких тем
пературах (для водорода — ниже 0 °С , для дейтерия — ниже 70 °С, 
для других же веществ — при еще более низких температурах).

5. Эффект изотопии

При наличии изотопов изменяются лишь те уравнения, в кото
рые входят масса, моменты инерции и частоты колебаний, поэтому 
изотопы не влияют на энергии и энтальпии (отсчитанных от абсо
лютного нуля), а такж е на теплоемкости. Энтропия и энергия 
Гиббса для смеси изотопов будут другими, так как смешение изо
топов вызовет независимые от температуры изменения энтропии 
5 иэот =  # 2  Nt\nNt  и функции энергии Гиббса [(G° — Яо)/Г]изот =  

=  - Д Е л М п  N,.
В приближенном методе вычисления можно вместо учета эф

фекта изотопии пользоваться соответствующим образом «усред
ненными» значениями атомных весов. Поскольку энтропия смеше
ния изотопов будет постоянной для каждого моля атомов, как в 
исходных вещ ествах, так и в продуктах реакции, то она выпадает 
из расчета. Лиш ь при расчете процессов разделения и перераспре
деления изотопов необходимо учитывать этот эффект.

Совокупность свойств

При расчете свойств одноатомного газа  следует учитывать 
Q doct и  Оэл- Д ля многоатомных газов надо применять выражение 
для Q, содержащ ее все множители. Однако, как было указано 
выше, в большинстве случаев можно пренебречь электронной состав
ляющей и спином ядер, т. е. учитывать лишь Q u o c t ,  Qbр и <Зкол-

Д ля того чтобы на основании найденных таким образом свойств 
идеальных газов определить свойства реальных газов, необходимо, 
что такж е указы валось выше, воспользоваться соответствующими 
уравнениями (см. гл. V I). Располагая значениями теплоты ф азо
вых превращений и теплоемкостей, можно найти свойства веществ 
в жидком и твердом состояниях.
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Следует еще раз отметить» что для сложных молекул можнб 
произвести только приближенный расчет. Источником возможных 
ошибок может явиться обычно применяемый метод определения 
величины энергетического барьера путем сопоставления суммарной 
энтропии или энергии Гиббса с вычислением на основании экспери
ментальных данных. Кроме того, невозможно точно учесть внутрен
нее вращение в молекулах с длинными цепями. В таких случаях 
надежнее производить экстраполяцию значений свойств низших го
мологов с помощью данных Приложения 2. Частоты колебаний 
приходится подбирать иногда с таким расчетом, чтобы найденные 
по ним энтропии, теплоемкости и энергии Гиббса были близки к 
полученным непосредственным измерением.

Пример 7. На основании данных, приведенных в табл. 32 и на с. 512, найти 
для атомного кислорода сумму состояний при 298, 1000, 2000, 3000, 4000 и 
5000 К. Оценить роль метастабильных уровней (в табл. 32 не указаны), состоя
щих из т е р м о в ^  {g =  5) и %  (g =  Ч с частотами колебаний соответственно 
15 807 и 33 662 см-1.

Решение. Спин ядра атома кислорода равен нулю; поэтому Qcnea =  1 и 
Q =  фвл- Тогда в соответствии с данными табл. 32 и уравнением (XV, 3) полу
чим (в расчете на 1 г-атом)

Q = 5  +  3<Г227’3/Г +  +  5е” 22 т 'т +  а " 48 ш/т
Числитель показателя степени найден умножением соответствующих частот коле
баний на 1,4374 (см. с. 510).

Из приведенных ниже результатов вычисления видно, что последние два 
уровня можно в расчет не принимать, так как их доля в величине Q при Т <  
<  3000 меньше 0,04%.
Энергия сверх 

нулевой,
кал/г-атом ,. 0 451,6 648,8 45 159 96 205

- е ./я г
\е 11 = g Qe

oIRТ . —Zt/RT 
+ « ! *

. -ealRT 
+  g26 +  Й3*

. - е д а  
+ g*e

@298,2 = 5 + 1,400 + 0,335 +
10-ээ +  10“ 71 =  6,735

Q lO O O  = 5 + 2,390 + 0,722 + И Г 9 +  10“ 2' =  8,112

^ 2 0 0 0  = 5 + 2,684 + 0,849 + 0,000 +  10~п =  8,533

Q3 0 0 0  ~ 5 + 2,781 + 0,896 + 0,003 +  10” в =  8,680

Q iO O O  — 5 + 2,834 + 0,922 + 0,017 +  Ю ~5 =  8,773

Q 5 0 0 0  = 5 + 2,866 + 0,937 + 0,053 +  10“ 1 =  8,856

Пример 8. На основании результатов решения предыдущего примера найти 
свойства атомного кислорода при Т =  298,15.

Решение. По (XV, 6) и (XV, 20)

( Р ^ 0 )2 9 8  (^ п о с т)г9 8  “I" ( ^ эл)298 —

2,981 -298,2 + 451,6- 1,400 +  648,8-0,335 
6,735 — 882,9 +  125,8 =  1008,7

По (XV, 8) и (XV, 20) в соответствии с предыдущим 

( « °  -  Ul)m  =  « oct) 298 +  л)298 =  <.968 ■ 298,15 +  125,8 =  1607,2
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Если относить энергию к  1 г-атому, то, по (XV, 7) и (XV, 21) 

( Ск)298 =  2,981 +  1,987 -298,22 Х

Г 451,62 • 1,400 +  648,82 - 0,335 /  451,6 • 1,400 +  648,8 • 0,335 \ 21
Х L 6,735 I, 6,735 ) J

158 -  15 
176 692

6,735

=  2,981 +  63 832 =  2,981 +  0,267 — 3,248

По (X V ,9) и (X V , 21), в соответствии с предыдущим ( С р ) ^  =  4,968 +  0,267 =  
=  5,235.

Так как в уравнения для Су и С°р входят члены, содержащие е2, то уро
вень xD 2 следует учитывать при вычислении теплоемкости уже при Г >1000. 

По (XV, 12) и (XV, 22)

=  (S°„oct) 298 +  ( О м а  =  (6,863518 16 +  25,991) +

+  4,5756 lg 6,735 — 51’6 ~ 2 9 8 °2 ^ 7358 ° i33'  “ 34,256 +  4,207 =  38,463 

По (XV, 18) и (XV, 23)

[ ( 0 °  -  Я ’ ) / Г ] ш  =  -  6,8635 lg  16 -  11,4391 lg  298,2 -  4,5756 • lg  6,735 +  7,282 =  

— -  8,265 -  28,306 — 3,790 +  7,282 =  -  33,079

П ри м ер 9ш Вычислить стандартную энтропию этилена без учета и с учетом 
эффекта спина ядер.

Р еш ение. Стандартная энтропия этилена будет складываться из S -OCT, SBp и 
S°0JI. Заимствуя соответствующие величины из решения примеров 1, 3 и 5, по
лучим S298=  36,02 +  15,80 +  0,65 =  52,47. Найденная величина находится в пол
ном согласии со значениями 52,48 ± 0 ,1  и 52,45 ±0 ,10, полученными при пере
счете «термохимических» энтропий на стандартное состояние.

Полная энтропия этилена, т. е. S298, с учетом эффекта спина ядер водорода 
в соответствии с (XV, 54) и sh =  Ч2 (с. 512) равна

S298 =  52,47 +  4R  In (2 • */а +  1) =  52,47 +  4.1,377 =  57,98 9. е.

§  4. РАСЧЕТ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ

Обозначая через ДС/о =  Д#о изменение энергии (энтальпии) для 
гипотетической стандартной реакции, протекающей при Р = 1  и 
абсолютном нуле, можно записать:

о о о о дс° д#о
ДО -  ДО -  ДН\ +  ЫН1 или —jr- =  А ^ J  +  - j A

откуда в сочетании с (XIV, 8) получим



Таблица 33. Значения —(©*—ЯЦ)/Г и AtfJ для графита и некоторых
газов *

Вещ ество

<0°-я;)/г п р и  Т ,  к
дя;

ккал/ыоль
2 9 8 .15 400 600 800 1000 1200 1500

С 0,5172 0,8245 1,477 2,138 2,771 3,365 4,181 0

С1, 45,951 48,148 51,297 53,614 55,453 56,979 58,870 0

н2 24,423 26,422 29,203 31,186 32,738 34,012 35,590 0

Na 38,817 40,861 43,688 45,711 47,306 48,629 50,284 0

о* 42,081 44,104 46,964 49,044 50,697 52,079 53,810 0

S2 47,242 49,379 52,437 54,688 56,479 59,823 0

со 40,350 42,393 45,222 47,254 48,860 50,196 51,884 -27 ,18

СОа 43,555 45,828 49,238 51,895 54,109 56,019 58,461 —93,949

cos 47,39 49,81 53,50 55,37 58,75 60,79 63,40 -2 2 ,2

cs2 48,28 50,90 54,89 57,97 60,51 62,57 65,44 -3 ,6

НС1 37,734 39,771 42,588 44,597 46,171 47,472 49,096 -21,984

Н20 37,172 39,508 42,768 45,131 47,018 48,605 50,622 -57,108

H2S 41,174 43,53 46,83 49,27 51,24 52,92 55,06 -19 ,62

NH3 37,989 40,380 43,826 46,450 48,634 53,033

NO 42,985 45,141 48,100 50,214 51,878 53,259 54,979 21,579

so2 50,95 53,49 57,21 60,05 62,39 64,37 66,91 -85,86

S 03 51,94 54,81 59,31 62,98 66,12 68,87 -22 ,7

CH4 36,46 38,86 42,39 45,21 47,65 49.86 52,84 -15,96

C2H 2 40,01 42,29 46,38 49,50 52,14 57,43 53,44

C2H 4 44,05 46,7 50,8 54,4 57,5 64,2 14,51

C2He 45,25 48,20 53,06 57,28 61,12 69,49 -16 ,48

c3He 54,3 57,6 63,3 68,3 72,9 82,8 8,58

CsHe 52,83 56,62 63,13 69,00 74,44 86,3 -19,44
C4He (бутен-1) 62,0 66,3 73,9 80,6 86,8 100,3 5,49

«зо-С4Нв 57,0 61,6 69,4 76,3 82,5 95,9
C4H8 (цнс-бутен-2) 60,0 64,3 71,7 78,4 84,4 97,5 3,65
С4Нв (гранс-бутен-2) 59,4 63,7 71,1 77,8 83,8 96,9 2,70
С4Н 10 58,54 63,56 72,16 79,93 87,12 102,65 -23,25
изо-С4Н|о 56,14 60,85 69,21 70,90 83,99 99,54 -24,52
с,н12 64,19 70,32 80,89 90,51 99,37 118,49 -27 ,03

нзо-СвН|2 64,70 70,40 80,63 90,12 98,87 118,01 -28 ,45
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Продолжение табл. 33

Вещество
- ( О - Яф)/г при Т. К

ч *
ккал/моль

298.15 400 600 800 1000 1200 1500HeO'C5Hi2 56,28 61,87 72,18 81,71 90,55 109,96 -31,07Q H , 52,98 56,75 63,81 70,42 76,66 90,60
с вн 14 69,86 77,12 89,69 101,15 111,68 134,40 -31 ,05

* Более полные таблицы, охватывающие больший интервал температур, можно найти, 
например, в |Б 9].

Из этого уравнения видно, что для расчета константы равнове
сия необходимо знать величины (G° — Но){Т для всех реагентов и 
гипотетический тепловой эффект ДЯо реакции газообразных ре
агентов при абсолютном нуле.

Значения — (G° — Н°>)/Т определяют на основании спектроско
пических данных по соответствующим формулам предыдущих раз
делов и данным табл. 33. Более обширные таблицы приведены в 
справочниках; для углеводородов их можно найти в [Б 10].

Прежде чем обратиться к расчету величин ДЯо (они также при
ведены в табл. 33), укажем на следующее. Для молекул одного 
вида величины Но, включающие нулевые, электронные и колеба
тельные уровни, определить невозможно, однако это не является 
существенным, так как Но из окончательного результата расчета 
выпадает. Для химической реакции Но превращаются в ДЯо, ко
торые легко вычислить.

Существует несколько способов определения ДЯо.
1. С помощью таблиц функции — (G° — Н°о)/Т для всех реаген

тов:
а) если известно одно значение Кр (или ДСг), то по (XV, 55);
б) если известны значения ДНт и S t для всех реагентов, то по 

уравнению

&М°0 =  Т [д  ( -  -  7 - ° )  -  i S r ]  +  Ьнт (XV, г*6)

получающемуся при комбинации (XV, 55) с уравнениями (XIII, 8) 
и (X III,67).

2. На основании значений Нт — Но для каждого из реагентов 
по уравнениям (XV, 23) и (XV, 35) или (XV, 39) и (XV, 48) в ком
бинации с теплотами реакции ДЯг с помощью уравнения (XIII, 71), 
Обычно расчет ведут для Т =  298,15. Значения Я 0 — Я о для неко
торых веществ приведены в табл. 34.
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Т а б л и ц а  34. Значения Н ° — Н°й (в ккал/моль) для графита 
и некоторых газов

Вещество
( " ’ - О прп Т, К

298,15 400 600 800 1000 1500

С 0,252 0,503 1,198 2,082 3,075 5,814
н 2 2,023 2,731 4,129 5,537 6,966 10,694
N , 2,072 2,782 4,198 5,669 7,203 11,254
о 2 2,070 2,792 4,279 5,854 7,497 11,776
СО 2,073 2,784 4,210 5,700 7,257 11,359
с о 2 2,238 3,195 5,322 7,689 10,222 17,004
Н20 2,365 3,190 4,873 6,666 8,580 13,876
H2S 2,386 3,22 4,99 6,92 9,01 14,79
NH3 2,407 3,299 5,266 7,572 10,123 17,460
NO 2,206 2,923 4,385 5,834 7,584 11,701
s o 2 2,53 3,53 5,75 8,17 10,70 17,29
S 0 3 2,77 4,10 7,22 10,78 14,63

сн 4 2,397 3,323 5,549 8,321 11,560 21,130
C2H2 2,392 3,54 6,13 11,33 12,09 20,54

с 2н 4 2,59 4,75 10,15 16,87 24,64

с 2н6 2,865 4,27 8,03 12,78 18,37 34,56
C3H0 3,20 6,36 14,49 24,75 36,62
с ан8 3,535 5,59 11,06 17,91 25,92 48,77
с 4н в 3,64 5,84 11,51 18,41 26,16 45,87
ь с 4н 8 4,22 6,69 13,01 20,86 29,83 55,59
изо-С4Н8 4,06 6,52 12,75 20,50 29,37 55,01
^ис-2-С4Н6 3,94 6,14 12,01 19,51 28,23 53,61

транс-2-С4Н8 4,19 6,53 12,70 20,35 29,19 54,71

С4Н10 4,66 7,43 14,63 23,68 34,13 63,74

«зо-С 4Н|0 4,29 7,08 14,39 23,50 34,00 64,00

СБН12 5,68 9,12 18,04 29,21 42,08 78,42

t t S O - C 6H i 2 5,17 8,63 17,70 28,98 41,91 78,69
нео-С5Н |2 5,05 8,55 17,81 29,37 42,54 79,50
CeHfl 3,325 5,76 12,29 20,61 30,16 57,36
С.Н ,4 6,71 10,83 21,46 34,76 50,04 93,10
CeHi4, мстнлпентан 5,96 10,1 20,5 33,6 48,7 75,09

С7Н 16 7,71 12,41 23,86 39,59 56,89 101,9



3. По высокотемпературным калориметрическим величинам в 
сочетании со спектроскопическими данными по уравнению

a Я ° =  АЯ° — А ( / ? г  +  j  R r )  (XV, 57)

получающемуся из (XV, 20) и (XV, 8) для каждого из реагентов.
4. По спектроскопическим данным, если известны различные 

состояния возбуждения молекул вплоть до диссоциации ее на 
атомы.

5. Комбинацией значений Д#о для других реакций.
Значения Я ° — Я о и (G0—Яо)/7, найденные спектроскопическим

путем, отличаются высокой точностью, а найденные из калориме
трических измерений теплот реакций (по теплотам сгорания или 
образования) не всегда достаточно точны; в этом — возможный ис
точник недостоверности ДЯо-

Следует учесть, что в таблицах иногда приводят неоднородный 
материал, т. е. для одних реагентов значения — (G° — Но)/Т даются 
с учетом спина ядер, а для других — без учета его. В таких слу
чаях, прежде чем приступить к расчету равновесия, необходимо по
лучить для всех веществ однородные величины. Так, если для ка
кого-либо вещества, содержащего водород (например, для угле
водорода), даются значения — (G0 — Яо)/Г с учетом спина ядра, то 
для его исключения следует отнять от значения — (G° — Я5)/Г в со
ответствии с (XV, 54) и данными с. 512 на каждый атом водоро
да R In 2.

Пример 10. Найти при t — 327 константу равновесия реакции С3Нв +  Н2 =« 
С3Н8 и сравнить со значением lg К р  — 3,79, найденным на основании экспе

риментального изучения равновесия.
Решение. По данным табл. 33 находим

A H i  =  ( A f f ; ) CHt -  [(aO CjH( +  ( А < У  =  -  19 440 -  (8 580 +  0 ) ----- 28 020

По табл. 33 при Г =  600

=  -  63,13 -  К -  63,3) +  ( -  29,203)1 =  29,373
В соответствии с (XV, 55)

Я 1п К р =  -  [29,373 +  ( -  28020 : 600)] =  17,327

тогда lg К р  =  17,327/4,5756 =  3,787. Расчет подтверждает достоверность опыт
ных данных.

Пример 11. На основании данных табл. 33 и 34 найти стандартный тепловой 
эффект гидрирования пропена.

Решение. По закону Гесса

=  £  [(Я °г -  Я ° ) + ДЯо0]„род -  £  [ ( я ;  -  я°0) +  д я ’ ] исх
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С помощью данных табл. 33 и 34 получим для реакции гидрирования пропена

дяй8 =  [(/4 , -  4 ) CjH + M CjHl] -  {[(4 Э» -  4)с,„, +
+  H o ) c J  +  [( " °9 а  -  *°о)н , +  ( д / /о )н ,]}  -

=  [3,535 +  ( -  19,44)] -  [(3,20 +  8,58) +  (2,023 +  0)] =  -  29,708 ккал/моль
По непосредственно измеренной теплоте гидрирования ДЯ355 было найдено 
ДЯ2эв =  —29 800 [Г72], что отличается от результатов вычисления на значение, 
лежащее в пределах ошибок опыта и расчета.

Пример 12. На основании данных табл. 33 найти состав равновесной смеси, 
получающейся при изомеризации пентана. Расчет произвести в интервале 300— 
1000 К (шаг в 100°). При каких температурах следует вести процесс, чтобы до
биться максимального выхода изопентана?

Решение. Проведем расчет для Т =  400. На основании данных табл. 33 по 
(X V ,55) получаем ( ^ „ „ - 1 .  ( * , ) * „ . а д , '=  '6'21 и 4  А ео-С.Н„ =  2'Ж  

Затем определяем состав смеси:
С5Н12   1,0 м о л ь =  10,5%

иэо-СъН 12 ......................... 6,21 » =6 5 ,4 %
нео-С5Н|г ......................... 2,30 » = 2 4 ,1 %

9,51 моль =  100%
Произведя такие же вычисления для других температур, получим результаты, 

представленные на рис. 192; из него видно, что для достижения максимального
выхода изопентана в реакционной 

127 227 327 Ь27 527 627 t  зоне необходимо поддерживать
Т «  500. При этой температуре в 
равновесной смеси должно содер
жаться ~69%  ЦЭО-С5Н12.

Результаты расчета подтвер
ждают отмеченную на с. 462 за
кономерность — преобладание в 
продуктах переработки нефти 
нормальных углеводородов над 
их изомерами.

300 Ш  500 600 700 800 900 Т
Рис. 192. Зависимость равновесього со
става от температуры при изомеризации 

пентана.
(См. пример 12.)

Как видно из изложен
ного, достоинства статисти
ческого метода расчета тер
модинамических свойств и 
химического равновесия на

столько велики, что в тех случаях, когда имеются необходимые для 
расчета точные данные и когда можно преодолеть трудности вы
числения, этот способ следует предпочесть любому другому. Зна
чительно помогают в вычислениях многочисленные уравнения и 
таблицы, использование которых весьма облегчает многие этапы 
расчета.

Статистический метод расчета позволяет учесть эффекту, кото
рые не поддаются обработке методами классической термодинами
ки (спин ядра, изотопия и т. д.).

Применение спектроскопического метода дает возможность най
ти достоверные значения теплоемкостей и энтальпий веществ (а по 
ним — тепловых эффектов реакций). Это особенно важно, когда
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термодинамические данные недостаточно надежны или отсутствуют, 
В последнем случае обычно заменяют неизвестную величину (на
пример, теплоемкость) значением ее для близкого по свойствам 
вещества. Такой прием, разумеется, не может дать точных резуль
татов. Поэтому естественно, что при составлении табл. 1 (с. 45), 
5 (с. 61), 19 (с. 402), 23 (с. 433) и Приложения 1 при наличии 
спектроскопических данных предпочтение отдавалось им.

Статистический метод, в отличие от калориметрического, мо
жно применять для получения точных данных при практически 
недоступных температурах. Он приложим к таким частицам, кото
рые не могут быть выделены, но играют большую роль в высоко
температурных газовых реакциях (ОН, SO и т. д.). Это объясняет
ся тем, что свободные радикалы не успевают исчезнуть за время 
акта испускания (или поглощения) света, и спектры их могут быть 
зафиксированы.

Расчет химического равновесия статистическим методом очень 
прост, а результаты вычисления отличаются высокой точностью, так 
как отпадает основная причина погрешности вычислений спосо
бами, изложенными в гл. XIII, — недостоверность тепловых эффек
тов (в частности, значений теплот образования соединений из про- 
стых веществ). В тех немногочисленных случаях, когда тепловые 
эффекты достаточно надежны, спектроскопические расчеты все же 
позволяют получить более точные результаты, так как они исклю
чают неточность температурной зависимости теплоемкости.

Однако не следует преувеличивать значение этого метода. Он 
теоретически безупречен, но при практической реализации для 
сложных газообразных молекул, а также для твердых и жидких 
веществ почти всегда требуется сочетания его с термическими ме
тодами. Неточность в конфигурации молекулы, межатомных рас-» 
стояниях и валентных углах в ней, недостоверность отнесения 
частот — вот далеко не полный перечень факторов, приводящих 
к понижению надежности результатов за счет неопределенности 
исходных величин и их толкования.
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ПРИЛОЖЕНИЕ 2

Поправки для приближенного расчета стандартных теплот образования, 
теплоемкостей и энтропий в идеализированном газообразном 

состоянии [В 24]
А. Свойства основных веществ

Вещество
0д//298,

ккал/моль

Коэффициенты уравнения Ср=<р (Г)
S298, э. е.

а 6*103 С- 10е

Метан -17,89 3,79 16,62 - а  24 44,50
Циклопентан -18,46 -9,02 109,28 -40,23 70,00
Циклогексан -29,43 -11,53 139,65 -52,02 71,28
Бензол 19,82 -4,20 91,30 -36,63 64,34
Нафталин 35,40 3,15 109,40 -34,79 80,70
Метиламин -7,10 4,02 30,72 -8,70 57,70
Диметиламин -7,80 3,92 48,31 -14,09 65,20
Триметиламин -10,90 3,93 65,85 -19,48 —
Диметиловын эфир -46,00 6,42 39,64 -11,45 63,70
Формамид -49,50 6,51 25,18 -7,47 —

Б. Поправки на замещение первичного атома водорода группами СН3

Основная группа д (дя°98)
ккал/моль

Да Дб-ЮЗ Дс-106 AS298- 
э. е.

Метан
Циклопентан

-2,50 - 2 ,0 0 23,20 -9,12 10,35

первое замещение 
второе замещение *:

-7,04 1,87 17,65 - 6 ,6 8 11,24

1 . 1 -7,55 -0,67 24,29 - 1 0 ,2 1 4,63
1 , 2  (цис) -6,46 - 0 ,0 1 22,69 -9,46 6̂ 27
1 , 2  (транс) -7,17 0,28 21,97 -9,18 6,43
1,3 (цис) -6,43 0,28 21,97 -9,18 6,43
1,3 (транс) 

Циклогексан
—$97 0,28 21,97 -9118 $43

первое замещение 
второе замещение: *

-7,56 2,13 18$6 -5,71 10,78

1 , 1 -6,27 -2,14 25,69 -10,09 5,18
1 , 2  (цис) -4,16 -0,65 22,19 -8,84 7,45
1 , 2  (транс) -6,03 -0,06 22,59 -2,56 6,59
1,3 (цис) -7,18 -0,34 21,49 -7,95 6,48
1,3 (транс) -5,21 0,29 19,29 -7,23 7,86
1,4 (цис) -5,23 0,29 19,29 -7,23 6,48
1,4 (транс) -7,13 -0,72 23,79 -9,91 5,13
поправка на увеличе

ние кольца для каж
дого прибавляемого 
атома С

-10,97 -2,51 30,37 -11,79 1,28

•  Дополнительная поправка Д (д Я ^д в) на кажА °е последующее замещение равна — 
7,00 ккал/моль.
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Продолжение

Основная группа д О м а >  
ккал/моль

А а ДЬ-ЮЭ Дс-|0в
О

Л5298‘ 
э. е.

Бензол
первое замещение -7,87 0,78 16,68 -5,41 12,08
второе замещение: 
1 , 2 -7,41 4,27 9,72 -1,87 7,89
1,3 -7,83 0,77 17,46 —6,19 9,07
1,4 -7,66 1,76 13,45 -3,41 7,81
третье замещение: 
1,2,3 -6,83 1,41 12,78 -2,71 9,19
1,2,4 -7,87 1,61 12,72 -2,77 10,42
1,3,5 -7,96 2,41 11,30 -1,90 6 ,6 6

Нафталин
первое замещение -4,50 0,36 17,65 -5,88 12 ,0 0
второе замещение: 
1 , 2 -6,30 5,20 6 ,0 2 -1,18 8 , 1 0
1,3 —6,50 1,72 14,18 -3,76 9,20
1,4 - 8 ,0 0 1,28 14,57 -3,98 7,80

Метиламин -5,70 - 0 ,1 0 17,52 -5,35 —
Днметиламнн -6,30 - 0 ,1 0 17,52 -5,35 — ►
Триметиламин -4,10 - 0 ,1 0 17,52 —5,35 —
Формамид

(замещение Н у атома —9 ,0 0 6 , 1 1 -1,75 4,75
С)

В. Поправки на замещения вторичного атома водорода группами СНг

(А) (В) Л ( ЛЯ298)’ 
ккал/моль

Д а ДЬ-103 Дс-Ю*
о

AS298* 
э. е.

1 1 -4,75 0,49 22,04 -8,96 1 0 , 1 0
1 2 -4,92 1,09 17,79 -6,47 9,18
1 3 -4,42 1 ,0 0 19,88 -8,03 9,72
1 4 -5 ,0 1,39 17,12 -5,88 1 1 , 0 0
1 5 -4,68 1,09 18,71 -7,16 10,76
2 1 -6,31 -0,30 21,74 -8,77 5,57
2 2 -6,33 -0,64 23,38 —9,97 7,15
2 3 -5,25 0,80 19,27 -7,70 6,53
2 4 -3,83 2,52 16,11 -5,88 7,46
2 5 -6,18 0,37 19,25 -7,72 6,72
3 1 - 8 ,2 2 -0,28 24,21 -10,49 2,81
3 2 —7,00 -0,93 24,73 -8,95 3,87
3 3 -5,19 -3,27 30,96 -14,06 3,99
3 4 —4,94 -0,14 27,57 -10,27 1 ,8 8
3 5 -9,20 0,42 16,20 -4,68 1,30

В сложных или 
эфирах ( 1 —0 )

простых -7,00 - 0 ,0 1 17,58 -5,33 14,00
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Продолжение

(А) (В> д (дя”98).
ккал/моль

Да АЬ‘ 103 Дс-106 А5298* 
». е.

Замена Н в карбоксильной 
группе на СН3 с образо
ванием сложного эфира

9,50 0,44 16,63 -4,95 16,70

Г. Поправки на замещение одинарных связей кратными

Тип краткой 
связи Д ( д « 29в ) '

ккал/моль
Да ДЬ-103 Дс-Юб AS298- 

э. е.

1=1 32,88 0,21 - 8 ,2 8 1,36 - 2 ,4 0
1 = 2 30,00 1,12 -1 1 ,4 0 3,32 -0 ,2 1
1—3 28,23 2,18 -1 5 ,6 2 6,42 -0 ,1 1
2 = 2  (цис) 28,39 - 3 ,5 7 0,14 1,08 - 1 ,1 9
2 = 2  (транс) 27,40 1,27 - 1 2 ,7 7 3,88 - 2 ,1 6
2 = 3 26,72 - 2 ,0 2 -1 0 ,4 2 3,83 - 0 ,2 8
3 = 3 25,70 -0 ,4 1 - 1 5 ,1 4 6,39 - 0 ,6 6
1 =  1 74,58 4,72 -2 4 ,3 6 6,29 - 9 ,8 5
2 = 2 65,50 1,00 - 2 5 ,7 0 - 9 ,5 0 - 3 ,9 7
1 = 2 69,52 3,16 -2 6 ,3 7 8,82 - 4 ,1 9

Д . Дополнительные поправки для окончательной структуры углеводородов

д(дя;98).
ккал/моль

Да Дб-юз Дс-106
О

a s 298.
э. е.

Дополнительная поправка 
на каждую длинную бо
ковую цепочку в кольце: 

более 2  С в боковой -0,45 -0,48 1,50 1,15 0 ,1 2
цепи циклопентана 

более 2  С в боковой 0,32 0,76 2 , 1 0 1,30 -0,39
цепи циклогексана 

более 4 С в боковой -0,70 0 ,2 2 - 0 ,2 0 0,08 -0,62
цепи бензола

Дополнительная поправка 
на вводимую двойную 
связь:

для сопряженных двой 13,16 2,24 1,16 -0,25 -3,74
ных связей

для чередующихся -4,28 -0,94 3,88 -3,49 -5,12
двойных связей

1
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Продолжение

Л ( А% )8 >
ккал/моль

А а дь-юз До» 10е AS298* 
э. е.

Дополнительная поправка 
на вводимую двойную 
связь:

для двойной связи, 
смежной с аромати
ческим кольцом: 

в боковой цепи —2 ,0 0 1 .0 1 -3,24 1,31 -2,65
длиной менее 5С 

в боковой цепи - 1 , 1 6 1 ,0 1 -3,24 1,31 -2,65
длиной свыше 4С

Еш Поправка на группы, замещающие группу СН3

Группа д (д я”мв).
ккал/моль

Да ДЬ*ЮЗ Дс-1()в AS298' 
э. е.

—ОН (алифатические, ме
та, пара)

- 3 2 ,7 0 3,17 -1 4 ,8 6 5,59 2,60

—ОН (орто) -4 7 ,7 0 — — — —

- no2 1,20 6,30 -1 9 .5 3 10,63 2,00

—CN 39,00 3,64 -1 3 ,9 2 4,53 4,00

—Cl (первый у атома С) * 0 2,19 -1 8 ,8 5 6,26 0

- В г 10,00 2,81 -1 9 ,4 1 6,33 3,00 * *

—F -3 5 ,0 0 2,24 -2 3 ,6 1 11,79 - 1 ,0 0 * *

- I 24,80 2,73 -1 7 ,3 7 4,09 5,00 * •

= 0  (альдегид) -1 2 ,9 0 3,61 - 5 5 ,7 2 22,72 -1 2 ,3 0

-соон -8 7 ,0 0 8,50 -1 5 ,0 7 7,94 15,40

= 0  (кетон) -1 3 ,2 0 5,02 -6 6 ,0 8 30,21 - 2 ,4 0

- Н 15,80 4,07 -2 4 ,9 6 12,37 5,20

- с вн5 32,30 - 0 ,7 9 53,63 -1 9 ,2 1 21,70

—NHa 12,30 1,26 - 7 ,3 2 2,23 - 4 ,8 0

• Поправка Д ( д я ^ )  для кажА°го последующего атома С1 равна 4,50 ккал/моль.
*• К вычисленным поправкам на энтропию галогенов для метильных П])оизводкых сле

дует прибавлять единицу. Например, энтропия метилхлорида 44,4 (основная группа} +  10.4 
(первичное замещение водорода группой — СН3)+0  (замещение хлором)+1.
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ПРИЛОЖЕНИЕ 3

Термодинамические величины для одномерного гармонического осциллятора
(функции Эйнштейна)

6
т

1п Скол с
Т

1 Г CdT 5
о 0

т г J CdT
0

О 1,986 1,986 oo oo
0,10 — 1,983 1,888 6,560 4,67
0,15 — 1,981 1,841 5,730 3,89
0,20 — 1,979 1,761 5,190 3,39
0,25 — 1,976 1,747 4,740 2,99
0,30 — 1,974 1,702 4,390 2,68
0,35 — 1,967 1,659 4,080 2,42
0,40 — 1,960 1,615 3,820 2,20
0,45 — 1,952 1,572 3,600 2,02
0,50 — 1,945 1,531 3,380 1,85
0,55 0,8603 1,938 1,490 3,200 1,709
0,60 0,7959 1,928 1,449 3,031 1,581
0,65 0,7382 1,918 1,410 2,877 1,467
0.70 0,6863 1,908 1,371 2,736 1,364
0,75 0,6394 1,896 1,334 2,604 1,270
0,80 0,5966 1,884 1,297 2,482 1,185
0,85 0,5576 1,871 1,260 2,369 1,108
0,90 0,5218 1,858 1,224 2,262 1,037
0.95 0,4890 1,844 1,191 2,162 0,972
1,00 0,4587 1,829 1,156 2,068 0,911
1,05 0,4307 1,814 1,123 1,979 0,856
1,10 0,4048 1,798 1,090 1,895 0,804
1,15 0,3807 1,782 1,058 1,815 0,756
1,20 0,3584 1,765 1,027 1,740 0,712
1,25 0,3376 1,747 0,997 1,668 0,671
1,30 0,3182 1,729 0,968 1,600 0,632
1,35 0,3001 1,711 0,939 1,535 0,596
1,40 0,2832 1,692 0,911 1,437 0,563
1,45 0,2673 1,673 0,883 1,414 0,531
1,50 0,2525 1,659 0,856 1,358 0,502
1,55 0,2386 1,633 0,829 1,304 0,474
1,60 0,2255 1,612 0,804 1,252 0,448
1,65 0,2132 1,592 0,779 1,203 0,424
1,70 0,2017 1,570 0,755 1,156 0,401
1,75 0,1909 1,549 0,731 1,111 0,379
1,80 0,1807 1,527 0,708 1,067 0,359
1,85 0,1711 1,505 0,686 1,026 0,340
1,90 0,1620 1,483 0,664 0,986 0,322
1,95 0,1535 1,461 0,633 0,948 0,305
2,00 0,1454 1,439 0,622 0,911 0,289
2,10 0,1306 1,393 0,582 0,842 0,259
2,20 0,1174 1,348 0,545 0,778 0,233
2,30 0,1056 1,302 0,510 0,719 0,210
2,40 0,0951 1,256 0,476 0,665 0,189
2,50 0,0857 1,210 0,444 0,614 0,170
2,60 0,0772 1,164 0,414 0,568 0,153
2,70 0,0696 1,119 0,386 0,525 0,138
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Продолжение

е
т 1п Скол с

г
U — Uq 1 Г г .т

1
S Г CdT

т  ' г J CdT
0

Т J r a j  LdT 
0 0

2,80 0,0627 1,074 0,360 II 0,485 0,125
2,90 0,0566 1,030 0,336 1 0,448 0 , 1 1 2

3,00 0,0511 0,986 0,312 0,414 0 ,1 0 2

3,10 0,0461 0,943 0,291 0,382 0,092
3,20 0,0416 0,901 0,270 0,353 0,083
3,30 0,0376 0,860 0,251 0,326 0,075
3,40 0,0339 0,820 0,233 0,301 Q.067
3,50 0,0307 0,781 0,217 0,227 0,061
3,60 0,0277 0,744 0 ,2 0 1 0,256 0,055
3,70 0,0250 0,707 0,187 0,236 0,050
3,80 0,0226 0,672 0,173 0,218 0,045
3,90 0,0205 0,637 0,160 0 ,2 0 1 0,041
4,00 0,0185 0,604 1,148 0,185 0,037
4,20 0,0151 0,542 0,127 0,157 0,030
4,40 0,0124 0,484 0,109 0,133 0,025
4,60 0 ,0 1 0 1 0,431 0,0927 0,113 0 ,0 2 0
4,80 0,0083 0,383 0,0790 0,096 0 ,0 1 6

5,00 0,0068 0,339 0,0673 0,081 0,014
5,20 0,0055 0,300 0,0573 0,068 0 ,0 1 1

5,40 0,0045 0,262 0,0487 0,058 0,009
5,60 0,0037 0,232 0,0413 0,049 0.007
5,80 0,0030 0,204 0,0353 0,041 0,006
6 ,0 0 0,0025 0,178 0,0297 0,035 0,005
6,40 0,0016 0,136 0,0251 0,024 0,003
6,80 0 ,0 0 1 1 0,103 0,0151 0,017 0 ,0 0 2
7,20 0,0007 0,077 0,0107 0,014 0 ,0 0 1
7,60 0,0005 0,057 0,0076 0,009 0 ,0 0 1
8 ,0 0 0,0003 0,0427 0,0053 0,006 0 ,0 0 1
8,40 0 ,0 0 0 2 0,032 0,0038 0,004 0 ,0 0 0
8,80 0 ,0 0 0 2 0,023 0,0030 0,003
9,20 0 ,0 0 0 1 0,017 0,0018 0 ,0 0 2

9,60 0 ,0 0 0 1 0 ,0 1 2 0,0013 0 ,0 0 1
10 ,0 0,009 0,0009 0 ,0 0 1
1 1 0,004 0,0004
1 2 0,0017 0 ,0 0 0 1
13 0,0007

П Р И Л О Ж Е Н И Е  4 
А . Таблица функций Тарасова*

6 Ci
т 0.0 0,1 | 0,2 | 0,3 0,4 | 0,5 0,6 | 0,7 0,8 0,9

0 5,958 5,953 5,938 5,910 5,886 5,846
1 5,793 5,774 5,726 5,695 5,651 5,618 5,666 5,517 5,472 5,421
2 5,368 5,319 5,261 5,208 5,152 5,093 5,038 4,970 4,916 4,865
3 4,791 4,733 4,660 4,601 4,540 4,481 4,416 4,359 4,299 4,246
4 4,182 4,123 4,068 4,013 3,953 3,901 3,844 3,795 3,739 3,689
5 3,640 3,592 3,542 3,494 3,442 3,383 3,345 3,287 3,249 3,206
6 3,166 3,117 3,074 3,030 2,989 2,948 2,909 2,870 2,831 2,793

*  Подробнее см. Ч е р н о п л е к о в Н. А.. ЖФХ, 1951, т. 25, с. 873-88). Значения функ- 
с ИШ ? - Н 0 2 а АЛЯ расчста ДРУГИХ « о й с т в  см. Ч е р н о п  л е к о в  Н. А., Ж ФХ, 1953, т, 27,
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Продолжение

е
т

с 2

0,0 0.1 0.2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0,9

0 5,958 5,957 5,952 5,902 5,846 5,79
1 5,73 5,70 5,63 5,56 5,51 5,44 5,38 5,30 5,24 5,16
2 5,09 5,01 4,93 4,84 4,77 4,68 4,60 4.51 4,43 4,34
3 4,25 4,17 4,07 3,98 3,90 3,82 3,74 3,66 3,57 3,49
4 3,41 3,33 3,24 3,18 3,09 3,02 2,95 2,88 2,81 2,74
5 2,68 2,61 2,54 2,49 2,42 2,37 2,30 2,24 2,19 2,15
6 2,09 2,04 1,98 1,95 1,89 1,85 1,80 1,76 1,72 1,69

е
т Ci с2 е

т Cl с2 0
Т Ci с2

7 2,758 1,65 10 1,961 0,860 16 1,226 0,336
8 2,458 1,34 12 1,634 0,597 18 1,089 0,265
9 2,175 1,061 14 1,401 0,439 20 0,981 0,215

Б. Таблицы функций Дебая

в
Г

Су

0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,6 0.7 0,8 0,9

0 5,961 5,96 5,95 5,94 5,92 5,89 5,86 5,82 5,78 5,74
1 5,676 5,62 5,55 5,49 5,42 5,35 5,27 5,19 5,10 5,01
2 4,919 4,83 4,74 4,65 4,55 4,44 4,34 4,24 4,14 4,04
3 3,945 3,84 3,74 3,65 3,55 3,45 3,36 3,27 3,18 309
4 2,999 2,91 2,83 2,75 2,67 2,59 2,51 2,43 2,35 2,27
5 2,200 2,13 2,06 2,00 1,94 1,88 1.82 1,76 1,70 1,64
6 1,583 1,53 1,48 1,43 1,38 1,34 1,30 1,26 1,22 1,18
7 1,138 1,103 1,068 1,034 1,001 0,969 0,938 0,908 0,880 0,854
8 0,831 0,811 0,791 0,771 0,751 0,732 0,713 0,694 0,675 0,656
9 0,637 0,618 0,599 0,580 0,561 0,542 0,524 0,506 0,487 0,469

10 0,451 0,435 0,421 0,409 0,398 0,388 0,378 0,368 0,359 0,351
11 0,343 0,335 0,327 0,319 0,311 0,303 0,295 0,287 0,280 0,273
12 0,267 0,261 0,255 0,249 0,243 0,237 0,231 0,225 0,220 0,215
13 0,210 0,205 0,200 0,196 0,192 0,188 0,184 0,180 0,176 0,172
И 0,168 0,164 0,161 0,158 0,155 0,152 0,149 0,146 0,143 0,140
15 0,137 0,134 0,131 0,128 0,125 0,123 0,121 0,119 0,117 0,115

6
т cv 1 е

т cv II 0
т с и 1 0

т Су 6
т ск

16 0,113 19 0,067 22 0,0433 25 0,0296 28 0,0211
17 0,094 20 0,058 23 0,0380 26 0,0262 29 0,0189
18 0,079 | 21 0,0499 24 0,0335 27 0,0234 | 30 0,0172
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Продолжение

е
т 0,0 0,1 0.2 0,3 0,4 0.3 0,6 0,7 0.8 0.9

0 5,961 5,739 5,526 5,317 5,115 4,917 4,726 4,540 4,362 4,190
1 4,021 3,858 3,699 3,549 3,402 3,262 3,126 2,995 2,867 2,742
2 2,626 2,516 2,409 2,307 2,207 2,110 2,019 1,931 1,846 1,766
3 1,689 1,615 1,544 1,477 1,413 1,353 1,295 1,239 1,185 1,133
4 1,083 1,037 0,994 0,953 0,913 0,874 0,837 0,801 0,766 0,732
5 0,702 0,672 0,644 0,619 0,595 0,571 0,548 0,526 0,504 0,483
6 0,462 0,444 0,426 0,409 0,393 0,379 0,366 0,352 0,339 0,326
7 0,313 0,302 0,291 0,281 0,270 0,261 0,252 0,242 0,234 0,227
8 0,220 0,214 0,208 0,202 0,196 0,191 0,186 0,180 0,175 0,169
9 0,164 0,159 0,154 0,149 0,144 0,138 0,134 0,129 0,124 0,120

10 0,1150 0,1108 0,1071 0,1039 0,1010 0,0984 0,0958 0,0932 0,0908 0,0887
11 0,0867 0,0846 0,0825 0,0805 0,0784 0,0764 0,0743 0,0723 0,0705 0,0687
12 0,0672 0,0656 0,0641 0,0626 0,0611 0,0596 0,0581 0,0566 0,0553 0,0540
13 0,0527 0,0515 0,0503 0,0491 0,0481 0,0471 0,0461 0,0451 0,0441 0,0431
14 0,0420 0,0411 0,0403 0,0395 0,0388 0,0380 0,0373 0,0365 0,0358 0,0350
15 0,0343 0,0335 0,0328 0,0320 0,0313 0,0308 0,0303 0,0298 0,0293 0,0288

0_
т

т т

о о

0.1 0,2 0.3 0,4 | 0,5 0,6 0,7 0,8

0
1 
2
3
4
5
6
7
8
9

10 
11 
12
13
14

4,081
1,743
0,8673
0,4713
0,2742
0,1689
0,1098
0,0752
0,0555
0,0386
0,0289
0,0224
0,0175
0,0140

15,93
3,699
1,617
0,8130
0,4453
0,2608
0,1611
0,1056
0,0731
0,0537
0,0371
0,0282
0,0218
0,0171
0,0137

12,02
3,368
1,503
0,7627
0,4214
0,2478
0,1539
0,1015
0,0710
0,0519
0,0358
0,0275
0,0213
0,0167
0,0134

8,32
2,822
1,302
0,6738
0,3778
0,2253
0,1409
0,0938
0,0670
0,0483
0,0338
0,0261
0,0203
0,0160
0,0129

7,20
2,593
1,214
0,6330
0,3580
0,2148
0,1352
0,0902
0,0650
0,0466
0,0329
0,0254
0,0198
0,0157
0,0126

6,320
2,386
1,133
0,5960
0,3392
0,2049
0,1299
0,0869
0,0630
0,0449
0,0320
0,0247
0,0193
0,0154
0,0124

5,605
2,201
1,058
0,5618
0,3215
0,1953
0,1247
0,0836
0,0610
0,0433
0,0311
0,0241
0,0188
0,0150
0,0122

4,508
1,880
0,926
0,4997
0,2888
0,1773
0,1147
0,0777
0,0573
0,0401
0,0296
0,0229
0,0180
0,0144
0,0117

5,011
2,033
0,990
0,5293
0,3047
0,1862
0,1197
0,0805
0,0591
0,0417
0,0303
0,0235
0,0184
0,0147
0,0119

9,82
3,079
1,399
0,7164
0,3989
0,2363
0,1471
0,0975
0,0690
0,0501
0,0348
0,0268
0,0208
0,0164
0,0132
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ПРИЛОЖЕНИЕ 5

Значения характеристических температур для некоторых газов *

Газ е Газ Qi 02 6 3

Вг2 461 СС14 341 (2) 440 (3) 630
СО 3085 СН4 1870 (3) 2170 (2) 4320 (3)
С12 801 COS 746 (3) 1230 2936
f 2 1533 СО2 960 (2) 1830 3380
НВг 4200 cs2 568 (2) 939 2194
НС1 4130 С2Н2 859 (2) 1044 (2) 2838
HF 5790 c2n2 730 (2) 1060 (2) 1230 (2)
HI 3245 HCN 1020 (2) 2290 4710
н2 6130 Н20 2290 5730 5510
h 305 H2S 1810 3750 (2)
N 0 2705 NH3 1357 2336 (2) 4176
N2 3350 n 2o 844 (2) 1842 3195
О2 2224

1
so2 750 1650 1950

• Тем пер атура 04 д л я  С С 1< , G H « . C 2 H 2f C 2 N 2, N H 3 равна соответственно 1114  (3). 4400, 
4693 (3). 3080, 47/6 (2).Тсм пература 05 д л я  С 2Н 2 и C 2N 2  равна соответственно 4826 и 3340.

ПРИЛОЖЕНИЕ 6

Значения основных физических постоянных н соотношения 
между некоторыми величинами (КОД АТА— 74)

В еличина С Г С  и внесистемные С И  (М К С А )

Число Авогардо, NA (6,022045±0,000031) • (6,022045 ±0,000031).
• Ю23 моль-1 • 1023 моль-"1

Объем идеального газа в 22413,6 см3/моль 22,4136 м3/моль
нормальных условиях 22,4130 л/моль
при 0 °С

Калория термохимическая, 4,18400 * 107 эрг 4,18400 Дж
кал

Атмосфера (физическая), 1 013 250 дин/см3 101 325 Н/м2
атм 760 мм рт. ст.

Бар 1 • 10б дин/см2 1 -105 Н/м2
Торр 1 мм рт. ст. 133,322 Па
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Продолжение

Величина СГС и внесистемные СИ (МКСА)

Универсальная газовая по- (8,31441 ±0,00026)* (8,31441 ±
стоянная, R • 107 эрг/(моль • К) 

(1,98717+
+0,00008) калДмоль • К) 

(82,0556+0,0035) 
см3 • атмДмоль • К)

±0,00026) Дж/(моль • К)

Постоянная Больцмана, (1,380662± 0,000044)* (1,380662±0,000044).
к = ы ы к . Ю“ 16 эрг/К ♦ 10“ 23 Дж/К

Постоянная Планка, h (6,626176 ±  0,000036) - 
• Ю~ 27 эрг/с

(6,62б176±0,000036). 
•10~ 31 Дж • с

Заряд электрона, е (1 6021892+0,0000046)*
• 1 0  эл. м. ед. 

(4,80298+ 0,00007) •
• 1 0  эл. ст. ед.

(1,6021892 ±0,0000046). 
. 10“ 19 Кл

Постоянная Фарадея, (9,648456+ (9,648456+0,000027 • 
* 1 0 ~ 4 Кл/моль 

(19,14447+0,00082) 
lg ДжДмоль • К)

R \пх +0,000027) к/г-экв 
(19,14447+0,00082)*

• Ю7 l g *  эрг/(моль*К) 
(4,57563 ±0,00019) 

lg х калДмоль • К)



п р е д м е т н ы й  у к а з а т е л ь

Абсолютные
нуль температур 16, 22, 81, 426 
температура 28, 29, 81, 84 
энтропия 424 сл., 430 

Авогадро 
закон 127
число 28, 96, 131, 498 

Аддитивность 
давлений 129
— парциальных 128 сл. 
критических температур 307 
парциальных объемов 129 сл. 
теплоемкостей 63 сл., 242 
энергий связи 47 
энтальпий 242, 247, 469 
энтропий 440, 456

Азеотропные смеси 286 сл. 
влияние давления 291
— температуры 290 сл.
— третьего компонента 290 
условия образования 286, 288
— разделения 295 

Аккумулятор
процессы зарядки и разрядки 22 

сл.
— термодинамический анализ 

385 сл.
Активности коэффициент 28, 142, 169 

сл., 360 сл., см. также Актив
ность

газов (фугитивности коэффициент) 
142, 168, 480

газообразных углеводородов 297 
ионов 376
компонента раствора 360, 375 
неэлектролитов 363 сл., 379 
электролитов 360, 367 сл., 370 сл.
— в смесях 376 сл.

Активность 143, 359 сл.
ионов 363
компонента идеального раствора 

241
коэффициент см. Активности коэф

фициент
методы расчета 362 сл.

Активность
неэлектролитов 363 сл. 
связь с Р пТ  362 
чистого вещества 144 
электролитов 367 сл., 403, 498 сл. 

Алексеева правило прямой средней 
линии 310 сл.

Амага закон 129

Бекетова
закон действия масс 380 
принцип максимальной работы 381 

Вертело
принцип см. Принцип максималь

ной работы 
уравнение 134

Битти —Бриджмена уравнение со
стояния 135 сл.

Бойля — Мариотта закон 127 
Больцмана

постоянная 28, 96, 131, 377 
уравнение 96

Ван-дер-Ваальса уравнение состоя
ния 134 

Вант-Гоффа 
закон 251
принцип подвижного равновесия 

476
уравнение 390 сл.

Вариантность 122, 123 
Вероятность

математическая 93, 131, 132 
термодинамическая 93 сл., 131 сл., 
425

Вечный двигатель 
второго рода 82 
первого рода 31 
третьего рода 426 

Взаимные пары 317, 356 сл.
Волновое число 510 
Вращение внутреннее 507 сл, 
Вревского законы 288 сл.
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Второе начало термодинамики 11, 
77 сл., 410, 426

аналитическое выражение 86 
обоснование 93 сл. 
сочетание с первым 90, 101 
формулировки 77, 78, 80—82, 87

Газовые смеси 128 сл. 
идеальные 128 сл., 243 
критические параметры 168 сл. 
реальные 137 сл.
— коэффициент сжимаемости 140, 

156
— расслаивание 311 сл.

Газы см. Идеальные газы, Реальные 
газы

Ге й -Л ю сса ка  закон 127 
Ге льм го льц а  функция см. Потенциал 

иэохорный
Генри закон 249 сл., 272 сл., 308 
Г есса

закон 39 сл., 47, 76, 239, 240, 395, 
399, 421

принцип максимальной работы 381 
Ги ббса

метод изображения состава 315 
парадокс 130 
постулат 117 
правило фаз 122 
химический потенциал L15 
энергия см. Энергия Гиббса 

Гиббса  —  Ге льм го льц а  уравнение 105, 
383 сл.

Гиббса  —  Дю гем а  уравнения 230 сл., 
247, 249

Давление 28, 479 сл.
аддитивность 128, 129, 282 
влияние на коэффициент активно

сти 141, 144
— на растворимость 250, 271
— на состав азеотропной смеси 

291 сл.
— на степень протекания 480 сл.
— на тепловой эффект 163 сл.
— на теплоемкость 91
--------- газов 155, 157, 174, 176
— — — жидкостей 181
— на энтальпию газов 158, 161, 

168 сл., 172, 173
—  -----жидкостей 178
— на энтропию газов 160, 174
----------жидкостей 179
внутреннее 126, 151
газовой смеси 128 сл., 137 
зависимость от V  и Т  165 сл. 
критическое 165, 197 сл., 202 сл., 

301 сл„ 306 сл.

Давление
насыщенного пара см. Давление 

пара раствора, Давление пара 
чистого вещества 

осмотическое 251
парциальное см. Парциальное дав

ление
приведенное 164 
псевдокритическое 167 

Давление пара раствора 
идеального 245, 282 сл. 
неидеального 291 сл. 
ограниченно растворимых жидко

стей 307 сл.
Давление пара чистого вещества 

влияние кривизны поверхности 
221 сл.

— общего давления 218 сл.
— природы инертного газа 220
— температуры 188 сл., 192 сл., 

194 сл.
расчетные уравнения 185, 187, 188, 

190, 191, 194, 420 
Дальтона закон 128 
Двойные соли 330 сл., 352 сл., 335 
Дебая

уравнение теплоемкости 58; 428 
функции 58, 566

Дебая — Хюккеля уравнение 377 сл, 
Джоуля закон 126
Джоуля — Томсона эффект см. Дрос

сельный эффект 
Диаграммы фазовые 

водные 354 с л. 
воды 187
однокомпонентные 199 ( P — V);

185, 187 (Р  —  V —  Т) 
плавкости (состояния) 255
— изоморфные системы 253
— неизоморфные системы 256, 262, 

264
пространственные 185, 187, 303 
растворимости 258, 268
— двух одноионных солей 323, 

328, 329, 331—334, 337
— жидкости в жидкостях 309, 310
— трех жидкостей 339, 341—343 
 одноионных солей 350, 351,

354, 355
— четырех солей 356, 357 
состав пара— состав жидкости

289, 296, 308
трехкомпонентные 339, 341—345, 

350, 351, 354, 355 
Р  — N  (состав)
— идеальные растворы 283, 284, 

344
— неидеальные растворы 285, 297
— несмешивающиеся жидкости 

313
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Диаграммы фазовые
— ограниченно растворимые жид

кости 307, 308, 311
— полностью растворимые жид

кости 250, 289, 290, 305
— смеси газов 311 
Р — Т 186, 188, 300
T — N (изобара) 284, 345
— неизоморфные системы 256, 259, 

262, 264, 266—268
— несмешивающиеся жидкости 

314
— ограниченно растворимые жид

кости 308—310
— полностью растворимые жид

кости 289, 304
T — P — N 259, 267 
р — Т 201

Дифференциальные
дроссельный эффект 150 сл.
перегонка 294
теплота разбавления 237
— растворения 236, 254 

Дросселирование 149 сл., 179 
Дюлонга и Пти правило 63

Жидкость
давление насыщенного пара см. 

Давление пара
непрерывный переход в пар 185, 

198
поверхностное натяжение 2 1 0  
расчет свойств 164 сл., 178, 179, 

181, 183
сжимаемость см. Сжимаемость 

жидкости 179 
стандартное состояние 143 
теплоемкость 60 сл., 181 сл., см.

также Теплоемкость 
теплота парообразования см. Теп

лота парообразования 
Жидкость — газ равновесие 184 сл., 

282 сл., 295 сл., 472 сл. 
бинарные смеси, растворимые 

ограниченно 307 сл.
---------  полностью 310
критические явления 302 сл. 
несмешивающиеся жидкости 312 

сл.
однокомпонентные системы 184 сл. 
смешивающиеся жидкости 295 сл. 
тройные системы 343 сл.

Законы см. также Правила 
Авогадро 127 
Амага 129
Бойля — Мариотта 127 
Вант-Гоффа 251 
вероятности 97 
Вревского 288 сл.

Законы см. также Правила 
Гей-Люссака 127 
Генри 249 сл., 272 сл.
Гесса 39 сл., см, также Гесса за

кон
Дальтона 128 
действия масс 380, 388 
Джоуля 126 
Коновалова
— второй 286
— первый 282, 288 
Максвелла — Больцмана 497 
Нернста — Шилова 347 
постоянства состава 380
— сумм тепла см. Гесса закон 
равновесия фаз см. Правило фаз 
распределения 347, 359
Рауля см. Рауля закон 
сохранения и превращения энер

гии 30
тепловой см. Тепловой закон

Идеальные газы 43, 126 сл., 4G8, 
496 сл.

смесь 128 сл., 242, 282 сл. 
химическое равновесие 389, 468 
чистый газ 126 сл., 499 сл., 517 сл. 

Идеальные растворы 241 сл., 254 сл., 
270, 292 сл., 469 

аддитивность свойств 242 
газообразные 243 
давление пара 245, 282 сл. 
критерий идеальности 241 
объем компонента 241 
осмотическое давление 251 
распределение вещества между 
двумя фазами 346 
химическое взаимодействие 389 сл., 

469 сл.
Изобара реакции 390, см. также Урав

нение Вант-Гоффа
Изобарная теплоемкость 52 сл., 155 

сл., 174 сл., 537 сл., см. также 
Теплоемкость 

газов 176
— идеальных 59 сл., 61, 128
— реальных 155, 159 
жидкостей 182
зависимость от Р 155, 156, 159
— от температуры 55 сл. 
парциальная мольная 231, 234 сл,

Изобарно-изотерм ический потенциал, 
Изобарный потенциал см. Энер
гия Гиббса

Изобарный тепловой эффект реакции 
39, 390 сл., 413 сл., см. также 
Тепловые эффекты реакций, 
Теплота

зависимость от Р 43, 163
— от Г 6 6  сл., 391, 413—415
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Изобарный тепловой эффект
методы расчета 68 сл., 385, 

392. 396, 413, 415, 420,
457

связь с изохорным 39 
Изогидра 355 
Изотерма 43

идеального газа 130, 143
-----  и реального 143
растворимости см. Диаграммы фа

зовые растворимости 
химической реакции, уравнения 

389
Изохора реакции 390, см. Уравнение 

Вант-Гоффа
Изохорно-изотермический потенциал 

см. Потенциал изохорный 
Иэохорно-изоэнтропийный потенциал 

см. Энергия внутренняя 
Изохорный потенциал

см. Потенциал изохорный 
Инверсия

дроссельного эффекта 153 154 
теплоемкости насыщенного пара 

207
Инертный газ 482 
Интегральные

дроссельный эффект 150 
теплота растворения 245 сл. 

Ионная сила 378, 474 
правило 375 

Ионы
активность 360 сл. 
коэффициент активности 367 сл. 
стандартного изобарного потен

циала изменение 558 сл. 
энтропия стандартная 437, 443, 

558 сл.
Испарение

изотермическое
— бинарные системы 263
— тройные системы 322 сл., 328 

сл., 331 сл., 337
— четвертные системы 3 4 9  сл., 

356 сл.
обратное (ретроградное) 301 
однократное 293 
постепенное 294

Капустинского
метод расчета теплот образования 

неорганических веществ 48
•----- энтропии ионов 441
постулат 425 

Карно
теорема 84, 89 
цикл 77 сл.

Карно — Клаузиуса теорема 78 с л., 
84, 89

Квантовые числа 
вращательное 503 
колебательное 508 
спиновое 512 
электронное 511 

Киреева
метод расчета равновесия одно

типных реакций 437 сл.
-----  энтропии 457
уравнение для расчета давления 

пара 196
---------  состава неразгониой сме

си 288
Кирхгофа уравнение 6 6  сл., см. так

же Тепловые эффекты реакции, 
Теплота

Клапейрона уравнение см. Уравнение 
Менделеева — Клапейрона 

Клапейрона — Клаузиуса уравнение 
184 сл., 213 см. также Давле
ние пара чистого вещества 

Клаузиуса постулат 77, 79 
Компоненты 12 0  
Конденсация

капиллярная 2 2 1  
обратная (ретроградная) 301 
однократная 292 
при изохорном нагревании 2 0 1  

Коновалова
второй закон 286 
первый закон 288 
правило 308
уравнение для расчета теплот сго

рания 50
Константа(ы) см. также Коэффи

циенты, Постоянные, Числа 
Генри 250, 272 
распределения 282, 306, 346 
уравнения состояния Битти — 

Бриджмена 136
фазового равновесия 282, 296 сл. 
химического равновесия 387, 388, 

460, см. также Энергии Гиббса 
стандартной изменение 

-----  влияние величины поверхно
сти 483

--------- Р и Т 390 сл., 417 сл.,
419, 450, 467, 469, 470, 517

----- зависимость от состава 467
----- методы расчета 396, 409, 417

сл., 419 сл.
Концентрация 

весовая 225
компонента реагирующей смеси 

389, 469
малорастворимого вещества в 

жидкости 257, 272 
мольные доли 224 
моляльная 225 
молярная 225
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Концентрация
номограмма для перерасчета 226 
объемная 325
пара в сжатых газах 220, 244, 280 
процентная 225
раствора насыщенного 252 сл., 270
------ идеального 254, 271

Коэффициент(ы) см. также Констан
ты, Постоянные, Числа 

активности см. Активности коэф
фициент

ангармоничности 508 
вириальные 133 
давления 26, 110 
калорические ПО 
отклонения 158
полезного действия машины Кар

но 78
распределения см. Константа фа

зового равновесия 
расширения 26, 110 
сжимаемости газов 28, 140, 156, 

166, 168
— жидкостей 178 
термические ПО
фугитивности см. Активности ко

эффициент 
холодильный 83 

Кривые
бинодальная 341
инверсии дроссельного эффекта 

154, 178 
кипения 283 
конденсации 283 
кристаллизации 255, 256 
сублимации 186 
точек складки 338 
эвтоническая 338 

Криогидрат 260 
Критические

давление 134, 197 сл., 201 сл., 301 
сл., 306 сл. 

изотерма 199 
объемы 200 сл. 
опалесценция 200 
параметры 204 
состояние раствора 202
— чистого вещества 197 сл. 
температура 134, 198 сл., 202 сл.,

213, 306 сл. 
точка 197, 309
— растворения 310, 340, 342
— смеси 302
явления в бинарных смесях 301 сл. 

Кричевского уравнение для расчета 
растворимости газа при высо
ких давлениях 277 

Кричевского — Казарновского
уравнение для расчета раствори

мости газов в жидкостях 273

Кричевского — Казарновского
— состояния 138 

Курнаков
физико-химический анализ 252 
эвтоническая точка 324

Летучесть см. Фугитивность 
Ле-Шателье принцип 124 сл., 245, 391, 

459, 477, 480 
Льюис

парциальные мольные величины 
228

фугитивность 141

Макросостояние системы 93, 425 
Максвелла— Больцмана закон рас

пределения 497
Менделеева — Клапейрона уравнение 

состояния 127, 129, 141, 145, 
187, 219, 251, 359 

Метод (ы)
выпрямления 192 сл. 
изображения состава 315, 316 
коэффициентов отклонения 158 
наименьших квадратов 62, 63 
пересечений 233
средних значений (подбор коэф« 

фициентов уравнений) 63 
функций 15 
циклов 15

Механический эквивалент теплоты 30 
Микросостояние системы 93, 425 
Модуль упругости тела 26 
Момент инерции 503, 505

Насыщенный пар см. Давление пара 
Необратимость термодинамическая 20 
Нернста

расчеты газовых и гетерогенных 
реакций 417 сл.

тепловой закон (теорема) 411 
уравнение для расчета давления 

пара 420, 424
Нернста — Шилова закон распределе

ния 347

Обратимость
термодинамическая 20, 459 
химическая 459

Объем
аддитивность 129 
критический 201 сл.
«нулевой» 426 
остаточный 28, 157 сл., 229 
парциальный 128 сл., 241
— мольный 230, 273
------ кажущийся 274, 277, 278
приведенный 28, 165 
расчет 163, 167 

Осмотическое давление 251
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Пар
влажный 2 0 0 , 283 
— степень сухости 2 0 1  
непрерывный переход в жидкость 

198,
перегретый 198, 306, 314 

Параметры
критические 2 0 0  сл. 
переход от одних к другим (при

мер) 25
приведенные 164 
псевдокритические 167 
состояния, уравнения 23 сл. 

Парообразования теплота 209 сл. 
ассоциированных веществ 2 1 2  
зависимость от температуры 209 

сл.
расчетные уравнения 205, 211— 

213, 216
Парциальное давление

аддитивность 128 сл., 192 
зависимость от состава раствора 

245, 282, 294,
---------  смеси 284
растворенного газа 250 

Парциальные мольные величины 228 
сл., 242, 247 сл. 

методы расчета 232 сл. 
Парциальный объем 128 
Первое начало термодинамики 1 1 , 

30 сл.
круговые процессы 30, 31 
некруговые процессы 31 сл. 
формулировки 31, 37 

Перегонка-293 сл.
в равновесии см. Испарение одно

кратное
простая (дифференциальная) 294 

Планка
постоянная 28, 55 
постулат 425, 429 сл. 
функция 1 1 0

Поверхность ликвидуса 318 
Политермы растворимости 318 

двух веществ 259, 267 
трех веществ 318, 322, 342 

Постоянная (ые) см. также Констан
ты, Коэффициенты, Числа 

Больцмана 28, 96, 131
газовая универсальная 28, 127

сл.
криоскопическая 257 
Планка 28, 55
химические истинные 417, 418,

500 сл.
— условные 420 
эбулиоскопическая 270 
экстраполяционные 258 

Постоянно кипящие смеси см. Азео
тропные смеси

Постулаты 
Гиббса 117 
Капустинского 425 
Клаузиуса 77, 79 
Планка 425, 429 сл.

Потенциал (ы)
изобарно-изотермический 104 
изобарно-изоэнтропийный 10 1  
изобарный см. Энергия Гиббса 
нзохорно-изотермический 10 2  
изохорно-иэоэнтропийный 10 1
изохорный 10 2  сл., 161 
изоэнтропийные 1 0 1  
термодинамические 10 1  
торможения 507
химический см. Химический по

тенциал
электродные стандартные 473, 475 

Правило(а) см. также Законы 
Алексеева 310 сл.
Дюлонга и Пти 63 
ионной силы 375 сл.
Кобозева 454 
Коновалова 308
максимальной теплоты см. Прин

цип максимальной работы 
прямолинейного диаметра 2 0 0 , 2 0 1  
рычага (отрезков) 201, 283 сл., 

316, 320 сл., 349 
соединительных прямых 316 
Страуса — Павлевского 306 
Тарасенкова 341 
Томсона 383 
треугольника 315 
Трутона 211
фаз 122 сл., 184, 218, 252
— в случае изменения числа па

раметров 123, 218
---------тождественного состава

фаз 123
— для бинарных систем 12 2
— для однокомпонентных систем 

184 сл.
— для тройных систем 345
— для четверных систем 351 
фугитивности 243 
Хомутова 386
центра тяжести 201, 316, 342 

Приведенные
давление и температура 28, 164 
объем 165 
теплота 84
уравнение состояния 206 

Принцип(ы)
Вертело см. Принцип максималь

ной работы
Ле-Шателье см. Принцип смеще

ния равновесий
максимальной работы 380 сл., 

411 сл.
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Принцип (ы)
недостижимости абсолютного ну

ля 426
подвижного равновесия Вант-Гоф- 

фа 476
смещения равновесий 124 сл., 245, 

385, 391, 459
соответственных состояний

164 сл.
Процесс (ы) см, также Реакции

адиабатный 18, 36, 78, 79, 82, 90, 
130, 459

изобарно-изотермический 104 
изобарный 35, 36 
изотермический 103 
изохорно-изотермический 102 
изохорный 36, 102 
изоэнергетический 126 
изоэнтропийный 90 
круговые 14, 30 сл., 77 
направление 77, 458 сл. 
некруговые 31 сл. 
необратимый 20 сл. 
неравновесный 19 сл. 
обратимый 20 сл.
— изотермический 103 
псевдоравновесный 20 
равновесный 18 
термодинамический 18 
электродный 473

Работа 17 сл., 30 сл.
изотермического процесса 103 сл. 
нзоэнтропийного процесса 101 
кругового процесса 78 
максимальная 18, 102, 103 
— полезная 28, 101 
минимальная 22 
некругового процесса 31 сл. 
необратимого процесса 21 сл., 104, 

105
обратимого процесса 21, 22, 101, 

102, 105
полезная 34, 105 
превращение в теплоту 78 
расширения 19 

Равновесие(я)
бинарный раствор — чистый ком

понент 252 сл.
в однокомпонентных гетерогенных 

системах 184 сл.
в системах с ограниченно раство

римыми жидкостями 307 сл. 
в тройных системах 315 сл. 
в четверных системах 317 сл., 

349 сл.
газ — газ 310 сл.

Равновесие(я)
газовая смесь — чистый компонент 

280 сл.
жидкость — газ см. Жидкость — 

газ равновесие
жидкость — жидкость 309 сл. 
жидкость — твердая фаза 254, 

315 сл., 349 сл. 
заторможенное 458 
истинное (незаторможенное) 118, 

124, 459
константа см. Константа химиче

ского равновесия, Химическое 
равновесие

критерии 86 сл., 105 сл., 117 сл., 
388

механическое 121
неустойчивое (лабильное) 118 сл. 
относительное (метастабильное) 

119
принцип смещения 124 сл. 
раствор— газ 269 сл., 272 сл. 
раствор — кристаллический компо

нент 254 сл., 271
раствор — раствор в бинарных 

смесях 282 сл. 
термическое 121 
типы 119
условия 101 сл., 117 сл., 121 
устойчивое (стабильное) 118 сл. 
фаз 119 сл.
химическое см. Химическое равно

весие 
Равновесные 

выход 480
превращения 453 сл., 466 сл., 

470 сл., 477 
процесс 16 
состояние 18
сосуществование фаз 119 сл. 

Растворимость
вещества в сжатых газах 220,

280 сл.
газов 272 сл., 310 сл. 

двойной соли 335, 336 
жидкостей 307, 339 сл. 
зависимость от давления 250, 270, 

271
инконгруентная 267, 307 
компонента газовой смеси 278 сл.

конгруентная 265, 336 
политерма 342 
твердых веществ
------ зависимость от давления

250,271
— ------от природы раствори

теля 244
---------  от степени дисперсности

281
-----------от температуры 254, 255
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Раствор (ы) 224 сл.
бесконечно разбавленные 246 сл., 

257 сл., 270 сл., 278 сл. 
взаимосвязь между давлением и 

концентрацией 271 сл.
------ температурой и концентра

цией 252 сл.
газообразные см. Газовые смеси 
идеальные см, Идеальные рас

творы
испарение изотермическое 263, 264, 

322, 331, 422
неидеальный — смесь идеальных 

газов 285 сл.
основные понятия и определения 

224 сл.
парциальное давление компонен

тов 245
правильные (регулярные) 246 
разделение компонентов 293 сл. 
разноионных солей (взаимные 

пары) 356 сл. 
сопряженные 308 
электролитов 367 сл.

Р а у л я  закон 241, 245, 249, 250 
для газовых смесей 243 
отклонения отрицательные 285— 

287
— положительные 284, 285, 287 

Реакции см. также Процессы 
адиабатные 477
в гальваническом элементе 382 сл. 
в конденсированных системах 409 

сл.
в растворах 469 сл. 
газовые 417 сл., 467 
гетерогенные 417 сл., 470 сл. 
гомогенные 417 сл. 
диссоциации карбонатов 423 
изомеризации пентана 520 
изотермические 477 
конверсии метана 488 сл. 
максимальная степень превраще

ния 483, 494 сл. 
максимальный выход 483 
направление 458 сл. 
неосуществимость 463 
одновременно протекающие 485 
однотипные, расчет равновесия 457 
осуществимость 458, 463 
скорость 495
степень протекания (превраще

ния) 476 сл., 494 сл. 
электрохимические 473
С +  С 02 =  2СО 471 сл.
СН4 =  С +  2Н2 394
СН4 +  Н20  =  СО +  ЗН2 398, 453
СО +  2Н2 =  СН3ОН 403, 408, 478

Реакции см. также Процессы СО +  
-|-,Н20  == С02 "Ь Н2 394 сл., 421 сл.

Реакции
С2Н4 +  Н2 =  С2Н„ 409
С3Нб +  Ы2 =  С3Н8 519
Н2 +  1/202 =  Н20  399, 421 сл.
N2 +  3/2Н2 =  2NH3 482

Реальный газ 133 сл.
дросселирование 149 сл. 
расчет свойств 155 сл., 164 сл. 
стандартное состояние 142 сл, 
теплоемкость 157 сл., 174 сл. 
уравнение состояния 133 сл., 137 
фугитивность 141 сл. 
энтальпия 155, 160, 168 сл. 
энтропия 160, 174 

Ректификация 294 сл.
Р озен а  метод расчета свойств газа 

158

Свободная энергия 103 сл., см. также 
Потенциал изохорный 

Свойства 14 сл. 
интенсивные 14
конденсированных фаз вблизи аб

солютного нуля 424 
парциальные мольные 228 сл. 
экстенсивные 14, 27, 227 

Сжимаемость жидкости 179, 183 
Системы

вариантность 122 123 
гетерогенные 14, 17, 184 сл.
— двухкомпонентные 252 сл.
— однокомпонентные 184 сл.
— трехкомпонентные 315 сл.
— четырехкомпонентные 317 сл., 

349 сл.
гомогенные 14, 17, 126 сл. 
двухвариантные 122 
двухкомпонентные 224 сл. 
изолированные 13, 22, 86 сл. 
инвариантные 122 
инконгруентные 267 
классификация 12 14 
конгруентные 265 
конденсированные 381, 409 
макросостояние 93, 425 
микросостояние 93, 425 
моновариантные 122 
неизоморфные 258 сл., 264, 266 
однокомпонентные 126 сл., 184 сл. 
равновесное состояние 13 
термодинамические 13 
трехкомпонентные 315 сл.
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Системы
четырехкомпонентные 317 сл., 349 

сл.
Смеси см. также Системы

азеотропные см. Азеотропные сме
си

газовые см. Газовые смеси 
идеальных газов 128 сл., 243 
неизоморфные 258 сл. 
постоянно кипящие см. Азеотроп

ные смеси 
эвтектические 260 
эвтонические 324 

Состояние (я)
критическое 197 сл., 301 сл. 
лабильное (неустойчивое) 118 

сл.
макроскопическое 93, 425 
метастабильное 119 
микроскопическое 93, 425 
стандартное см. Стандартное со

стояние
устойчивое (стабильное) 118 

Спин ядра 431, 512 сл.
Спиновые числа (таблица) 512 
Стандартные 

вещество 192
состояние 42, 142 сл., 147, 360, 362, 

401 сл.
— растворенного вещества 362
— растворителя 362
— твердых компонентов 469
— чистого газа 142, 143
— чистой конденсированной фазы 

143
тепловой эффект 42 сл., 389 сл. 
теплоемкости 62, 499, 502 сл.,

509
теплоты образования некоторых 

соединений 45 сл., 537 сл.
— сгорания 44, 46 
электродные потенциалы 475, 476 
энергия Гиббса 401 сл., 457,

537 сл.
------изменение см. Энергии Гиб

бса стандартной изменение, 
Константа химического равно
весия

энтропия см. Энтропия 
Статистический вес 497 сл. 

уровней вращательных 503
— колебательных 508
— электронных 511 

Степень
дисперсности 281 
диссоциации 360 сл. 
протекания реакций 476 сл., 494 

сл.
Сублимация 188 

578

Сумма состояний 498 сл. 
внутреннего вращения 507 
вращательная 506 
колебательная 509 сл. 
электронная 511 сл.

Тарасова
уравнение для расчета теплоемко

сти 58
функции 59, 565 

Телесный комплекс 119 
Температура 15

абсолютная 16, 22, 81 
влияние на давление насыщенного 

пара 188, 192 сл.
— на растворимость 252 сл.
— на состав азеотропной смеси 

295 сл.
— на степень протекания реакции 

476 сл.
— на тепловой эффект реакции 

42, 43, 66 сл.
— на э. д. с. 382 сл. 
горения теоретическая 76, 502 
диссоциации 423
инверсии дроссельного эффекта 

151—153
— равновесной теплоемкости пара 

207
инверсионная 207 
кипения раствора 269 сл.
------нормальная 211
кристаллизации 258 
критическая 134, 211, 306 сл. 
отвердевания 321, 368 
плавления криогидрата (эвтекти

ки) 261
приведенная 28, 164 
псевдокритическая 167 
стандартная 43
характеристическая 28, 56, 509 
шкала термодинамическая 81
— эмпирическая 16 

Теорема (ы)
Карно 80, 84, 85 
Карно — Клаузиуса 78 сл., 84 
Нернста см. Тепловой закон 
о вероятности сложного события 

96
о полном дифференциале 24 

Теория «тепловой смерти» вселенной 
98 сл.

Тепловой закон 411 сл.
как третий закон термодинамики 

415
применение к газовым и гетероген

ным реакциям 417 сл.
— к конденсированным системам 

413 сл.



Тепловые эффекты реакций 39 сл., 
см. также Изобарный тепловой 
эффект реакции, Теплота зави
симость от температуры 42, 
66 сл., 208, 395, 413 сл. 

изохорные 102
обратимых процессов 92, 102, 105, 

386
при абсолютном нуле 70, 414 
расчет 40 сл., 47 сл., 385, 391, 

452
стандартные 43 сл. 
токообразующего процесса 383 

Теплоемкость 39 сл., 52 сл., 174
см. также Изобарная теплоем

кость
аддитивность 63 сл., 242 
адиабатная 53
аллотропных модификаций 63 
атомная 63
газа 59 сл., 64, 499, 504, 507, 564, 

568
жидкостей 60 сл., 181 сл. 
зависимость от давления 91
— от температуры 54 сл., 502, 509 
изобарная см. Изобарная теплоем

кость
изотермическая 53 
изохорная 53
— идеальных газов 59, 128, 499, 

502
истинная 53 
кипящей жидкости 213 
компонентов идеального раствора 

242
— смеси идеальных газов 129 
кристаллов 55 сл, 63 
насыщенного пара 206 сл. 
парциальная мольная 231, 234 сл.,

242
растворов 65, 234, 242 
расчет по дроссельному эффекту 

152
— по экспериментальным данным 

155, 158
— сравнительный 65
связь между СР и С г  54, 57, 128, 

160
сосуществующих фаз 205 сл. 
сплавов 65 
средняя 52 
стандартная 62, 560 
стекол 65
твердых веществ 58, 64 сл. 
удельная 64 
шлаков 65 
элементов 64 

Теплоотдатчик 78

Теплоприемник 78 
Теплосодержание см. Энтальпия 
Теплота 17 сл., 30 сл., см. также Теп

ловые эффекты реакций 
атомизации 47 
диссоциации 423 
изобарного расширения ПО 
изомеризации 41
изотермического расширения и 

сжатия 100
изохорного сжатия ПО 
испарения см. Парообразования 

теплота
конденсации 269 
механический эквивалент 30 
образования 45 сл., 236
— газообразных веществ 43
— ионов 44
— кристаллических неорганиче

ских соединений 45, 47
— органических соединений 45, 

48
— таблицы 537 сл. 
парообразования см. Парообразо

вания теплота
плавления 218, 254 
превращение в работу 78 
приведенная 84 
процесса 18 
разбавления 237 сл. 
растворения 236 сл.
— жидкостей в жидкостях 310
— первая 237
— последняя 237 
сгорания 40, 41, 46, 50 сл. 
стандартная 51, 52, 537 сл., 560 
сублимации 47, 186
фазовых превращений 186, 208 

сл., 385 сл.
Теплотворная способность 44 
Термодинамика П, 409

классическая (феноменологиче
ская) 11

общая (физическая) 12 
предмет и метод 11 сл. 
статистическая 496 
техническая 12, 15 
химическая 12, 15 

Термодинамические 
величины 107 сл.
вероятность состояния 93 сл., 

131 сл., 425
константа равновесия 388 
необратимость 20 
неустойчивость 461, 462 
обратимость 20, 459 
параметры состояния 14 сл. 
поверхность 17, 112 сл. 
потенциалы 101 сл. 
свойства 14, 102 сл.
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Термодинамические
шкала температур 16, 81 

Том со на  (К е л ь в и н а ) 
правило 383 
уравнение 221 

Топливный элемент 385 
Точка

инверсии дроссельного эффекта 
153

критическая 197 сл., 301 
перитектическая 266 
росы 313 
тройная 186 
фигуративная 17 
эвтектическая 255 
эвтоническая 324

Третий закон термодинамики см.
Тепловой закон 

Треугольник состава 315 
Трутона правило 211

Уравнения, см. также Уравнения со
стояния 

Антуана 190 
Больцмана 96 
Вант-Гоффа 390 сл.
Беннера 440 
Герца 440
Гиббса — Гельмгольца 105, 390 
Гиббса— Дюгема 230 сл., 247 сл. 
Горбачева 222 
Дебая 58
Дебая — Хюккеля 377 сл. 
закона действия масс 388 
изобары реакции 390, см. также 

Уравнение Вант-Гоффа 
изотермы реакции 387 сл, 
изохоры реакции 390 
Истмена 440
Карапетьянца 48, 64, 211, 213, 

442
Карата 50 
Киреева 196, 288 
Кирхгофа 66 сл., 208 
Клапейрона — Клаузиуса 184 сл., 

208, 219 
Кобозева 454 
Коновалова 50 
Кричевского 277
Кричевского — Казарновского 273 
Кудрявцева 211 
Литвинова 292 
Россини 235 
Сторонкнна 232 
Стрелкова 442 
Тарасова 58 
теплового баланса 477 
термодинамической поверхности 

112

Уравнения состояния 16 сл., 91, 112, 
135, 200

Томсона (Кельвина) 221 
Шиллера 221 
Шредера 254 
Эйнштейна 55, 59 
Эренфеста 223 
Яцимирского 440 
Бартлетта 138 
Вертело Д. 134 
Битти 138
Битти — Бриджмена 135 сл. 
Ван-дер-Ваальса 134, 137, 147 
газовых смесей 138 сл.
Кричевского 277
Кричевского — Казарновского 138 
Кричевского — Маркова 139 
Менделеева — Клапейрона 127, 

129, 141, 145 
приведенное 200 
реального газа 133 сл.
Розена 135

Фаза 14, 120 
Фазовые

диаграмма см. Диаграммы фазо
вые

переходы 222
— теплота 208 сл. 
пространство 93 сл. 
равновесие 13, 119, 307 сл., 472 
распределение 94

Факторы емкости и интенсивности 
115, 126

Ф а р а д е я  число 28, 92, 103, 383 сл* 
473 сл.

Флуктуации 119 сл. 
фугитивность

газов 141 сл., 160, 168, 273, 467
— в стандартном состоянии 144 

сл.
— зависимость от давления 142
— методы расчета 145 сл., 160, 168 
жидкостей 144, 298 
компонента газовой смеси 229, 24

274, 466
— идеального раствора 241 сл,
— раствора 250 
конденсированной фазы 144 
растворенного вещества 250, 251,

274 сл., 278 сл. 
растворителя 249 
углеводородов 298 

Функции 
Дебая 58
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Функции
Планка ПО
распределения см. Сумма состоя

ний
состояния 32, 33 
Тарасова 59, 565
характеристические 101, 110 слм 

113, 119
Эйнштейна 57, 60, 564 сл. 
а  145 
А 157 
2 398

Характеристические 
поверхность 17 
температура 56, 59, 509, 568 
частоты 509
функции 101, 110 сл., 119 

Химические
инертность 458 
обратимость 459 
постоянные истинные 417, 418
— условные 420
потенциал 28, 101 сл., 114 сл., 121, 

184, 244 
сродство 380

Химическое равновесие 121, 380 сл. 
в газовой фазе 389, 467 сл. 
в гетерогенной системе 470 сл. 
в жидкой фазе 469 
влияние величины поверхности 

483 сл.
— давления 479 сл.
— инертного газа 482
— соотношения реагентов 482
— температуры 69, 390 сл.,

476 сл.
источники ошибок при расчете 

492 сл.
константа см. Константа хими

ческого равновесия при одно
временном протекании несколь
ких реакций 485 сл. 

расчет квантовостатистический 
496 сл., 515 сл.

— однотипных реакций 457 сл.
— по абсолютным энтропиям

445
— по методу Темкина — Шварц

мана 452 сл.
— по приближенным методам 

449 сл.
реакций см. Реакции

Цикл Карно 77 сл.

Частота колебаний 28, 55, 512

Числа, см. также Константы, Коэф
фициенты, Постоянные 

Авогадро 28, 96, 131 
волновое 510
квантовое см. Квантовое число 
компонентов 120, 123 
симметрии 505 
спиновые 512
степеней свободы 122, 197, 287 
Фарадея 28, 92, 103

Ш р ед ер а  уравнение 254

Эвтектика 260 с.
тройная 318 

Эвтектические 
расплав 260 
смесь 260 сл. 
точка 255, 266 

Эвтоника 357 
двойная 355 
инконгруеитная 357 
конгруентная 358 
тройная 355, 358 

Эйнштейна
уравнение 55 сл., 59 
функции 57, 58, 564 

Экстракция 346
Электродвижущая сила гальваниче

ского элемента (э. д. с.) 384, 
385, 443, 447

Энергии Гиббса изменение
в идеальном растворе 244, 254, 

271
в различных процессах 108 
зависимость от Я и Г 244, 395 

сл., 412 сл.
как максимальная полезная рабо

та 104
парциальной мольной 117, 228,244, 

247, 253 сл, 270, 273, 279, 
361 сл, 388 сл, 401 сл. 

при изотермическом изменении со
стояния 141 сл.

при химическом взаимодействии 
380 сл, 395, 409 сл., 458 сл., 
483

Энергии Гиббса стандартной измене
ние 40 сл, см. также Кон
станта химического равнове
сия

аддитивность 408 сл. 
зависимость от температуры 

395 сл, 457
методы расчета 382, 449 сл,

457 сл, 515
при 25° 401, 402, 403, 537
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Энергия 14, 30 сл. 
аддитивность 47 
внутренняя 32, 103, 114 
внутримолекулярная (химическая) 

32, 496
внутриядерная 32 
газа 126, 496, 497, 499, 502, 506 
Гельмгольца 102, см. также По

тенциал изохорный 
Гиббса 104 сл., 110, 117, 425,

501 сл,
— графическое изображение 112
— зависимость от Р и Т 104
— идеального газа 501, 502, 505, 

509, 516
— парциальная мольная 117
— стандартная 143, 402 
гравитационная 16, 32
как полный дифференциал 35
— потенциал 107
— характеристическая функция 

ПО, 112 сл.
кинетическая 32 
механическая 115 
нулевая колебательная 496, 509 
«объемная» 115 
поверхностная 17, 115 
потенциальная 32, 115 
разрыва некоторых связей (таб

лица) 48 
«связанная» 103 
связи 47
смеси идеальных газов 129 
спинов 496

Энтальпия 14, 36 сл., 101, 168, 174 
аддитивность 242 
газа, расчет 155
— зависимость от давления 43, 

159 сл.
------ от приведенных Р и Т 172
— изменение при сжатии 173
— обусловленная внутримолеку

лярными степенями свободы
502

— — вращательным движением 
506 сл.

— — колебательным движением 
509 сл.

------ поступательным движением
499

жидкости 179, 180 
зависимость от давления 91
— от температуры 69 сл., 161, 

412 сл.
идеального раствора 242 
изменение при изотермическом 

расширении газа 144
— — — сжатии газа 269

Энтальпия
— при экзотермических реакциях 

38, 382
как потенциал 107
— характеристическая функция 

ПО
компонента газовой смеси 129 
конденсированной системы 413 сл. 
образования 40 
относительная 238 
паров 269
парциальная мольная 236 сл. 
раствора 235 сл.

Энтропийная единица 91 
Энтропия 83 сл., 424 сл., см. также 

Энтропия стандартная 
абсолютная 424 сл., 427 сл.
— расчет равновесия 445 сл. 
аддитивность 464
газа 160, 175
жидких соединений 442
жидкости 179, 181
зависимость от давления и объема
91
и термодинамическая вероятность 

95 сл., 131 сл., 425 
изменение вблизи абсолютного, 

нуля 411
— в изолированной системе 86 сл.
— в изотермических процессах

85
— в необратимых процессах 86
— в нормальной точке кипения 

213
— в обратимых процессах 84 сл.
— в физических процессах 91 сл.
— в химических реакциях 92
— и принцип максимальной рабо

ты 381
— как критерий равновесия

86 сл.
— при конденсации переохлаж

денного пара 132 сл.
— при парообразовании 211 сл,
— при плавлении 218
— при переходе элемента в со

стояние идеального газа 457 сл,
— при растворении 244
—- при смешении идеальных газов 

129
— расчет 432 сл., 480
— с изменением молекулярной 

структуры 443
калориметрическая 431 
компонента идеального раствора 

244
— смеси идеальных газов 129 
нулевая 429
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Энтропия
приближенные методы расчета 

437 сл.
при сверхвысоком давлении 425 
раствора 429
связь с другими термодинамиче

скими параметрами 90 сл. 
смеси изотопов 513 
спектроскопическая 431 
спина 512

Энтропия стандартная 432 сл.
газов, обусловленная внутримоле

кулярными степенями свободы

------вращательным движением
506 сл.

Энтропия
------поступательным движением

500
ионов 439, 441
и природа вещества 436 сл. 
неорганических соединений 435, 

437 сл., 444 сл. 
однотипных соединений 444 
органических соединений 442 сл. 
таблица значений 433, 537 сл. 
ядерного спина 431 

Эффект
дроссельный 150 сл., 159, 160,

177 сл.
изотопии 513
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ИЗ ПРЕДИСЛОВИЯ К ПЕРВОМУ ИЗДАНИЮ

Настоящее учебное пособие предназначено прежде всего для 
будущих инженеров, поэтому автор старался избежать абстракт
ности и излишней теоретизации изложения, которая могла бы 
привести к тому, что сущность материала и его практическое зна
чение остались бы скрытыми за формально-математическими вы
кладками, за обилием формул и уравнений. Это не означает, ко
нечно, что курс сведен к набору рецептов, поскольку подобное из
ложение не могло бы создать достаточно прочного теоретического 
фундамента и не позволило бы разобраться во всем многообразии 
практических задач.

При изложении материала основное внимание уделено термо
динамике газовых систем; термодинамика растворов рассмотрена 
менее полно, а растворов электролитов еще меньше.

Известно, что многие чисто термодинамические уравнения не 
имеют практической ценности, так как содержат величины, кото
рые либо вовсе не известны, либо оценены приближенно. Отсю
д а — невозможность в этих случаях довести анализ конкретной 
задачи хотя бы до приблизительной оценки значения искомой ве
личины. Поэтому, отдавая должное теории, автор вместе с тем 
приводит много различных приближенных полуэмпирических и 
эмпирических закономерностей, позволяющих быстро и с доста
точной для практической цели точностью получить необходимые 
или предсказать отсутствующие данные.

Для технолога плодотворное овладение термодинамикой мыс
лимо лишь тогда, когда он видит применение теории к решению 
различных практических задач. Поэтому в настоящем пособии 
много примеров; они способствуют закреплению теоретических 
знаний и приобретению устойчивых навыков расчета.

Ббльшая часть расчетных примеров связана с технологией не
органических производств и химической переработки топлива. 
Расчеты подобраны по возможности так, чтобы можно было со
поставить их результаты с экспериментальными данными.

Почти все рисунки и примеры составлены автором на конкрет
ном материале справочников и журнальных статей (некоторые 
заимствованы из монографий, учебников и задачников), что по
зволяет использовать их данные в расчетах.
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В книге много таблиц, содержащих важнейшие свойства раз
личных веществ. Данные этих таблиц приведены не только в ка
честве иллюстрации каких-либо закономерностей, а могут исполь
зоваться и для вычислений.

В конце книги помещен краткий список литературы, в кото
рой, в свою очередь, можно найти более обширный перечень 
источников по данному вопросу. На некоторые источники ссылки 
приведены непосредственно в тексте.

В конце первой главы есть список наиболее часто встречаю
щихся обозначений с указанием единиц измерения. Последние в 
тексте опущены; они приводятся лишь в.тех случаях, когда отли
чаются от указанных в списке.

1949 г.



ПРЕДИСЛОВИЕ К ТРЕТЬЕМУ ИЗДАНИЮ

При подготовке учебного пособия к новому изданию у автора 
возникают два противоположных стремления: с одной стороны, 
сохранить книгу по возможности неизменной, с другой — внести 
в нее новый материал, отражающий перемены в науке и накоп
ленный (прежде всего автором) опыт преподавания. Чем значи
тельнее интервал между изданиями, тем сильнее второе стремле
ние. С момента выхода второго издания настоящей книги прошло 
более двадцати лет. Однако автор не счел необходимым коренным 
образом перерабатывать книгу, хотя и внес значительные измене
ния, добавил новый материал, пересмотрел данные всех таблиц 
(а в связи с этим и ряд расчетов), существенно расширил список
литературы

Опыт преподавания физической химии и химической термоди
намики приводит к убеждению, что «химизация» этих курсов спо« 
собствует их усвоению и их использованию. С другой стороны, 
многолетнее чтение курса общей и неорганпвеской химии убедило 
автора в необходимости его термодинамизации, что не только спо
собствует повышению научного уровня этого курса, но и подго
тавливает студента к восприятию материала термодинамических 
разделов курса физической химии и курса самой химической тер
модинамики, повышая тем самым уровень преподавания фундамен
тальных химических дисциплин в целом и обеспечивая их эффектив
ность. Все это побудило несколько усилить элементы «эмпирической 
термодинамики» в предлагаемом издании. В частности, отра
жена связь термодинамических свойств с природой веществ, 
с периодическим законом Д. И. Менделеева, даны некоторые до
полнительные примеры использования приближенных методов 
расчета. Ограничения объема книги не позволили, однако, осу
ществить это в должной мере. В достаточно полной степени это 
было сделано лишь для энтропии, понимание смысла которой 
обычно вызывает у студентов затруднения.

Автор с сердечной признательностью вспоминает проф. В. А. Ки
реева, которому он многим обязан, его постоянную доброжелатель
ность и ценные советы, сделанные при рецензировании книги.

Автор считает своим приятным долгом выразить благодаря 
ность канд. техн. наук М. Л. Карапетьянц за помощь в работе.



Г н и  I

ВВЕДЕНИЕ

§ 1. ПРЕДМЕТ И МЕТОД ТЕРМОДИНАМИКИ

Физические и химические явления в термодинамике иссле
дуются главным образом с помощью двух основных законов, на
зываемых первым и вторым началами термодинамики. Первое 
начало следует из закона сохранения энергии и вещества. Второе 
начало, характеризующее направление процессов, было сформу
лировано в XIX в. К нынешнему столетию относится открытие 
третьего закона термодинамики, который не столь широк и все
объемлющ, как первый и второй, но имеет важное значение для 
теоретического анализа химических процессов.

Совокупность закономерностей, выведенных математическим 
путем на основе логического развития указанных законов термо
динамики, является содержанием классической (феноменологиче
ской) термодинамики. Она построена по чисто дедуктивному 
принципу: законы термодинамики рассматривают как опытные об
общения и из них выводят следствия для различных частных 
случаев.

Термодинамика — наука о макросистемах. Отдельные частицы 
(молекулы, атомы, электроны и т. д.) или небольшое их число не 
являются предметом ее изучения. Состояние рассматриваемых 
объектов в термодинамике определяется непосредственно измеряе
мыми величинами, характеризующими вещества; структура веще
ства и механизм процесса не рассматриваются.

Слияние некоторых разделов термодинамики и статистической 
механики привело к возникновению статистической термодина
мики; с ее помощью удалось выяснить физический смысл величин, 
входящих в термодинамические уравнения, найти абсолютное 
значение величин, для которых термодинамика дает лишь отно
сительные значения. Статистический метод явился весьма плодо
творным при рассмотрении второго начала и при расчете хими
ческих равновесий.

Термодинамика позволяет a priori определить принципиальную 
невозможность того или иного процесса и тем самым избежать 
постановки опытов, обреченных на неудачу. Однако термодинами
ческий анализ, определяя сдвижущую силу» процесса, позволяет 
указать только его направление. Для нахождения скорости про
текания процесса необходимо знать величину сопротивления,
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определение которого связано с рассмотрением механизма про
цесса, а последний термодинамикой не изучается. В силу этого 
при исследовании явлений, подобных диффузии и теплопередаче, 
термодинамический метод неприменим *.

Исторически сложившееся название предмета не отвечает его 
содержанию; в термодинамике процесс «движения теплоты» не 
рассматривается; поэтому аналогия в терминах «термодинамика» 
и «гидродинамика» («аэродинамика») лишь словесная.

Обычно принято различать общую (или физическую), техни
ческую и химическую термодинамики.

В общей термодинамике излагаются теоретические основы тер
модинамики, ее законы и их приложение преимущественно к фи
зическим явлениям (к свойствам твердых, жидких и газообраз
ных тел, к электрическим и магнитным явлениям, излучению 
и т. д.).

В технической термодинамике основные законы рассматри
ваются в приложении к процессам взаимного превращения теп- 
лоты и работы: главная ее цель — разработка теории тепловых 
двигателей для рационального их конструирования и эксплуа
тации.

В химической термодинамике изучается применение законов 
термодинамики к химическим и физико-химическим явлениям. 
В ней рассматриваются главным образом:

1) тепловые балансы процессов, включая тепловые эффекты 
физических и химических процессов;

2) фазовые равновесии дли индивидуальных веществ и смесей;
3) химическое равновесие.
Тепловые балансы составляют на основе первого начала тер

модинамики. Анализ фазового и химического равновесий осуще
ствляют на основе второго и третьего начал в термодинамике.

Изучение законов, которые описывают химические и физиче
ские равновесия, имеет особое значение в химической термодина
мике; их знание -позволяет решать, не прибегая к опыту, многие 
важнейшие задачи, встречающиеся в производственной, проектной 
и научно-исследовательской работе. Главными задачами являются 
следующие:

1) определение условий, при которых данный процесс стано
вится возможным (без совершения работы извне);

2) нахождение пределов устойчивости изучаемого вещества 
(совокупности веществ) в тех или иных условиях;

3) выяснение, каким путем можно уменьшить количество по
лучающихся при реакции нежелательных веществ или даже во
все избежать их образования, т. е. подавить или устранить побоч
ные реакции;

*  В последние десятилетия получила развитие термодинамика необратимых 
процессов, в которой анализируется течение различных процессов во времени 
(СМ. [Б 24, 26, 37, 60, 80, 84, 88]).



4) выбор оптимального режима процесса (температуры, дав
ления, концентрации реагентов) и т. д.

Экспериментальным путем остается лишь найти условия, бла
гоприятствующие протеканию процесса с достаточной скоростью 
(если термодинамический расчет указывает на принципиальную 
его осуществимость).

Следующие два примера могут служить иллюстрацией значе
ния термодинамики в химии.

1. Восстановление окиси железа в доменном процессе можно 
представить суммарным уравнением Рез04 +  4СО =  3Fe +  4СОв|. 
Отходящие газы содержат много окиси углерода. Решив, что при
чиной неполноты восстановления является недостаточное время 
соприкосновения угля с рудой, в прошлом столетии стали строить 
более высокие печи. Были затрачены огромные средства, однако 
результаты оказались отрицательными — содержание СО практи
чески не уменьшилось. Позднее термодинамическим расчетом было 
установлено, что эта реакция в условиях доменной печи может 
протекать лишь до определенного предела, и значительное содер
жание окиси углерода неизбежно.

2. В конце прошлого века были предприняты попытки получе
ния алмаза из графита, но безуспешно. После того, как удалось 
определить свойства обеих модификаций углерода, выяснилось, 
что получение искусственного алмаза осуществлялось в условиях, 
в которых более устойчивым являлся графит.

§ 2. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ОПРЕДЕЛЕНИЯ

1. Системы и их классификация

Термодинамическому анализу предпосылают выделение рас-* 
сматриваемой совокупности тел, называемой системой. Она обычно 
ограничена физическими, т. е. естественными, границами; иногда 
удобно условное ограничение системы произвольными воображае
мыми поверхностями. Остальная часть 'пространства образует 
внешнюю (окружающую) среду.

Совокупность тел, могущих энергетически взаимодействовать 
между собой и с другими телами и обмениваться с ними веще
ством, называется термодинамической системой. Взаимодействие 
термодинамической системы (в дальнейшем будем называть ее про
сто системой) с внешней средой связано с передачей теплоты и 
совершением работы.

Термодинамическая система, которая не обменивается энергией 
и веществом с другими системами, называется изолированной.

Любая система характеризуется определенным состоянием; 
если оно не изменяется во времени, т. е. в системе отсутствуют 
потоки вещества и энергии и ее неизменность не обусловлена ни
какими внешними процессами, то система находится в равновес
ном состоянии.
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Система называется гетерогенной, если она состоит из различ
ных по своим свойствам частей, разграниченных поверхностями 
раздела. Система, в которой нет поверхностей раздела, называется 
гомогенной. Гомогенные системы однородны, но иногда обладают 
неоднородностью, обусловленной непрерывным (от точки к точке) 
изменением свойств во всем объеме (пример— столб воздуха).

Совокупность частей гетерогенной системы, разделенных по
верхностями раздела и характеризующихся в отсутствие внешнего 
поля сил одинаковыми физическими свойствами во всех своих точ
ках, называется фазой.

2. Термодинамические параметры
Состояние термодинамической системы характеризуется сово

купностью величин, называемых термодинамическими парамет
рами. Термодинамическим параметром может быть любое свой
ство системы, если оно рассматривается как одна из независимы.- 
переменных, определяющих состояние системы. Среди свойств си
стемы различают экстенсивные, зависящие от количества веще
ства, например объем, и интенсивные, не зависящие от количества 
вещества: температура, мольный (удельный) объем, концентрация 
и т. д. Значение экстенсивного свойства равно сумме значений 
этого же свойства отдельных частей системы.

Параметры состояния, поддающиеся непосредственному опре
делению, принято считать основными. К ним относятся темпера
тура, давление, илитнисть, мильный (удельный) объем, концент
рация. Внутренняя энергия, энтальпия, энтропия и другие пара
метры обычно рассматриваются как функции основных. Прочие 
свойства изучаются только в специальных с учаях; так, например, 
показатель преломления рассматривается в термодинамике опти
ческих явлений.

Важно подчеркнуть, что термодинамические параметры состоя
ния системы характеризуют лишь д а н н о е  ее состояние, никак не 
свидетельствуя о предшествующих состояниях. При переходе си
стемы из одного состояния в другое изменение ее свойств не за
висит от пути перехода (процесса) , а определяется лишь началь
ным и конечным ее состоянием, т. е. термодинамическими пара
метрами в этих двух состояниях. В частности, если система, выйдя 
из некоторого начального состояния и претерпев ряд изменений, 
вновь в него возвращается, т. е. совершает круговой процесс 
(цикл), то она в конце процесса приобретает те же свойства, ко
торые имела в исходном состоянии. Таким образом можно от
влечься от природы процесса и характеризовать изменение си
стемы, рассматривая лишь ее начальное и конечное состояния.

Независимость изменения свойств системы от пути перехода не подтвержда
ется на практике в тех случаях, когда скорость изменения состояния системы 
меньше скорости изменения внешних условий. Подобные явления наблюдаются 
для жидкостей только при очень низких температурах, зато весьма характерны
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для твердых тел вследствие медленности протекания в них структурных преоб
разований, вызванных изменением внешних условий. Поэтому твердое тело, по
падающее в результате различных процессов в одни и те же условия (напри
мер, в первоначальные), может обладать различными свойствами. Так, быстрое 
охлаждение сплава (закалка) позволяет удержать его в состоянии, соответ
ствующем высокотемпературному равновесию, а последующее нагревание способ
ствует переходу в устойчивое состояние. Меняя скорость охлаждения и после
дующего нагревания, а также продолжительность выдержки сплава при различ
ных температурах, можно получить сплавы с разнообразными свойствами, в той 
или иной степени приближающиеся к равновесной структуре. Подвергнув, на
пример, термообработке закаленную сталь, удается привести ее частично (путем 
отпуска) или полностью (путем отжига) в термодинамически устойчивое со
стояние.

Хотя нередко приходится иметь дело с системами, находящимися в состоя
нии заторможенного равновесия (таковы силикаты, высокая вязкость которых 
препятствует достижению равновесия), это не отражается на правильности ре
зультатов термодинамических расчетов. Всегда можно представить столь незна
чительную скорость изменения внешних условий, что состояние системы в каж
дый момент будет им соответствовать.

В технической термодинамике, поскольку содержание предмета 
сводится к анализу работы различных машин, рассматриваются 
круговые процессы. Поэтому изучение предмета целесообразно по
строить на методе циклов. В химической же термодинамике воз* 
можно применение и иного метода. Ведь в химии и химической 
технологии осуществляются процессы, в результате которых си
стема из одного состояния переходит в другое, отличное от исход* 
ного. По отношению к п р а к т и ч е с к о м у  применению химиче* 
ского процесса принцип цикла нерационален. Поэтому часто поль
зуются мегидом функций, основанным на независимости измене
ния свойств системы от характера процесса, тем более, что он 
проще метода круговых процессов. При помощи метода функций 
можно рассматривать многие сложные задачи, решение которых 
с помощью метода круговых процессов гораздо труднее и иногда 
приводит к громоздким операциям.

Д а в л е н и е  и т е м п е р а т у р а

Давление характеризует взаимодействие системы с внешней 
средой. Это параметр состояния, определяемый силой, действую
щей в теле на единицу площади поверхности по нормали к ней. 
Если система находится в равновесии, то давление одинаково во 
всех ее частях и равно внешнему давлению.

В отличие от давления температуру, которая определяет меру 
интенсивности теплового движения молекул, нельзя выразить че
рез простые величины. Прежде всего устанавливают понятие р а з 
но с т и  температур, т. е. степени отклонения тела от термического 
равновесия с другим телом, находящимся при том же давлении. 
При соприкосновении тел, имеющих разные температуры, за счет 
перехода теплоты от более нагретого тела к менее нагретому про
исходит выравнивание температур — система переходит к состоя
нию термического равновесия.
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Для количественного определения температуры может служить 
любое свойство вещества, изменение которого связано с измене- 
нием температуры (объем, электрическое сопротивление, термо
электродвижущая сила и т. д.). При измерении температуры 
чаще всего используют изменение объема (длины). Термометри
ческое вещество приводят в соприкосновение с водой, которую 
обычно выбирают в качестве эталона. Измеряют объемы этого'ве- 
щества, отвечающие двум хорошо воспроизводимым значениям 
температуры— точкам плавления льда и кипения воды. Разность 
объемов делят на равное количество частей (например, на 100), 
Таким образом получают эмпирическую шкалу температур.

Значение градуса температуры и начало ее отсчета, вообще 
говоря, п р о и з в о л ь н ы .  В качестве э?алона можно было бы вы
брать не воду, а любое другое вещество (лишь бы его свойства 
однозначно изменялись с температурой, были воспроизводимы 
и легко поддавались измерению); можно было бы выбрать другие 
состояния эталонного вещества и разность объемов термометриче* 
ского вещества разделить на иное число частей.

Такая произвольность исчезает, если пользоваться так назы
ваемой термодинамической (абсолютной) шкалой температур, ос
нованной на втором начале термодинамики (см. гл. IV). Началь
ной точкой этой у н и в е р с а л ь н о й  шкалы является значение 
предельно низкой температуры — абсолютный нуль, равный 
—273,15°С. Показания по абсолютной шкале совпадают с темпе
ратурой, измеренной по термометру, который наполнен газом, на
ходящимся иод ничтожно малым давлением (теоретически — иде
альным газом).

С введением абсолютной шкалы измерение температуры и само 
представление о ней освобождается от индивидуальных особен
ностей термометрического вещества. Связь между свойствами ве
ществ получает наиболее простое выражение.

У р & в в е н и е  с о с т о я н и я

Свойства, совокупностью которых определяется состояние си
стемы, связаны друг с другом: с изменением одного из них изме
няется по крайней мере еще одно. Это взаимосвязь наводит выра
жение в функциональной зависимости термодинамических пара
метров. Уравнение, связывающее термодинамические параметры 
системы в равновесном состоянии, называется уравнением со
стояния. Так, уравнение <р(Я, V, Т) =  0 является уравнением со
стояния чистого вещества, если отсутствуют электрическое и маг
нитное поля, можно пренебречь энергиями гравитационной и 
поверхностной, объем равномерно заполнен и во всех частях си
стемы давление и температура постоянны. Для гомогенной смеси 
(раствора) появится еще одно условие — постоянство концейтра- 
ции веществ по всему объему. В случае гетерогенной системы

11



каждая фаза будет характеризоваться своим уравнением со
стояния.

В тех относительно редких случаях, когда приходится иметь дело с про
цессами, протекающими в поверхностных слоях, необходимо вводить новую ве
личину — поверхностную энергию Например, чтобы определить состояние капли 
жидкости ft равновесии с паром, необходимо учесть также кривизну поверхно
сти (см. гл. VII, § 6), так как в данном случае поверхностная энергия относи
тельно велика (если капля к тому же несет электрический заряд, то появится 
новая переменная, и давление насыщенного пара изменится). Вообще при изу
чении различных свойств высокодисперсных систем следует учитывать влияние 
размера частиц. Так, теплоемкость мельчайших ( — 200 А) кристаллов MgO па 
/%  больше теплоемкости крупных кристаллов.

Если всякое состояние, удовлетворяющее перечисленным выше условиям, мо
жет быть выражено уравнением состояния, то обратное заключение неверно. Так, 
можно указать значения Р, V и Г, удовлетворяющие уравнению состояния 
<р(Я, V, 7 ' ) =  0, но не отвечающие никаким физически возможным состояниям. 
Примером этого служит состояние, соответствующее любой точке на любой из 
изотерм Ван-дер-Ваальса при температуре ниже критической и участку кривой, 
на которой (дР/дУ)т >  0 (см. с. 83).

Вследствие взаимосвязи между свойствами системы для опре
деления ее состояния достаточно указать лишь некоторое число 
свойств. Так, состояние газа можно считать заданным, если ука
заны два параметра, например температура и давление: значение 
объема определится из уравнения состояния V =  q> (Р ,Т ).

Графически уравнение <p(P, V, Т) =  0 является уравнением по
верхности, построенной на трех взаимно перпендикулярных осях, 
каждая из которых соответствует одному термодинамическому 
параметру. Поэтому любое равновесное состояние системы, опре
деляемое некоторой совокупностью числовых значений парамет
ров, изобразится точкой, лежащей на полученной термодинамиче
ской поверхности. Такая точка называется фигуративной, а по
верхность — характеристической. При изменении состояния си
стемы фигуративная точка перемещается на поверхности, описы
вая некоторую кривую.

Таким образом, термодинамическая поверхность представляет 
геометрическое место точек, изображающих равновесные состоя
ния системы в функциях от термодинамических параметров.

3. Работа и теплота

Работа и теплота являются количественными характеристи
ками двух форм о б м е н а  энергией между системой и окружаю
щей средой. Работа процесса — это энергия, передаваемая одним 
телом другому при их взаимодействии, не зависящая от темпера
туры этих тел и не связанная с переносом вещества от одного 
тела к другому.

Работа (Д),совершаемая системой,обусловлена в з а и м о д е й 
с т в и е м  между системой и внешней средой, в результате которого 
преодолеваются внешние силы, нарушившие равновесие в системе. 
Работа определяется суммой произведений д е й с т в у ю щ и х
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на с и с т е м у  сил на соответствующий путь (давления на 
изменение объема, поверхностного натяжения на изменение по
верхности и т. д.). Если единственной действующей на систему си
лой является в н е ш н е е  давление, то многочлен, выражающий 
работу, превращается в одночлен. Для элементарного процесса, 
в течение которого внешнее давление можно считать неизменным, 
этот одночлен принимает вид PdV. Условимся рассматривать, если 
особо не оговорено, системы, подверженные действию только дав
ления, и почти не будем касаться тех случаев, когда работа не мо

жет быть выражена через J Р dV.
Положительной в термодинамике принято считать работу, про

изводимую системой над средой (например, при расширении газа, 
парообразовании, диссоциации). В случаях, когда работа произ
водится внешними силами (например, при сжатии газа), ее счи
тают отрицательной.

Энергия, передаваемая одним телом другому при их взаимо
действии, зависящая лишь от температуры этих тел и не связан
ная с переносом вещества от одного тела к другому, называется 
теплотой процесса. Выделение или поглощение теплоты (Q) си
стемой является результатом нарушения термического равновесия 
между системой и внешней средой. Теплоту, подводимую к си
стеме, в термодинамике принято считать положительной, а отдан
ную ею — отрицательной. Так, тепловой эффект экзотермической 
химической реакции является отрицательным, а эндотермической — 
положительным. Процесс, при котором система не получит теплоты 
извне и не отдает ее, называется адиабатным.

4. Обратимые и необратимые г оцессы

Всякое изменение системы, связанное с изменением хотя бы 
одного термодинамического параметра, носит название термоди
намического процесса.

Пусть система, находящаяся в состоянии термодинамического 
равновесия, испытывает со стороны внешней среды непрерывные 
бесконечно малые воздействия, в результате которых она прохо
дит п о с л е д о в а т е л ь н ы й  р я д  р а в н о в е с н ы х  с о с т о я -  
н и й; если при этом совершается максимально возможная ра
бота, то в системе протекает равновесный процесс.

Из определения следует, что характерными особенностями рав
новесного процесса являются следующие.

1. Двухсторонность (так как направление процесса опреде
ляется бесконечно малым воздействием на систему).

2. Отсутствие каких-либо потерь (так как система совершает 
максимально возможную работу).

3. Равенство сил, действующих на систему (давление, электри
ческое поле и т. д. в зависимости от природы процесса), силам, 
противодействующим со стороны системы (точнее, бесконечно ма-
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лая разность их значения). Только при равновесном расширении 
газа можно пользоваться уравнением

2

А =  $ Р dV
I

где Р — давление в с и с т е м е .

Поэтому только при равновесном расширении идеального газа, 
для 1 моль которого PV =  RT

I 1
При неравновесном расширении

л < \ ^ у
1

4. Равенство температур системы и внешней среды (точнее, 
бесконечно малое различие между ними), если система не изоли
рована адиабатной оболочкой.

5. Бесконечно большая длительность процесса для любого ко
нечного изменения состояния системы. Эта особенность обуслов
лена бесконечно малой скоростью процесса. Действительно, если 
скорости конечны, то бесконечно малого изменения действующей 
силы будет недостаточно для течения процесса. Это объясняется 
возникновением конечных разностей в величинах Р и Т как в са
мой системе, так и между системой и внешней средой и появле
нием потерь, например, на трение. Таким образом, хотя эта осо
бенность в термодинамике является несущественной (поскольку 
длительность процесса в ней не рассматривается), она имеет 
большое практическое значение.

Если равновесный процесс протекает бесконечно медленно, то 
обратное утверждение в общем случае не верно. Так, разрядка 
конденсатора через очень большое сопротивление происходит 
весьма медленно, однако равновесным процессом не является. 
Возможны и противоположные случаи, когда процесс протекает 
с конечной скоростью, но является равновесным (быстрые про
цессы, происходящие в условиях, когда силы трения практически 
отсутствуют). Однако и те, и другие случаи — редкое исключение. 
Процесс, при котором система проходит через неравновесные 
состояния, называется неравновесным процессом. Он является след
ствием к о н е ч н о г о  воздействия на систему,находящуюся в рав
новесии. Нарушение связи между системой и внешней средой, со
общившей системе толчок и вызвавшей тем самым возникновение 
неравновесного процесса, не приводит к его прекращению. Дру
гими словами, неравновесный процесс, начавшись, будет проте
кать в изолированной системе до тех пор, пока в ней вновь не
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наступит состояние равновесия. Таким образом, неравновесный 
процесс является о д н о с т о р о н н и м .  При этом вследствие ко
нечной скорости процесса и наличия потерь (например, на трение) 
совершаемая системой работа меньше, чем при равновесном про
цессе.

Система, совершившая равновесный процесс, мон$ет вернуться 
в исходное положение, пройдя в обратном процессе те же равно
весные состояния, которые она проходила в прямом процессе. Это 
свойство равновесного процесса называется его обратимостью. По
этому обратимым называется термодинамический процесс, после 
которого система и взаимодействующие с ней системы (окружаю
щая среда) могут возвратиться в начальное состояние.

Если же они не могут возвратиться в начальное состояние, т. е. 
в результате протекания процесса в прямом и обратном направ
лениях в окружающей среде или в самой системе останутся ка
кие-либо изменения, то процесс называют необратимым*.

Очевидно, что необратимы не только неравновесные, ь- 
и псевдоравновесные процессы, при которых система, проходя че
рез равновесные состояния, не совершает максимальной работы.

Различие между необратимыми (неравновесными) и обрати
мыми (равновесными) процессами * *  можно иллюстрировать сле
дующими примерами.

1. Рассмотрим расширение газа, находящегося под поршнем 
в цилиндре с абсолютно теплопроводными стенками (цилиндр на-* 
ходится в термостате). Если давление газа уравновешивается не
которым кинечным числом одинаковых грузов конечного веса, ТО 
в результате последовательного (по одному) снятия с поршня 
этих грузов объем газа каждый раз будет изменяться на опреде
ленную величину. После снятия каждого груза происходит резкий 
спад давления и расширение газа. Как только объем газа достиг
нет значения, отвечающего новому весу, в системе наступит равно
весие. Затем снимают следующий груз. В координатах Я — V опи
санный процесс изобразится нисходящей ломаной линией (рис. 1а), 
число ступенек которой равно числу снятых с поршня грузов.

Наоборот, накладывание каждого груза вызывает резкое по
вышение давления и уменьшение объема; как только объем газа 
станет равным его объему перед снятием груза, процесс прекра
тится. Поэтому возвращение системы в исходное состояние (сжа
тие) с помощью последовательного наложения тех же грузов изо
бразится восходящей ломаной линией. Очевидно, что и прямой, 
и обратный процессы необратимы.

*  Понятие термодинамической обратимости и необратимости не следует пу
тать с соответствующими понятиями химии.

* *  Говорить об обратимых или необратимых процессах можно лишь в тех 
случаях, когда рассматривается изолированная система. В отношении же неизо
лированных систем, строго говоря, следует применять термины «равновесная» и 
«неравновесная». Но так как достаточным условием обратимости процессов яв
ляется их равновесность, то в дальнейшем в основном будем применять только 
термины «обратимость» и «необратимость».
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Проведем тот же эксперимент, заменив грузы на более мел
кие (рис. 16). Хотя в этом случае больше точек соприкосновения 
обеих линий (характеризующих равновесное состояние системы), 
однако процесс по-прежнему будет необратимым.

В пределе, когда грузы бесконечно малы (а число их беско
нечно велико), система непрерывно проходит как в прямом, так 
и в обратном направлениях через состояния равновесия. Такой 
процесс (рис. 1а) будет обратимым.

Ряс. 1. Схема необратимых (Л, Б) и обратимого (Л) процессов

Работа необратимого процесса равна
v.

Лнеобр “  Pi ЬУ i

где Р* — внешнее давление; AV< — изменение объема, отвечающее данному дав
лению (при снятии соответствующего груза).

С уменьшением степени необратимости, т. е. по мере прибли
жения процесса к равновесному, число членов этой суммы рас
тет, а значения AV< уменьшаются, в соответствии с чем растет 
и работа, производимая системой. В пределе, когда процесс ста
новится обратимым и число членов увеличивается до беско
нечности, а каждое слагаемое становится бесконечно малым (так 
как A ->()), работа достигает максимальной величины

?'
Лобр- \ PdV

Vi
Из рис. 1 следует, что площадь, численно равная работе обра

тимого расширения, максимальна (сравнение обратимого процесса 
с необратимым имеет смысл лишь при одних и тех же начальном 
и конечном состояниях системы, как это и сделано в данном 
случае).

Если работа совершается над системой, то в обратимом про
цессе работа будет минимальной (площадь под кривой на рис. 1£ 
меньше, чем площадь под восходящими ломаными линиями на 
рис. \А и Б).
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Работа, затрачиваемая при обратимом процессе (минимальная 
работа), равна работе, полученной от системы в том же об
ратимом процессе (максимальной работе). Это также видно из 
рис. \в.

2. Если бы процессы зарядки и разрядки аккумуляторов были 
обратимыми, то кривые обоих процессов совпали бы. В действи
тельности на зарядку затрачивается большая, а при разрядке по
лучается меньшая работа, чем при обратимом процессе (рис. 2).

Введение понятия «обратимый процесс» может показаться не
оправданным. В природе протекают только термодинамически 
необратимые процессы, ибо все реальные изменения происходят 
во времени (т. е* с конечной скоростью) при конечных разностях 
между силами, действующими на систему и им противодействую

щими, и сопровождаются различ
ными потерями, связанными 
с трением, теплопередачей, диф
фузией, лучеиспусканием и т.^. *.

Примерами процессов, практически 
не отличающихся от обратимых, могут 
служить:

1) движение поршня, разделяющего 
два газа, которые находятся при давле
ниях, отличающихся друг от друга на 
весьма малую величину;

2) кристаллизация из насыщенного 
раствора, где ничтожно малое изменение

давления или температуры вызывает парообразование или конденсацию раство
рителя и тем самым осаждение или растворение вещества;

3) компенсация э. д. с. какого-либо гальванического элемента присоедине
нием к нему другого элемента с противоположно направленной э. д. с., когда, 
изменяя э. д. с. на величину порядка ± 1 0 “ ® В, заставляют реакцию в элементе 
протекать в прямом или в обратном направлении.

Однако термодинамика, успешно применяемая к техническим 
проблемам, является наукой именно об о б р а т и м ы х  процессах.

Целесообразность применения понятия об обратимом процессе 
объясняется рядом соображений.

Во-первых, любой реальный процесс всегда можно представить 
протекающим в условиях, сколь угодно близких к условиям проте
кания обратимого процесса (т. е. в пределах ошибок опыта его 
можно считать обратимым). Этим объясняется так^се применение 
в термодинамике таких понятий, как изолированная система, аб
солютный вакуум, идеальный газ, идеальный раствор, абсолютный 
нуль температур и других, т. е. различных предельных представ
лений.

Во-вторых, сравнивая любой реальный процесс с обратимым, 
можно в каждом отдельном случае установить возможность увели
чения эффективности процесса.

Рис. 2. Кривые зарядки и разрядки 
свинцового аккумулятора.

*  Лишь вблизи абсолютного нуля, где необратимые эффекты становятся не
ощутимыми. реальные процессы приближаются к обратимым,
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В-третьих, только при обратимом процессе термодинамические 
параметры приобретают однозначность и становятся возможными 
термодинамические расчеты, определяющие изменения различных 
свойств системы в обратимом процессе. Найденные изменения 
в силу независимости изменения свойств системы от пути про** 
цесса будут совпадать с изменениями свойств, сопровождающими 
необратимый процесс (при совпадении исходного и конечного 
состояния систем). Да и графически изобразить необратимые 
процессы невозможно; любая точка в соответствующей системе ко
ординат, например в системе координат Р—Т% характеризуя равно
весное состояние, превращается для системы, Совершающей необ
ратимый процесс, в неопределенную область. Эта область, раз
меры которой тем значительнее, чем сильнее отличается состояние 
системы от равновесия, будут заключать в себе совокупность 
точек, охватывающую некоторый интервал равновесных состояний. 
Поэтому графически можно изобразить только обратимый про
цесс. Следовательно,, qijc. la  и б имеет условный характер, иллю
стрируя неопределенность значений Р и V между соответствую
щими равновесными состояниями системы.

Вопрос об обратимости и необратимости процессов связан со 
вторым началом термодинамики, которое будет рассмотрено ниже 
(см. гл. IV).

Пример 1. Над невесомым поршнем, под которым находится в цилиндре 
газ, расположен ряд стержней, вставленных в стенки цилиндра по его высоте; 
нижний стержень удерживает поршень. При поочередном (снизу вверх) удале
нии этих стержней поршень перемещается и происходит расширение газа. Будет 
ли данный процесс обратимым, если стержни расположены на бесконечно ма
лом расстоянии друг от друга, а поршень (над ним вакуум) перемещается без 
трения?

Решение. Рассматриваемый процесс будет псевдоравновесным, а поэтому и 
необратимым, так как газ при своем расширении не будет производить работы 
(отсутствует противодавление). Для того чтобы процесс стал обратимым, надо 
стержни заменить грузом и постепенно загружать поршень, подводя одновре
менно теплоту, эквивалентную совершаемой газом работе.

5. Математические соотношения, связывающие 
параметры состояния

Независимость изменения какого-нибудь свойства системы от 
характера протекающего процесса означает, что бесконечно малое 
изменение свойства является полным дифференциалом. Докажем 
это положение. Пусть г является каким-либо свойством системы, 
определяемым двумя другими свойствами х и «/, т. е. z =  q> (*,«/); 
тогда выражение

dz — Mdx +  Ndy ( I ! )

в котором М и N также функции х и у, является полным диффе
ренциалом. Это означает, что

dz — {dz/dx)y dx +  {дг/$у)х dy (1,2)
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Сравнивая (1,1) и (1,2), видим, что
М**(дг1дх)„ и Ышш(дг/ду)х (1,3)

отсюда
(dMJdy)x -d *z Jd y d x  и (dN/dx)y — d*zldxdy (1,4)

Но значение производных не зависит от порядка дифференциро
вания, поэтому

(dMfdy)x -{dN idx)y (1,8)
Так доказывается п е р в а я  теорема о полном дифференциале.

Если в уравнении (1 ,1) М и N не удовлетворяют (1,5) 9 то dz 
не является полным дифференциалом— обратная теорема, кото
рую также нетрудно доказать. В этом случае рассматриваемый 
двучлен является просто некоторой бесконечно Кдолой величиной, 
другими словами, г не является свойством системь?.

В т о р а я  теорема гласит: если подынтегральная величина есть 
полный дифференциал, то результат интегрирования не зависит 
от пути перехода (интегрирования) , а определяется только коор
динатами конечной и начальной точек.

Действительно, если- z =  <р (х, у) , то 
2 2

 ̂ dz «   ̂ dq> (х, у) =» Ф (х2, у2) -  Ф (* , ,  у,) (1,6)
I 1

Легко доказывается также и обратная теорема.
Из второй трпррмы якттр^ает как следствие т р е т ь я :  интеграл 

от полного дифференциала при интегрировании по замкнутому 
контуру равен нулю и обратная теорема: если круговой интеграл 
равен нулю, т. е. если

§ d z  =  о (1,7)

то подынтегральная величина представляет собой полный диффе
ренциал.

В предыдущих уравнениях фигурировали лишь две перемен
ные; мы ограничиваемся лишь этим случаем, поскольку он, как 
будет видно из дальнейшего, является наиболее распростра
ненным.

Так как большинство термодинамических процессов протекает 
в условиях неизменности какого-либо параметра, то в термодина
мике широко применяются частные производные. Они связаны со
отношением *:

(dzldx)y (dxfdy)z (ду/дг)х —! (1,8)

•  Выражение (1,2) при z ®  const примет вид:
О — (dzfdx)y {дх)г - f  (dzldy)x (ду)2 
или 0 =  (дг/дх)у (дх/ду)г +  (дг/ду)х

Умножив обе части последнего уравнения на (ду/дг)ж, получим (1,8), 
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Это соотношение, позволяющее найти любую из производных, 
когда известны остальные, и отвечающее функциональной зависи
мости y(x ,y ,z) =  0, можно записать по-разному, так как в качестве 
первого сомножителя можно взять любую частную производ
ную. Если при-этом обратить внимание на закономерность в пере
мещении букв, отвечающих трем переменным в уравнении (1,8), 
то написание последующих частных производных не вызовет за
труднений.

Пример 2. Дана зависимость f/ <p(V\ Г), где {/ — внутренняя энергия си
стемы. Какой вид будет иметь уравнение, связывающее изменение V с измене
нием Р и.Г, если''зависимость V =  <р(Р, Т) известна?

Решение. На основании (1,2)
dU —  (dUldV)T dV +  {dU/dT)v dT 

"  dV -  (dVjdP)T dP  +  (dVldT)p dT

Подставив значение dV из второго уравнения в первое, получим

Подобным путем можно осуществить переход от одниги рнда независимых 
переменных к другому ряду и в иных-случаях

Пример ‘Показать, что величина d z **x d y  +  ydx является полным диф
ференциалом.

Решение. Из (1,6) непосредственно сле
дует, что d2 является полным дифференциа
лом. Это же можно подтвердить и графически.

Представим себе ряд кривых, проведенных 
в системе координат у — х и соединяющих не
которые точки 1 и 2 (рис. 3).

Для любой из этих кривых интеграл 
2 2

\  (х dy +  у dx)— i d  (х, у)
1 1

будет иметь одно и то же значение, равное 
сумме двух площадей, одна из которых обра
зована данной кривой, двумя вертикалями, 
опущенными на ось абсцисс из точек /  и 2, и 
осью абсцисс, а другая — данной кривой, дву
мя горизонталями, проведенными из тех же 
точек до оси ординат, и осью ординат. По
этому суммарное изменение г при перемещении из /  в 2 по какой-либо кривой 
и при возвращении в исходную точку по другому пути должно быть согласно 
(1,7) равно нулю.

Конкретизируем расчет.
Представим, что в качестве системы рассматривается 1 моль газа, например, 

метана, а в качестве переменных х, у н г взяты соответственно температура,

Рис. 3. Независимость измене
ния свойств от характера про

цесса.
К примеру 3
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давление и свойство, называемое энтальпией Н (см. с, 36). Пусть перемещение 
из точки /, характеризующей состояние системы со свойствами Ти Л  и Ни в 
точку 2, которой отвечает состояние системы со свойствами 7а, Ра и Н2, осу
ществляется двумя способами:

1) изобарное нагревание до Т% с последующим изотермическим сжатием от 
Pi до /V,

2) изотермическое сжатие до Ра с последующим изобарным нагреванием от 
Т1 до 7,.

В обоих случаях изменение энтальпии метана будет одинаковым; в соот
ветствии с уравнением (1,6) оно равно

Чтобы получить числовой результат, надо располагать зависимостью 
(дН/дТ)Р от / и (дН/дР) т от Р. Эти производные (см. с. 53 и 91) равны 
1дН/дТ)р — Ср и (дН/дР)т =  V — Т(дУ1дТ)Р (СР — изобарная теплоемкость).

Следовательно, для вычисления Н2 — Нt по первому способу надо распола
гать температурной зависимостью изобарной теплоемкости метана при низком 
давлении Р| (допустим, 1 атм) в интервале температур Тх — Т2 и зависимостью 
объема метана и наклона изобар от давления (в интервале Pi — Ра) при высо
кой температуре Г2. При втором способе расчета понадобятся значения V »  
— ф(Р) и {о\;/дТ)р — <р(Р) при низкой темпера»уре и Ср =  ф(Г) при высо
ком давлении.

Оба способа расчета должны дать одинаковые результаты, поэтому выби
рается тот, для которого имеются экспериментальные данные. Так как значе
ния Ср «  ф(Г) сжатых газов мало доступны и не всегда достаточно надежны 
(их измерение и расчет весьма затруднительны), це. ^сообразно выбрать первый 
путь.

Пример 4. Показать с помощью уравнения (1,8), что модуль упругости 
тела m =  — [дР/(дУ/У)]т равен у/аР , где

и

Решение. В соответствия с (1 ,8)

(дР1дТ)у -  -  (дР/дУ)т {дУ/дТ)р

Умножив и разделив правую часть этого уравнения на V, получим

Так как {дР/дТ)у — уР г то m m  уPfa, 
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§ 3. ТЕРМИНЫ И ОБОЗНАЧЕНИЯ

В связи с тем, чго вопрос о механизме превращения в термо
динамике не рассматривается, уравнения, которыми записываются 
процессы, связывают лишь исходное (левая часть уравнения) 
и конечное (правая часть уравнения) состояния системы. Каждая 
химическая формула будет обозначать не только природу веще
ства, но и количество его (один моль).

Концентрацию вещества в смеси (растворе) в подавляющем 
большинстве случаев выражают в мольных долях

AU
п\ +  Ч  +  Л3 +  * * * +  Пк

(I. 9)

т. е. числом молей данного вещества n*, отнесенным к общему 
числу молей п\ +  п2+  . . .  + n h (см. также с. 224).

В скобках у химической формулы вещества указывается со
кращенная характеристика его физического состояния. Если особо 
не оговорено, считается, что вещество находится под давлением 
в 1 атм, а его агрегатное состояние отвечает нормальным ус
ловиям.

При необходимости характеризовать процесс его уравнение 
будет сопровождаться записью АХ, что означает приращение свой
ства X при переходе системы из исходного состояния в конечное, 
т. е. АХ =  £  ХК0И — £  Хпсх (в расчете на 1 моль). Так, запись

Н20  ( к ) - Н аО (ж), A V - - 2 мл

означает, что плавление 1 моль льда, происходящее при атмо
сферном давлении и 0°С, сопровождается уменьшением объема, 
равным 2 мл.

Запись X =  const будет обозначать лишь факт постоянства 
данного свойства (вследствие наложения какого-либо ограничения 
на систему) и не указывает величины постоянной. Поэтому везде 
применяется обозначение const без индексов. Для указания лю
бой функциональной зависимости также приводится одно обозна
чение (ф).

Список важнейших обозначений с указанием единиц измере
ния приведен ниже.

В тексте единицы измерения опущены и приводятся лишь в тех 
случаях, когда не совпадают с указанными в списке. Таким обра
зом, определенной величине всегда будет соответствовать одна 
и та же единица измерения. Например, Я и Г соответствуют абсо
лютному давлению в физических атмосферах и температуре в гра
дусах абсолютной шкалы. Экстенсивные величины выражаются 
дробью, знаменатель которой отвечает одному молю; например, 
единицы измерения V и S  см3/моль и кал/(моль-К). В тех слу
чаях, когда рассматривают не мольные величины, а экстенсивные 
свойства безотносительно к количеству вещества, никакие новые
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обозначения не вводят, а подразумевают лишь, что данная вели* 
чина отвечает общему количеству вещества (в ряде случаев это 
оговаривается).

СПИСОК ВАЖНЕЙШИХ ОБОЗНАЧЕНИЙ

А — работа, произведенная системой (кал/моль);
А' — полная работа, за вычетом работы против внешнего давления 

(кал/моль); 
а — активность;
С — теплоемкость [кал/(моль*К)];
£  — электродвижущая сила (В ) ;
F — энергия Гельмгольца (изохорно-изотермический потенциал) 

(кал/моль);
— A f~  — максимальная работа (кал/моль);

О — постоянная Фарадея; 
f — фугитивност;, (атм ): число степеней свободы;

0  — энергия Гиббса (изобарно-изотермический потенциал)
(кал/моль);

— AGp т — максимальная полезная работа (кал/моль); 
g — статистический вес;
Н — энтальпия (кал/моль); 
h — постоянная Планка;
/  — постоянная интегрирования уравнения AG° =  f(T)i
1 — условная химическая постоянная;
I — истинная химическая постоянная;

Ка — константа химического равновесия (для частных случаев также
Кр, Кс, К»)\

К — константа закона Генри; число компонейтов; 
k — постоянная Больцмана;

М — молекулярный вес; 
m — моляльность;

NА — число Авогадро;
АГ| — мольная доля f-того компонента; 

п — число мблей;
Р — давление (атм);
Q — теплота (кал/моль); сумма состояний;
R — универсальная газовая постоянная *;
S  — энтропия [кал/(моль*К)];
Т — абсолютная температура (К) 
t — температура (вС);

U — внутренняя энергия (кал/моль);
V — объем (см3/моль);
X — экстенсивное свойство; 
г — коэффициент сжимаемости; 
а  — «остаточный» объем (RT/P— V);
Y — коэффициент активности; коэффициент фугитивности;
А — конечное изменение свойства (положительная величина означает 

увеличение);

g— плотность (моль/см3);
— характеристическая температура (К); 

jj, — химический потенциал; дифференциальный дроссельный эффект
(атм/К); ионная сила;

*  Величина R в книге принята равной 1,987кал/Кв 8,314* 107эрг/(моль*К) ™ 
— 0,848 кгм/(моль*К) =  82,06 мл -атм/ (моль* К).

* *  Величина Toqq в числовых примерах принята равной 273,2 К.
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6 — отношение объема к критическому объему (приведенный объ- 
ем);

v — частота колебаний;
л — отношение давления к критическому давлению (приведенное 

давление);
т  —- отношение абсолютной температуры к абсолютной критической 

температуре (приведенная температура);
Ф — число фаз; кажущаяся мольная величина.

В е р х н и е  и н д е к с ы  (как правило, относятся к фазе):
° — свойство вещества в стандартном состоянии или свойство чисто* 

го вещества;
¥  — свойство вещества, когда система находится в идеализирован

ном состоянии, отвечающем бесконечно малому давлению или бесконечно 
большому разбавлению;

г — газообразное состояние; 
ж — жидкое состояние; 
к — кристаллическое состояние.

Н и ж н и е  и н д е к с ы  (как правило, относятся к компоненту), числовой 
индекс означает температуру; если он относится к другой величине, то сопрово
ждается соответствующим обозначением:

I — свойство /-того компонента системы;
О — свойство вещества (системы) при Г **= 0;
X — свойство системы при постоянном параметре Х\

1 и 2 — свойства растворителя и растворенного вещества;
свойства системы в начальном и конечном состояниях;

N — постоянство состава;
j — относится ко всем компонентам, кроме компонента /; 

и. т. к. — нормальная точка кипения;
кр — относится к критическому состоянию; 

равн — равновесное сосуществование.
(>илки на литературу даны в квадратных скобках, причем буква означает 

раздел списка, помещенного в конце книги, а цифры — порядковый номер.



Г л а в а  II

ПЕРВОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ

§  1. СОДЕРЖАНИЕ ПЕРВОГО НАЧАЛА

Первое начало термодинамики — частный случай закона сохра
нения и превращения энергии в применении к процессам, сопро
вождающимся выделением, поглощением или преобразованием 
теплоты.

Закон сохранения энергии для различных форм механического 
движения неоднократно формулировался в качественном (Декарт, 
1640 г.) и количественном (Лейбниц, 1697 г.) видах. Первосте
пенное значение имели исследования М. В. Ломоносова (1745— 
1746 г.), в которых он подошел к обобщенному определению прин
ципа сохранения вещества и движения, получившего в дальней
шем признание в качестве общего закона природы. Трудами 
Г. И. Гесса (1836 г.), Майера (1842 г.), Джоуля (1847 г.) и Гельм
гольца (1847 г.) закон сохранения энергии был доказан для взаим
ного превращения теплоты в работу.

Закон сохранения и превращения энергии выражает неуничто- 
жимость движения не только в количественном, но и в качествен
ном смысле*, т. е. свидетельствует о бесп-сдельной способности 
к превращению одной формы движения в другую.

1. Круговые процессы
Если в ряде систем происходят круговые термодинамические 

процессы и для каждого из них подсчитан баланс теплоты Q и ра
боты Л, то согласно опыту вне зависимости от характера процесса 
и природы системы

£  Q. £  Q» £  Q)
£ л, £ л* £  л,

const ( I I I )

где £ Q j— алгебраическая сумма теплот всех процессов, протекающих в f-той 
системе; — алгебраическая сумма всех работ, производимых I-той системой 
против в с е х  действующих на нее сил (давление, электродвижущая сила и 
др.); const — механический эквивалент теплоты, числовое значение которого за
висит от единиц измерения Q и Д; при одинаковых единицах измерения он ра
вен единице.

*  Э н г е л ь с  Ф. Диалектика природы. М., 1952. См. с. 16.
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Уравнение (11,1) устанавливает эквивалентность теплоты 
и работы.

В термодинамике Q и А обычно выражают в калориях. Тогда 
постоянная в (II, 1) будет равна единице. При выбранном правиле 
знаков для Q и А она будет положительной.

Запишем уравнение (11,1) в обобщенном виде:
Q — Л или Q — А — О

W  Q - £ « <  и л, (И.2)

Из (11,2) непосредственно следует, что невозможно построить 
такую машину, которая давала бы возможность увеличить коли
чество энергии в изолированной системе. Эта формулировка пер
вого начала часто дается в более сжатом виде: вечный двигатель 
(perpetuum mobile) первого рода невозможен *.

2. Некруговые процессы. Внутренняя энергия
Для некругового процесса Q Ф  А, так как помимо превраще

ния теплоты в работу происходит изменение самой системы ** .
Допустим, что переход какой-либо системы из состояния 1 в со

стояние 2 можно осуществить несколькими путями (см. рис. 3). 
Выберем из них три и обозначим балансы теплоты и работы со
ответственно через Qi, Ах\ Q2, Л2; Qs, Аг.

Произведем два круговых процесса: 1) прямой переход по 
первому пути, обратный — по второму; 2) прямой переход по пер
вому пути, обратный — по третьему. Оба эти не зависимые один от 
другого процесса в соответствии с (11,2) могут быть представлены 
уравнениями

Qi +  Q2 — Л, +  и Qi -f- Qae  - f  А 9

Вычитая первое уравнение из второго, после преобразования 
получим

Qa — Л2»  Qa “  Л3
Распространим те же рассуждения на любое число циклов, 

в которых прямые пути совпадают, а обратные, возвращающие 
систему в исходное состояние, различаются; тогда получим

Qa — л2 =* Qa — л 3 — . . .  =  const

т. е. для некругового процесса величина Q — А не зависит от пути 
перехода, а определяется только начальным и конечным состоя
ниями системы.

•  Французская Академия наук еще в 1775 г. перестала принимать к рас
смотрению какие-либо проекты вечного двигателя. Они отсекались резолюцией 
сСчитать, что не представлено», накладывавшейся на титульных листах подоб
ных проектов.

• •  Исключением являются процессы изотермического расширения (сжа
тия) идеального газа в некоторые химические реакции,
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Иначе говоря, величина Q — А для любого процесса опреде
ляется изменением некоторого свойства системы. Это свойство на
зывается внутренней энергией (или энергией). Это — функция со
стояния системы, характеризующаяся тем, что ее приращение 
в любом процессе равно сумме теплоты, сообщенной системе, 
и работы, произведенной над ней.

Абсолютное значение энергии не может быть определено, так 
как нельзя привести систему в состояние, лишенное энергии. Од
нако никакого практического неудобства из этого не возникает, 
так как результатом протекания любого процесса является и з м е 
не н и е  энергии. При желании можно вести отсчет от любого со
стояния системы, приписав ему условно значение энергии, равное 
нулю.

В общем случае энергия системы является функцией состояния 
системы и складывается из трех частей: 1) кинетической энергии 
движения системы в целом; 2) потенциальной энергии, обуслов
ленной положением системы в каком-либо внешнем поле (при ус
ловии, что термодинамическое состояние системы не изменяется 
при ее перемещении в этом поле); 3) внутренней энергии U.

Обычно в химической термодинамике рассматривают непо
движные системы в отсутствие внешнего поля; тогда полная энер
гия системы будет равна внутренней энергии. Последняя яв
ляется суммой: а) кинетической энергии молекулярного движения 
(поступательного и вращательного); б) межмолекулярной энер
гии, т. е. энергии взаимного притяжения и отталкивания частиц, 
составляющих систему; в) внутримолекулярной, т. е. химической 
энергии; г) энергии электронного возбуждения; е) внутриядерной 
энергии; ж) лучистой энергии и з) гравитационной энергии, об
условленной тяготением частиц вещества друг к другу.

В этом случае сообщенная системе теплота идет на прираще
ние внутренней энергии А£ / =  i/2— U\ и на преодоление сопро
тивлений, препятствующих изменению состояния системы, т. е. на 
совершение работы.

Следовательно
Q — Л =  С/2 — £/, или Q ~ M J  +  A (11,3)

(Здесь, как и везде, предполагается, что Q, А и АС/ выражены 
в одинаковых единицах.)

Для круговых процессов АС/ =  0, и уравнение (11,3) превра
щается в (11,2).

После рассмотрения рис. 3 вывод уравнения (11,3) становится 
более наглядным. Однако напомним, что график соответствует 
обратимому процессу, а уравнение (11,3), так же, как и (11,2), 
охватывает и обратимые и необратимые процессы.

Хотя уравнение (11,3) справедливо лишь при допущении, что 
за счет подведенной теплоты система не становится подвижной, 
но его можно распространить и на случаи, когда это допущение 
нарушается, так как различия в кинетической энергии между Ис
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ходным и конечным состояниями системы даже при значительном 
изменении скорости обычно не существенны. Например, расход 
теплоты на приобретение скорости даже в 40 м/с составляет 
всего лишь 0,19 ккал/кг. Однако для процессов, протекающих 
в турбинах, где скорости перемещения рабочего тела составляют 
несколько сот метров в секунду, пренебрегать кинетической энер
гией потока нельзя.

Энергия системы, как уже говорилось, складывается из 
энергий составных ее частей. Необходимо иметь в виду, что 
когда не исключена возможность взаимодействия системы 
с внешней средой, в системе могут происходить энергетические 
изменения.

В отличие от энергии теплота и работа не являются функ
циями состояния системы, так как они представляют р а з н ы е  
ф о р м ы  п е р е д а ч и  э н е р г и и .  Поэтому теплота и работа могут 
быть отнесены только к п р о ц е с с у ,  а не к с о с т о я н и ю .

Зависимость теплоты и работы от характера процесса оче
видна, например, из существования тепловых двигателей. Ведь 
если бы работа определялась только начальным и конечным со
стояниями системы, то для любого кругового процесса — а двига- 
гатели представляют периодически действующие машины — она 
равнялась бы нулю.

Для подтверждения независимости HU и зависимости Q и А 
от способа осуществления процесса можно привести и такой про
стой пример: как при обратимом, так и при необратимом изотер
мическом расширении идеальною газа Ди — 0, но в первом слу
чае Л =  Q =  RT In VJV\t а во втором (при расширении в пус
тоту) А =  Q =  0.

Следовательно, нельзя говорить о теплоте как о форме энер
гии (тепловая энергия), о запасе теплоты, о приращении теплоты 
тела и т. д.

Подобные выражения, которые довольно часто встречаются в научном язы
ке и которых не избежал и автор, остались в наследство от вещественной тео
рии теплоты, объясняющей тепловые явления присутствием особой субстан
ции — теплорода. Полагали, что количество теплорода не меняется, а лишь про
исходит перераспределение его между телами, вступающими в теплообмен.

Немало способствовала утверждению теории теплорода возникшая во вто
рой половине XVIII в. калориметрия, позволившая, как казалось, измерить теп
лоту. Именно тогда были введены термины — «теплоемкость» и «скрытая теп
лота» (т. е. теплота изотермического процесса). Сейчас вместо нерекомендуемого 
словосочетания «скрытая теплота парообразования» говорят «теплота паро
образования», но термин «теплоемкость», несмотря -на его внутреннюю проти
воречивость, сохранился и поныне.

Честь открытия истинной природы теплоты принадлежит М. В. Ломоносову 
(1745 г.), опередившему современную ему науку на целое столетие. В работе 
«Рассуждение о твердости и жидкости тел» (1760 г.), подводя итоги прежним 
своим исследованиям, он писал: «Доказано мною прежде сего (в рассуждениях 
о причинах теплоты и стужи), что елементарной огонь Аристотельской, или по 
новых ученых штилю, теплотворная особливая материя... есть только один вы
мысел; и купно утверждено, что огонь и теплота состоят в коловратном движении
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частиц, а особливо самой материи тела составляющий... *. Взгляд М. В. Ло* 
моносова на теплоту как на форму движения частиц вместе с развитыми им 
атомистическими представлениями привел его к кинетической теории и к выяс
нению природы газового состояния.

Огромная заслуга М В Ломоносова заключается не только в том, что раз
витые им идеи были первой н а у ч н о й  т е о р и е й  теплоты, но и в том, что 
он вообще отрицал существование каких-либо специфических субстанций и тем 
самым пришел к идее единства «сил природы» (в то время как Лавуазье спу
стя 17 лет включил в список элементов свет и теплоту).

Толкование теплоты и работы как форм передачи энергии на
ходится в полном согласии с уравнением (11,3). Переписав его 
в виде

At/ —Q + ( —Л)
приходим к выводу, что изменение энергии системы происходит за 
счет передачи энергии от внешней среды и осуществляется лишь 
в двух формах — теплоты и работы. Таким образом, аналоги* 
между теплотой и работой, вытекающая из первого начала термо
динамики, заключается в том, что теплота и работа являются 
формами передачи энергии.

Однако этим их сходство ограничивается. Работа есть макро- 
физическая, т. е. упорядоченная, форма передачи энергии от си
стемы, совершающей работу, к системе, над которой она совер
шается; теплота же является микрофиэической, т. е. неупорядо
ченной, формой обмена энергии между системами вследствие 
хаотического (теплового) движения частиц. Работа может быть на
правлена на пополнение запасов любого вида энергии (электри
ческой, магнитной и т. д.); теплота без преобразования ее в ра
боту может пополнять только запас внутренней энергии.

Поэтому принятая для теплоты и работ! размерность энергии 
не доказывает их тождества с последней, подобно тому как, на
пример, одинаковая размерность энтропии и теплоемкости (см. 
с. 28) не свидетельствует об их тождестве.

Различие, коренящееся в самой природе теплоты и работы, бу
дучи не существенным при анализе первого начала, имеет фун
даментальное значение при обосновании второго начала термо
динамики.

Для бесконечно малого изменения состояния уравнение (11,3) 
примет вид:

б Q**dU +  bA — dU +  PdV +  б А' (II, 4)
где 64 — сумма всех элементарных работ, т. е. в общем случае 
работы PdV преодоления внешнего давления и работы б Л' про
тив электрических, магнитных и прочих сил (так называемой по
лезной* *  работы).

*  М е н ш у т к и н  Б. Н. Труды М. В. Ломоносова по физике и химии. М., 
Изд-во АН СССР, 1936. См. с. 254.

• •  Следует отметить условность этого прилагательного, так как не исключены 
процессы, в которых оно утрачивает свой буквальный смысл,
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Такой формой записи подчеркивается, что если бесконечно ма
лое и з м е н е н и е  энергии есть полный дифференциал, то 6Q и 6А 
представляют лишь исчезающе малые к о л и ч е с т в а  Q и А. Они 
не являются производными какой-либо функции, так как между 
теплотой или работой, с одной стороны, и термодинамическими 
параметрами состояния системы, с другой, функциональная зави
симость отсутствует. Поэтому если U =  <р(У, 7), то, например, за
пись Q =  ф( V, Т) в общем случае лишена основания.

Хотя функции Q от V и Т не существует, величина (6QldT)v, 
например, имеет определенное значение, так как в данном случае 
характер изменения определен. То же можно сказать и о выраже
нии Ap =  y(V) :  если путь задан, то работа определяется только 
исходным и конечным состояниями системы (в данном случае 
величинами V\ и V2) . Но вследствие о г р а н и ч е н и я  (V =  const 
или Р с =  const) величины бQv и соответственно бАР не будут 
полными дифференциалами, а лишь приобретут свойства по
следних.

Если на систему действует только постоянное внешнее давле
ние, а другие силы отсутствуют или их влиянием можно прене
бречь, то (11,4) примет вид:

6Q=*dU +  PdV  (II, б)

В этом уравнении Р можно считать давлением в системе лишь для 
обратимого процесса. При необратимом процессе Явнешн Ф  Ренет, 
в силу чего при расширении бА <  РСИст^У, а при сжатии б А >  
>  Рсист^ У.

Для конечного изобарного процесса уравнение (II, б) перехо
дит в

Qp =  W p +  P(V2- V x) (II. 6)

В дальнейшем, если это особо не оговорено, уравнения (11,3) 
и (11,4) будут применяться исключительно в виде (11,5) или 
(11,6), так как подавляющее большинство химических процессов 
протекает при постоянном внешнем давлении в отсутствие каких- 
либо других воздействий на систему.

Уравнения (11,2) и (11,3) справедливы для любой системы 
и могут быть применены для анализа любого физического или хи
мического процесса и для любого агрегатного состояния вещества.

Пример. Пользуясь уравнениями (11,5) и £ /»< p (V , Г), показать, что 6Q 
не является полным дифференциалом.

Решение. Комбинируя (11,5) и
dU -  (dUfdT)v dT +  (dUfdV)T dV

получаем
6Q =  (dUfdT)v dT +  [W JdV )T +  P] dV

Если бы 6Q было полным дифференциалом, то согласно (1,5) имело бы место 
равенство

что в общем случае является абсурдным.
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§ 2. ЭНТАЛЬПИЯ

При адиабатном процессе (6Q =  0) уравнение (11,5) перехо-
2

дит в —dU =  PdV или ^PdV =  C/j — U2t т. e. работа произво*
i

дится за счет убыли энергии системы.
Однако нельзя признать адиабатным всякое изменение, которое определяет

ся условием Q «= 0; оно необходимо, но не достаточно. Процесс может сопро
вождаться теплообменом н характеризоваться равенством Q «  0 лишь потому, 
что получение и отдача теплоты на различных стадиях процесса взаимно ком
пенсируют друг друга

Равенство Q =  const, являющееся математическим следствием равенства 
6Q =  0, разумеется, не определяет адиабатности процесса, так как Q не есть 
функция состояния и 6Q не есть полный дифференциал. В теле не может со
держаться «запас теплоты».

При иэохорном процессе (dV =  0) уравнение (11,5) перехо
дит в

&Qv - d U v (11,7)

или для конечного изменения в
Qv - W v (11,8)

В случае изобарного процесса (dP =  0) уравнение (11,5)
можно записать в виде:

5Qp-rf(C/ +  PK) (11,9)

т. е. 6Qp есть дифференциал функции состояния системы Н
h  — u +  p v  (И, Ю)

которая по определению равна величине внутренней энергии U, 
сложенной с произведением объема на давление.

Функция Н носит название энтальпии (от греч. 0аХяо? — «на
греваться»; этот термин ввел Каммерлинг-Оннес, 1909)*. Так как 
произведение Р на V равно потенциальной энергии, Н можно 
было бы назвать «энергией расширенной системы».

Для конечного процесса
дя «д с / +  Д(Р7) (II, П)

Дифференцируя уравнения (II, 10) и комбинируя полученное 
выражение с (11,5), получим

b Q * * d H - V d P  (11,12)
и для конечного изменения

2

Q = * U i - ^ V d P  (II, 13)

*  Термин-синоним «теплосодержание» использовать не рекомендуется, так 
как он противоречит правильному представлению о природе теплоты (говорить 
о содержании теплоты в теле нельзя!].
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(II, 14)

При Р ass const уравнение (II, 12) примет вид:
bQp - d H p

или для конечного изменения системы
Qp- АЯр  (11,15)

Так как Q зависит, а AU и АН не зависят от пути процесса, то 
индексы в левой части уравнений (II, 6—9,14,15) имеют смысл 
X =  const, а в правой части Х\ =  Xj.

Рис. 4, Взаимосвязь между энтальпиями СаО и окислов других элементов
НА-водгруппы.

Точки для ВеО ложатся на искривленную прямую—сказывается некоторое выпадение свойств 
соединений элемента 2-го периода.

Рве. 8. Взаимосвязь между энтальпиями СН3Г (г) и СНаГ2 (г) (Г — F, Cl, Вг, I)

Из уравнения (II, 15) следует, что энтальпия особенно важна 
при изобраных процессах. Однако ясно, что в любом процессе 

ля -  н 2 -  я, -  (Я3 + P2v2) -  (Я, + PiK,)
Уравнения (11,12) и (11,13), как и (11,5) и (11,6), служат 

математической формулировкой первого начала. Последние удоб
нее, когда независимыми переменными являются У и Г, а пер
вые— при независимых переменных Р и Т. (Во все перечисленные 
уравнения температура входит в неявном виде.)

В соответствии с (II, 10) нагревание вызывает увеличение Н 
(см. также с. 53 сл.). Симбатность роста Я  с 7 для двух сходных 
веществ М и N позволяет в пределах неизменности их агрегат
ного состояния воспользоваться приближенным линейным соот-
H ftllT P U llA M

(Н1 ~  ~А(НТ - ЯГ1)м  +  В III, 16)
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в котором при равных температурах сопоставлены их энтальпии 
Нт, отсчитанные от энтальпии при базисной температуре Т\ (в част
ности, Т\ =  298,15 К; рис. 4). Наклон прямых [А в (II, 16)] меняется 
закономерно с изменением порядкового номера элемента; это по
зволяет оценить температурную зависимость энтальпии RaO, не 
располагая какими-либо экспериментальными данными.

Можно воспользоваться и соотношением

аналогичным предыдущему, а также зависимостью (рис. 5)
(я г - я г ,) „ я-^4(//г - я г1)1 +  5 №18)

(часто 71 =  0 или 298,15К).
Эти зависимости представляют собой частные примеры соот

ветственно четвертого [(II, 16) и (II, 17)] и первого [(II, 18)] мето
дов сравнительного расчета [Б31].



Глава  III

ТЕПЛОВЫЕ ЭФФЕКТЫ И ТЕПЛОЕМКОСТИ

§ 1. ЗАКОН ГЕССА

Если процесс протекает термодинамически необратимо и при 
постоянном объеме или давлении, а п о л у ч а е м ы е  п р о д у к т ы  
и м е ю т т у ж е т е м п е р а т у р у ,  что и исходные вещества, то теп
лоту, выделяемую или поглощаемую при этом процессе, называют 
тепловым эффектом.

Термин «тепловой эффект» процесса не является синонимом 
термина «теплота процесса». В соответствии с уравнением (11,3) 
теплота процесса зависит от пути его протекания, а тепловой эф-

SeKT в соответствии с уравнениями (11,8) и (11,15) не зависит.
днако во многих случаях (иногда и в настоящей книге) для 

краткости пользуются термином «теплота процесса».
Независимость теплового эффекта процесса от пути его проте

кания была установлена опытным путем русским академиком 
Г. И. Гессом в 1836 г. Математическая формулировка закона 
Гесса, иногда называемого законом постоянства сумм тепла, вы
ражается уравнениями (11,8) и (11,15) при дополнительном ус
ловии Т\ а= Г2 (в силу чего тепловые эффекты химических реак
ций можно было бы назвать «скрытыми»).

Закон Гесса гласит: тепловой эффект процесса не зависит от 
промежуточных стадий, а определяется лишь начальным и конеч
ным состояниями системы. При этом подразумевается, что
1) е д и н с т в е н н о й  работой, совершаемой системой, является 
работа против сил внешнего давления; 2) давление или объем в 
течение в с е г о  процесса остаются неизменными (для калоримет
рических определений это отвечает проведению их в открытом со
суде или в закрытой бомбе); 3) процесс термодинамически необра
тим. Второе ограничение обусловлено тем, что если изменение про
межуточных давлений (объемов) не сказывается на значениях 
АЯ(ДЯ), то величина Q претерпевает изменения.

Ввиду того что в химии и химической технологии чаще всего 
встречаются изобарные процессы, в дальнейшем будем пользо
ваться (если особо не оговорено) исключительно изобарными теп
ловыми эффектами, т. е. ЛЯ.

Связь изобарного и изохорного тепловых эффектов выражается 
уравнением

Qp - Q v - A U p +  P A V - M / v
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которое получается при комбинации* уравнений (11,8), (11,10) 
и (11,15). При малых давлениях А£/р »  At/v (для идеальных га
зов АиР =  M JV), поэтому

Qp - Q v - P b V  (Ш, О

Соотношение между QP и Qv зависит от знака Р AV. Может по
казаться, что Qp всегда больше Qv. Однако это верно только 
в случаях, когда протекание процесса связано с увеличением 
объема системы, и поэтому дополнительная теплота тратится на 
совершение внешней работы (вследствие чего величина QP ста
новится алгебраически больше величины Qv) .

Из (III, 1) следует, что разностью между Qv и QP можно пре
небречь, за исключением тех случаев, когда в реакции участвуют 
газы. Для многих реакций, в частности для всех реакций между 
жидкими и твердыми телами, значение А составляет лишь доли 
процента от AU, и закон Гесса иногда можно применять без огра
ничительного условия Р =  const или V =  const.

Из закона Гесса можно сделать следующие выводы.
1. Теплота образования соединения из исходных веществ не 

зависит от способа, каким это соединение получено.
2. Теплота разложения соединения до тех же исходных ве

ществ равна по значению и противоположна по знаку теплоте об
разования соединения из этих же веществ.

3. Если из двух разных систем в результате различных про
цессов образуются одинаковые продукты, то разность между зна
чениями тепловых эффектов этих процессов равна теплоте пере
хода первой системы во вторую. Если же, наоборот, совершается 
переход из одинаковых начальных состояний к различным конеч
ным, то разность между значениями тепловых эффектов процес
сов равна теплоте превращения одних конечных продуктов в Дру
гие. Отсюда вытекают два важных следствия, которые находят 
широкое применение.

4. Тепловой эффект реакции равен алгебраической сумме теп- 
лот образования реагентов из простых веществ *, т. е. сумме тепл от 
образования продуктов реакции за вычетом суммы теплот образо
вания исходных веществ:

ДЯ (АЯобр)прод— J ]  (Д^обр)исх

5. Тепловой эффект реакции равен алгебраической сумме теп
лот сгорания реагентов до одинаковых продуктов, т. е. сумме теп
лот сгорания исходных веществ за вычетом суммы теплот сгорания 
продуктов реакции:

^  (А^сгор)исх— ^  (ДЯСГОр)проа

* Часто вместо термина «теплота образования», т. е. изобарного теплового 
эффекта химической реакции образования данного вещества из соответствую
щих простых веществ, применяют термин «энтальпия образования», являющийся 
условным сокращением выражения «изменение энтальпии при реакции образо
вания».
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Эти два следствия проиллюстрированы на рис. б. Во всех слу
чаях учитываются стехиометрические коэффициенты и подразуме
вается, что все тепловые эффекты относятся к одинаковым агре
гатным состояниям простых веществ.

На основании этих выводов из закона Гесса можно решить ряд 
задач, представляющих большой практический интерес. Укажем 
на две из них.

1. Расчет тепловых эффектов реакций, недоступных для непо
средственного измерения, например, теплового эффекта синтеза 
углеводородов из простых веществ 
или реакции

С + >/А-со
[Д Я S *  (ДЯсгср)с — (А^СГОр)со]

2. Вычисление тепловых эффек
тов таких реакций, осуществление 
которых в калориметре связано с 
различными трудностями. Для мно
гих процессов вследствие медлен
ного их протекания не могут быть 
получены достаточно надежные ре
зультаты, так как теплота будет 
в той или иной степени рассеивать
ся (переход вещества из одной мо
дификации в другую).

Особенно важно вычисление теп- 
лот реакции органических соедине
ний, непосредственное измерение 
которых большей частью либо за
труднительно, либо вовсе неосу
ществимо. В таких случаях рас
чет обычно ведется по значениях ДЯСГор. Однако в силу несо
измеримости теплоты реакции и теплоты сгорания реагентов ре
зультаты расчета могут оказаться неудовлетворительными. 
Ошибки измерения ДЯСГор даже в десятое доли процента могут 
привести к огромной погрешности в теплоте реакции. Примерами 
подобных реакций могут служить процессы изомеризации. Так, 
для перехода н-гептана в 3-этилпентан Д Я » 0 , 1 %  АЯСгор- Если 
принять, что погрешность экспериментальных данных не превы
шает 0,02—0,03% (с такой высокой точностью в настоящее время 
измерена теплота сгорания немногих веществ), то ошибка опреде
ления А Я достигает 20—30%. В подобных случаях целесообразно 
обратиться к непосредственному измерению тепловых эффектрв, 
так как в силу сравнительно небольших значений их (если до
стигнуть той же относительной точности, что и при определении 
ДЯсгор) можно получить значительно меньшую абсолютную по
грешность. Например, удалось определить с большой точностью 
теплоты изомеризации и гидрирования некоторых углеводородов.

Рас* 6. Примеры применения за
кона Гесса:

ДЯ—ДЯ( +  ДЯ2—2 ДЯА +  АЯВ -

"  ( Аяобр )uao-CiH. ”  2 ( Affo6p )с,Н* "  
-2ДЯ'+ДЯ'-2(ДЯСГОр)С1Н4-

” ( л я сгор)идо.с 4Н,
(присоединение и отнятие кислороде 

опущено).
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Применение закона Гесса основано на том, что с термохими
ческими уравнениями, т. е. с уравнениями реакций, для которых 
указываются числовые значения тепловых эффектов, можно опе
рировать так же, как с алгебраическими.

Расчеты часто производят следующим путем. Определяют, ка
кие алгебраические действия нужно выполнить, чтобы из приве
денных для решения задачи уравнений получить искомое уравне
ние; производя затем аналогичные алгебраические действия с теп
ловыми эффектами, соответствующими данным реакциям, получают 
искомую величину. Такой способ расчета в случаях, когда 
для нахождения теплового эффекта приводятся многие вспомога
тельные реакции, может вызвать затруднения. Поэтому следует 
не механически подбирать действия с уравнениями, а провести 
процесс мысленно через те реакции, которые приводятся для ре
шения поставленной задачи, а именно: перевести исходные веще
ства с помощью некоторых из вспомогательных реакций в проме
жуточные продукты, которые затем через неиспользованные реак
ции перевести в конечные продукты. Вопрос об осуществимости 
промежуточных реакций в данном случае, конечно, не играет ни
какой роли.

Пример / .  Рассчитать тепловой эффект реакции

NH3 4 V4O3 — NO +  VjHj O (г)

по следующим данным:

1) Н20  ( г ) - 1 1 аО (ж), ДЯ, =  — 10319

2) VaN2 +  3/2Н2 -  NH3, ДЯ2 — — 11040
3) Н2 +  ‘/зО з-Н а О  (ж), ДЯ9 =  -68315

4) NO — 7 aNa 4- Va0 2, ДЯ4 — -  21570

Решение. Реакцию непосредственного окисления аммиака мысленно пред
ставим следующим образом. Аммиак разлагается на азот и водород, затем азот 
с частью кислорода образует окись азота, а водород с оставшимся кислородом 
соединяется в воду, которая превращается в пар. Так как эти реакции в сумме 
эквивалентны основной, то, приравнивая и их тепловые эффекты, получим Да — 
=  - Д Я 2 -  ДЯ4 +  аУаДЯа -  3/аДЯ, -  -54084

§ 2. СТАНДАРТНЫЕ ТЕПЛОВЫЕ ЭФФЕКТЫ

Для термохимических расчетов необходимо, чтобы все тепло
вые эффекты были отнесены к одинаковым условиям. В против
ном случае их значения будут несопоставимы и алгебраическое 
суммирование станет невозможным. Это обстоятельство обуслов
лено тем, что тепловые эффекты зависят от температуры и в не
значительной степени от давления *.

Обычно используют значения тепловых эффектов при Р =  1 
и f =  25, причем предполагают, что газы обладают свойствами,

*  Для реакций в растворе и от концентрации (см. гл, VIII),
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присущими им при Р ->  0. Эти значения тепловых эффектов назы
ваются стандартными * и обозначаются ЛЯ^эв.

Введение дополнительного условия продиктовано необходи
мостью учесть неодинаковость свойств разных газов при Р =  1 
н t =  25 °С, так как в этих условиях они, строго говоря, не обла
дают свойствами идеальных газов и отклоняются от идеального 
состояния в р а з л и ч н о й  степени.

Представление об идеальном состоянии газов, отвечающем 
стандартному тепловому эффекту, иллюстрируется рис. 7. Если 
t =  25, то точка А отвечает фактическому состоянию данного газа 
при Р =  1 и t =  25, а точка О — указанному гипотетическому со
стоянию. Оно может быть достигнуто в результате изотермиче
ского расширения до бесконечно ма
лого давления Р *  с последующим 
изотермическим сжатием по изотер
ме идеального газа до Р =  1. Если 
точки Л и О близки друг к другу, 
то можно считать, что свойства газа 
при стандартных условиях совпа
дают со свойствами идеального газа; 
в случае большого отклонения газа 
от идеального состояния необхо
димо внесение поправки. Как пра
вило, поправка очень мала, но 
если вещество парообразно и дав
ление насыщенного пара при t =  25 
значительно отличается от Я =  1 
(примером может служить водя
ной пар, точка В), то поправка 
становится существенной и в пре
цизионных расчетах ее необходимо 
учитывать.

Следует отметить, что энтальпия газа за исключением некото
рой области состояний мало изменяется с изменением давления 
и в этих случаях поправка незначительна.

Выбор в качестве стандартной температуры 25 °С объясняется 
тем, что многие важнейшие характеристики процессов определены 
именно при этой температуре. Кроме того, при этой температуре 
обычно проводят и калориметрические измерения. Ранее в некото
рых справочниках приведены. тепловые эффекты при Р =  1 
и t =  18, но разность в семь градусов практически не влияет на 
тепловой эффект.

Стандартные теплоты образования относятся к тем состояниям 
простых веществ или элементов, которые являются устойчивыми

•  В дальнейшем неоднократно будут применяться различные стандартные 
величины с индексом «°». Запись Д # гШ298,16 заменяется для кратности за
писью Л # 298,

Рис. 7. Изотермы реального и 
идеального газов.

К понятию стандартный тепловой эф- 
фект.
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при стандартных условиях (графит, ромбическая сера, белое 
олово, жидкий бром, кристаллический иод и т. д.). Стандартные 
теплоты образования ионов в растворе отнесены к г-ионной кон
центрации, равной единице, причем предполагается, что раствор 
обладает свойствами бесконечно разбавленного раствора; при 
этом теплота образования иона водорода условно принята равной 
нулю. Эта условность исчезает при суммировании теплот образо
вания; так, сумма (Д # 29э)к+ (р) +  (А#29а)ыо3“ (р) равна действи
тельной теплоте образования этих ионов в водном растворе, т. е. 
теплоте образования соединения в растворе при п о л н о й  его 
диссоциации.

Стандартная теплота сгорания, если особо не оговорено, отве
чает сгоранию С до С 0 2, Н2 до Н20  (ж). Для остальных веществ 
в каждом случае указываются продукты их окисления.

Значения (ДЯгэаХбр в настоящее время известны примерно 
для 8000 объектов (химические соединения, свободные атомы, ра 
дикалы, ионы), в том числе примерно для 2000 органических ве- 
ществ. Данных о (д я“98) сгор гораздо меньше.

В табл. 1 и 2 и Приложении 1 приведены значения стандарт
ных теплот образования и сгорания некоторых веществ. Наиболее 
полную сводку различных термохимических величин можно найти 
в справочниках (см. с. 530 сл.).

Следует иметь в виду, что при составлении точных таблиц не
обходимо согласовывать связанные между собой законом Гесса 
величины. Уточнение единичных тепловых эффектов без пере
смотра остальных может привести даже к ухудшению резуль
татов.

Пример 2. Вывести формулу для приближенного расчета высшей теплотвор
ной способности топлива состава (в весовых процентах): С% углерода, Н% во
дорода, S% серы, 0 % кислорода.

Решение. Допустим, что каждая из горючих составных частей находится в 
элементарном виде, вследствие чего теплотворная способность топлива будет 
складываться из тепловых эффектов сгорания каждого из этих элементов, взя
тых в тех количествах, в которых они содержатся в топливе. Будем считать, что 
углерод топлива находится в виде графита (это приведет к преуменьшенному 
результату). Если при этом учесть, что часть водорода связана в воду и что 
для расчета высшей теплотворной способности следует принять во внимание 
тепловой эффект конденсации воды, то искомая величина в соответствии с дан
ными табл. 1 выразится формулой

— Q =  78,3с +  341,59 (н -  у )  +  22,168 ккал/кг

Пример 3. Найти теплоту образования M gClj(x), если его теплота раство
рения в бесконечно большом количестве воды равна —36,8 ккал/моль, а теп
лоты образования ионов M g**(p) и С1~(р) равны соответственно —110.41 и 
—39,94 ккал/г-ион.

Решение. В соответствии о законом Гесса Д/ f »  36,8 +  (—110,40 -f- 
4 - 2 (—39,94) «  —153 ккал/моль.

44



Т
а

б
л

и
ц

а
 

1.
 С

та
нд

ар
тн

ы
е 

те
пл

ов
ы

е 
аф

ф
ек

ты
 о

бр
аз

ов
ан

ии
 (

в 
кк

ал
/м

ол
ь)

 н
ек

от
ор

ы
х 

ве
щ

ес
тв

л
“ Г

N

fe

\Л
п
$

О  (О

f  S сГ
$
8

**
Я т

CS

й
^3

§5 2  
& S 39

,4
4

< 1 1 7 т т т 1 т 1

У

У

8 о о i & 8. ч
8
1 §1 £(N

0 8 вN.
1

■ч»*О)1

й si з  _  
8  К

I ** S3 
I

^  я ^  £  ~
О о  8  5  ~
12 0< £  И й S  S

Ж W ~  ~

8  £  X  о
U  *  2  Я
£  % £  а<в о  « Sи и и и

ев
внU
О)
яо
А
О
а
аоо
*
а
а
аи
о.
оо
*

^  ^  ~  X,
i  i  С  ♦ w j , £ ' u ‘

s s H H i l
С 0 1 Л © 0 0 < § 3 > Ю

I 7 7 I I I I I

м 5  &
А  ж

<  3У и
3

% CJ S  >в

^  I  i
1 7  1

а
►ВЬ

"0>
и
о. и

S
г

я
£
Я, **>w*

о а
?

О
ч

«ь £
U

W
о

ж

i
в
V

*
«ао (Ло «Уо и

W
и 6 <

ом
*

и
ft1ь U, ц* &U И- ж ж ж и и У 3

1 w ' 3 “  14
S. ч  ^  ч  Й 3>.
п  ^  n  S  s
I Т I I I Т I

а  8  ж д
t  S  2  8

i  s-* j *  5 Ъ  w  О
U ( j  i  •• и  О IЬЛ^ О О е в с о 1—.

чЗ- W W
чТ £  £  S?
5  xS J  J

1 С
м.

 т
ак

ж
е 

П
ри

ло
же

ни
е 

1.



Т а б л и ц а  2. Стаид&рная теплота сгорания (в ккал/моль) 
некоторых органических веществ *

Вещество
о

^298 crop Вещество ^298  crop

У г л е в о д о  р о д ы СН.СООСН, (ж) -381,60

СН,СООС,Н, (ж) -534,98
сн4 (г) -212,80 С ,Н ,О С,Н , (ж) -650,98
С2На (г) -310,44

С3Н4 (г) -337,27 С п и р т ы
СаНв (г) -372,80
С*Нв (г) -491,98 СНзОН (ж) -173,45
С*Н8 (г) -530,60 СаНвОН (ж) -326,86
С4Н ,0 (г) -687,55 (СН2ОН)а (ж) -284,32
иэо-С4Ню (г) -685,63 СаН80з (ж), глицерин -395,62
СвН1а (г) -845,16 СвНвОН (к) -279,82
W“CnH2ft+2 (г) 1 с on -57 ,909-157 ,44  п

[п =  6-*-20 
к*СпН2п+2 (ж) J -57 ,430-156,26 J  А л ь д е г и д ы, к е т с>ны, э ф и р ]

С .н в (ж) -780 ,98 СНаО (г) -134,67
цикло-CeHi2 (ж) -936,86 I СНзСОН -278,83
СвНБСН8 (ж) -934,39 CH3COCH3 -427 ,8
д-СвН4(СН8)2 (Ж) — 1U88,15
СюН8 (к), нафталин —1232,44 I I С е р у с о д е р ж а щн е  с о е д и н е я и
С ,4Н10 (к), фенантрен —1686,06

К и с л о т ы

НСООН (ж) -60 ,67
СНаСООН (ж) -209,03
(СООН)2 (к) -60 ,12
СвНаСООН (к) -770,26
C 17Hj6COOH (к) -2696,0

Г а л о г е н п р о и в в о д н ы е

СС14 (ж) -6 2 ,3

CHCI3 (ж) -102,31
СН3С1 (г) -181,63
СвН8С1 (ж) -743,38

COS (г) 
CS3 (ж)

-164,76
-304 ,64

А з о т с о д е  р ж а щ и е  
с о е д и н е н и я

CaNa
CO(NHa)a (к)
CeHeNOa (ж)
CeHeNHa (ж)

П р о ч и е

CeHi2Oe (к), глюко'за 
СюН1вО (к), камфора 
C i2HaaOn (к), сахароза

-261,94
-151,06
-738,90
-810,84

-669,80
-1408,94
-1348,99

* Конечные продукты: СОз (г), НаО (ж), N3 (г), HCL (р), SO* (г).
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§ S. НЕКОТОРЫЕ СПОСОБЫ РАСЧЕТА ТЕПЛОВЫХ ЭФФЕКТОВ

По теплотам образования и сгорания непосредственно можно 
найти тепловые эффекты сравнительно немногих реакций ввиду 
небольшого числа имеющихся калориметрических данных. 
В связи с этим представляют интерес различные способы расчета 
стандартных теплот образования и сгорания.

I. Теплоты образования
Синтез соединения из простых веществ можно отождествить 

с процессом последовательного перевода их в одноатомные газы 
и образования из них соединения. Первый этап связан с затратой 
энергии на разрыв связей, а второй — с выделением энергии обра
зования новых связей. Поэтому теплота образования газообраз
ного вещества в соответствии с законом Гесса *

Л Я ^ р = [2  (« ,£ ,)» „+  (И1.2)
где п< и т<  — число связей данного вида в исходных веществах и в соедине
нии; £< — энергия t-той связи; s< — число различных атомов кристаллических 
элементов; (ДЯоувл) < — соответствующие им теплоты сублимации (атомизации).

Значения энергий разрыва некоторых связей приведены 
в табл. 3. Эти величины найдены из теплот образования и сгора
ния соединений, а также из спектроскопических данных; их по
грешность ~ 1 —2 ккал. Тепловой эффект первых 2—3 членов 
гомологического ряда значительно отклоняется от аддитивного. По- 
видимиму, у низших гомологов неравноценность одинаковых свя
зей и взаимное их влияние проявляются сильнее, чем в высших 
членах ряда.

Для кольцевых структур, особенно для сложных молекул, та
кой расчет приводит к неудовлетворительным результатам. Рас
смотренный метод является приближенным, так как помимо 
недостоверности значения теплоты сублимации углерода 
(~171  ккал/г-атом), невысокой точности данных, положенных 
в основу вычисления E it есть причина принципиального характера, 
заключающаяся в том, что аддитивность нарушается даже в слу
чае самых простых соединений ** .

Для расчета теплот образования кристаллических неорганиче
ских соединений можно воспользоваться тем, что теплоты образо
вания соединения какого-либо элемента с другими элементами 
одного ряда или одной подгруппы таблицы Д. И. Менделеева, отне
сенные к одному грамм-эквиваленту, являются в первом прибли
жении линейной функцией логарифма порядкового номера этих

ф Аддитивность, лежащая в основе рассматриваемого метода, разумеется, не 
связана с законом Гесса.

* *  В. М. Татевский разработал более точный способ расчета с учетом разли
чия энергий связи в зависимости от характера группировки атомов, непосред
ственно окружающих данную связь. Так, в углеводородах ряда метана для свя
зей С—С приходится различать десять подтипов связей, для связей С—Н — че
тыре подтипа (подробнее см. [Б 77, 78]).
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элементов. Эта закономерность, установленная А. Ф. Капустин- 
ским (1948 г.), отвечает уравнению

АЯ®бр/(o ~ a l g 2 + 6 (П1.3)
где о  — валентность; г — порядковый номер; а и 6 — эмпирические постоян
ные.

Т а б л и ц а  3. Энергия разрыва некоторых химических связей В
(в ккал/моль)

Связь

As—As 
As—Вг
As—Cl 
As—H 
As—I 
C -B r  
C - C

o=c
C - C  
C— Cl

C - H

C—I

Молекула Б Связь Молекула В

As* 15,1 С—N Амины, нитроалканы 65,9

AsBrs 51,8 С — N HCN, (CN), 207,9

A sCl3 60,3 С—0 Спирты, простые 79,6

AsH3 47,5
эфиры

Asia 33,1 0 = 0 RCHO, RCOR' o>
 

00
 

* 1

Алкилбромиды 63,3 СОа 191,0

Алканы 79,3 С*ыО СО 255,8

RCHO, RCOR' 83,8 N—Н NHS, амины 92,0

Бензольное кольцо Нб,4 N—N n 2o 4 42,5

Алкены 140,6 N= 0 НКтроалканы 103,9

Алкины 196,7 NaiaO N 0 149,4

Алкилхлориды 76,0 0 - С 4 С1,0 48.9

СС14, СНС13 75,8 0 —F F a0 45,0

СОС12 74,4 0 - Н н2о 109,4

Алканы 98,7 Спирты 104,7

Алкены 99,4 0 - 0 На0 2 33,3

Алкины, СНС13, HCN 96,3 S—С1 S jC lj 71,0

Бензол 100,7 S—н H2S 86,8

Алкилиодиды 47,2 s**o S 0 2 125,9
S—S SaCl, (9,0

Если исключить соединения элементов, находящихся в начале 
периодов менделеевской системы элементов (например, Na20  
в ряду окислов первой группы), то совпадение с эксперименталь
ными данными часто достаточно удовлетворительно для ориенти
ровочной оценки теплот образования еще не изученных соеди
нений.

Теплоты образования органических соединений в и д е а л ь 
ном г а з о о б р а з н о м  с о с т о я н и и  могут быть найдены сумми
рованием поправок, приписываемых различным группам, входя
щим в молекулу соединения [В24]. Каждое вещество принимается 
состоящим из основной группы, которая видоизменяется замеще
нием составляющих ее атомов на другие группы, Во втором
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столбце таблиц Приложения 2 даны необходимые для расчета 
величины:

A) теплоты обрааования основных веществ;
Б) поправки на замещение первичного атома Н группой СН3;
B) поправки на замещение вторичного Н группой СН3 (когда 

число замещений у одного атома углерода больше одного). [Эти 
поправки даны на основании двух признаков: «типового числа» 
атома углерода, у которого произведено замещение (А), и «типо
вого чиола» соседнего атома углерода (В), причем «типовое 
число» определяется по числу связанных атомов углерода:

1 2 3 4 5

—СН» СН» —СН —d— С
/  /  I

в бензольном или 
нафталиновом кольце

При наличии нескольких соседних атомов углерода выбирают по
правку для того атома, «типовое число» которого максимально.];

Г) поправки на замещение одинарных связей кратными;
Д) дополнительные поправки;
Е) поправки на группы, замещающие группу СН3.
Расчет ДЯобр в общем случае производят следующим путем. 

Выбирают вещество, лежащее в основе рассматриваемого соеди
нения, находят для него Д Я 0бр и добавляют поправки, являю
щиеся результятпм всех замещений водородных атомов группами 
С Н з, необходимых для построения углеродного скелета. (При 
этом рекомендуется построить наиболее длинную прямую цепь, 
а затем наиболее длинную боковую цепь. Если одно и то же со
единение может быть получено различными замещениями, то бе
рется средний результат.) После этого прибавляют поправки на 
дополнительные замещения водорода в других группах группами 
С Н 3. Затем вносятся поправки на связи и на замещение групп 
С Н 3 другими группами.

Проверка этого эмпирического метода показала, что резуль
таты расчета отличаются от наиболее точных экспериментальных 
данных не более, чем на 4 ккал/мбль.

Пример 4. На основании данных, приведенных в Приложении 2, вычислить 
стандартную теплоту образования: 1) о-диметилфталата CeH<(COOCHs)j и 
2) 2,2,3,3-тетраметилбутана (в газообразном состоянии).

Решение.
1. Основное вещество (бензол)
Замещение первичного Н группой СН* 
Замещение Н группой СН» в орто-положении 
Замещение группы СН9 группой СООН 
Замещение группы СН3 группой СООН 
Замещение Н в СООН группой СН3 
Замещение Н в СООН группой СН»

19,82; табл.А
-7 ,8 7 »  В
-7 ,41 »  Б

-87 ,0 »  В
-87 ,0 »  В

9,50 > В
9,50 » В

—150,46 ккал/моль
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Расчет по теплоте сгорания дает значение ——150 ккал/моль

2. Основное вещество (метан)
Замещение первичного Н группой СН8 
Замещение вторичного Н группой СН8 (табл. В) 

Группы СН8 в четырехчленной углеродной 
цепи

Боковые группы СНэ (по часовой стрелке) *

-17 ,89 ; табл. А
-2 ,5 0 » Б
(А) (Б)

1 -4 ,7 5
1 1 2 -4 ,9 2

2 2 -6 ,3 3
2 3 -5 ,2 5
3 3 -5 ,1 9
3 4 -4 ,9 4

—51,77 ккал/моль

Это значение отличается от наиболее достоверной величины — 53,99 [Б72] 
на 2,22 ккал.

2. Теплота сгорания
Для газообразных веществ Д. П. Коновалов (1924 г.) предло

жил приближенное уравнение

(^*29e)crop (В ккал/моль) *=  — (48,80т  +  Ю,60л +  х) (111,4)

где т  — стехиометрическое число атомов кислорода, необходимых для полного 
сгорания данного вещества; п — число молей образующейся воды; х — поправка, 
постоянная в пределах данного гомологического ряда и равная нулю для пре* 
дельных соединений.

Рассматривая любое органическое соединение как углеводо
род, в котором некоторое число атомов водорода замещено раз
личными атомами и группами атомов, и считая (& Н т)СТОр функ
цией числа электронов, переходящих при горении к атомам кисло
рода, получим приближенную форму К а р а т а (1929 г.) для ж и д 
ких  органических веществ

( ДЯ298)сгор ккал/моль)— —26,050 (4С +  Н -  р) - f  £  M i  (HI, б)

где 26,050 ккал/(моль-электрон)— теплота разрыва связей С—С и С—Н и по
следующего образования СОа и НаО; 4С -j- Н — число перемещающихся элек
тронов для н-алканов; р — число частично смещенных электронов в молекуле 
вещества (например, в СаНе р =  0, в CjHeOH р *= 2); Л< — число одинаковых 
заместителей; Д< — соответствующая данному заместителю тепловая поправка, 
учитывающая изменение электронной структуры н-алканов вследствие поляри
зации, вызываемой введением заместителя.

В табл. 4 приведены значения Д< для различных заместителей 
и связей. Знак Д» определяется направлением перемещения элек
тронов при введении заместителя; он положителен при смещении 
электронов от атома углерода (в соответствии с уменьшением 
энергии молекулы) и отрицателен при смещении в противополож
ном направлении.

Уравнение (III,5) справедливо при допущении, что действие 
вновь вводимого в молекулу заместителя не зависит от наличия

*  При рассмотрении боковых групп против часовой стрелки получатся не
сколько иные значения.
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Т а б л и ц а  4. Тепловые поправка к уравнению (III,б)

Характер группировок, заместителей я свяаей

Альдегидная группа в ароматических (алифатических)* 
JO

единениях, Аг (R )—С ^
Х Н

Aj, ккал

СО- - 1 3

Ангидриды карбоновых кислот 
Ароматические нитрилы, Аг—C * N  
Ацетиленовая связь - С * С -  
Бром в алифатических соединениях, R—Вг 
Бром в ароматических соединениях, Аг—Вг 
Вторичные алифатические амины, R—NH—R 
Вторичные алифатические спирты 
Вторичные ароматические амины, Аг—NH—Аг 
Группа —С ив С—, не связанная с водородом 
Изонитрильная группа в алифатических соединениях, 

R—N = C
Иод в алифатических и ароматических соединениях 
Кетонная группа в алифатических (ароматических) соеди-

пениях, R( Аг)—С ^
Ar(R)

а-Кетокислоты
Нитрогруппа в алифатических (ароматических) соединениях, 

R(Ar>—N 0 ,
Оксикислоты
Первичные алифатические амины, R—NHa 
Первичные ароматические амины, Аг—NHj 
Связь —С—С— в транс-соединениях 
Связь —0 = С — в цис-соединениях
Связь между алифатическими и ароматическими радика

лами, R—Аг
Связь между ароматическим амином и ароматическим (али

фатическим) радикалом, A rN =A r(R )
Связь между ароматическими радикалами, Аг—Аг 
Связь между ароматическим радикалом и винильным или 

ацетиленовым радикалом, Аг—СН*=СН2(—С « С Н 8)
Связь между ароматическим радикалом и гидроксильной 

группой, Аг—ОН
Связь между первичным алифатическим радикалом и гидр

оксильной группой, R—ОН (первичный спирт)
Связь между углеродом и нитрильной группой в алифати

ческих (ароматических) соединениях, R(Ar)—C * N
JO

Сложные алифатические эфиры, R—С ^
N0—R

Сульфогруппа в алифатических соединениях, R—SO#H 
Третичные алифатические амины, R j * N  
Третичные алифатические спирты 
Третичные ароматические амины, Ar#e N  
Хиноны

-10
6,6

-46,1
- 1 3
- 1 3
-1 9 ,5

- 6 ,5
- 1 3
-33,1
-33,1

-40,1
- 6 ,5

- 1 3
- 1 3

- 6 ,5
- 1 3

• 6,6 
- 1 3  
-1 6 ,5

3.5

3.5

6.5
6.5

- 3 ,5

- 1 3

-16 ,5

-1 6 ,5

23,4
- 2 6

- 3 ,5
-1 9 ,5
-33 ,1

*  Ц—алифатический радикал; Аг—ароматический радикал.



Продолжений

Характер группировок, заместителей в связей Д{, ккал

Хлор в алифатических соединениях, R—С1 - 1 3
Хлор в ароматических соединениях, Ar—С1 - 6,6
Этиленовая связь, « С * = 0 - 1 3
Этиленовая связь в замкнутом цикле - 6 ,5
Эфиры простые алифатические и ароматические, 

R( Аг)—О—R( Аг)
-1 9 ,6

в молекуле других заместителей. Следовательно, предполагается, 
что каждый из заместителей увеличивает или уменьшает значе
ние (ДЯгэвХгор на некоторую постоянную величину, т. е. игнори
руется индуцирование заместителем смещения электронов в мо
лекуле.

3. Сравнительный расчет тепловых эффектов
Для приближенного вычисления ДЯ в различных реакциях 

(в том числе для расчета ДЯ0бр и ДЯСГор) можно воспользоваться
методами сравнительного рас
чета [Б31], в частности первым 
из них, т. е. соотношением

ДЯП «  А{ Atfj +  В , (111,6)

в котором при данных усло
виях сопоставлены теплоты со
ответствующих процессов в 
двух рядах (I и II) сходных 
веществ (реакций). Так, при
ближенное уравнение
(Л*°29в)кх ~  1 , 6 9 2 ( 4 ^ ) ^ - 5 3 . 1 5

описывает взаимосвязь между 
стандартными теплотами обра
зования галогенидов сереб
ра и калия со средней по

грешностью 0,4 ккал/моль. Рис. 8 показывает применение (II 1,8) 
на примере двух рядов сходных химических процессов.

§ 4. ТЕПЛОЕМКОСТЬ

1. Теплоемкость при различных прдцессах
Средняя теплоёмкость гомогенной системы определяется отно

шением
Ci w . - Q A I W i) <ш ’7>

где Q — количество теплоты, за счет получения (отдачи) которой температура 
системы повышается (понижается) от Т\ до Т%.

Рис. 8. Взаимосвязь между стандарт
ными теплотами реакций 

1- Э п (ОН)2 +  С0 2—Э11С0 3 +  Н20 ;
11 -  гэ^н + со2—э£со3+ н2о.



При этом предполагается, что нагревание (охлаждение) не 
приводит ни к фазовому превращению, ни к изменению состава 
системы.

Теплоемкость, соответствующая бесконечно малому изменению 
температуры, т. е.

С «  bQfdT (III, 8)

называется истинной теплоемкостью. &Q/dT не является производ
ной, так как 6Q представляет бесконечно малое к о л и ч е с т в о  
теплоты.

Средняя и истинная теплоемкости связаны уравнением

| с'
сг1 + г. “ 1 7 ± 7 7  ) CdT (Ш’8#)

Так как количество сообщенной теплоты зависит от характера 
процесса, то для определения теплоемкости газов необходимо ука
зать условия его проведения. Для кристаллических и в большин
стве случаев для жидких тел указание на режим нагревания (ох
лаждения) не обязательно; для определения их теплоемкости 
обычно достаточно одной переменной — температуры.

Значение теплоемкости колеблется в пределах от + 00 (изо
термический процесс с подводом теплоты) до —оо (изотермиче
ский процесс с отводом теплоты). Для адиабатного изменения 
С =  0.

Применяя уравнение (111,8) к практически наиболее важным 
процессам, получаем:

для изохорного процесса в соответствии с (11,7) 

Cv - 6 Q v/dT-(dU ldT )v

и для изобарного процесса в соответствии с (II, 14) 

Cp - b Q p/dT-(dH fdT)p

Из уравнения (III, 10) вытекает соотношение

т,
Qp - L H p - H T - H T -  j Cp dT

Г,

выражающее расход теплоты на изобарное нагревание 1 моль ве
щества от Т\ до 7V Следует обратить внимание на то, что эта ве
личина обозначается так же, как и тепловой эффект, но, разу
меется, с ним не совпадает.

(Ш ,9 ) 

(Ш, Ю)

(III, !0а)
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Расширяя этот температурный интервал до 0 eK — Т и учиты
вая возможность фазовых превращений, получаем вместо (III, 10а) 
уравнение

г пр тпп
Qp - . \ f f p =  HT - H a-  $ C*P ldT +  Л/Лф+ $ Скр„<<г +

0 г»р
ткяп Т

+  ДИ„Л+ $ С?<«Г +  ЛНв«р+ $ dT (III, 106)

Эта форма записи предполагает, что в процессе нагревания веще
ство последовательно переходит из одной кристаллической моди
фикации в другую, затем плавится, кипит, после чего насыщенный

Рис. 0. Температурная зависимость энильпии этилена. 

Рис. 10. Температурная зависимость теплоемкости этилена.

пар перегревается. В (III, 106) нечетные члены выражают увели
чение энтальпии за счет нагревания данной фазы, а четные — за 
счет агрегатного превращения. На рис. 9 зависимость (111,106) 
показана на конкретном примере (этот график построен на основе 
рис. 10). Очевидно, (III, 10а) является частным случаем (III, 106).

Уравнение (III, 106) служит основой для построения различных 
тепловых диаграмм и таблиц для чистых веществ, смесей и рас
творов.

Средние изохорную и изобарную теплоемкости можно выра
зить уравнением (III, 7) с заменой Q на Qv =  kUv или QP =  
=  Д НР.

Из уравнений (111,9), (111,10) и (11,10) находим связь между Ср  и С у j

c p - c v L ОТ \  ОТ /р \  ОТ )р \  ОТ )р \  ОТ /\
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Приняв за независимые переменные V и Т, получим:
dU -  (dUldT)v dT +  {dUfdV)T dV

откуда
(6UldT)p -  (dUldT)v +  (dU/dV)T (dVJ6T)p 

Поэтому окончательно
Ср - С у -  [(dUJdV)T +  P] (dV/dT)p (III, 11)

Уравнение (111,11) имеет ограниченное применение, так как обычно вели
чина (dU/dV)r неизвестна.

Рассмотренные уравнения применимы для любой системы, если 
единственной силой, действующей на систему, является внешнее 
давление и повышение температуры не вызывает действия других 
сил.

2. Зависимость теплоемкости от температуры 
Кристаллы

У р а в н е н и е  Э й н ш т е й н а .  Соглаоно квантовой теории 
энергия, которой обладает линейный осциллятор, выражается 
уравнением

_  Av t  pv
е =  ghvJkT_ j v/r_ ,

Гдв fj mi h/b\ h — постоянная Планка; v — характерная для каждш и вещества 
частота колебаний; к — константа Больцмана.

Распространяя квантовую теорию на колебания атомов твердых 
кристаллических тел и учитывая, что в отличие от линейного ос
циллятора в кристалле число степеней свободы равно трем, най
дем для одного грамм-атома элемента

U
1

Дифференцируя это уравнение по Г, получим уравнение Эйнштей
на

Сv
(Р У/Г)»« 
(*Pv/r_i)! (Ill, 12)

из которого следует, что с повышением температуры Cv увеличи
вается.

Необходимые для расчета теплоемкостей частоты колебаний 
можно найти несколькими способами (по спектрам, по сжимае
мости и т. д.); наиболее доступен расчет по уравнению

v-2.8-10'* V Тйл/МУ’1'
которое получается в предположении, что амплитуда колебания 
частиц, составляющих кристалл, с повышением температуры
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быстро возрастает, пока не достигнет расстояния между отдель
ными частицами; тогда начинается разрушение кристалла, т. е. 
плавление вещества.

Разлагая ePv/T в р яд * и пренебрегая ввиду малой величины 
показателя степени всеми членами разложения, кроме первых 
двух, получим

lim Cv =  3 R 
Pv/r-*0 Y

С  уменьшением температуры С у  падает, причем
lim

Pv/T-*«>
c v о

Сопоставление с опытными данными показывает, что уравне
ние (III, 12) дает хорошие результаты при сравнительно высоких 
температурах. В области средних и особенно низких температур 
вычисленные значения меньше экспериментальных, т. е. уменьше
ние С у  с Г  по мере приближения к абсолютному нулю происходи 
не так быстро, как требует (111,12). Эти расхождения обуслов
лены принятым при выводе уравнения (III, 12) допущением о том, 
что атомы кристаллических тел колеблются независимо друг от 
друга; это допущение, особенно при низких температурах, не мо
жет быть оправдано вследствие близкого расположения колеблю
щихся частиц. Поэтому С у  следовало бы подсчитывать по уравне
нию, представляющему многочлен, каждый из членов которого 
отвечает группе атомов, обладающих одинаковой частотой колеба
ний. Дистатични точным является пилуэмнирические уравнение

з . „ П Р у / П , « * " т  . ( P v / ? n » « >vBr 1¥ * L  (е( № _ , ) 2  +  ( > / 2 Г _ , ) 2  J

так как расчет по (111,12), в которое вместо v введено v/2, дает 
примерно на столько же увеличенный результат, на сколько умень
шен результат расчета по (III, 12).

Обозначим величину pv через 0; она имеет размерность темпе
ратуры** и называется характеристической температурой, так как 
в нее входит характерная для данного вещества частота колеба
ний. Чем мягче вещество, тем меньше 0; для твердых веществ ее 
значение велико: так, 0Рь =  87,2, а 0суалм) ™ I860 К.

Из (111,12) следует, что теплоемкость является .однозначной 
функцией 7/0, т. е. при равных значениях этой безразмерной вели
чины- теплоемкости различных веществ должны совпадать. По
этому если для каждого вещества зависимость теплоемкости от 
температуры изображается своей кривой (рис. 11), то при выра
жении температуры в долях от 0 получается одна кривая для

у2 у5
!+* =  1 +  *  +  -|г + 4 г +

•* |э р г  * с 11 с* 1 I к  
I эрг • К - 1 1
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всех веществ, следующих (III, 12) (рис. 12).К этому выводу можно 
прийти чисто эмпирически: при рассмотрении графика С у  =  <р(Т) 
(рис. 11) заметен сходный характер кривых, что указывает на воз-

Рнс. 11. Температурная зависимость теплоемкости некото
рых кристаллических веществ при низких температурах.

можность их совмещения при надлежащем выборе масштаба на 
оси абсцисс, т. с. при переходе от обычных температур к «п ри е
денным». График Cv *»  <р(77б) значительно упрощает вычисления:

располагая единственным зачением С у , по нему легко определить 
Г/0, а затем и 0; после этого обратным расчетом можно найти зна
чения С у  при любой температуре. При вычислении удобнее поль
зоваться таблицами функций Эйнштейна (см. Приложение 3),
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так как в них приведены значения Cv на один вибратор; найден
ные величины должны утраиваться.

Величину Ср проще всего определить с помощью эмпириче
ского уравнения

При низких температурах разность СР — Су мала, и при Т <  50 
ею можно пренебречь.

У р а в н е н и е  Д е б а я .  Исходя из идеи о связи между тепло
вым движением атомов в кристалле и его акустическими собствен
ными колебаниями, кристаллическую решетку рассматривают как 
систему, в которой отдельные атомы (ионы) связаны квазиупру- 
гими силами.

Вблизи абсолютного нуля амплитуда колебаний атомов очень 
мала, так как энергия связей, удерживающая элементы кристал
лической решетки, неизмеримо больше энергии теплового движе
ния, вызывающего колебания атомов в кристалле. Поэтому он 
ведет себя как абсолютно упругое тело, т. е. вещество можно счи
тать сплошной средой (континуумом) и не принимать во внимание 
его атомистической природы. Тесное взаимодействие частиц при
водит к спектру частот от минимального значения v =  0 до пре
дельной, характерной для каждого вещества величины v. Вычис
лив энергию, а затем теплоемкость такой системы (заменив при 
этом интегрирование разложением в ряд и оставив только первый 
член ряда), после преобразований и упрощений получим уравне
ние Дебая

Оно точнее (111,12) и наиболее надежно при экстраполяции в об
ласть низких температур до абсолютного нуля [средняя погреш
ность расчета при 0/Г >  12 для веществ, для которых справедливо 
(III, 14), составляет около 1%].

Для расчетов можно пользоваться таблицами функций Дебая, 
в которых, подобно таблицам функций Эйнштейна, дана зависи: 
мость Су от 0/7 (см. Приложение 4).

У р а в н е н и я  Т а р а с о в а .  Для слоистых структур (плоских 
кристаллов) и одномерных кристаллов (цепных структур), как по
казал В. В. Тарасов, при низких температурах справедливы соот
ветственно уравнения

К слоистым структурам относится слюда; одномерными кристал
лами являются линейно полимеризованные молекулы, например

Cfi- C y  +  0,0214СрТ1Тпп -  Су (1 +  0,02ЩуТ1Та11) (III, 13)

и
Су *= 43,272 (Г/02)2 «  ЬТЯ 

Су *» n2R (Г/б,) сТ

(III, 15)

(III, 16)
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каучук, кварц, многоатомные неразветвленные углеводороды 
и до. *

Значения функций Тарасова приведены в Приложении 4.
Уравнения Тарасова устраняют разрыв между независимостью 

теплоемкости от температуры для одноатомного газа и кубическим 
уравнением Дебая и дают возможность расчета теплоемкостей и 
энтальпий веществ, вычисление которых еще недавно осуществля
лось методом подбора с помощью суммы функций Эйнштейна и 
(или) Дебая. По характеру зависимости Cv =  <p(T) можно выяс
нить структуру соединения, что особенно важно для веществ, на
ходящихся в стеклообразном состоянии, так как для них рентге
новский и электронографический анализы не всегда дают одно
значные результаты.

В. В. Тарасовым рассмотрен также расчет теплоемкости ве
ществ, характеризующихся взаимодействием цепей и слоев.

Пример 5. Теплоемкость Asa03 при t ™ —213,0 равна 5,839, а при 
—13О0ГвС — 13,80 кал/(моль*К). Определить на основании этих данных струк
туру вещества.

Решение, Примем, что при столь низких температурах справедлив предель
ный закон вида Су ш  аТп т. е. lg Су lg а 4- п lg 7. Из уравнений lg 5,839 — 
■ « lg а +  п lg 60,2 и lg 13,80 «  lg а  +  п lg 143,0 находим что, а *=  19,65 и п =

0,994 «  1. Следовательно, AS3O3 обладает цепной структурой.

Г а з ы

Для одноатомных гяяпн Cv =  8/*/? =  const; для многоатомных 
газов Су изменяется с температурой, так как в общем случае

^ “ Спост +  С в р ш 4 -С кол +  Сэл (111,17)

Составляющая Сп0ст для любого газа равна 3/2#« Поскольку 
энергия вращательного движения у газов достигает предельного 
значения (исключение составляют водород и дейтерий при очень 
низких температурах), то СВращ рассчитывают, исходя из принципа 
равного распределения энергии. Тогда для двух- и многоатомных 
линейных молекул С вращ =  2liR* а для трех- и многоатомных га
зов £ Вращ —

Если распространить принцип равного распределения энергии 
и на внутримолекулярную энергию, т. е. на энергию колебатель
ного движения, то окажется, что вопреки экспериментальным дан
ным теплоемкость может принимать значения только кратные V2/?» 
не зависит от температуры и при одинаковой атомности — от при
роды вещества. Применение квантовых формул (уравнение Эйн
штейна) для расчета С КОл. в принципе, устраняет эти противоре
чия, причем для газов в отличие от кристаллических тел это урав
нение дает хорошее совпадение с опытом, так как ввиду большого

•  Линейность температурного хода теплоемкости каучука вплоть до 400— 
500 К объясняется тем, что его характеристическая температура 61 очень высока 
(3200 К).
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расстояния между молекулами их колебания можно считать взаи- 
монезависимыми.

Последнее слагаемое в (III, 17) можно опустить, так как элек
тронное возбуждение требует очень высоких температур.

В результате получаем уравнение (если давление невелико}
3т-(3+л)

О М aPV/I

с , - с„ + л = | « + | « + « + л £  <|iv/r>ap w n 7 -

--Ц г - к + х ' £ * { т )  (Ш>,8)
где m — общее число атомов в молекуле; п — число вращательных степеней сво
боды; v — характеристическая для данной связи частота колебаний.

Для газов с линейной структурой молекул (двухатомные газы, 
СО2, COS, HCN, C2I+, CS2 и др.) число слагаемых Скол равно 
3m — (3 +  2) =  3m — 5; для прочих многоатомных газов З т  — 
— (3 +  3 ) = 3 т  — 6. Для расчета последнего слагаемого правой 
части уравнения (III, 18) пользуются таблицами функций Эйн
штейна (см. Приложение 3).

Числовые значения 0 для различных колебательных степеней 
свободы (частот) определяют из анализа спектра молекул либо, 
при отсутствии таких данных, подбором из экспериментально най
денных температурных зависимостей теплоемкости. Для некото
рых газов они приведены в Приложении 5.

При точныy рягчртах следует принять во внимание возмож
ность возбуждения электронных уровней при очень высоких тем
пературах, а также возможность вращения одних групп относи
тельно других у сложных молекул (см. гл. XV).

Ж и д к о  с т н

Теория теплоемкости жидкости разработана мало вследствие 
незавершенности теории жидкого состояния. Экспериментальные 
данные показывают что теплоемкость жидкости обычно превышает 
теплоемкость газов (см. также с. 64, 65).

И н т е р п о л я ц и о н ■ ы е  у р а в н е н и я

Найденная тем или иным способом зависимость Ср от Т обычно 
выражается эмпирическими уравнениями вида

Ср ■ = а +  ЪТ +  сТ* +  . . .  (III, 19)

где а, Ь, с, . . .  — характерные для данного вещества постоянные (число членов 
зависит от требуемой степени точности и величины температурного интервала).

В последнее время получили распространение уравнения дру
гого типа,в частности

Ср - А +  бГ-Н'/Г* ЦП, 20)
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В табл. 5 и Приложении 1 дана сводка уравнений СР =  ср(Т) 
для некоторых веществ.

Т а б л и ц а  5. Значения коэффициентов уравнений (111,10) н (111,20)

Вещество а &'10> с'-Ю" 5 ы о *
Температур

ный.
интервал,

К

Вероятная
ошибка,

К

С (алмаз) 2,162 3,059 -1 ,303 — 273-1313 3

С (графит)
( 2,673 2,617 -1 ,169 273-1373 2
1 и 4,8 - 1,2 —

СН4 5,34 11,5 — — 273-1200 2
СО 6,60 1,20 — — 273-2500 2
со, 6,369 10,100 — -3,405 300-1500 (О • •

11 Г 6,62 0,81 — — 273-2500 2
н* 1 6,88 0,066 — 0,279 — —
н , 0  (г) 8,22 0,15 — 1,34 300-2500 1,5

мы ( 5,92 8,965 — -1,764 — —
Nfl|

\  8,04 0,7 — 5.1 — —

NO 8,05 0,233 — 1,563 300-5000 2
N*• 6,30 1,819 — -0 ,345 — —

Л Г 8,27 0,258 -1 ,877 — 273-6000 \ло* 1 6,26 2,746 — -0 ,770 — —

8 0 , 8,12 6,828 — -2 ,103 — —

SO, (г) 3,603 36,310 — -28,828 +  8,649 10-»Г5 —

• См. также Приложение I. 
• •  Максимальная ошибка.

Уравнение (111,20) в общем случае лучше передает темпера
турную зависимость СР от Т при высоких температурах (особенно 
для кристаллических веществ, теплоемкость которых при комнат
ной температуре ниже значения, отвечающего закону равного рас
пределения энергии). Действительно, так как вклад третьего члена 
в (III, 20) в общую сумму при высоких температурах уменьшается, 
а с' <  0, в соответствии с экспериментальными данными зависи
мость теплоемкости от температуры становится почти линейной; 
наоборот, при сравнительно низких температурах возрастает, 
и в соответствии с опытными данными рассматриваемая зависи
мость становится криволинейной. Поэтому небольшая экстраполя
ция за пределы рекомендованного температурного интервала как 
в сторону высоких, так и низких температур не связана с большой
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погрешностью. В случае уравнения (III, 19) даже небольшая 
экстраполяция может привести к значительным ошибкам, по
скольку при высоких температурах удельный вес величины сТ2 
становится столь велик, что это может привести либо к преувели
ченным результатам, либо (если с <  0) к появлению максимума, 
не имеющего физического смысла.

Экстраполируя уравнения за рекомендованный авторами интер
вал температур, следует также иметь в виду, что при нагревании 
или при охлаждении вещества может произойти фазовое превра
щение, а при высоких температурах — разложение.

Кроме того, если до / в 200-*-300 эмпирические уравнения, 
предложенные различными авторами, удовлетворительно воспро
изводят опытные данные и совпадают друг с другом, то при 1000— 
1500°С расхождения достигают 10%, а при очень высоких темпе
ратурах — даже нескольких десятков процентов.

В уравнениях СР =  ф(7) постоянная а не является теплоем
костью вещества при 7 =  0 (речь идет, разумеется, об уравне
нии (III, 19), так как при низких температурах величина СР, вы
численная по уравнению (111,20), будет отрицательной), а лишь 
экстраполяционной постоянной (см. рис. 11). Наиболее распро
страненные трехчленные уравнения СР =  <р(7) справедливы со 
средней ошибкой в 1—3% при температурах от 0 до 1000—2000°С 
(если в этом интервале не происходит аллотропного изменения).

Большинство применяющихся в настоящее время уравнений 
СР =  ф(7) для газов найдены на основании спектроскопических 
данных. Поэтому они относятся, строго говоря, к условию Р - *  0, 
т. е. к идеальным газам и применительно к ним отличаются 
высокой точностью. Впрочем, различие между СР=0 и CP ei значи
тельно только при низких температурах, а п~и высоких составляет, 
как правило, доли процента. С некоторым приближением уравне
ние СР =  ф(7) можно применять и при умеренных давлениях 
(вдали от конденсации даже до Р =  5 -г- 10); при высоких давле
ниях изменение СР с Р становится уже значительным, а в некото
ром интервале Р и ,7 очень большим (см. рис. 35, с. 159 и рис. 44, 
с. 176).

Чтобы найти уравнение на основании зависимости Ср от Г, можно, напри* 
мер, использовать метод наименьших квадратов. Этот метод отличается просто
той и часто применяется при обработке опытных величин. Остановимся на ном 
поэтому подробнее, изложив его применительно к данному случаю.

Поскольку экспериментальные данные не абсолютно точны (всегда имеются 
постоянные, систематические и случайные ошибки), нужно найти зависимость 
между функцией (в данном случае теплоемкостью) и аргументом (температу
рой), содержащую минимум погрешностей. Это означает, как доказывается в 
теории вероятности, что нужно выбрать коэффициенты в уравнении у =» ф(х), 
при которых сумма квадратов разностей между вычисленными и наблюденными 
значениями функции будет наименьшей.

Следовательно, в рассматриваемом случае ошибка будет минимальной, ког
да минимально выражение
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Если, например, задаться уравнением вида С р « в  +  ЬТ, то, обозначая раз
ность (С *Ъ  — [ф(Л1< чер«3 д <. получим

И

Е [ ( с р) < - ( “ + ь г /)]2 “ Е ( 4 | ) , - » ( “ - * )

Функция многих переменных минимальна, если ее частные производные рав
ны нулю; поэтому

[d f  (в, Ю /ЭаЬ-  £  2 [(Ср) , - г  а — 6Г(] (— 1 )= »0  

[дф (в, Ь)/дЬ]а -  £  2 [(Ср), - а - Ь Т , ]  (—Т () -  О

Таким образом, получаем систему из двух уравнений с двумя неизвест
ными:

Е ( С р , ) - ™ - * £ г , - о

откуда определяем в и 6 (в этих уравнениях п — число экспериментальных точек).
В случае зависимости СР =» a 4- ЬТ +  сТ* или Ср »  a - f  ЪТ - f  сТ -а анало

гичным образом находим а, Ь, с (или а, ЬУ <f)% решая три уравнения с тремя 
неизвестными. Более прост, но менее точен метод средних значений: после записи 
величин Д< их суммируют в группы с равным числом слагаемых (число групп 
определяют числом коэффициентов) и полученные таким образом уравнения ре
шают относительно их коэффициентов.

В тех случаях, когда значения функции ичяартиы лля равноотстоящих зна
чений аргумента (например, СР через каждые 10 или 100 градусов), для 
подбора коэффициентов уравнения целесообразно применить метод П. Л. Че
бышева (см., например, [Б9]).

3. Некоторые закономерности
К р и с т а л л ы

Мольную теплоемкость можно считать равной сумме атомных 
теплоемкостей; последние, в свою очередь, предполагаются одина
ковыми для простых веществ и принимаются равными 6,2 (правило 
Дюлонга и Пти). Однако для легких элементов это правило не
удовлетворительно и даже для ориентировочных расчетов следует 
пользоваться данными, приведенными на рис. 13. Можно восполь
зоваться также правилом, согласно которому мольная теплоем
кость химически подобных кристаллических соединений примерно 
одинакова (если вещество образует несколько аллотропных моди
фикаций, наиболее плотная из них имеет меньшую теплоемкость).

Газ ы

Теплоемкость СР можно вычислить на основании метода тепло
вых поправок, аналогичного методу, рассмотренному ранее (см. 
с. 49); данные, необходимые для вычисления коэффициентов а, Ъ 
и с уравнения (111,19), приведены в таблицах Приложения 2.
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Жидкос т и

Теплоемкость жидкостей обычно несколько больше теплоем
кости кристаллических веществ. Температурным ходом теплоемко
сти во многих случаях можно пренебречь, так как нагревание (ох
лаждение) обычно происходит в сравнительно незначительном 
интервале температур. Приближенно можно считать удельную 
теплоемкость жидкостей равной 0,4—0,6 кал/(г-К). Из исследован
ных веществ исключение составляют Н20  и NH3 [~ 1  кал/(г-К)], 
Н £ (~ 0 ,0 3 ), SiCl4 ( ~ 0,2), галогенпроизводные углеводородов жир
ного и ароматического рядов (0,15 -т- 0,35). Для сходных веществ 
интервал значений удельной теплоемкости жидкости, по-видимому, 
можно уменьшить. Так, для 30 изученных предельных углеводо
родов с числом атомов углерода от 5 до 13 среднее значение 
удельной теплоемкости при f = 0  оказалось равным 0,505 кал/(г-К)

(ср)г7з

Рис. 13. Теплоемкости некоторых элементов. 
Проверка правила Дюлонга и Пти; Су~6,2.

при средней погрешности 2,4% и максимальной — 6%; для 20 пре
дельных углеводородов при t =  25 та же величина равна 0,525 
(ошибки равны соответственно 1,5 и 4,7%).

В уравнении СР, =  а +  Ы величина Ь/а для различных веществ 
примерно одинакова и для большинства органических соединений 
близка к 0,0022.

При отсутствии каких-либо непосредственных или косвенных 
данных для определения удельной теплоемкости сплавов, шлаков, 
стекол и растворов может быть использована приближенная фор
мула

Г о, g »c i +  +  - • •

с 100

где gu 82, ■ • • — весовые проценты соответствующих составных частей смеси; 
си сз, . . .  — их удельные теплоемкости.
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При значительных теплотах смешения (растворения) это урав- 
нение дает завышенный результат.

С р & в ш т е л ь в ы й  р а с ч е т  т е п л о е *  в о е т е

Для приближенного вычисления темплоемкости различных ве
ществ можно воспользоваться методами сравнительного расчета

Рве. 14. Взаимосвязь между теплоемкостями: 
/ - с о ,  и c s „  2 - N ,  и со.

[Б31], в частности первым из них, т. е. соотношением

(ср)н -  * ( ср)! +  *  ап. 2 0

Так, приближенное уравнение (Cp) nbx »  1.40(СР)кх — 5,4 опи
сывает взаимосвязь между изобарными теплоемкостями галогени
дов калия и натрия при t =  25 со средней ошибкой 
0,1 кал/(моль -К).

Можно применить и четвертый метод сравнительного расчета 
в виде соотношения

Р , ) н ~ Л ( с р) м +  *  <Ш’ 2и>
в котором при равных температурах сопоставлены теплоемкости 
двух веществ — аналогов (рис. 14)*. Часто в (111,21а) В «  0; 
в этом случае из (111,21а) следует (II, 16).
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§ 5. ЗАВИСИМОСТЬ ТЕПЛОВОГО ЭФФЕКТА ОТ ТЕМПЕРАТУРЫ

1. Уравнение Кирхгофа
Изменение системы, обусловленное одновременным изменением 

Т и Р, можно представить в виде двух процессов, один из которых 
вызван изменением только температуры, а другой — только дав

ления. Поэтому можно изучать зависимость ДЯ реакции от каж
дого из этих факторов в отдельности. Впрочем, как уже отмеча
лось, изменение ЛЯ с изменением Р велико лишь при очень высо
ких давлениях (см. также с. 163—174) и значительно больший 
практический интерес представляет вопрос о влиянии температуры 
на тепловой эффект реакции.

Изменение теплового эффекта реакции с изменением темпера
туры в соответствии с уравнением (III, 10) выражается уравнением 
Кирхгофа (1858 г.)

[a W )ld T )p =  Л (дН/дТ)р -  £  (Ср )пр01 -  £  (Ср)>ех -  ДСр (III. 22)

где ЛСр — разность мольных теплоемкостей реагентов, взятая с учетом стехио
метрических коэффициентов.

Уравнение (111,22) строго справедливо лишь при условии, что 
давление над каждым из компонентов при искомой температуре 
будет таким же, как и при данной температуре.

Из (111,22) следует, что чувствительность ЛЯ к изменению Т 
определяется абсолютным значением ДСР, а знак температурного 
коэффициента теплового эффекта определяется знаком ЛСР; при 
ДСР> 0  тепловой эффект реакции растет с увеличением температуры,

*  Из прямой 2 следует сходство окиси углерода и азота — точки лежат на 
прямой, почти совпадающей с биссектрисой координатного угла,



Рис. 16. Зависимость теплового эффекта некоторых реакций от температуры. 
Для определения Д#° образования СО, HiO, СН«, НС1, NO, NH» и NO (из NH») надо отсчи
танное на оси ординат против соответствующих соединений значение разделять на указан
ный в левом верхнем углу коэффициент. То же относится к газообразным углеводородам 
(от С,Н14 до для которых даны значения Дсн,» равные приращению АН° образования

при переходе от данного гомолога к соседнему.

при ДСР <  0 уменьшается, при ДСр =  0 не зависит от тем
пературы. Следует обратить внимание на то, что знак ДСР связан 
и с выбором знака тепловых эффектов. Это видно из следующего 
примера:

(ДНТя -  ДНт)1(Т2 -  Г ,)  =  [( -21000) -  (-20000)1/(1100 -  1000) =  - 1 0  

(ДHTt -  bHTi)l(T2 -  r j  -  (21000 -  20000)/(1100 -  1000) -  10

в?



Характер изменения АН с изменением Т обусловлен характером 
изменения АСР с Т. На рис. 15 схематически изображены все воз
можные случаи, кроме тех, когда кривые £  (СР)исх и £  (Ср)прод 
расположены эквидистантно, т. е. ЛЯ является линейной функцией 
температуры. Экстремум на кривых Л Я — Г наблюдается сравни
тельно редко, так как обычно интервалы температур не очень ве

лики. Однако сама возможность 
появления экстремума служит 
указанием на недопустимость 
значительной экстраполяции тем
пературной зависимости теплово
го эффекта за пределы опытных 
данных или гарантированной 
точности формул.

На рис. 16 приведена зависи
мость ДН° от Т для ряда реакций. 
Для некоторых из них с целью 
удобства и большей точности да
ны значения— а-АН0, где а — ко
эффициент, в результате деления 
на который приведенных на ри
сунке величин получается значе-» 

ние —АН0. Например, для реакции На +  V2O2 =  Н20  (г) при
Т =  1200 -  ЛН° <== 27 075 :0,455, т. е. АНпоо — — 59 510.

Д ля р ясч етя  по (ТТТ, 2 2 ) необходимо иметь янячения теплового 
эффекта данной реакции при какой-нибудь температуре и знать 
зависимость теплоемкости от температуры для всех реагентов. Рас
чет может быть осуществлен как графически, так и аналитически.

В первом случае строят график в координатах ЛСр =  <р(Г) 
{рис. 17, ДСр =* (СР) с о — (Ср)с — Чз(Ср)о, 1, тогда по (111,22)

Рис. 17. Зависимость алгебраической 
суммы теплоемкостей реагентов от 

температуры для реакции 
С (графит) - f Va 0 2 (г) =  СО (г).

К графическом/ расчету тепловых эффектов реакций. (См. пример 6.)

AHTl АНТх ДСр dT (III, 23)

Второй член правой части этого уравнения изображен на рис. 17 
заштрихованной площадью *.

* Графическое интегрирование производят либо с помощью планиметра, 
либо подсчетом числа клеток миллиметровой бумаги. В последнем случае всю 
площадь рекомендуется делить вертикалями на отдельные площадки, которые 
можно принять за трапеции. Прежде чем подставлять в (111,23) величину 
площади, отвечающей значению интеграла, необходимо выразить ее в едини
цах масштаба. Если чертеж выполнен на бумаге одинаковой плотности, то 
можно вырезать из него определяемый участок, а также участок, соответ
ствующий единице масштаба, и взвесить каждый из них. Деление первого веса 
на второй дает искомый результат,

И



Графический способ расчета особенно удобен, когда алгебраи
ческое выражение для ЛСР =  ф(7) неизвестно или подбирается 
с трудом.

Пример 5. Найти тепловой эффект реакции

С (графит) -Ь VaOa СО

при Т — 1200, если ЛЯ — - -26 420 и теплоемкости реагентов равны:

Г . . . 300 400 600 600 700 900 1100 1300 1600
С . . . . . 2,08 2,85 3,50 4,03 4,43 4,98 5,27 5,57 5,76

с р 0 2 . . . . . 7,02 7,19 7,43 7,67 7,88 8,21 8,44 8,61 8,74
с о  . . . . 6,96 7,01 7,12 7,28 7,46 7,79 8,06 8,26 8,42

Решение. Вычислив значение АС* — (С *) со — (С *)с  —•у (С я )о „  получим!

Т ..................... ,300 400 600 600 700 900 1100 1300 1600
АС р ................. 1,38 0,66 -0 ,0 9  -0 ,6 9  -0 ,9 2  -1 ,3 0  -1 ,4 3  -1 ,61  -1 ,71

Построив график А Ср — <р(Г) (см. рис. 17) и определив площадь, ограни
ченную кривой ЛСр  в  ф (7 ), ординатами Тх = * 300 и Т2 * *  1200 и осью абс
цисс,^ соответствии с уравнением (111,23) найдем

1200

д и ;200 — ел°т  +  J  ДСрйГ «  -  20420 +  (—050)----- 27070
300

(площадь над осью абсцисс положительна, под ней — отрицательна). Заметим, 
что при Г »  490 значение ДЯв проходит через минимум (по абсолютной вели
чине) и при Т «  700 вновь становится равным А Э т и  выводы непосред
ственно следуют из рис. 17 и подтверждаются рис. 16.

2. Уравнение Д Я  =  <р(Г) в конечном виде

Точное решение

Из (III, 19)' и (III, 20) следует, что

ЛСр -  Да +  Ш  +  ЛсТ* +  Дс7Гя (III, 24)

Подставляя (111,24) в уравнение (111,22) и интегрируя, полу
чаем зависимость ЛЯ =* ф(Г) в конечной форме:

ЛЯ — ДЯо +  ЛаГ +  »/а Л6 Г* +  »/з ЛсГ3 -  Д<?'/Г (III, 25)

Разумеется, если СР =  ср(Г) для всех реагентов выражена 
уравнением (III, 19) или (111,20), то зависимость ЛЯ =  ф(Г) бу



дет отличаться от (III, 25) отсутствием члена — Дс'/Г или соот
ветственно члена !/зАсГ3. Математический анализ (111,25) дает 
основание считать величину АЯо тепловым эффектом реакции при 
абсолютном нуле, но ход кривой в области, близкой к абсолют
ному нулю, изменяется; поэтому постоянная интегрирования АН0 
является лишь э к с т р а п о л я ц и о н н о й  константой (подобно 
величинам а  и Да), а уравнение (111,25)— интерполяционным. Оно 
применяется не только для нахождения АН реакции при различ
ных температурах, но, что особенно важно, и для определения 
влияния температуры на химическое равновесие (см. гл. XIII).

Если в рассматриваемом интервале температур происходит фа
зовое превращение (плавление, парообразование или сублимация), 
то в расчет должны быть включены теплоты соответствующих пре
вращений, а также учтено изменение температурной зависимости 
теплоемкости того вещества, которое претерпело фазовое превра
щение. Так, если при Гпр происходит фазовое превращение одного 
из реагентов, то уравнение Кирхгофа примет вид:

Affr i - i f f r , +  $ \С р d T + \ H ap+  $ ACpdT  (III, 26)

Tt т»р

где АЯПр вычитается в случае превращения исходного вещества и 
прибавляется при превращении продукта реакции. Связь между 
(111,26) и (111,106) очевидна.

При расчете тепловых эффектов следует иметь в виду, что 
значительная графическая экстраполяция величин АН ненадежна: 
неодинаковый для различных веществ темп изменения СР с из
менением Т может привести к изменению знака АСР, а поэтому 
в соответствии с (111,22) на кривой АЯ =  ф(Г) может появиться 
экстремум.

Значительная аналитическая экстраполяция также необосно- 
вана: даже самые точные уравнения СР =  ср(Т) могут дать не 
только большое отклонение от опыта, но и не существующие в дей
ствительности максимумы; источником погрешности может слу
жить и неточность уравнения СР =  ф(Г) в данной области тем
ператур; поэтому суммарная ошибка при вычислении АСР может 
стать значительной.

Наличие данных, о стандартных тепловых эффектах образова
ния и сгорания различных веществ значительно упрощает расчеты: 
пользуясь величинами Д # 298» взятыми непосредственно из соот
ветствующих таблиц (или найденными путем комбинирования таб
личных данных), и уравнениями CP =  q>(T)t необходимыми для 
определения А а, А 5, . . . ,  вычисляют по (III, 25) константу инте
грирования АЯо» что позволяет найти АН° при любой темпера
туре.
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Расчет ДЯ0 не нужен, если взять определенный интеграл, тогда 
вместо (111,25) получается

ДЯГ |«  ДЯГ( +  Да (Г2 -  7*,) +  V, Д6 (7 *  -  Г?) +  . . .  (III. 27)

К этому уравнению можно прийти и на основании температурной 
зависимости энтальпии каждого реагента

г,
н т, - н т, +  \ Cp dT (III,28)

ri

При наличии значений Я г — Яме, Яг — ЯЗ и Яме— ЯЗ (они 
обычно приводятся в таблицах, реже представлены в аналитиче
ской форме) можно воспользоваться различными вариантами за
висимости ДЯ° =  ф(Г), в том числе соотношениями

ДЯг -  \н °т  + д (я'г -  н°т ) (III, 29)

дя ,̂ + д (я; -Я°0)-Д(Я°2Э8-  я°0) (111,30)

дя5.-дя” + д(я^-я2) (III,31)

При рассмотрении влияния температуры на химическое равно
весие (см. гл. XIII) удобно воспользоваться для каждого реагента 
величинами (Н т -Н т )1 Т  ( Г , -  температура, принимаемая в ка
честве базисной). Еще более удобна функция (Я г — Яг,)/#7\ так 
как она не зависит ни от количества вещества, ни от единиц изме
рения. Очевидно, что

В качестве базисной температуры обычно принимают О К (реже 
298,15 К); переход от одной базисной температуры к другой опи
сывается уравнением

(н°т -  н1)/т = (Яг -  /Q/r + (я«, -  н1)/т
О расчете ДЯг см., также с. 447 и 517 сл.

Пример 7. Найти уравнение ДЯ° <р (Г) и вычислить Д Я ^  для реакции 
СН4— С + 2 Н 2, если Д Я ^ — 17880 (см. табл. 1, с. 46) и

(С р)с -  2,673 +  2,617 • Ю -ЭГ  -  1,169 • Ю '/Г2

(Cp)H i- 6 ,6 2 + 0 ,8 1  • l ° - s7  

<С р )с н  - » . 3 4 + П Л . 1 ° - » Г

Решение. На основании указанных данных находим Да ■ ■  ас 4- 2а Н| — асн< — 
— 10,573, Д& — — 7,263 • Ю“ 3, Дс' — — 1,169 • 10s. Тогда в соответствии с (III, 25) 

Д Я * -  Д я ” +  10,5737 +  V, ( -  7,263 • 10-а ) Г2 +  1,169. Ю’ Г -1
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Пользуясь значением ЬН°298, вычисляем по найденному уравнению A / 7 j «  
«  14658. Окончательно получаем

Д Я ° =  14658 +  10 ,5737-3,632< 10_37s +  1,169-10s7 " '  н Д Я ^  — 21716

[отклонение от значения &#°ооо на рис. 16 составляет 1,5%, т. е. лежит в пре* 
делах погрешности уравнений СР «= ф(Г)].

Пример 8, С помощью уравнении

(Ср)с  — 1,1 +  4,8 • 10_3Г -  1.2 • 10~вГ2 

(Ср)0 = •  6,26 +  2,746 • 1(Г3Г -  0,770 • 10~672 

( ^ 0 - 6 , 6 0  +1 ,2 °. 1°-3Г

найти температурный интервал, в котором тепловой эффект реакции С +  У2Оа «
в  СО не зависит от температуры.

Решение. По уравнениям СР =  ф(Г) определяем

ДСр =  (Ср)с 0  -  (Ср)с  -  '/a (Cp)0i -  2.37 -  4,973 • 1<Г3Г +  1,585 • 10"er

В соответствии с (III, 22), условием Д//°ч$»ф(Г) является равенство ДСР =  О, 
т. е. 2,37 — 4,973- 10“3Г +  1.&5- 10*вГ2 «  0, откуда Т «  586.

Так как члены уравнения ДСР «  ф(Г), содержащие Т, отрицательны, то при 
Т >  586 ДСр <  0, т. е. при найденной температуре ДН° проходит через минимум. 
Несовпадение результатов расчета с точной величиной (см. рис. 15 и 16) объяс
няется погрешностью уравнений Ср =  ф(7 ), положенных в основу расчета. Ми
нимум на кривой ДЯ5 = ф ( Т )  рис. 16 в действительности отвечает максималь
ному значению ДН°, так как в рассматриваемом процессе Д//® <  0 (см. также 
решение примера 6),

Пример 9. Пользуясь данными, представленными на рис. 16, найти в интер
вале t =  400 -f- 1400 (шаг 200°) ДН для реакции С -f- С 02 =  2СО.

Решение. Удваивая приведенные при соответствующих температурах на 
рис. 16 величины ДН°т для реакции С +  Va02 =  СО и вычитая из них значе
ния ДИ°т для реакции С +  0 2 =  С 02> получаем в соответствии с законом Гесса 
для реакции С - f  С 02 =  2СО следующие результаты:

Т .........................................  400 600 800 1 000 1 200 1 400
Д Я ° ..................... 41 430 41 460 41 180 40 780 40 300 39 750

Расчет для более высоких Т [по уравнению ДН° «  Ф (Л ] не может дать на
дежных результатов, так как уравнение СР *=  ф(Г) для графита достаточно 
точно (ошибка ~ 2 % ) только для Т *■ * 1373 (см. табл. 5, с. 61).

Приближенные решения

1. Вклад последнего члена в уравнениях (111,19) и (111,20) 
при разных температурах не одинаков, вследствие чего переход от 
(III, 25) к уравнению

дЛ «  ДЯ0 +  ДаГ +  V* ДЬТ* (III, 33)

предполагающему для всех реагентов линейную зависимость Ср 
от Г, может привести к значительной погрешности расчета. По
этому при переходе к приближенному уравнению лучше исходить 
для низких температур из (III, 19), для высоких — из (111,20), так
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как именно в этих случаях последнее слагаемое указанных урав
нений становится небольшим.

2. Для газов в сравнительно нешироком температурном интер
вале, а для твердых и жидких веществ и в достаточно широком 
можно считать ДСР »  const, т. е. пользоваться линейным уравне
нием

Ь Н - *Ь Н 0 +  ЬаТ (III, 34)

причем целесообразно, хотя подчас и с некоторой потерей точно
сти, принять Да =  (ДСР) 2 9 8 , так как значения (СР) 2вв для большин
ства важнейших веществ известны с высокой степенью достовер
ности (см. Приложение 1).

3. Если значение ДЯ298 очень велико (порядка десятков и сотен
тысяч калорий), то в ряде случаев можно принять ДСР «  0, т.е, 
считать ДН «  Д#2ев == const,
так как часто изменение ДН 
с Г не превышает погрешности, 
приносимой уравнениями СР =
=  ф(Г) (см. табл. 5 и рис. 16) 
и величиной ДЯ2в8. Ошибки, 
связанные с допущением ДН =
=  const, могут оказаться го
раздо меньше неточности экст
раполяции на очень высокие 
температуры полного уравне
ния Д/У =  ф (Т) . полученного 
на основании низкотемператур
ных значений теплоемкостей.
Поэтому теплоту сгорания органических веществ (особенно много
атомных) можно считать фактически не изменяющейся с измене
нием температуры.

Допущение ДН =  const дает сравнительно небольшую ошибку, 
особенно для реакций между твердыми телами, так как во многих 
случаях теплоемкость соединения близка к сумме атомных тепло
емкостей. Вообще говоря, предположение, что ДСР «  О (ДН «  
«  const) для образования сравнительно несложных молекул, при
водит к небольшой погрешности. Так, для 14 газов (СОС12, HCN, 
СО, С 0 2, "C2N2, НС1, HF, Н20 , Н20 2, NH8, NO, N 02>e N20  и 0 3) 
среднее расхождение между значениями ДН ж  и ДЯцюо состав
ляет всего 0,35 ккал/моль (см. также решение примера 9).

4. Расчет дает достаточно удовлетворительные результаты даже 
в большом интервале температур, если принять значения СР рав
ными средним теплоемкостям в заданном интервале, т. е. перейти 
от (III, 23) к уравнению

Д//Г| -  д я Т| +  (ДСР)Г1 + Гв (Г2 -  Г,) (III, 36)

Это значительно упрощает вычисления и особенно удобно при на
личии таблиц значений средних теплоемкостей.

Рис. 18. Взаимосвязь между теплотами 
образования хлоридоя ипбяльтя и ни

келя.
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5. Для оценки зависимости ЛЯ »*= <р(Г) можно воспользоваться 
и сравнительными методами расчета, в частности приближенным 
соотношением

ДЯЫ ~  А Д//м  +  В (111,36)

в котором при одинаковых температурах сопоставляются теплоты 
сходных реакций (например, теплоты образования родственных ве
ществ; рис. 18). Аналогичную зависимость

(ACp)N ~  Л (Д Ср )м  +  В (111,37)

можно применить для оценки значений ЛСР, необходимых для 
вычисления температурной зависимости ЛЯ (рис. 19).

Пример 10, Вычислить по (III, 35) Д//°000 для крекинга метана и срав
нить полученный результат с результатом решения примера 7. Значения сред
ней теплоемкости реагентов взять в интервале 298,2—1000 К.

Решение. В соответствии с уравнениями зависимости Ср от Т (см. табл. Б) 
получаем по (III, 8а) выражения для средней теплоемкости

(Ср)с -  “С +  V.»C (Г, +  Ч  +  с 'с/ту , -  3.98 

(Ср)Н(-7 .1 б  и (Ср)СН(=  12,81
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откуда (АСР) — 5,47 и по (III, 35) Л Я ^ -  17880 -  5.47(1000 -  298,2), т . е.

дЯ^ооо =  21 719, что совпадает с результатом точного решения.
Если принять значение АС* — (ДСр)ям, то по (111,34) в соответствии с 

данными Приложения 1 получим А Я ,^  — 17 880 — 7,31 (1000 — 298,2), откуда
АЯ1ооо8 23010, что отличается от точного значения на 7,4%. Такая большая 
погрешность обусловлена значительностью температурного интервала.

3. Тепловой баланс

*про8

Мы рассмотрели простейший случай расчета ЛЯ. На практике 
часто составление теплового баланса процесса осложнено неадиа- 
батностью процесса, различием температур реагентов, нестехио- 
метричностью, присутствием инертных газов и неполнотой проте
кания процесса *. В связи с этим рассмотрим два примера.

Допустим, что Тисх ¥= Город (рис. 20). Тогда процесс можно 
представить происходящим в несколько стадий: реакция осущест
вляется при Гисх. а затем продукты нагреваются до ГПрод 
(рис. 20, а) или вначале нагре- j t 
вают исходные вещества, после 
чего проводят процесс (рис. 20,6).
Возможен и такой вариант — 
охлаждают (нагревают) исход
ные вещества до некоторой тем
пературы То, проводят при ней 
реакцию, после чего продукты ре
акции нагревают (охлаждают) до 
Гцрод (рис. 20,в). Хотя последний 
путь сложнее предыдущих, од
нако он предпочтительнее, если в качестве Т0 выбрать 298,15 К. 
Вычисления упрощаются, если известны средние теплоемкости 
всех реагентов в рассчитываемом интервале температур. Очевид
но, что для схемы в

г.

Тис®

—1 //,А
1-

7 ~ 7
/ ]

Г
w а 6 в

Рас. 20. Схема возможных путей 
протекания реального процесса.

К составлению теплового баланса.

Е " « П  с я ,dT+ дО
исх Ч‘Гисх Л

✓ Гпрод

+  1 4  5
прод N Г,

+  Ч с а  ДЯ Гг,+

CP idT +  &Hn f \ - Q
) -

(III. 38)

Здесь первое слагаемое представляет изменение энтальпии при 
переходе всех исходных веществ (включая и инертные газы, если 
они присутствуют в исходной смеси) от температуры Тяст входа 
их в реакционную зону до температуры То начала отсчета энталь-

*  Кроме того, при высоких температурах часто следует учитывать и воз
можную диссоциацию некоторых веществ; однако для этого нужно учесть влия
ние температуры на химическое равновесие, что изложено в гл, XIII и XIV.
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пии; второе слагаемое равно тепловому эффекту реакции при То 
в расчете на 1 моль вещества (на которое ведется вычисление) 
и с учетом степени превращения третье слагаемое — это измене
ние энтальпии при нагревании всех веществ, покидающих зону 
реакции (продукты реакции, инертные вещества и непрореагиро
вавшие исходные вещества). Если в процессе изменения темпера
туры не происходит фазовых превращений, то все ЛЯпр будут 
равны нулю. Если же фазовые превращения имеют место, то для 
упрощения расчета их можно отнести к Г0.

Уравнение (111,38) можно использовать для расчета темпера
туры, достигаемой при полном адиабатном сгорании вещества 
(теоретическая температура горения); в этом случае Q =  0. Для 
взрывных реакций в (111,38) войдут соответственно Cv и АС/. При

=  Т2 =  Т0 =  Т, X =  1 и Q =  п0СВЬНт уравнение (III, 38) со
впадает с (III, 23).

Пример 11, При производстве окиси этилена по реакции С2Н4 -f VaOt — 
«  С2Н40 (г )  t — 280 и P e l .  Этилен и кислород входят в реактор при 80 °С, 
причем кислород берут в 10%-ном избытке. Степень превращения С2Н4 равна 
80%. Сколько потребуется теплоты для поддержания изотермического процесса, 
если в час в реактор поступает 140 кг С2Н4?

Необходимые для расчета величины сведены в таблицу:

Вещество ( Л//29в)обр’
кал/моль Ч с * р , )4 г / прод писх ппрод

С2н4 12540 11,2 14,0 1.0

см0100о1о

0 3 0 7,05 7,35 0,55

ю01о1'8о

с ан4о -12580 12,3 15,5 0 0 4 - 0 ,8 - 0 ,8

Решение. По закону Гесса A#we *= —12,58 — 12,64 — —25,12 ккал/моль 
С2Н4, т. е. на 1 моль подаваемого в реактор этилена будет выделяться 
0,8-25,12 в  20,10 ккал.

Энтальпия исходных веществ равна
353 353

(лисх)с,Н4 \ (Ср)С,Н, dT (Лисх)о, \  (Ср)О, dT “
298 298

-  Ь  11,2 (353 -  298) +  0,55 • 7,05 (363 -  298) -  829 кал

Энтальпия продуктов составляет
553 653 653

" е л о  S (C p)c,H .od r  +  K .H .) „ PM \  ( С Л с н ^  +  Ы п р о *  5 (c p )o ,dT-  
298 298 298

— 0,8 -15,5 (553 -  298) +  0,2 • 14,0 (563 -  298) +  0,15 • 7,35 (553 -  298) «4 1 ,5 9  кал

Следовательно, в соответствии с (111,38) 0,829 +  Q «  —20,10 +  4,159, от
куда на I моль поступающего этилена следует добавить Q — 16,77 ккал. т. е. 
за час должно отводиться 16,77-140-1000 : 28 — 83 850 ккал.



Г л а в а  IV

ВТОРОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ

§ 1. СОДЕРЖАНИЕ ВТОРОГО НАЧАЛА

Все протекающие в природе процессы следуют первому началу 
термодинамики, но не всякий процесс, не противоречащий 
первому началу, осуществим на практике. Из первого начала выте
кает лишь, что энергия изолированной системы постоянна; опре
делить же н а п р а в л е н и е  процессов, происходящих в системе, 
нельзя. Исходя из первого начала, невозможно, например, решить, 
происходит ли переход энергии от более нагретого тела к менее 
нагретому или наоборот, нельзя дать точное определение темпе
ратуры.

Второе начало термодинамики, так же как и первое, не может 
быть найдено из каких-либо общих положений, а устанавливается на 
основании опыта. Оно дает возможность разделить все допускаемые 
первым началом процессы на самопроизвольно и несамопроизволь
но протекающие в данных условиях. При формулировке второю 
начала часто исходят из невозможности некоторого процесса.

Положим в основу дальнейших рассуждений постулат Клау
зиуса (1850 г.): теплота сама собой не может переходить от холод
ного тела к горячему, т.е. невозможен процесс, е д и н с т в е н н ы м  
результатом которого был бы переход теплоты от тела с более 
низкой температурой к телу с более высокой температурой *. Та
кой метод рассуждения не следует рассматривать как нарочитое 
ограничение общности второго начала; утверждая невозможность 
избранного процесса, легко прийти к любой другой формулировке 
(все они выделены в тексте курсивом).

1. Цикл Карно
При рассмотрении первого начала было указано, что между 

теплотой и работой существует коренное различие. В отличие от 
перехода работы в теплоту протекание обратного процесса ограни
чено определенными условиями. Поэтому для превращения теп-

*  В 1747 г. М. В. Ломоносов впервые указал на определенную направлен
ность процессов, протекающих в природе. В работе «Размышление о природе 
теплоты и холода» он писал: «...холодное тело В, погруженное в тело А, оче
видно, не может воспринять ббльшую степень теплоты, чем какую имеет А*. 
М. В, Л о м о н о с о в. Поли, собр. соч. Т, 2, М., Изд-во АН СССР, 1951. См. с. 37.
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лоты в работу существует предел даже в оптимальном случае, т. е> 
при протекании обратимого процесса. Величина этого предела уста
навливается обратимым циклом Карно (1824 г.). Этот цикл состоит 
из четырех последовательных обратимых процессов (рис. 21): изо
термического расширения АВ, при котором рабочее тело отбирает

у теплоотдатчика с температурой 
Т1 теплоту Qi; адиабатного рас
ширения ВС , изотермического 
сжатия CD, при котором рабочее 
тело отдает часть теплоты Q2 теп- 
лоприемнику, имеющему темпера
туру ^2 . и адиабатного сжатия 
DA. Процессы отбора и передачи 
энергии происходят при неизмен
ных температурах, так как можно 
представить, что оба тепловых 
источника обладают столь боль
шими размерами (или при конеч
ных размерах — столь большой 
теплоемкостью), что передача теп
лоты не влияет на их темпера
туру. В результате кругового про
цесса система совершает работу 
А =  Q\ — Q2, численно 
заштрихованной ня рис 
щади. Рассмотренный цикл назы
вается прямым (тепловым) цик
лом Карно. В обратном (холо

дильном) цикле Карно теплота Q2 отбирав я от теплоприемника 
и вместе с внешней работой А передается теплоотдатчику, так что
Q i =  Q 2 +  А * •

Т е о р е м а  К а р н о — К л а у з и у с а

Карно установил, что коэффициент полезного действия машины 
(к. п. о.) при работе по обратимому циклу не зависит от природы 
рабочего тела, а определяется только интервалом температур, 
в котором совершается работа.

Справедливость этого положения Клаузиус подтвердил следую
щими рассуждениями о двух сопряженных машинах Карно. Пред
положим, что, проведя в одинаковом температурном интервале об
ратимый цикл Карно с двумя различными телами, удалось бы 
получить разные к. п.д. (rji и т г̂)- В таком случае, если машина 
Карно с большим к. п. д. приводит в движение машину Карно 
с меньшим к. п. д. (т. е. первый цикл проводится в прямом на
правлении, а второй — в обратном), то энергия переходит от хо
лодного тела к горячему без какой-либо компенсации, т. е. совер-

•  Подробный анализ цикла Карно см. в курсах технической термодинамики.
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шается процесс, противоречащий постулату Клаузиуса. В справед
ливости этого легко убедиться, например, из следующего баланса
циклов Карно:

«1 Qa А ч
1-й цикл . . . . ,, . . . +100 - 8 0 +20 0,20
2-й цикл................ . . . . - п о + 9 0 -20 0,18

Итого . . . —Ю о

Нетрудно показать, что случай, когда г)2 >  тц, также следует 
исключить (для этого первый цикл провести в обратном направ
лении, а второй — в прямом).

Таким образом, в соответствии с доказанной теоремой

Q i !Q2 =  4 ( T i , T 2) ИЛИ Л — И/Qi — (Q, —  Qs)/Qi — ф (Гь Г.) (IV, 1)

Для определения функции <р(Гь Гг) и для построения тем са
мым температурной шкалы выберем простейшую форму связи, до
пуская, что отношение температур равно отношению теплот, т. е.

Q J Q i ^ T t l T t  или л =  (Q» — Q2)/Qi ( Г 1 — Г2)/Г! (IV ,2)

Вид функции (IV, 1) можно определить и другим путем. В соответствии с 
теоремой Карно — Клаузиуса, достаточно провести обратимый цикл Карно с лю
бым вещестоом, для которого известно уравнение состояния. Это дает возмож
ность выразить процессы, составляющие цикл, через термодинамические пара
метры гпггояния. придав правой части- (IV, 1) конкретное выражение. В каче
стве рабочего тела остановимся на идеальном газе, так как его свойства из
вестны из молекулярно-кинетической теории. Для идеального газа PV — RT-, 
поэтому (см. рис. 21)

Так как в силу адиабатности процессов ВС и DA в соответствии с уравнением 
адиабаты идеального газа

Т{Укл~' “  r 2V * - ‘ и Г , ^ - '  — r aV g - ‘

(k — Cp/Cy), то

VaIVo =  VbIVc -ли VcIVd - V b/Va

Подставляя найденные результаты в (IV, 1), получаем уравнение (IV ,2).
Справедливость теоремы Карно — Клаузиуса нельзя подтверждать т о л ь к о  

тем, что в уравнение (IV, 2) не входит характеристика вещества (идеального 
газа). Иными словами, нельзя опускать общее доказательство теоремы, так как 
не видно, почему при переходе на отличное от идеального газа рабочее тело 
в уравнении (IV, 2) не может найти отражение какое-либо его свойство.
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Из (IV, 2) следует, что чем больше перепад температур, тем полнее нс* 
пользуется теплота теплоисточника. Причина сравнительно низкого к. п. д. паро
вой машины заключается в слишком незначительном интервале между темпера
турами кипения и конденсации воды. Даже в современной паровой машине, ра
ботающей на сильно перегретом паре (/j ft* 550 °С) и снабженной специальным 
конденсатором (fj ft* 10ЬС), ч в соответствии с уравнением (IV, 2) равен 0,65, 
а практически значительно меньше.

Применяя некоторые другие вещества (например, ртуть), можно добиться 
повышения к. п. д., однако на практике используют почти исключительно водя
ной пар из-за ряда его преимуществ: доступности, большой теплоты парообразо
вания, малого удельного веса, относительной инертности и др. В двигателях 
внутреннего сгорания, где вспышка и выделение теплоты происходят при очень 
высокой температуре, к. п. д. значительно больше.

Увеличение практического к. п. д. при переходе от одного рабочего тела к 
другому, разумеется, не имеет ничего общего с принципиальным постоянством 
к. п. д. обратимого цикла Карно.

Т е о р е ма  Карно

Любой цикл можно заменить бесконечно большим числом беско
нечно малых циклов Карно, каждый из которых будет отличаться 
от соответствующей элементарной части произвольного цикла на

бесконечно малую величину высшего по
рядка (см. рис. 22). Поэтому к. п. д. про
извольного цикла abed будет некоторой 
средней из к. п. д. элементарных'циклов 
Карно. Но к. п. д. цикла Карно ABCD 
в том же интервале температур будет 
больше к. п. д. рассматриваемого цикла, 
так как, за немногими возможными ис
ключениями, T i > ( T \ ) { и Т2 < ( Т 2)и где 
(Ti)t и (Гг)* — температуры на элемен
тарных участках теплообмена в цикле 
abed. Отсюда вывод: не существует ма
шины, которая обладала бы к. п. д. 
большим, чем к. п. д. машины Карно, 
работающей в том же температурном ин
тервале (теорема Карно).

В справедливости этого положения можно убедиться и иначе: 
при изотермическом расширении (идеального газа) вся получен
ная от теплоотдатчика теплота переходит в работу, убыль энергии 
при адиабатном расширении также дает только работу, т. е. оба 
процесса, если они к тому же обратимы, являются наиболее эко
номичными. Поэтому обратимое сжатие по изотерме и адиабате 
связано с затратой минимальной работы.

Из факта максимального к. п. д. обратимого цикла Карно сле
дует, что этот цикл при заданном температурном перепаде устанав
ливает предел превращения теплоты в работу.

Таким образом, цикл Карно занимает особое место среди всех 
прочих циклов и может быть назван основным термодинамическим 
циклом.

Рис. 22. К доказательству 
теоремы Карно.
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2. Термодинамическая шкала температур

Независимость к. п. д. машины Карно от природы рабочего тела 
позволила ввести универсальную шкалу температур, свободную от 
индивидуальных особенностей (физических свойств) термометри
ческого вещества и от произвольности метода измерения темпера
туры. Эта шкала была предложена в 1852 г. Томсоном (Кельви
ном) и названа абсолютной термодинамической шкалой.

Термодинамическая шкала температур определяется уравне
нием (IV, 2), по которому ‘Отношение любых двух температур 
равно отношению значений теплот, полученной и отданной тепло
вой машиной, обратимо действующей между этими температурами. 
Выбор функции ф(Tj, Т2) (IV, 1) произволен. Можно было бы вы
брать в качестве таковой не Г, а Г“ 1 или ат, или другую функцию 
абсолютной температуры.

Измерение температуры машиной Карно в качестве своеобраз
ного термометра нельзя осуществить. Однако поскольку абсолют
ная температура совпадает с температурой, входящей в уравнение 
состояния идеального газа, она может быть измерена термометром, 
наполненным идеальным газом. В этом заключается одно из основ
ных удобств выбора в качестве рассматриваемой функции 
именно Т.

За единицу измерения температуры принимают такую разность 
между температурами теплоисточника и теплоприемника, которая 
дает возможнг>гтк гппершить 1/юо часть работы, производимой те
лом, работающим по обратимому циклу Карно между температу
рами кипения воды и плавления льда.

Второе начало термодинамики приводит нас к выводу о суще
ствовании универсальной температуры и тем самым о существова
нии естественного начала отсчета температур (абсолютного нуля). 
Для любого вещества в соответствии с уравнением (IV, 2) пре
дельному (теоретическому) значению r\ =  1 отвечает величина 
Т% =  0.

3. Невозможность вечного двигателя

Даже в самой производительной машине часть теплоты не мо
жет быть превращена в работу. Чтобы происходило дальнейшее 
превращение, нужна новая машина, работающая в пределах тем
пературы теплоприемника и более низкой температуры теплоот- 
датчика.

Следовательно, невозможно построить двигатель, в котором ра
бочее тело совершало бы работу, вступая в теплообмен с един
ственным источником теплоты, например построить периодиче
ски действующую машину, все действие которой сводилось бы 
к совершению работы за счет охлаждения теплового источника; ко
роче говоря, нельзя осуществить вечный двигатель второго рода.
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Из этой формулировки логически вытекает следующая: невоз
можно превратить теплоту какого-либо, тела в работу, не произ
водя никакого другого изменения, кроме охлаждения этого тела; 
невозможно при помощи кругового изотермического процесса про
извести работу.

Неосуществимость вечного двигателя первого рода можно было 
бы сформулировать двояко: с одной стороны, «работу нельзя со
здать из ничего», с другой стороны, «работу нельзя превратить 
в ничто». Что касается неосуществимости вечного двигателя вто
рого рода, то здесь инверсия формулировки исключена: построить 
машину, все действие которой сводилось бы к затрате работы и 
нагреванию теплового источника, возможно. Это различие непо
средственно вытекает из природы теплоты: х а о т и ч е с к о е  тепло
вое движение частиц более вероятно, чем их н а п р а в л е н н о е  
движение. «Появление» теплоты всегда знаменуется превращением 
энергии в малоэффективную форму: вероятность того, что хаоти
ческое движение получит определенную ориентацию (это привело 
бы к появлению направленной силы, способной совершать работу), 
ничтожна. Поэтому-то переход без ограничений теплоты в работу 
является невозможным, хотя работа может перейти в теплоту це
ликом.

Следовательно, без наличия теплоприемника запас энергии 
теплоотдатчика не может быть использован; нельзя, например, ис
пользовать безграничные запасы энергии воздуха, морей, океанов, 
земной коры и т. д. Если было бы возможно осуществить вечный 
двигатель второго рода, то, преобразуя в работу запасы теплоты 
в воде океанов, можно было бы приводить в движение все заводы 
мира, и только спустя ~ 1000 лет температура воды понизилась 
бы примерно на 0,01° *.

Пример 1. Показать, исходя из невозможности полного (некомпенсиро
ванного) перехода теплоты в работу, что процессы трения и расширения газа в 
пустоту необратимы.

Решение. При трении работа, направленная на преодоление сил трения, идет 
на нагревание. Так как обратный процесц, т. е. некомпенсированное превращение 
Q  в А , невозможен, то и процесс трения необратим.

Диффузия газа в пустоту также необратима, так как невозможен процесс, 
единственным результатом которого было бы сжатие газа без изменения его 
энергии. Действительно, на сжатие затрачивается некоторая работа А, и чтобы 
MJ *  0, необходимо одновременно отнять Q. Но чтобы ёо внешней среде не 
осталось никаких «следов» протекания данного процесса, нужно было бы Q не- 
компенсированно превратить в А , что невозможно.

Пример 2. Доказать, что:
1) адиабата может пересечься с изотермой только в одной точке;
2) при переходе вдоль адиабаты температура всегда изменяется в одном на

правлении.

*  Вечный двигатель, использующий энергию океанских вод, не следует сме
шивать с двигателем, работающим за счет п е р е п а д а  температур на по
верхности и в глубине океана.
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Решение 1. Если бы обе кривые пересекались в двух точках, то получился 
Ли цикл, образованный одной изотермой и одной адиабатой; в таком случае ра- 
Лота совершалась бы при существовании только одного источника теплоты, что 
противоречит второму началу.

2. Если бы температура изменялась не в одном направлении, то одна и та 
мо температура могла бы существовать в двух точках одной и той же адиа- 
беты, что, исходя из предыдущего, невозможно.

Пример 8. При проведении цикла Карно в обратном направлении (холо
дильный цикл) теплота за счет затраченной работы переводится из холодиль
ника в нагреватель. К. п. д. такого цикла (холодильный коэффициент) опреде* 
лиотся количеством отведенной от холодильника теплоты на единицу затра
ченной работы. В 1853 г. было предложено (Кельвин), пользуясь этим циклом, 
отапливать жилые помещения за счет отнятия теплоты от холодного воздуха. 
Показать эффективность такого «отопления». Принять, что:

1) интервал температур, в котором работает паровая машина, равен 180—
40вС и  т| *=0,66г| ;те°р

2) температура воздуха в помещении равна 20 С, а температура наружного 
поздуха 10 °С;

3) паровая и холодильная машины работают 
по обратимому циклу Карно.

Решение. Паровая машина, приводящая в 
действие холодильную машину, работает с к. п. д.

180 40 q oqq
^теор 180 +  273,2 ’

Следовательно, примерно треть теплоты, приноси
мой в машину паром, переходит в работу, т. е. 
т) ж  0,66-0,309 ж  0,204, или 20,4% теплбты, раз
ливаемой топливом.

Холодильный коэффициент холодильной ма
шины равен (104-*273,2)/(20— 10)в  28,3. Сле
довательно, затрачивая в ней механическую ра
боту, эквивалентную 1 кал, можно передать от 
холодного тела к горячему 28,3 кал. Первая 
машина превращает в работу 0,204 Q кал; затрачивая эту работу во второй 
машине, мы переводим от наружного воздуха в помещение 28,3 0,204Q ■=* 
— 5,77Q кал теплоты вместо Q кал, которыми располагали бы при непосредст
венном сжигании топлива

Таким образом, теоретически этот метод даже выгоднее непосредственного 
сжигания топлива, что дало бы максимум Q кал, не говоря уже об обычном 
отоплении, когда громадное количество теплоты уносится в дымовую трубу.

Рассмотренный принцип положен в основу «динамического отопления», раз
работанного в 1926 г. профессором сельскохозяйственной академии им. К. А. Ти
мирязева В. А. Михельсоном и доведенного им до технического проекта.

Пример 4. На рис. 23 изображена теоретическая изотерма AaBcbD реаль
ного газа. Каким образом можно, не прибегая к эксперименту, определить поло
жение прямой ab, отвечающей давлению насыщенного пара при данной темпе
ратуре?

Решение. При круговом процессе по контуру аЬсВа (обратимый изотерми
ческий цикл) ф  Р dV — 0; следовательно, изобара должна быть проведена так, 
чтобы заштрихованные на рис. 23 площади были равны.

§ 2. ЭНТРОПИЯ

Первое начало определяется постоянством функции V в изоли
рованной системе. Поставим задачу найти функцию, выражающую 
содержание второго начала, а именно, о д н о с т о р о н н ю ю

Рис. 23. Изотерма реального 
газа (заштрихованные пло

щади равны).
К примеру 4.
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направленность протекающих в изолированной системе процессов. 
Изменение искомой функции должно иметь для всех реальных, 
т.е. необратимых, процессов, протекающих в изолированных си
стемах, один и тот же знак. Таким образом, в отличие от первого 
начала второе начало в приложении к некруговым необратимым 
процессам должно выражаться н е р а в е н с т в о м .

1. Изменение энтропии в обратимых процессах
Считая по-прежнему теплоту, полученную от теплоотдатчика, 

положительной, а отданную теплоприемнику отрицательной, можно 
записать (IV, 2) в виде

Q ^ i  +  Q i / r s - O  или £  Q/T =  0 (IV , 3)

Если разбить Qi и на бесконечно малые величины, то (IV, 3) 
примет вид

Так как любой цикл можно заменить бесконечно большим чис
лом бесконечно малых циклов Карно (см. рис. 22), то (IV, 4) спра
ведливо для любого обратимого цикла. Различие заключается 
лишь в том, что в силу неизотермичности процессов теплообмена 
для осуществления произвольного обратимого цикла понадобится 
бесконечно большое число теплоотдатчнкоБ (на пути dab) и тепло- 
приемников (на пути bed).

Считая на каждом элементарном участке теплообмена Т «  
=  const, найдем, что

6Qi/r, +  6Q2/ra- 0
и для всего цикла

5 m  $ - т ~ °  <iv -6>1 2(dab) (bed)

Следовательно, алгебраическая сумма приведенных теплот 6Q/T 
для любого обратимого кругового процесса равна нулю.

Из (IV, 5) в соответствии с (1,7) следует, что подынтегральная 
величина является полным дифференциалом, т. е. дифференциалом 
однозначной функции состояния. Эта новая функция была введена 
в термодинамику Клаузиусом (1865 г.) и названа энтропией («S — 
от греч. троят) — «превращение»). Так как в силу теорем Карно — 
Клаузиуса и Карно приведенные выше рассуждения применимы 
к любому веществу и любому циклу, то всякая система в любом 
ее состоянии имеет вполне определенное и единственное значение 
энтропии, точно так же, как определенное и единственное значе
ние Р, V, Tt U и других свойств.
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Таким образом, энтропия выражается уравнением
d S -tQ JT  (IV, 6)

Это функция состояния системы, определяемая тем, что ее диффе
ренциал при элементарном равновесном процессе равен отноше
нию бесконечно малого количества теплоты, сообщенной системе, 
к термодинамической температуре системы *.

Существенно, что в (IV ,5) и (IV ,6) фигурирует а б с о л ю т 
н а я  температура, в то время как в ранее приведенных уравне
ниях Т можно заменить на t. Другими словами, энтропия св9 зана 
с абсолютной, а не с эмпирической температурой- 1/Г является 
интегрирующим множителем, а абсолютная температура — инте
грирующим делителем для 6Q.

Доказательство существования единственного интегрирующего множителя, 
общего для всех тел, было дано Н. Н. Шиллером (1896 г.); его идеи получили 
развитие в работе Каратеодори (1909 г.). Другой способ обоснования энтро
пии и абсолютной температуры был разработан в исследованиях К. А. Пути
лова (1937 г.) (см. [А-34]),

Для конечного изменения системы * v

(iv , 7)
1

Для изотермического процесса (IV, 7) переходит в выражение
AS Q/T (IV , 8)

а для адиабатного — в выражения
A S - о ,  r f S - 0  (IV, 9)

*  Следует указать, что по Карно, который при построении теории тепло
вых машин исходил из теории теплорода, уравнение (IV, 5) должно быть за 
писано так: (j)6Q «■ * 0. Из этого можно было бы заключить, что теплород есть
аналог энтропии; согласно теории теплорода, если тело в начальном состоянии 
содержит иной запас теплоты, чем в конечном состоянии, то каким бы путем 
ни происходил процесс, необходимо подвести (или ответсти) одинаковое коли
чество теплоты, хотя это и неверно, по в применении к обратимым процессам 
о сумме теплот можно сказать то же, что было сказано относительно суммы 
приведенных теплот.

* *  Если зависимость работы от характера протекающего процессу можно 
было бы подтвердить, например рис. 3 (см. с. 25), при условии, что у **» Р и 
*  =  V, то с введением функции S  создается возможность наглядно иллюстри
ровать зависимость теплоты от характера процесса. Действительно, если у *  Г 
и х — S, то, в соответствии с (IV, 6), величина

2

Q -  ^ Т dS
I

будет пропорциональна площади под кривой процесса (в координатах Г — S ) .
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Утверждать, что энтропий является искомой функцией, было 
бы преждевременно, так как пока еще не ясна связь между ее из
менением и направлением процесса.

2. Изменение энтропии в необратимых процессах
Запишем (11,3) для обратимого и для необратимого процессов 

при совпадающих исходном и конечном состояниях. Поскольку из
менение энергии в обоих случаях одинаково, а работа в необрати
мом процессе меньше, чем в обратимом (см. с. 19—21), поглощен
ная системой теплота в необратимом процессе будет меньше, чем 
в обратимом (выделенная теплота, наоборот, будет больше). Но 
так как изменение энтропии системы в обоих процессах одно и то 
же, то уравнения (IV, 5—9) переходят соответственно в

$ - £ < 0  (IV . 10)

d S > iQ /T  (IV . 11)
2

iS >  $ (IV , 12)
1

Д S > Q IT  (IV , 13)
AS>0, d S >  0 (IV , 14)

Таким образом, р а в е н с т в а  (IV ,5) —(IV ,9), являющиеся анали
тическим выражением второго начала для различных о б р а т и 
м ы х  процессов, при переходе к процессам н е о б р а т и м ы м  об
ращаются в н е р а в е н с т в а  (IV, 10) — (IV, 14).

Точно так же равенство (IV, 2) в силу условия Лнеобр <  Лобр 
для необратимых круговых процессов переходит в неравенство

(Q i -Q * ) /Q i < ( T i - 7 ,1)/7'1
В последнем, в отличие от равенства (IV, 2), Т\ и Т2 не равны тем
пературам рабочего тела на соответствующих участках теплооб
мена.

3. Изменение энтропии как критерий равновесия 
и самопроизвольности процессов

Обобщим уравнения (IV, 9) и (IV, 14) на любой процесс. Для 
этого систему следует изолировать, т. е. включить в нее тепловой 
источник (источники). Но тогда изменение энтропии системы будет 
складываться из изменения энтропии «рабочей» части системы 
(в которой происходит процесс) и изменения энтропии теплового 
источника. Таким образом, получаем

AS =  (ASpa6. сист +  Д^тепл. ист) > 0  (IV. 16)
т. е. если систем а и з о л и р о в а н  а, при протекании в такой си - 
стеме обрати м ы х процессов энтропия ее не и зм ен яется ; при необ -
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ритимых процессах она растет. Когда необратимый процесс приво
дит изолированную систему в состояние равновесия, ее энтропия 
достигает м а к с и м у м а .  Следовательно, энтропия является кри
терием н а п р  а в л е н н о с т и  процесса (AS >  0) и тем самым 
критерием р а в н о в е с и я  (AS =  0).

Деление всех процессов на самопроизвольно и несамопроиз
вольно протекающие в данных условиях, таким образом, нашло 
свое количественное выражение. Поскольку критерием неосуще
ствимости процессов служит неравенство AS <  0, не может иметь 
место процесс, протекание которого в изолированной системе свя
зано с уменьшением энтропии.

Следует еще раз подчеркнуть, что условие AS ^  0, охватываю
щее все возможные случаи, относится только к и з о л и р о в а н 
ной системе в целом. В отдельных ее частях могут протекать про
цессы, для которых AS <С 0. Иначе говоря, в неизолированной 
системе процессы (как необратимые, так и обратимые) могут про
текать и с уменьшением энтропии.

В связи с этим следует различать расчеты для определения 
з н а ч е н и я  AS в каком-либо процессе и расчеты для определения 
о с у щ е с т в и м о с т и  процесса. В первом случае речь идет о на
хождении AS только части системы, а во втором — всегда о AS 
в и з о л и р о в а н н о й  системе (которая лишь при отсутствии теп
лообмена является рабочей системой).

Таким образом, поставленная задача — найти функцию, выра
жающую опностороннюю направленность протекающих в системе 
процессов, решена. Мерой' необратимости процессов является эн
тропия. Неизменность же энтропии при обратимых процессах лишь 
подтверждает тот факт, что эта функция характеризует неравно
ценность состояний системы в любой момент необратимого про
цесса: в любые два момента обратимого процесса, протекающего 
в изолированной системе, ее состояния с точки зрения возможности 
дальнейших изменений равнозначны друг другу, так как «работо
способность» системы не изменяется.

Это обстоятельство можно, подтвердить следующим примером.
Переход теплоты от горячего тела к холодному необратим. Поэтому «при

ращение количества теплоты* в системе, происходящее при низкой температуре, 
более необратимо, чем при высокой температуре. Действительно, используя си
стему, где произошел второй процесс, в качестве теплоотдатчика, а ту систему, 
где имело место изменение при более низкой температуре, в качестве тепло- 
приемника (при условии, что обе системы изолированы от внешней среды), 
можно совершить между ними цикл Карно и получить некоторую работу. 
В то же время процесс при прочих равных условиях тем более необратим, чем 
больше передается теплоты, так как не только теплота переходит от высшего 
уровня к низшему, но и все виды энергии при всяком процессе стремятся перейти 
в теплоту, что также необратимо. Если сопоставить эти рассуждения с уравне
ниями, определяющими AS, то утверждение, что энтропия является мерой необра
тимости процесса, станет очевидным.

В случае обратимого процесса в уравнениях, связывающих S, Q и Т, будет 
стоять Тмако, так как при прочих равных условиях полезное действие тем 
больше, чем выше температура источника теплоты. Это можно заметить, 
переписав (IV, 2) в виде ц = .  I — Т%(Т\. В случае необратимого процесса темпера-
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тура будет минимальной. Чем необратимее данный процесс (при одинаковых Т\ 
и Т2), тем больше Q2 [равенство (IV, 2) при этом переходит в неравенство], а 
следовательно, больше и AS. Неиспользованную теплоту можно утилизировать 
уменьшением Г2, что, однако, сопряжено с затратой работы.

Казалось бы, для решения п р а к т и ч е с к и х  задач применение 
энтропии не оправдано, так как во всех уравнениях, относящихся 
к необратимым процессам, например в (IV, 13), фигурируют знаки 
н е р а в е н с т в а  и, следовательно, зная характеристики необрати
мого процесса, невозможно вычислить АS. Однако это затруднение 
легко обойти: чтобы решить задачу расчета А5, достаточно пред
ставить изучаемый процесс протекающим обратимо, иными сло
вами, надо заменить его мысленно таким сочетанием обратимых 
процессов, в результате которых система пришла бы в то же 
конечное состояние, что и при фактическом ее изменении. Действи
тельно, такой прием позволяет вычислить AS, так как для обрати
мых процессов в расчетных уравнениях фигурируют знаки .о а- 
в е н с т в а ;  в то же время величина AS, найденная на этом фиктив
ном пути, является изменением энтропии в действительном про
цессе, так как изменение энтропии не зависит от характера пре
вращения. (Поэтому невозможность осуществления обратимого 
процесса не может служить помехой для применения описанного 
приема.)

Теперь ясно, почему функция S была введена нами именно 
для обратимых процессов и лишь после этого распространена 
на процессы необратимые.

В заключение рассмотрим способ обоснования с у щ е с т в о в а 
ния  функции S, минуя цикл Карно. При обратимом процессе дав
ление равно противодавлению и вместо внешнего давления в урав
нение (11,5) можно подставить его значение из уравнения состоя
ния <р(Я, V, Г ) = 0 .  Поэтому для обратимого процесса (11,5) 
примет вид:

бQ ~ d ( / + < p ( V ,  T)dV
откуда

2 2 2 

e Q ~ ^ d t /  +  Jq>(K. T)dV

2

Величина  ̂dU при заданных исходном и конечном состояниях
1

системы фиксирована. Однако каждому значению V соответствует 
каждый раз новое значение Т (которое будет зависеть от харак
тера протекающего процесса), вследствие чего интегрирование вто
рого члена правой части уравнения, а поэтому и 6Q, не представ
ляется возможным (6Q не является полным дифференциалом). 
Конечно, если, например, рассматривать изотермический процесс, 
то интегрирование станет возможным; в подынтегральном выра-
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женин останется одна переменная. Но это не является общим ре
шением, ибо накладывается ограничение.

Следовательно, чтобы превратить уравнение первого начала 
термодинамики для обратимого процесса в интегрируемое выра
жение, необходимо ввести интегрирующий множитель. Определим 
интегрирующий множитель в ч а с т н о м ,  простейшем случае для 
идеального газа, так как его свойства (связь между Р, V и Т и за 
висимость U от других параметров)

/>в ф (К, T) =  RT/V и dU =  (dUfdT)v dT =  Cv dT

могут быть найдены из молекулярно-кинетической теории (вслед
ствие отсутствия сил взаимодействия внутренняя энергия идеаль
ного газа зависит лишь от температуры). Тогда (I I ,5) примет вид:

6Q -  Cv dT +  RTd In V

После деления этого уравнения на Т получаем выражение, кото
рое интегрируется; действительно, коэффициенты при переменных 
в выражении

6Q/7 -  Cvd In Г +  Rd In V 

удовлетворяют условию (1,5), так как
дСу/д In К =  dRfd In Г  « О

Таким образом, величина бQ/T является полным дифференциа
лом, поэтому справедливо соотношение'(IV, 6), и тем самым до
казано с у щ е с т в о в а н и е  функции S для и д е а л ь н о г о  газа.

Для того чтобы обобщить (IV, 6) на любое вещество, можно 
обратиться к теоремам Карно — Клаузиуса и Карно, т. е. повто
рить ранее приведенный ход рассуждений либо, что проще, вос
пользоваться следующим рассуждением.

Если изолированная система, в которой протекает элементар
ный обратимый процесс, состоит из идеального газа и любого дру
гого вещества, то бQ == 6Qim. газ бфвещ == 0* Так как dSK̂  газ =  
=  бQiiff. гаа/7\ ТО TdS„x. газ "Ь бРвещ =  О И dSvщ, гаа =  —  SQnemJT.

Следовательно, величина бОвещ/Т' также является полным диф
ференциалом, т. е.

•̂Ssem — бфвеш/Т’
Тем самым с у щ е с т в о в а н и е  функции 5 доказано для любого 
вещества.

Означает ли это, что второе начало является следствием пер
вого? Разумеется, нет, потому что приведенный ход доказательств 
требует введения понятия об обратимости и необратимости про
цессов. Доказательство же р о с т а  энтропии при необратимых про
цессах в изолированной системе, а это и составляет содержание 
второго начала, может быть дано только с помощью рассуждений, 
не вытекающих из первого начала.

Если изложенный метод введения функции 5 обладает преиму
ществом простоты и наглядности, то метод, изложенный на,с. 78—
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81, 83—85, позволяет ввести функцию S, не прибегая в рассуж* 
дениях к свойствам конкретного вещества. Это оправдывает при
менение выводимых ниже общих уравнений для отыскания свойств 
идеального газа (см. с. 127 сл.).

Пример 5. Можно ли поставить знак равенства между адиабатным и изо- 
энтропийным процессами?

Решение. Нет, так как оба термина соответствуют одному и тому же про
цессу лишь при обратимом его протекании [ср. уравнения (IV, 6) и (IV, 11)].

Пример 6. Под величиной Т в уравнениях, выражающих изменение эн
тропии в необратимых процессах, обычно подразумевают не температуру си
стемы, а температуру теплового источника. В чем удобство такой замены? Не 
может ли она привести к «выравниванию» соответствующих неравенств, напри
мер неравенства (IV, 13)?

Решение. Удобство такой замены заключается в том, что при необратимом 
теплообмене значение температуры системы становится неопределенным. В то 
же время эта замена не может привести к искажениям, так как неравенства, ко
торыми выражается Д5 системы при необратимых процессах, при замене 
Т раб. оиот на Гтепд.яот усиливаются. Действительно, когда система получает 
теплоту, то в знаменателе правой части неравенств оказывается увеличенная 
температура; при отдаче теплоты, хотя Гтепл. нот >  Грав. о«ст, но так как Q 
меньше нуля, алгебраически правая часть неравенства опять-таки уменьшится.

Пример 7. Имеется два куска металла. Показать, что при их соприкосно
вении процесс выравнивания их температур необратим.

Решение. Образуем из приведенных в соприкосновение металлов А и В 
замкнутую систему, для чего включим их в адиабатную оболочку. Так как тем
пература в процессе теплообмена будет все время изменяться, то разбиваем 
процесс на ряд элементарных процессов. Если бы каждый из них был обратим, 
то сумма

dS =  -b Q IT A +  bQITB

равнялась бы нулю (полагаем, что в каждом элементарном процессе темпера
тура остается постоянной). В действительности, так чак Т л > Т в, то dS >  0. 
Суммируя по всему процессу, получим AS >  0. Следовательно, процесс необра
тим.

4. Связь энтропии с другими термодинамическими параметрами 
и некоторые соотношения между производными функциями

Для решения конкретных задач, связанных с применением эн
тропии, необходимо установить зависимость между ней и другими 
термодинамическими параметрами.

Ограничимся лишь некоторыми уравнениями.
Уравнение (IV, 6) в сочетании с (11,5) и (11,12) дает уравне

ния
d U ~ T d S - P d V  (IV, 16)

d H - T d S  +  VdP  (IV, 17)

которые могут служить математической формулировкой, объеди
няющей оба начала термодинамики. Они так же, как и (11,5) и 
(11,12), справедливы для любого вещества, но, в отличие от по
следних, только для обратимых процессов,
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З ап и сав  уравнение (1 ,8 ) применительно к функциональной за *  
висимости q>(7\ V\ S ) =  0, получим

(6TldV)s  (dV/dS)T (dSfdT)y -  -  l

Комбинируя последнее с уравнением
(dT/dV)s - - { d P / d S ) v

получающимся из (IV, 16) на основании соотношения (1,5), после 
преобразования находим

{dS/dV)T -(dP /dT )v (IV, 18)

Подобным образом из (1,8), записанного для зависимости 
ф(Г, Я, S ) = 0 ,  и из соотношения (1,5) в применении к (IV, 17) 
получим

(dS/dP)T - - { d V /d T ) p (IV, 19)

Наконец, из уравнений (111,9), (111,10) и (IV ,6) находим за 
висимости энтропии от температуры

{dS/dT)y - C v/T (IV, 20)

Н {dS/dT)p - C p/T (IV, 21)

Последние два уравнения являются практически наиболее важ
ными частными случаями общего соотношения (см. также гл. VII, 
§ 4)

TdS — CdT (IV, 22)

Пользуясь найденными зависимостями, можно вывести ряд об
щих уравнений, связывающих различные термодинамические па
раметры.

В заключение приведем еще два уравнения:
(дИ/дР)г -  -  Т (dV/dT)p +  V (IV, 23)

(дСр/дР)т -  -  Г (d *V /ar*)p (IV, 24)

Первое из них получается дифференцированием уравнения (IV, 17) 
с последующим использованием (IV, 19), а второе — дифференци
рованием (IV, 21) с последующим использованием того же урав
нения.

Пример 8. Найти AS для процесса кристаллизации бензола при 1) t » б 
и 2) ------- 5. если ( M U ^ - M T O .  (С ,) “ н - 3 0 .3  .  (Ср) £ н - 2 9 ,3 .

Решение. 1. Так как процесс обратим, применяя уравнение (IV, 8), найдем

b S c n - i S l v X n  -  ( S J U ) ™ ----- ДЯПЛ/Г ПЛ------ 2370:278,2 ------  8,52

т. е. энтропия кристаллического бензола меньше энтропии жидкого бензола на 
8,52 э. е. •. Указывать на невозможность данного процесса на том основании,

*  Энтропийных единиц, т. е. кал/(моль*К).
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что здесь AS <  0, неправильно, поскольку система не я в л я е т с я  и з о л и 
р о в а н н о й .

Если же изолировать систему, включив в нее тепловой источник, тогда 
AS — ASc#He +  ASTenjl ист — — 8,52 +  (2370 : 278,2) — 0, чего и следовало ожи
дать, так как процесс обратим.

2. Ввиду того что между переохлажденным жидким бензолом и кристалли
ческим бензолом термодинамического равновесия нет, второй процесс необратим, 
т. е. вести расчет по (IV, 8) здесь нельзя: в данном случае AS >  (—2360*:
: 268,2). Для вычисления AS следует мысленно провести процесс обратимо, т. е. 
бесконечно медленно (при Р — const) и так, чтобы в каждый момент темпера
тура рабочего тела (бензола) совпадала с температурой теплового источника, 
точнее, отличалась бы от нее на бесконечно малую величину. Сначала произве
дем обратимое нагревание жидкого бензола от —5 до + 5 °С . Для этого приве
дем его в соприкосновение с тепловым источником либо в последовательное со
прикосновение с весьма большим числом тепловых источников при условии, что 
температура каждого последующего источника больше температуры предыду
щего на бесконечно малую величину. Затем осуществим кристаллизацию бензола 
(этот процесс при t + 5  обратим) и, наконец, обратимо охладим образовав
шийся кристаллический бензол до t — —б. Очевидно, суммарное изменение эн
тропии на всех трех стадиях даст искомую величину.

Изложенное выше можно представить в виде схемы:
Д S - ?

СвНв ( ж , / - - б )  ------►  СвНв (к, * - - б )

| 4S-
С ,Н ,(ж . ( - + 5 )

AS,

|  AS,

С ,н , (к, t +  8)
На основании (IV, 21) и данных, приведенных в условии настоящего при

мера, имеем:

AS}
278,2

S
268,2

Ml

ASj —* —8,62 (см. решение предыдущего вопроса)
268,2

A S, — \  29,3-тг- ™ — 1,07
278,2

Следовательно, AS =  ASj -f- ASj +  AS8 *■  —8,48.
Для того чтобы сделать вывод о возможности протекания этого процесса, 

следует изолировать систему, тогда AS — —8,48 +  (2360 : 268,2) — 0,31, т. е. 
AS >  0, чего и следовало ожидать, так как рассматриваемый процесс необ
ратим.

Пример Р. Найти изменение энтропии в процессе Ag +  VaCla(г) =» AgCl, 
если P * = l  и t «= 25.

Решение. Из табл. 1 (с. 46) находим А//гм 88 —30730. Так как рассматри
ваемый процесс необратим, AS >  —30730 : 298,2. Если же осуществить эту реак
цию в помещенном в термостат гальваническом элементе, в котором поддержи
ваются неизменные температура и давление, и если э. д. с. элемента Е к о м п е н 
с и р у е т с я  э. д. с., приложенной извне, то процесс будет практически обрати
мым. При этом будет произведена работа Лмакс « *  а тепловой эффект Q 
в соответствии с (IV, 8) будет равен 7AS. Очевидно

Д£/- Q -  Аы. кс- Q - ( p Av  +  A'utm)

*  Эту величину легко оценить с помощью уравнения (III, 34).
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или
Q- Д й  +  А^„с- Д Я  +  пВ?г

Подставляя в последнее уравнение значения АЯяв (изменение энтальпии не за 
висит от пути процесса, поэтому оно будет одинаковым как в необратимом, так 
и в обратимом процессе), л =  1, Ет  — 1,1362 В и 8  =  23 062 (число Фарадея 
в пересчете на калории), получим Q =  3 0 7 3 0 +  1 • 1,1362 • 23 062 —4526.

Следовательно, AS =  —4526 : 298,2 =  —15,18.
Изменение энтропии изолированной системы в целом (т. е. реагирующая си

стема плюс термостат) при фактическом процессе будет равно AS * = — 15,18 +  
+  30 720 : 298,2 =  87,84,, что подтверждает необратимость процесса.

Примечание. См. также примеры 5 и 7 гл. VI (с. 131, 132).

§ 3. ОБОСНОВАНИЕ ВТОРОГО НАЧАЛА

1. Термодинамическая вероятность состояния

Одно и то же м акросостояние  системы, т. е. состояние, задан
ное термодинамическими параметрами, может существовать (при 
условии постоянства средней энергии) при различном распределе
нии энергии между отдельными молекулами, другими словами, 
осуществляется очень большим числом микросостояний.

Число микросостояний , с помощ ью  которы х м ож ет быть осу
щ ествлено данное м акросостояни е , н азы вается  термодинамической  
вероятностью . В отличие от математической вероятности, которая 
в соответствии с ее определением (отношение числа случаев, бла
гоприятствующих данному событию, к общему числу р а в н о в о з 
м о ж н ы х  случаев) колеблется в пределах от нуля дп единицы, 
термодинамическая вероятность всегда больше единицы и обычно 
является очень большой величиной. Очевидно, математическая ве
роятность состояния равна отношению термодинамической вероят
ности состояния к общему числу возможных микросостояний с оди
наковой энергией.

Будем считать все микросостояния р а в н о в е р о я т н ы м и . Э т о  
означает, что при достаточно длительном рассмотрении системы, 
подчиненной определенным неизменным макроскопическим усло
виям (температура, давление и т. д.), вероятность застать ее в оп
ределенном микросостоянии одинакова для всех возможных мик
росостояний. Иначе говоря, система с течением времени должна 
пройти через все микросостояния, отвечающие данному макросо
стоянию.

2. Фазовое пространство
Состояние каждой молекулы определяется тремя составляю

щими положения (три оси пространственных координат х, у , г)  и 
тремя составляющими движения (три оси отсчета скорости дви
жения или импульсов, т. е. произведения массы на вектор скорости 
mvx, m vv, m vz) .  Таким образом, оно может быть изображено в ше
стимерном «пространстве», которое называется ф азовы м . Это 
пространство координат и импульсов, совокупность которых
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исчерпывающе характеризует состояние системы в любое мгнове
ние (в отличие от реального пространства оно может иметь любое 
число измерений).

Разобьем фазовое пространство на ряд ячеек с ребрами dx% dy, 
dz, d(mvx), d(mvy)t d(mvz). «Объем» этих ячеек равен dx-dy-dz• 
•d(mvx) ‘ d(mvy)'d(mvz). В данную фазовую ячейку попадают мо
лекулы, координаты которых заключены в пределах от х до х +  dx, 
от у до у +  dy и т. д. Теперь становится возможным все молекулы 
системы распределить согласно значениям их координат по соот
ветствующим ячейкам фазового пространства, а распределение мо
лекул позволяет найти число микросостояний, отвечающих данному 
макросостоянию, т. е. термодинамическую вероятность.

Иначе говоря, считается, что характер распределения молекул 
внутри данной фазовой ячейки не создает нового микросостояния.

Таким образом, чтобы найти термодинамическую вероятность 
состояния, необходимо подсчитать число комбинаций, с помощью 
которых может быть осуществлено данное пространственное "рас
пределение Эта величина определяется числом перестановок из 
наличного числа частиц. Если в рассматриваемой системе нахо
дится N молекул, то общее число перестановок будет N\. Из этого 
числа следует исключить перестановки, не дающие новых микро
состояний, т. е. сводящиеся к перемещению молекул внутри каждой 
фазовой ячейки. Таких перестановок будет ЛМ, где Л̂  — число мо
лекул в i-той ячейке. Можно доказать, что термодинамическая ве
роятность

. N\
W== NilNJNtl... (IV, 25)

где
+  +  +  ...

Для получения нового макросостояния потребуется изменение про
странственного распределения, т. е. изменение характера распо
ложения молекул в фазовом пространстве.

Пример 10. Найти термодинамическую вероятность для системы, состоящей 
из 10 молекул. Их фазовое распределение условно представлено на рис. 24, на

О 0 о о
q

о о о о о

Рис. 24. Схематическое изображение фазового распре
деления.

К примеру 10.

котором каждый прямоугольник отвечает фазовой ячейке, а каждый кружок-  
молекуле.

Решение. В соответствии с (IV, 25)
10!

31 21 41 11 12 600
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Следовательно, данное макросостоянне отвечает 12 600 различным микросостоя- 
ниям, т. е. рассматриваемая десятимолекулярная система может быть осуще
ствлена 12 600 способами Даже столь незначительное увеличение «порядка», 
как, например, переход одной из молекул из четвертой фазовой ячейки в пятую, 
приводит к возрастанию термодинамической вероятности в 4 раза.

3. Связь энтропии с термодинамической вероятностью
Сказанное выше позволяет установить связь между энтропией 

и термодинамической вероятностью. С одной стороны, процессы, 
протекающие в изолированной системе, сопровождаются ростом 
энтропии, с другой — все естественные процессы заключаются в пе
реходе системы из менее вероятного в более вероятное состояние, 
т. е. в постепенном переходе к состоянию равновесия, следова
тельно, к выравниванию «уровней» микросостояний. Это отвечает 
росту термодинамической вероятности; увеличение w в соответ
ствии с уравнением (IV, 25) может быть осуществлено лишь по
средством уменьшения знаменателя уравнения (так как система 
изолирована, то N =  const). Знаменатель же по мере все более 
и более равномерного распределения молекул по ячейкам фазо
вого пространства будет уменьшаться и в пределе, когда Ni =  
=  Ы2 =  # з  =  . . . ,  примет минимальное значение, в соответствии 
с чем вся дробь и тем самым термодинамическая вероятность ста
нет максимальной. Максимальному значению термодинамической 
вероятности соответствует состояние равновесия. Поэтому чем 
больше ш, тем легче реализовать данное состояние.

Для обратимого процесса вероятность исходного Состояния со
впадает с вероятностью конечного и любого промежуточного, так 
как все эти состояния равновесны и отвечают одинаковой (макси
мальной) вероятности По этой причине обратимые процессы не 
сопровождаются изменением энтропии. Но это заключение спра
ведливо лишь для адиабатных или изолированных систем. Если же 
процесс (даже обратимый) связан с теплообменом, то происходит 
изменение энтропии, так как получение или отдача теплоты вносит 
«беспорядок»; тем самым создается возможность определения Д5 
через Q.

Каков же характер зависимости энтропии от термодинамиче
ской вероятности? Будучи экстенсивным свойством, энтропия для 
н е з а в и с и м ы х  систем аддитивна *. Значит, энтропия системы S, 
составленной из двух независимых друг от друга систем с энтро
пиями Si и S 2, равна

S - S ,  +  S a 
или

ф — (о>1+2) — ф (щ,) +  <Р (юа)
где щ1+а — вероятность того, что система 1 имеет энтропию Si и одновременно 
система 2 имеет энтропию S a.

•  Энтропия раствора или химического соединения отличается от суммы 
энтропий составных частей (соответственно на изменение энтропии в п р о 
ц е с с е  растворения или химического взаимодействия),
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Вероятность сложного события равна произведению вероятно
сти простых, независимых друг от друга событий**. Поэтому для 
независимых систем будет иметь место равенство

W i-fa *■ W 1Ш3

Но так как S  =  <р(до), то из сопоставления двух последних урав
нений следует, что S  =  const In w* * .  Коэффициент пропорциональ
ности в этом уравнении равен постоянной Больцмана k =  RINx 
[А̂а — число Авогадро (см. гл. VI, пример 6)], поэтому

S ^ k l n w  (IV , .26)

Это уравнение Больцмана (1887 г.). К нему мы вернемся в гл. XIII 
(с. 425)***.

Понятие об энтропии, представляющее в плане обычной трак
товки второго начала термодинамики большую трудность для изу
чающего, более ясно при его статистическом толковании; истинный 
смысл второго начала раскрывается именно в его статических фор
мулировках. Целесообразность применения статистического метода 
очевидна, так как энтропия связана с теплотой и температурой, 
которые своему существованию обязаны корпускулярному строе
нию материи. Статистическое обоснование второго начала было 
дано в работах Больцмана, Н. Н. Пирогова, Смолуховского и др.

Статистическая природа второго начала позволяет заключить, 
что увеличение энтропии отражает лишь н а и б о л е е  в е р о я т -

* Эту теорему МОЖНО иллюстрировать Следующим простым примером. Ве
роятность извлечь из двух сосудов, в каждом из которых содержится по 9 бе
лых и по 1 красному шару, о д н о в р е м е н н о  2 красных шара, равна 1/100, т.е. 
произведению вероятностей извлечения из каждого сосуда красного шара 
(1/10-1/10), при условии, что извлечение любого шара р а в н о в е р о я т н о .

* •  Справедливость этого соотношения может быть подтверждена следую
щим образом. Так как a>i+2 =  wr wit то

<р (оч) +  Ф (о>а) =  ф («л * о>а)
Возьмем частные производные от последнего выражения по W\ и w3\ тогда 

получим соответственно
ф' =  ф' (и>1 • w2) w2 и ф '(w2) ф '(а >1 • t»2)

Деление первого из этих уравнений на второе дает

1 ' "  ~^Г н™ Ф' («»i) tail — ф' (ш2) ^ а

или, наконец, в общем виде
шф' (w) *= const

Интегрируя последнее уравнение, получаем
ф (ш) =  const In w

* * *  Зная абсолютные значения энтропий (см. гл. ХШ ), можно оценить и 
масштаб значений w для обычных по размерам систем. Так, для водорода в со
ответствии с уравнением (IV, 26) и табл. 23 (с. 433) получаем

lg w — 31,195 • 6,023 • 10*71.987 • 2,303 »  10*', т. е. ш -  10"”



и ы е пути развития процессов. Как бы ни была мала вероятность 
какого-либо процесса, он когда-нибудь должен произойти, если 
явление наблюдается достаточно долго. Иначе говоря, уменьше
ние энтропии не невозможно, а лишь мало вероятно. Тем самым 
необратимость, а поэтому и утверждение о невозможности само
произвольного уменьшения энтропии в адиабатно замкнутых си
стемах, лишается своего абсолютного значения, и второе начало 
термодинамики раскрывается перед нами как з а к о н  в е р о я т 
ности.  Этим оно отличается от первого начала, являющегося 
п б с о л ю т н ы м .

4. Флуктуации
При большом числе частиц всегда происходят отклонения их 

количества (в единице объема) от средней величины, вызывающие 
колебания в свойствах системы. Вследствие хаотического движения 
частиц такая неодинаковость числа молекул в равных частях об
щего объема системы постоянно изменяется. Поэтому все статисти
ческие величины, такие, как плотность, концентрация растворов, 
давление, температура и т. д., подвержены самопроизвольно про
исходящим с л у ч а й н ы м  отклонениям от некоторой средней ве
личины, которой обычно оперируют. Эти отклонения носят назва
ние флуктуаций (ими объясняются такие явления, как цвет 
неба, отчасти синий цвет моря, опалесценция в критической 
точке и т. д .).

Практическое значение флуктуаций чрезвычайно велико. Они 
обусловливают п о с т е п е н н о с т ь  изменений. Без них совершенно 
по-иному происходили бы такие процессы, как, например, кристал
лизация, образование тумана и многие другие.

Естественно, что значение флуктуаций особенно велико для 
ничтожно малых по размерам систем. Так, по подсчетам Смолу- 
ховского, если время с а м о п р о и з в о л ь н о г о  уплотнения воз
духа на 1% для объема радиусом 1 см равно 1010'4 с, то для 
г яз Ю“Б см оно составляет всего 1 с.

Флуктуации делают невозможным измерение какой-либо вели
чины с очень высокой степенью точности. Так, чтобы можно было 
обнаружить ток в цепи, сила его должна быть больше флуктуации 
силы тока. В настоящее время только в электрических приборах 
достигнута столь высокая степень точности, что флуктуации ока
зывают влияние на их работу («ползание нуля» гальванометра, 
дробный эффект в фотоэлементе и т. д .).

Классическими примерами образования флуктуаций, т. е. воз
никновения в равновесных системах процессов, протекающих 
с убылью энтропии, служит броуновское движение. Оно возникает 
вследствие того, что сумма импульсов от ударов молекул среды 
о поверхность маленькой частицы не равна нулю и в каждый мо
мент хаотически изменяется и по величине, и по знаку, вызывая 
движение частиц снизу вверх вопреки силе тяжести и в противоречии
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со вторым началом (в его нестатистических формулировках), 
ибо броуновское движение происходит в среде, где уже установи
лось термическое равновесие. Такого рода противоречия между 
фактами и теорией исчезают при статистическом толковании вто
рого начала термодинамики.

Так как в реальных системах число частиц очень велико, то как 
сами флуктуации, так и вызываемые ими отклонения от хода про
цесса, соответствующего термодинамическим законам, будут ни
чтожно малы. Поэтому для обычных систем наиболее вероятное 
направление процесса совпадает с фактическим его направлением. 
Иначе говоря, событие приобретает характер неизбежности. Сле
довательно, причиной необратимости процессов является, очень 
большое число частиц в обычных системах. Явления, происходя
щие на границе макро- и микросистем (высокодисперсные си
стемы), уже в значительной степени обратимы.

Однако для систем, состоящих лишь из нескольких частиц, тер
модинамические понятия, будучи статистическими, утрачивают 
свой смысл. Нельзя, например, говорить о давлении или об энтро
пии одной молекулы. Для таких «систем» пропадает различие ме
жду порядком и беспорядком, а следовательно между теплотой и 
работой. По этой причине и закон возрастания энтропии теряет 
смысл. С увеличением же числа частиц, т. е. с переходом к обыч
ным системам, «наиболее вероятное» становится «достоверным». 
Другими словами, для микросистем на первый план выступает 
статистический характер второго начала, а для обычных — его со
держание, определяемое формулировками, приведенными в пре
дыдущем разделе.

Пример 11, Не противоречат ли флуктуации не’ зможности осуществления 
вечного двигателя?

Решение. Использовать флуктуации для построения вечного двигателя (вто
рого рода, так как речь идет об изотермическом процессе) невозможно. Если 
предполагаемая «микромашина» и будет настолько подвижной, чтобы испыты
вать действия флуктуаций в рабочем теле, то вследствие молекулярной природы 
сам механизм будет подвержен флуктуациям. Последние будут случайно дей
ствовать то в одну, то в другую сторону, т. е. флуктуации в приспособлениях 
совершенно не будут согласованы с флуктуациями в рабочем теле. Следова
тельно, утверждение о невозможности вечного двигателя второго рода справед
ливо и при статистическом рассмотрении физических систем.

5. Несостоятельность „теории тепловой смерти4* вселенной
Первое начало термодинамики применимо не только к конеч

ным, но и к сколь угодно малым и большим системам; второе же 
начало ограничено как «снизу», так и «сверху». Подобно тому как 
нельзя применять принцип возрастания энтропии к микросистемам, 
так же нельзя и распространять его на процессы космического 
масштаба.

Применение к вселенной термодинамических понятий, которыми 
оперируют в принципе возрастания энтропии, неосновательно. Эк-
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страполяция второго начала на вселенную основана на ложной 
гипотезе о конечности вселенной. Нельзя считать вселенную «изо
лированной системой», нельзя приравнивать энтропию вселенной 
сумме энтропий отдельных.ее частей. Необходимо помнить о беско
нечном разнообразии условий существования материальных тел 
в беспредельных просторах вселенной (от сверхнизких плотностей 
и сверхнизких температур до огромных скоростей и полей тяготе
ния, в условиях которых процессы могут протекать обратимо, но 
не бесконечно медленно). Второе начало является обобщением 
фактов, наблюдаемых за промежутки времени, совершенно не срав
нимые с периодами, в продолжение которых возникают, разви
ваются и гибнут космические системы, и поэтому безоговорочное 
его распространение на бесконечную вселенную является совер
шенно несостоятельным. Ведь « . . .  всякую истину, если ее сделать 
«чрезмерной» . . . ,  если ее преувеличить, если ее распространить 
за пределы ее действительной применимости, можно довести до 
абсурда, и она даже неизбежно, при указанных условиях, превра
щается в абсурд».*

Считать, что энтропия вселенной стремится к максимуму, это 
значит принять, что по мере протекания процессов их движущая 
сила будет исчерпываться и в конце концов наступит такое со
стояние, при котором процессы во вселенной прекратятся, т. е. на
ступит тепловая смерть. Абсурдность и ненаучность этой концеп
ции очевидна: она приводит к представлению об абсолютной уни- 
чтожаемости отдельных форм движения материи.

Таким образом, основанная на незаконном абсолютизировании 
второго начала термодинамики идеалистическая «теория тепловой 
смерти», отрицая вечность движения материи, тем самым отрицает 
закон сохранения и превращения энергии. Концепция тепловой 
смерти обязывает не только согласиться с тем, что материя при
ходит в состояние, лишенное движения, но и допустить, что вселен
ная возникла в результате некоторого творческого акта, создав
шего как самую вселенную, так и разность энтропий и температур 
в различных ее частях. Естественно, что это метафизическое поло
жение об абсолютном начале и конце вселенной не научно и не
совместимо с диалектическим материализмом.

Произвольность и необоснованность «теории тепловой смерти» 
вселенной была подвергнута глубокой принципиальной критике 
Энгельсом. Вскрыв несостоятельность этой реакционной «теории», 
Энгельс поставил задачу выяснения путей превращения рассеян
ной теплоты в различные формы энергии. Указывая на качествен
ную неуничтожаемость движения, Энгельс пришел к выводу о не
избежности «обратных» процессов. К этому же выводу впослед
ствии пришел и Больцман; предложенная им «флуктуационная 
гипотеза» явилась упрощенной иллюстрацией положения Энгельса. 
Современная наука, открывшая внутриядерные превращения,

•  В. И. Л е н и н .  Соч. Изд. 5*е. Т, 41. См. с. 46.
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превращения частиц поля в частицы вещества, энергии излучения 
в энергию электрических зарядов, образование из рассеянной меж
звездной материи звезд и звездных ассоциаций, подтверждает су
ществование во вселенной процессов, приводящих к уменьшению 
энтропии.

Антинаучность теории теловой смерти вселенной следует и из 
релятивистской термодинамики (термодинамики, связанной с об
щей теорией относительности): для достаточно больших систем 
(не обязательно бесконечно больших!), находящихся в нестацио
нарном гравитационном поле, возрастание энтропии не приводит 
к наступлению равновесия, поскольку энтропия растет, но не стре
мится к какому-либо максимуму (см., например, [А24]).



Г t a i l  Т

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ И ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛЫ 
И ОБЩИЕ УСЛОВИЯ РАВНОВЕСИЯ

§ 1. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ПОТЕНЦИАЛЫ

В общем случае уравнение (IV, 16), объединяющее первое и 
второе начала термодинамики, можно записать в виде

T d S ~ d U  +Ь А ылкй или - (P d V  +  bA'MKC) - d U - T d S  (V, 1)
откуда

*К акс  — - dU +  T d S - P d V  (V. 2)

где М [,акс — максимальная полезная работа • ;  PdV — работа, затраченная на 
расширение (сжатие) и необходимая для поддержания в данное мгновение в 
системе давления Р.

Из (V, 2) вытекает наличие характеристических * *  функций со- 
стояния системы, убыль которых в обратимом процессе, протекаю- 
щем при постоянстве определенной пары термодинамических пара- 
метров, равна максимальной полезной работе. По аналогии с ме
ханикой, где работа постоянно действующих сил также опреде
ляется независящей от пути разностью потенциалов этих сил в на
чальном и конечном состояниях системы, эти функции называются 
термодинамическими потенциалами. В зависимости от условий про
текания процесса различают четыре термодинамических потен
циала.

1) При V, S  еэ const уравнение (V, 2) примет вид
нлн (V, 3)

т. е. энергия является изохорно-изоэнтропийным потенциалом.
2) При Р, S  =  const из уравнения (V, 2) находим, что

«4..КС-----d(U +  PV)

откуда в соответствии с уравнением (II, 10)
----- ЛИ в I - Д а - Л ' ш м  (V .4 )

т. е. энтальпия является изобарно-изоэнтропийным потенциалом.
По общему признаку (постоянство S) функции U и Н иногда 

называют изоэнтропийными потенциалами.

* См. примечание на с. 34.
* *  Объяснение этого термина см, с, НО.
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Из (V, 3) и (V, 4) вовсе не следует, что величины АСУ и А Я, 
имевшие в гл. III значения тепловых эффектов, в настоящей главе 
приобрели значение работы, так как тепловые эффекты равны со
ответственно A Uv, т и А Яр, т. в то время как максимальная полез
ная работа (с обратным знаком) равна соответственно AIV, а и
AHpt g.

3) При V, Т =  const уравнение (V,2) примет вид: 

bA'm c  —  d iU - T S )

Величина (Я — TS) является свойством системы; она назы
вается энергией Гельмгольца или изохорно-изотермическим (со
кращенно изохорным) потенциалом. Эта функция была введена 
Гельмгольцем (1882 г.) и обозначается F . Из выражения

F im U -T S  (V, 5)

вытекает равенство, поясняющее смысл этой функции: при V, 
Т =  const

М 'ш жс----- &  ИЛИ -  ^  ”  К ш с  (V .6)

Очевидно, что
№ VtT- M / V T- { T  bS)V T или 

“ ’ ^ V , Т “  (^ м а к с )у , Г “ ' (^мин)и, Т

где ДС/V. г — тепловой аффект изихирниго процесса, т. е. теплота необратимого 
изохорно-изотермического процесса; (IAS) v, т =  (Qmhh) v , т — теплота обрати
мого изохорно-изотермического процесса.

Последняя величина равна той теплоте, которая поглощается из 
термостата (при обратимом эн дотер мическс.л процессе) или выде
ляется в термостат (при обратимом экзотермическом процессе) и 
с помощью которой поддерживается постоянство температуры.

В соответствии с (V, 5) и (V, 1) изменение изохорного потен
циала в общем случае выражается уравнением

d P -----6AMKe- S d T ----- (P dV  +  6А'М, М)  — S d T  (V, 8)

из которого при Г, V =  const вытекает (V, 6).
С помощью уравнения (V, 8) можно найти зависимость энергии 

Гельмгольца от температуры и объема. Так, при отсутствии неме
ханической рабОТЫ 6Лиане

(dFf&r)v —  s  (V» 9)

И (dFldV)T - - P  (V» Ю)

Комбинируя (V, 5) с (V, 9) и записав полученное соотношение 
для двух состояний системы, после почленного вычитания найдем, 
что

г -  ыиУ9 т +  Т (д LFldT)v (V, 11)
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Легко увидеть, что это уравнение является видоизмененной за
писью (V, 7).

Если перейти от условия V, Т =  const к условию Т =  const, 
то из (V, 1) следует, что

(Лмакс)г =  - М ^ - Г С )  или

- ^ Г - ( Л м . к с ) г  О М 2)

т. е. в обратимом изотермическом процессе убыль изохорного по
тенциала равна максимальной работе, производимой системой 
в этом процессе. Так, если изучается химическая реакция, проте
кающая в гальваническом элементе, то

2

- b F T *-^P <tV  +  nE% (V, 13)
1

где Е — э. д. с. о б р а т и м о г о  гальванического элемента; п — валентность; 
Й — число Фарадея.

Из (V, 12) следует, что при Т =  const даже при обратимом процессе только 
часть внутренней энергии переходит в работу. (Этим и объясняется происхожде
ние одного из терминов-синонимов — «свободная энергия* *.) Другая же часть, 
«связанная энергия» TS, является изотермически бесполезной.

Записав (V, 5) для изотермического перехода из одного состояния в другое, 
получим

A Z ^ - A ^ - T A S  (V, 14)

Величина ГAS равна приращению «связанной энергии» при обратимом изотер
мическом процессе. В самом деле, в общем случае dUob =  TaS +  SdT, а при 
обратимом изотермического процессе TdS 6Q и SdT =  0, т. е. AU0t e  TAS «  
— QoCp. Поэтому выражению (V, 13) можно придать следующий вид:

- ^ Г - И . . к с ) г - ( « ы « н ) г  <V. 15)

Это уравнение аналогично (V, 7). При изотермическом обратимом процессе 
величина ТА$ =  Qumа равна теплоотдаче в тепловой источник (термостат), 
с помощью которого поддерживается неизменная температура. В этом случае 
AS <  О, AFT >  AUt и А „акс <  ДС/г. Если обратимый процесс эндотермичен, то 
теплота, наоборот, заимствуется из источника; тогда AS >  0 и Л„аио >  —AUT. 
При эндотермическом процессе вопреки терминологии убыль свободной энергии 
составляет не часть убыли внутренней энергии, а превышает ее (на теплоту, по
ступившую из теплового источника).

При необратимом изотермическом процессе получаемая работа будет мень
ше, чем в обратимом, а затрачиваемая работа будет больше, в то время как 
убыль изохорного потенциала (или соответственно его увеличение) остается 
(при одних и тех же начальном и конечном состояниях) неизменной. Поэтому 
в необратимом изотермическом процессе

—  A F >  А т

•  Этот термин, ранее широко применявшийся, а теперь практически остав
ленный, не безупречен. Так, из (V, 5) следует, что повышение температуры при
водит к уменьшению «свободной энергии», в то время как «работоспособность» 
системы с повышением температуры должна была бы увеличиваться.
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Таким образом, величина А колеблется в пределах, определяемых неравенством
2

 ̂P iV  < , А < - Ь Р Т 
1

Для неизотермических процессов величина AF не является мерой работы. 
Для необратимого процесса А <  АЫйК0 и Q >  Qm. h, поэтому (V, 15) при

мет вид:
-^-И ы и н )г-(3м ак с)г  <V' 16>

Аналогом (V, 11) для изотермического процесса будет урав
нение

AFT -  A UT +  Т (д A Fid T)AY (V, 17)
В этом уравнении поставлен индекс «ДУ», так как объемы для F i 
и F2 в общем случае могут быть различными (но при дифферен
цировании по Т каждый из них, а поэтому и ДУ должны быть по
стоянными). Действительно, например, для идеального газа

(д bFldT)bV — -  Я In V2/Vl

4) При Я, Т =  const из уравнения (V, 2) находим
М^акс -  -  d (U +  PV -  TS) (V . 18)

Стоящая в скобках величина является свойством системы. Эта 
функция была введена Гиббсом (1875 г.) и получила название 
энергии Гиббса, обозначается G. Следовательно

G =  U - T S  +  PV — Н - T S  =  F +  PV (V, 19)

Сопоставление уравнений (V, 19) и (V, 5) позволяет обнаружить 
аналогию между функциями G и F  и показать, что часто изме
нение G мало отличается от изменения F  (особенно для процессов 
в конденсированных системах, т. е. с участием только твердых и 
жидких веществ).

Из (V, 18) и (V, 19) вытекает, что при Pt T =  const
----- 40  и - Д О  =  л ' , кс (V, 20)

т. е. функция G является изобарно-изотермическим потенциалом; 
часто используется и сокращенный термин «изобарный потенциал». 

В частности, для реакций в гальваническом элементе
- A G - n E S  (V, 21)

По общему признаку (постоянство Т) функции F  и G можно на
звать изотермическими потенциалами.

Из (V, 19) следует соотношение, аналогичное (V, 7):

Д0Р, Г =  ДЯЛ Т - ( Г Д 5 ) Р Г ИЛИ -  Дяр ,  — (-4и „с) , ,  т -  (Qum)p% т
(V .22)

где Д//р , г — тепловой эффект необратимого изобарно-изотермического процесса; 
(ГА5) р , г — (Фмши)р, г — теплота, выделяемая (или поглощаемая) при обрати
мом изобарно-изотермическом процессу
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Последняя величина равна той теплоте, которая поглощается 
из термостата (при эндотермическом обратимом процессе) или 
выделяется в термостат (при экзотермическом обратимом про
цессе) и с помощью которой поддерживается изотермичность про
цесса.

В соответствии с (V, 1) и (V, 19) изменение энергии Гиббса 
в общем случае выражается уравнением

dQ =  - S d T  +  V d P - ЬА'МКС (V, 23)

из которого при Р, Т *= const вытекает (V, 20). С помощью (V, 23) 
можно найти зависимость энергии Гиббса от температуры и дав
ления. Так, при отсутствии немеханической работы ЬАылкс

(dG/dT)p - - S  (V, 24)

И (дО/дР)г - К  (V, 26)

Сочетая уравнения (V ,19) и (V ,24) и записав полученное со
отношение для двух состояний системы, после почленного вычи
тания найдем, что

АОр, т -  А ЯР| г +  Т (д AО/дТ), (V, 26)

Легко увидеть, что это уравнение является видоизмененной за
п и сью  (V, 22).

Уравнения, связывающие функции F и G с их температурными 
производными, называются уравнениями Гиббса — Гельмгольца. 
Более важными являются уравнения (V, 11) и (V, 26), связываю
щие величины AF и AG с их температурными производными; они 
обычно носят то же название, хотя представляют лишь частный 
случай уравнения Гиббса — Гельмгольца.

1. Изменение термодинамического потенциала 
как критерий равновесия 

и самопроизвольности процессов
Так как изменения U% //, F и G не зависят от пути процесса, 

а работа при необратимом процессе будет меньше, чем при обра
тимом, то уравнение

- Д П  А, в - < " с  (V, 27)

обобщающее уравнения (V, 3, 4, 6, 20), для необратимого процесса 
примет вид:

- А П  а%в > А '  (V, 28)

Следовательно, пределы изменения полезной работы опреде
лятся неравенством

0 < А ' < - А П д ^  (V, 29)
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(Во всех трех уравнениях П обозначает термодинамический по
тенциал, а А, В — соответствующие ему фиксированные пара
метры.)

Если система находится только под действием внешнего давле
ния, т. е. может совершать только механическую работу, то А' =  О 
и уравнение (V, 28) примет вид:

д п ^ в < о  (V ,30)

т. е. при любом самопроизвольном процессе термодинамический по
тенциал уменьшается. Этот вывод следует из смысла потенциала; 
он справедлив и в тех случаях, когда А' Ф  0. Так, химическое 
взаимодействие протекает до тех пор, пока производится полезная 
работа (например, при переходе химической энергии в электри
ческую) .

Очевидно также и то, что термодинамический потенциал, убы
вая по мере протекания процеоса, в момент равновесия достиг ает 
минимума. Следовательно, если критерием самопроизвольности 
(необратимости) процесса является неравенство (V, 30), то крите
рием равновесия в системе служит равенство

dnx .a “ ° или дпл.в 0 (V»31)

Таким образом, все мыслимые процессы охватываются соотно
шением

rfnA i B < n  (V, 32)

Особое место, которое занимает энтропия среди различных кри
териев, объясняется не тем, что применение термодинамических 
потенциалов ограничено постоянством опрг деленных параметров, 
ибо и применение энтропии ограничено условием изолированности 
системы, т. е. условием 6Q =  0 (или U% V =  const). Дело в том, 
что энтропия непосредственно связана с одним из основных зако
нов природы, и поэтому она была первым критерием направлен
ности процесса, введенным в науку; к представлению о величинах 
F и G как о функциях, изменение которых также характеризует 
направление процесса, пришли от представления об энтропии. Дей
ствительно, если значение S  растет, то, как следует из уравнений 
(V, 5) и (V, 19), значения F и G падают.

Таким образом, с позиции взаимозаменяемости все критерии 
равновесия равноценны. Однако это справедливо с теоретической 
точки зрения; с практической — дело обстоит несколько иначе.

Расчет процесса с помощью функции S  зачастую громоздок, 
так как требует изоляции системы, т. е. знания изменения энтропии 
всех тел, участвующих в процессе (напомним, что теорема о неиз
менности энтропии в обратимом процессе и о ее возрастании в не
обратимом процессе относится к изолированным системам, а про
текание химических реакций в с е г д а  связано с тепловым эффек
том) . Это не только значительно усложняет вычисления, но часто
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делает их практически невозможными из-за необходимости учесть 
изменение энтропии теплового источника (тепловых источников). 
Поэтому энтропию как критерий равновесия в расчетах химических 
процессов обычно не применяют, предпочитая пользоваться термо
динамическими потенциалами.

Энергия и энтальпия к а к  п о т е н ц и а л ы  в расчетах почти 
не используются, ввиду того что условия их применения (соответ
ственно S, V =  const и S, Р =  const) редко встречаются в прак
тике. Применение различных диаграмм (энтальпия — энтропия, эн
тальпия— температура, энтальпия — концентрация и др.) не 
противоречит сказанному, так как здесь речь идет не о тепловых 
расчетах.

На практике в большинстве случаев удобно принимать в каче
стве независимых переменных Р и 7\ а не V и 7, потому что мно
гие физические и химические процессы протекают при постоянной 
температуре и постоянном давлении (как правило, Р =  1). Изо
ляция же системы в случае применения функции G не нужна, так 
как на систему наложено ограничение — действие только одного 
внешнего давления.

Если даже в системе происходит изменение, приводящее к воз
никновению конечных разностей температур и давлений внутри 
системы или же между системой и внешней средой, то следствием 
такого процесса неизбежно будет выравнивание температур и дав
лений; причем суммарно оба эти процесса эквивалентны самопро
извольному изменению, протекающему при Р, Т =  const; в обоих 
случаях изменение энергии Гиббса буде! одним и тем же. Н а
пример, в производстве серной кислоты исходные вещества (кол
чедан, воздух, вода) и конечные (серная кислота) находятся при 
одинаковой температуре и одинаковом давлении; то же можно 
сказать о генераторном процессе и о многих других.

Этим химические реакции отличаются от физических процес
сов, так как изменение V без одновременного изменения Я и Г воз
можно только при химической реакции. (Среди физических про
цессов исключения составляют фазовые превращения, т. е. пере
ходы из одного агрегатного состояния в другое.)

Очень важным является также то обстоятельство, что в момент 
равновесия именно Р и Т становятся равными во всех фазах си
стемы. Поэтому в качестве критерия равновесия и самопроизволь
ности процессов предпочитают пользоваться функцией G.

2. Различные термодинамические соотношения
Количество зависимостей, связывающих различные величины и параметры, 

очень велико. Мы рассмотрели только некоторые из них (Р, V, Г, £/, Я, 5, Р, 
О и др.).

Для того чтобы найти другие зависимости, можно пойти различными пу
тями, в частности воспользоваться таблицей первых производных (табл. 6), со
ставленной Н. П. Суворовым (1951 г.). Нужно иметь в виду, что следующие 
обозначения являются общепринятыми,
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Т а б л и ц а  6. Соотношения между

P«- coni Г «-const V» const S—const

{дР) — -1 -<xK “  Cp/T

(ОТ) 1 — -PV - a V

(dV) aV pv — CyfiVIT

(dS) C„IT aV -  c vpv/T —

(*Q> CP о TV -CyfiV 0

(дА) aPV $PV 0

(dU) Cp — aPV (aT -  fiP) V - C vfiV -  CyfiPVIT

(дН) Cp 'o
' ** 1 ~ ( C vp +  aV)V -  CpV/r

m —($ +  aPV) -ряк psv ( a r S - C ^ P J V / r

(dQ) - S -V O S  -  aV) V (a T S - C p)V/T
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некоторыми величинами

(/—Const //—const F=const C—const

a P V - C p - CP S +  aPV 5

(РР -  аГ) V (1 -  a T)V PP7 V

Cytv (CyP +  o^K - p s v (a V - p 5 )7

CvtPV/T CpV/T (CyPP -  aTS) V/r (Cp -aTS)V /T

Cv$PV cpv (Ĉ PP — аГ5) V (Cp — аГ5) V

CvtPV (Cyfi +  aV)PV -p S P V (aV -p S)P V

— (Cp -  aPV)V -
-  Cv$PV

(pSP — аГ5 +  
+  CyPP)K

K(Cp-aPV)- 
-  (a7V -  PPK) 5

Cy^PV-
- ( C p - a P K )V —

(5 +  аРК) X  
X (V -aTV ) +  

+  Cj£PV
(Cp +  S — a7*S) У

(— CyfrP +  аГ5 — 
-P  SP)V

(S +  aPV)X  
Х ( а 7 У - К ) -  

- C ppPK
— SK(PP -  l ) - a P P

V (a P V -C p) +  
+  {aTV-$PV)S

(оГ5 - C p - S ) V r SK(1 — PP) +  aPV* —
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а) Термические коэффициенты, т. е. величины, характеризующие Изменение 
какого-либо термического параметра в зависимости от изменения другого тер
мического параметра в данном термодинамическом процессе:

а  — -рг изобарный коэффициент расширения

р а  — i - — изотермический коэффициент сжатия

V “  изо хорный коэффициент давления

б) Калорические коэффициенты:

/ — (fiQ/dtOr - теплота изотермического расширения 

А — (tQ/dP)T — теплота изотермического сжатия 

А =■  (bQfdV)p — теплота изобарного расширения 

т  а  (bQfdP)y — теплота изохорного сжатия

Чтобы найти значение (дх/ду)х, нужно в столбце z .« c o n s t  взять выраже
ние в строке дх и разделить на выражение в строке ду.

Вторые производные можно получить дифференцированием первых; сле
дует только иметь в виду, что поскольку А и Q не являются свойствами системы

д*А /дудгФ д2А1дгду и d2Q/dy дг *  d*Q/dz ду

§ 2. ХАРАКТЕРИСТИЧЕСКИЕ ФУНКЦИИ

Характеристической функцией называется функция состояния, 
посредством которой (и частных производных разных порядков 
ее по соответствующим ей переменным) могут быть наиболее про
сто и притом в явном виде выражены все термодинамические свой
ства системы.

Наиболее широко применяемыми характеристическими функ
циями являются термодинамические потенциалы и энтропия. Ха
рактеристической функцией является и функция Планка (—G/T), 
которая не является термодинамическим потенциалом.

Из определения характеристических функций видна необходи
мость правильного выбора соответствующих переменных. Напри
мер, энтальпия, если процесс не связан с изменением состава, яв
ляется характеристической функцией только при переменных Р 
и S. Значит, если нужно по графику изменения функции Я  опре
делить ряд свойств, то график следует строить в координатах 
Я — Р — S. Действительно, сочетание Я — Р — S  дает любую тер
модинамическую функцию: так, дифференцирование уравнения 
(IV, 17) по S и Р дает соответственно 7 и  V; подстановка вели
чин Т и V в уравнения (11,10), (V, 5) и (V, 19) дает соответ
ственно Я, F  и О и т. д. То же можно сказать, например, о сочета
нии Я — V — S  (см. с. 112, 113), к которому часто обращаются 
в последнее время в связи с внедрением в классическую термоди
намику статистических методов. На этом сочетании построена тер
модинамика Гиббса.
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Если одной из переменных является Т, то в качестве характе
ристической функции следует взять F или G в зависимости от того, 
что выбрано вторым основным параметром: V или Р. При рассмо
трении фазовых равновесий в растворах и, в частности, при их 
геометрическом толковании целесообразно пользоваться функ
цией F t т. е. зависимостью F  — V —• Т.

Функциональная зависимость J/ =  (p (V J)  с рассматриваемой точки зрения 
мало удачна: если исходить из уравнения U ■ ■  <p(f/, Г), то для определения ряда 
величин потребуется интегрирование, следовательно, появятся неизвестные функ
ции. В самом деле, так как / «= (dU/dS) у, то

U -  ф [V, (dUldS)v] или (dS/dU)v -  <р (V, Г)

Исходя из последнего выражения, нельзя вывести знтропию как функцию 
внергии и объема. В результате выражение для энтропии будет содержать не
известную функцию от объема.

Аналогичные рассуждения справедливы и в отношении зависимости И — 
-< Р (Р , Т).

Поэтому при выводе уравнений (IV, 18) и (IV, 19) пришлось идти обходным 
путем. В соответствии с (1,1) и (1,5) они сразу получаются из уравнений 
(V, В) и (V, 23).

Мы пользовались неудачной с точки зрения характеристических функций 
вависимоСтью £/ =  ф( У, / )  лишь потому, что чаще всего оперируют объемом 
и температурой. По этой же причине энтропию часто рассматривают как функ
цию V и Т (или Р и Г).

Кроме того, производные от F и G дают взаимосвязь между Я, V и Г, а 
производные от Я  и ( / - т о  же уравнение, но в переменных Р, V и 5, что прак
тически неудобно *.

Пример L  Показать, что F является характеристической функцией при пе
ременных V и Т.

Решение. S и Р определяются из (V, 8) [см. уравнения (V, 9) и (V, 10)]. Из 
него жё в сочетании с (V, 5) получаем (индекс оАМако — 0 везде опущен)

U - F - T  (dF/dT)y

Комбинация (11,10) с уравнениями (V, 8) и (V, 5) дает
Н -  F -  T{dFldT)v -  V (dF/dV)T 

Из (V, 19) и (V, 10) имеем
G шш F -  V (dF/dV)T

Сочетая (V, 5) и (V, 9) и дифференцируя полученное уравнение по Г в со
ответствии с уравнением (111,9), получаем

Cv --T {d > F fd T *)v

•  Из уравнений (IV, 16) и (IV, 18) следует, что
Г д (Р /Т )1  [(dU/dV)T -\
L аг Jn“ L г * J|г

или
Р Г (dVldV)T
• f —  j  —' Га ' Г <И+Ф(У)

где <p(V) остается неизвестной, даже если известна <p(V, Г). Чтобы найти 
уравнение состояния, необходимо знать зависимость Г /=  <p(V, 5 ), так как из 
уравнения (IV, 16) вытекает, что Р =  — (dUldV)e- Следовательно, если из урав
нения состояния можно вывести энергию как функцию объема и температуры, то 
обратное невозможно.
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Преобразовав (III, И) с помощью уравнений (IV, 16), (IV, 18) и (1,8) на
ходим

дР/дТ)\
CV т (dP/dV)T

Воспользовавшись уравнением (V, 10) и найденным значением Су, получим

г  _  г  f £ L \  _  т (&F/dTdV)>
c i»e  1 K d T 4 v (dV/dV*)r

Метод графического изображения термодинамических
свойств

В соответствии с выражением (IV, 16), являющимся дифференциальным 
уравнением поверхности <p(t/, y , S ) = * 0 ,  можно построить термодинамическую 
поверхность в системе координат £/ — V — S  (Гиббс).

Рассмотрим свойства этой термодинамической поверхности, для чего возьмем 
на ней некоторую точку А (рис. 25). Тогда энергия, энтропия и объем, отве

чающие состоянию, изображенному точ
кой А, определятся расстоянием от этой 
точки до соответствующих координат
ных плоскостей, т. е. U =  Ag, S ■ * gi и 
V жш ah.

Проведем через точку А две плоско
сти, одну из них параллельно координат
ной плоскости UoS (плоскость Afg) и 
другую — параллельно координатной 
плоскости UoV (плоскость beh).

Первое сечение термодинамической 
поверхности дает изохору ( / ) — (/),  вто
р о е-ад и аб ату  (2)—(2). Плоскость Abed 
будет касательной к термодинамической 
поверхности в точке А.

Из уравнения поверхности (IV, 16) 
следует, - что (du/dS) v =  Т и 
-(dUJdV )s =* Р.

Поэтому касательные, проведенные 
через точку А параллельно осям S  и 

V, образуют с плоскостью SoV углы, тангенсы которых соответственно равны тем
пературе и давлению, т. е. tg £  Afg «  Т и tg Zbeh =» Р. Из этого, в свою оче
редь, следует, что касательные, проведенные к термодинамической поверхности 
перпендикулярно к оси V, образуют углы, одинаковые для всех точек данной 
изотермы, а касательные, проведенные к термодинамической поверхности пер
пендикулярно к оси S, образуют углы, одинаковые для всех точек данной изо
бары.

С помощью термодинамической поверхности V — V — & можно графически 
представить не только энергию, энтропию, объем, температуру и давление, но 
без труда найти и другие термодинамические параметры состояния. Действи
тельно, из равенств Am =* tg ZAdm • md «  tg ZAfg • glmmTS и ЬЫa tg ZbAl •;

Al -■  tg Z.beh • hg «= PV следует, что

H -  U +  PV — Ag +  Ы «  Ы +  Ы — bh 
F=>U — T S°~A g — Am — mg — dl 

и
G «». Я  — TS =  bh — Am =  ko — kc со

Таким образом, термодинамические потенциалы Н, О, F и U в системе коор
динат U — V — 5  изображаются перпендикулярами, опущенными на координат-
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мую плоскость SoV из соответствующих углов касательной плоскости, ограни
ченной с двух сторон плоскостями SoU и UoV и с двух других сторон коорди
натными плоскостями, проведенными через точку А в направлении, параллель
ном этим координатным плоскостям

Весь приведенный выше анализ будет справедлив и в отношении любой 
фигуративной точки на поверхности; значит, с помощью геометрического метода 
исследования можно изучить различные процессы.

Преимущество рассмотренной термодинамической поверхности перед наибо
лее распространенной (Р — V — 7) заключается в том, что соотношение ме
жду объемом, давлением и температурой дает менее полное представление о 
свойствах тел, нежели соотношение между объемом, энергией и энтропией. В то 
еремя как соотношение между Р, V и Т вполне определяется соотношением ме
жду V, U и S  и может быть получено из него дифференцированием, последнее 
соотношение ни в коей мере не определится первым. Подобные рассуждения 
могут быть отнесены и к достоинствам термодинамических поверхностей в ко
ординатах Н — Р — S, U — V — 7 и G — Р — Т — положение, вытекающее непо
средственно из представления о характеристических функциях.

'Изображение в системе координат Р — V — Т имеет то практическое пре
имущество, что эти. параметры можно непосредственно измерить, а поэтому их 
чшце всего применяют. Кроме того, система координат Р — V позволяет пре
дельно просто выразить работу (так же, как система координат Г—5 — теп
лоту), чего йельзя достигнуть при сочетании характеристических функций, так 
м«к ни в P-V-, ни в' 7—$ -комбинации не входят характеристические функции 
с соответствующими им переменными.

Несмотря на это, с термодинамической точки зрения преимущества характе
ристических поверхностей столь очевидны, что следует отдать предпочтение 
именно им. Это в особенности относится к химической термодинамике, в кото
рой сочетание G —- Р — 7, реже F — К — 7 (для фазовых равновесий в рас
творах), предпочитают любому другому.

Поверхности, подобные только что рассмотренной, имеют еще одно преиму
щество перед поверхностью Р — V — 7 В то «реме и* гутегтнует пбшего 
уравнения, связывающего объем, температуру и давление, принципы термодина
мики дают общее дифференциальное уравнение, связывающее различные харак
теристические функции и соответствующие им переменные.

Наконец, следует указать еще на одно важное в практическом отношении до
стоинство термодинамической поверхности U — V — 5: все величины, которые 
служат ее координатами, аддитивны. Поэтому поверхности, построенные для 
различных масс вещества при одних и тех же условиях, подобны друг другу, а 
их линейные размеры — пропорциональны тем массам, которым они соответ
ствуют.

Пример 2. Если на рис. 25 через начало координат провести плоскость, со
ответствующую давлению и температуре состояния, изображенного точкой А% ка
ким образом онЬ расположится относительно касательной плоскости? Что можно 
сказать о значении отрезка вертикали, заключенного между точкой А и прове
денной плоскостью? Как этот отрезок будет изменяться при изобарно-изотерми
ческих процессах?

Решение. Проведенная плоскость будет параллельна касательной плоскости 
Abed; рассматриваемый отрезок будет отвечать значению энергии Гиббса, соот
ветствующей данному состоянию. Поэтому при условии Р, 7 «  const он может 
либо уменьшаться, либо оставаться постоянным.

Пример 3, Каким образом можно определить характер (выпуклость, вогну
тость) термодинамической поверхности и — V — S? Устойчивому или неустой
чивому состоянию отвечает точка А на рис 25?

Решение. В соответствии с уравнениями (IV, 16) и (IV, 20) {&U/dS*)y — 
tm T/Су >  0. Для устойчивых состояний величина (<№ /дИ )в, равная по 
(IV, 16) — (дР/дУ)в, очевидно, также положительна. Поэтому в устойчивой об
ласти термодинамическая поверхность в системе координат U — V — S будет 
выпукло-выпуклая (книзу), а для неустойчивых — выпукло-вогнутая. (Речь идет 
о сечениях, параллельных соответственно координатным плоскостям $оО и 
Voll.) Поэтому точка А на рис, 25 отвечает устойчивому состоянию системы.
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Пример 4. Показать, что преобразование поверхности над плоскостью V — S  
к поверхности над плоскостями 7 — V, 7 — Р и Р — S  приводит соответственно 
к функции F, G и Н.

Решение. Для преобразования поверхности U — V — S  в поверхность С/ —
— 7 — V следует перенести остающееся неизменным сечение V — V через по
верхность U перпендикулярно ее оси V. При этом (IV,  16) должно перейти в 
уравнение q>(7, V) *=» XdT — PdV. Очевидно, X «= —S, так как только эта вели
чина делает d<p(7, V) полным дифференциалом [при сочетании последнего урав
нения с (IV, 16)]. Поэтому - d £ / - ( 7 d S - f S d 7 ) - d i / - d ( 7 S ) .  §то-
му дифференциальному уравнению отвечает интегральное уравнение <р(Г, V) =
— U — TS, т. е. в соответствии с (V,6) <p(7, V) «  F. Посредством аналогичных 
преобразований находим дифференциальные уравнения dy(T ,P)=adU  —
— d(TS) - f  d(PV) и d ip (P ,V )^aU  +  d(PV), интегрирование которых приво
дит к функциям О и Я.

Прочие преобразования не приводят к столь простым н наглядным резуль
татам.

§ 3. ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ

Основным признаком любой химической реакции и многих про
цессов, протекающих в растворах, является изменение состава си
стемы. Поэтому для полной характеристики системы следует учи
тывать состав каждой фазы. Следовательно, применение уравнений 
с двумя переменными, напри-мер (IV, 16) и (IV, 17), отвечало пред
положению, что рассматриваемая система содержит одно вещество 
или что она состоит из нескольких веществ, но обмена ими не про
исходит, или же, наконец, количество прореагировавших веществ 
ничтожно по сравнению с исходным количеством их, а поэтому и 
состав системы остается неизменным.

Если же принять в качестве переменной состав системы, то лю
бое из свойств каждой фазы должно быть представлено как функ
ция числа молей всех веществ и любых двух из переменных Я, V, 
Tt U,H  и т. д.

Например, U =  cp(V, S, пи пг, . . . ) ,  т. е. общая энергия системы 
определяется ее объемом, энтропией и составом, и поэтому изме
нение энергии будет зависеть не только от изменения объема и эн
тропии, но и от количества вещества, введенного в систему или 
выведенного из нее. Обозначив индексом nj условие постоянства 
гь П2> я3, . . . » т. е. чисел молей всех веществ, кроме вещества I, и 
индексом N состав (т. е. число молей всех веществ), получим

dU =* {dU/dS)yt Яи nt; n...... dS +  (dU/dV)St П|§ п„ ... dV +

^-{dU/dnl)Vt s> rt|§ nv.,.dni +{dUfdn2)VtS>nunt, dn2+  . i .  —

-  (dUJdS)Vt Nd S +  (dU/dV)St NdV +  Y, (W /*n{)V' s  dn{ (V, 33)

Если состав системы не изменяется, то последний член этого 
выражения равен нулю и оно превращается в (IV, 16).

Величина (д£//дл,)у,5,Пу, т. е. приращение внутренней энергии
данной фазы системы при увеличении массы данного вещества на 
единицу, если энтропия, объем и массы всех остальных веществ 
остаются постоянными, получила наименование химического по-
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тенциала (ц<). Величина эта была введена Гиббсом (1875 г.); им 
она отнесена к единице массы.

Чтобы выяснить смысл этого нового понятия, будем рассматри
вать каждый вид энергии как произведение двух величин: 1) фак
тора интенсивности (интенсивного свойства) и 2) фактора емкости 
(экстенсивного свойства). Так, механическая энергия определяется 
величиной fdlt т. е. произведением силы на приращение пути; элек
трическая — Edq, т. е. произведением э. д. с. на количество перено
симого электричества; магнитная — Bdl, т. е. произведением маг
нитной индукции на намагниченность, «объемная» — PdVt по
верхностная энергия — od(D, т. е. произведением поверхностного 
натяжения на изменение поверхности, потенциальная — mgdh, кине
тическая — (V2l2)dm и т. д.; наконец, химическая —- \idti *. Фак
торы интенсивности нередко объединяют под общим названием 
обобщенных сил, а фактор емкости называют обобщенным путем. 
Так, в случае механической энергии величина силы является мно
жителем напряжения (так же, как Я, <т, р и т. д. в соответствую
щих видах энергии), а величина пройденного пути, т. е. соответ
ственно изменения V, со, п и т. д., показывают, в какой степени 
проявляется действие силы.

Тогда (IV, 16) в общем виде можно записать следующим обра
зом:

dU =  T d S - ( X d x  +  Y d y +  . . . )  (V .34)
где X, У, . , ,  — факторы интенсивности; х, у, . . .  — соответствующие им факторы 
емкости.

Если допустить, что dx =  dy =  . . .  =  0, т. е. система не под
вержена действию никаких внешних сил, то (V, 34) примет вид 
dU =  TdS.

Таким образом, факторы интенсивности являются потенциа
лами (Т — потенциал «тепловой энергии», ц — потенциал химиче
ской энергии и т. д.), т. е. напряжениями действующего вида энер
гии. Каждый раз, когда две системы с различными потенциалами 
вступают во взаимодействие, происходит выравнивание потенциалов

•  Распространяя подобные рассуждения на теплоту, т. е. считая темпера
туру фактором емкости «тепловой энергии» T dS, можно было бы назвать 
энтропию фактором ее емкости. Такое толкование энтропии позволяет прове
сти следующую аналогию. Подобно тому, как, например, невозможно непо
средственно измерить увеличение поверхности при разбрызгивании жидкости на 
очень мелкие капли, н е л ь з я  и з м е р и т ь  и увеличение энтропии, например, 
в процессе обратимого нагревания. Но как легко может быть вычислено изме
нение поверхности Лев на основании непосредственно измеренных поверхност
ного натяжения и работы, затраченной на диспергирование ^по уравнению

А<в — J  М /о ^ ,  так и изменение энтропии AS л е г к о  в ы ч и с л и т ь  на основа

нии непосредственно измеренных значений Q и Т (по уравнению AS’
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за счет изменения соответствующих факторов емкости. Так, 
давление выравнивается за счет изменения объема, температура — 
за счет изменения энтропии и т. д

Подобно тому, как температура является движущей силой при 
теплопередаче, так и химический потенциал является движущей 
силой при переходе массы. Он приводит к установлению химиче
ского равновесия (и фазового, если передача массы происходит 
в гетерогенной системе, т. е. между фазами). Подобно другим фак
торам интенсивности (в соответствующих процессах), химический 
потенциал вещества по мере протекания процесса выравнивается 
и в момент наступления равновесия он становится одинаковым во 
всех сосуществующих фазах, в которых находится данное вещество 
(см. с. 120). Таким образом, химической переменной является ко
личество вещества. Избыток вещества как бы компенсирует мень
шую силу его химического сродства.

В отличие от других факторов интенсивности, непосредственно 
измерить химический потенциал нельзя, что делает это понятие 
не таким наглядным, как давление, температура, поверхностное 
натяжение и др.

Ниже приведены уравнения, выражающие бесконечно малое из
менение U, Н, F  и G для фазы, масса и концентрация которой 
может изменяться в результате обмена с другими фазами.

Если считать, что на систему действует лишь внешнее давле
ние, то при независимых переменных S, V и tiu п2, п2.........получим
уравнение

dU «  Т dS -  Р dV +  £  \it dnt (V, 36)

тождественное (V, 33).
При независимых переменных 5, Р и пи п2, Пз, . . .

dH =  Т dS - f V dP +  £  |Д{ dn, (V, 36)

Применяя в качестве переменных Tt V и пi, n2t n3, . . . »  найдём
+  (V, 37)

Наконец, при независимых переменных Р, Г и пi, n2f n3, . . .  
имеем

d Q ^ - S d T  +  VdP +  'Z nidrn  (V, 38)

Взяв соответствующие частные производные, из уравнений 
(V, 35—38) можно получить определительные уравнения для раз
личных термодинамических параметров. Из этих же уравнений 
следует также, что

« (dUJdnt)
V % S, n (дН ^ ) р .  3 . » ,  “  (a W " l V  Г. -  ( " ' « " l i f t  T. n, <V - 39>

т. e. химический потенциал данного вещества равняется частной 
производной от любого термодинамического потенциала данной 
фазы по числу молей данного вещества при условии, что соответ-
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ствующие термодинамические параметры и числа молей остальных 
веществ остаются постоянными. Другими словами, он является 
парциальным мольным значением термодинамического потенциала 
при условии неизменности соответствующих параметров состояния 
системы *.

Ввиду того что процессы, связанные с изменением состава си
стемы (химические реакции, процессы в растворах), изучаются 
большей частью при Я, Г =  const, в дальнейшем изложении мы 
будем пользоваться исключительно величиной 
обозначая ее через G*.

§ 4. ОБЩИЕ УСЛОВИЯ РАВНОВЕСИЯ

В равновесной системе могут протекать только обратимые про
цессы, что дает четыре важнейших условия равновесия

если 5, V — const, то минимально U (V, 40)
» S, const, и П н (V .41)
„ V, 7 « c o n s t ,  „ п F (V, 42)
„ Р, Г « c o n s t ,  * п О (V. 43)

непосредственно вытекающих из уравнений (V, 35—38), причем 
каждое из них можно принять за основное.

Для отыскания условий равновесия (V, 31) нужно определить 
минимальное значение данной функции, причем в системе могут 
изменяться л ю б ы е  п е р е м е н н ы е ,  к р о м е  ф и к с и р о в а н 
ных.  Так, если принять в качестве критерия равновесия энергию 
Гиббса, то следует найти ее минимум, предполагая, что в системе 
изменяются не температура и давление, а другие параметры (на
пример, концентрация) веществ. Тогда энергия Гиббса системы бу
дет уменьшаться до достижения минимума вследствие перехода 
вещества из одной фазы в другую или же вследствие протекания 
химических реакций. Подобные рассуждения применимы и в дру
гих случаях.

Остановимся коротко на условиях (V, 40) и (V, 41).
Первое из них известно в термодинамике под названием посту

лата Гиббса («Энергия равновесной системы минимальна»). Оче
видно, его обращение дает уже известный из второго начала кри
терий равновесия (IV, 9), так как условие адиабатности изолиро
ванной системы равносильно требованию постоянства энергии и 
объема при протекании процесса.

Условие (V, 41) соответствует протеканию в равновесной, тер
мически изолированной системе бесконечно малого изобарного про
цесса. Это условие не всегда рассматривается, чем нарушается 
связь между различными функциями.

*  Величина в отличие от П (П «  U, Н, F, G) точно отвечает понятию 
потенциала, так как по своему смыслу потенциал не зависит от количества ве
щества, в то время как V, Ht F н О являются свойствами экстенсивными.
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Эта связь нагляднее всего может быть представлена следующей 
схемой:

Индексы при параметрах показывают, какое экстремальное зна
чение приобретает данный параметр в условиях равновесия, а линии 
соединяют параметры, которые должны быть выбраны в каче
стве независимых переменных. Таким образом, в дополнение к че
тырем рассмотренным условиям равновесия получаем еще восемь. 
Любое из двенадцати условий легко получить на основании пер
вого и второго начал термодинамики; их взаимная эквивалентность 
следует из уравнения частных производных характеристических 
функций по соответствующим независимым переменным, а также 
непосредственно из уравнений (V, 35—38).

1. Устойчивое и неустойчивое равновесия
Устойчивое (стабильное) равновесие определяется а б с о л ю т 

ным экстремумом соответствующих функций (абсолютным мини
мумом G при P t Т =  const,' абсолютным максимумом S  при 
Ut V =  const и т. д.). При таком равновесии всякое (совместимое 
с наложенными условиями) бесконечно малое воздействие вызы
вает только бесконечно малое изменение состояния системы, причем 
перемена знака воздействия вызывает керемену знака изме
нения системы. Система, будучи выведена из состояния равновесия, 
по прекращении воздействия стремится вновь восстановить преж
нее состояние. Очевидно также, что, поскольку производимое на 
систему извне бесконечно малое воздействие вызывает в ней и 
бесконечно малое изменение, система смещается из одного равно
весного состояния в другое, смежное с предыдущим. В соответствии 
с этим устойчивое равновесие называют также незаторможенным 
или истинным.

Неустойчивым (лабильным) равновесием называется такое со
стояние системы, при котором л ю б о е  (совместимое с наложен
ными условиями) бесконечно малое воздействие' вызывает конеч
ное изменение состояния системы, т. е. необратимый процесс.

Термодинамически это равновесие определится следующими ус
ловиями:

®) di°P .T < °  ® ****
т.е. соответственно минимальным из в с е х  в о з м о ж н ы х  значе
ний энтропии, максимальным из всех возможных значений энергии 
Гиббса и т. д.

118



Если соответствующая функция имеет о т н о с и т е л ь н ы й  эк
стремум, то система находится в относительном (метастабилънон) 
равновесии. Так, система относительно устойчива, если она при 
неизменных V и U может перейти в состояние с ббльшим значе
нием 5, или вообще не проходя при этом через равновесное со
стояние, или же пройдя через неустойчивое состояние равновесия. 
В таком случае не всякое достаточно малое воздействие вызывает 
настолько малое изменение состояния системы, при котором пере
мена знака воздействия обусловливает перемену знака происходя
щего изменения. Следовательно, здесь могут существовать так
же исчезающе малые воздействия, которые 
повлекут за собой конечные изменения со
стояния системы. В схематическом виде 
различные типы равновесия изображены на 
рис. 26.

Классическими примерами метастабиль- 
ного состояния служат состояния пересы
щенного пара, переохлажденной жидкости 
или пересыщенного раствора. Механической 
аналогией может служить шар, находящий
ся во впадине на вершине или на склоне 
горы.

Возможность метастабильного состояния на первый взгляд кажется необъяс
нимой, так как процесс уменьшения G (при Р, Т — const) при переходе от мета- 
СТйбильнпгп состояния к стабильному всегда самопроизволен. Почему же тогда 
переохлажденный пар не превращается в жидкость? Потому, что для образова
ния достаточно малого зародыша стабильной фазы (капелек тумана) следует 
преодолеть торможение; необходима затрата работы на создание новой поверх
ности раздела двух фаз. Процесс стабилизации сначала всегда сопрово
ждается ростом энергии Гиббса, обусловленным флуктуациями, которые приво
дят к наличию частиц, обладающих избыточной энергией. Поэтому процесс ста
билизации не может протекать самопроизвольно до тех пор, пока зародыши не 
достигнут определенной величины или же пока в систему не будут искусственно 
нведены эти зародыши, например в виде электрически заряженных частиц (сня
тие торможения). Таким образом, процесс может сопровождаться ростом G\

?ля этого необходимо, чтобы одновременно протекал процесс, убыль энергии 
иббса в котором компенсирует ее увеличение в первом процессе.

2. Равновесное сосуществование фаз.
Правило фаз Гиббса

Допустим, что имеется система, состоящая из конечного числа 
фаз. Непременным условием является наличие каждой фазы в та
ком количестве, чтобы можно было говорить о ее свойствах со 
статистической точки зрения и пренебречь влиянием поверхностной 
энергии. Последнее означает, что поведение вещества в погранич
ном слое исключается из рассмотрения. Следует указать, что дан
ное на с. 14 определение фазы в некоторых, правда весьма не
многочисленных случаях оказывается недостаточным. Более стро
гим будет отнести указанное определение к телесным комплексам

Рве. 26. Схема различ
ных типов равновесия: 
/  — стабильное; 2 —метаста- 

бнльное; 5 —неустойчивое.
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и считать фазами совокупность тех комплексов, которые обладают 
одинаковыми химическими и термодинамическими свойствами. На
пример, смесь кристаллов право- и левовращающей винной кис
лоты является двухфазной системой, так как оптические свойства 
ее не утрачиваются и в растворе. В то же время лево- и правовра
щающие кристаллы NaC103 представляют одну фазу: в данном 
случае различие свойств обусловлено не различием в молекуляр
ном строении и, значит, не различными химическими свойствами, 
а характером расположения молекул в кристалле. (Поэтому рас
твор NaC103 не вращает плоскости поляризации света.)

Определим также понятие компонента или независимого компо- 
нента. Принято считать компонентами те вещества, н а и м е н ь 
ш е е  число которых необходимо и достаточно для образования 
всех возможных фаз данной системы, находящейся в равновесном 
состоянии. Из определения вытекает следующее.

1. Каждый компонент может существовать независимо от про
чих (поэтому, например, ионы в растворах, будучи кинетич ски 
независимыми частицами, тем не менее не являются компонен
тами).

2. Число компонентов К равно числу R веществ в системе, если 
последние не взаимодействуют друг с другом и если фазы имеют 
различный состав; в противном случае К меньше R на число свя
зей q между концентрациями веществ. В случае химических взаи
модействий q равно числу н е з а в и с и м ы х  реакций (см. с. 123). 
Так как характер взаимодействия в системе может изменяться, то 
в одной и той же первоначально взятой системе в зависимости от 
условий может оказаться различное число компонентов.

3. Для определения числа компонентов их химическая природа 
не имеет значения. Поэтому совершенно безразлично, к а к и е  
именно вещества выбрать в качестве компонентов *. Вопрос о числе 
их следует считать решенным, если состав каждой фазы может 
быть выражен через концентрации тех веществ, которые отвечают 
выбранным компонентам.

Относя верхние индексы к фазам, а нижние — к компонентам, 
получаем следующие условия термодинамического равновесия лю
бой изолированной системы: f

* Имеются в виду системы, в которых число компоненте! меньше числа ве
ществ.

/ // г n r  f  r n r  f  ф
»•••»

Ф - 1

(V, 46)

(V. 44) 

(V, 46)
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Уравнение (V, 44) — сосуществующие фазы имеют одинаковую 
температуру— отвечает термическому равновесию; уравнение 
(V, 45) — равенство давлений во всех сосуществующих фазах — от
вечает механическому равновесию. Наконец, уравнение (V, 46) — 
каждый компонент в сосуществующих фазах имеет одинаковый хи
мический потенциал — отвечает химическому равновесию.

Справедливость этих уравнений можно доказать следующим путем.
Если бы в равновесной системе из фазы (') в фазу {") при неизменных 

объеме и составе фаз перешло 6Q кал теплоты, то dS' +  dS" » 0  или, 
вследствие обратимости процесса, —bQJT' +  6Q/7" =  0, т. е. V =* Г". Распро
страняя эти рассуждения на все фазы, получим (V, 44).

Если соблюдается условие 7  = * const, а фаза (') увеличивается за счет 
фазы (") на объем dV, причем общий объем и состав остаются неизменными, то 
на основании (V.42) dF' +  dF" =  0 или —P'dV +  P"dV — о, т. е. Р' -  />".
В применении ко всем фазам отсюда получаем условие равновесия (V,45).

Наконец, если при условии Р, Т const из Фазы (') в фазу (") переходит 
drti молей компонента i, то в соответствии с (V, 43)

{ д а '1 д п ,)р ,  n 'd n ’t + (ао"/дл")Лг „А.?-О
или в общем случае dnt = 0 .

В силу очевидного равенства — dn[ »  dn[ последнее условие можно записать

* - ! * ?  (р '.- о '!)
Распространяя этот вывод на все компоненты и все фазы, получаем условие 

равновесия (V, 46) *.
Таким образом, равновесие характеризуется равенством темпе

ратур и давлений оо оссх сосуществующих фазах системы и равен
ством химических потенциалов (парциальных мольных энергий 
Гиббса) каждого компонента во всех сосуществующих фазах. Если 
при фазовом превращении происходит изменение молекулярного 
веса, то следует говорить не о равенстве мольных химических по
тенциалов, а о равенстве химических потенциалов, отнесенных к 
неизменяющейся единице, например к 1 г.

Рассмотрим систему, состоящую из К компонентов, каждый из 
которых находится во всех Ф фазах. Обозначим через п число па
раметров, одинаковых во всех фазах системы. Тогда общее число 
параметров, определяющих состояние системы, будет равно п 
плюс число независимых концентраций, т. е. п +  Ф ( К — 1), так 
как концентрация какого-либо компонента в данной фазе будет 
определена, если задана концентрация остальных компонентов. 
Число уравнений (V,46), характеризующих равновесное распре
деление каждого компонента между различными фазами, для 
каждого компонента будет равно числу границ фаз, т. е. Ф — 1, 
а всего /С(Ф — 1). Эти уравнения, связывая между собой химиче
ские потенциалы, уменьшают число независимых величин, харак
теризующих систему, на /С(Ф— 1) величин.

*  Уравнения (V, 46) являются абсолютно точными, если система не нахо
дится в гравитационном поле, а уравнения (V, 44) и (V, 45) — если к тому же 
поверхности раздела являются плоскими.
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Число параметров фаз равновесной системы» которым можно 
придавать произвольные значения в то м  и н т е р в а л е ,  в к о т о 
р о м  ч и с л о  ф а з  не и з м е н я е т с я ,  называется вариантно
стью системы или числом термодинамических степеней свободы 
системы (f)\  оно будет равно п +  Ф ( / С  —  1 ) —  / С ( Ф  —  1 ) ,  т.е.

/ « / С - Ф  +  л или f r = R - q - < b  +  n (V,47)

Уравнение (V, 47) называют правилом фаз Гиббса, хотя его 
следовало бы назвать з а к о н о м  равновесия фаз, так как под 
правилом подразумевается приближенная и частная закономер
ность, здесь же речь идет о совершенно точной и общей зависи
мости.

По числу степеней свободы системы делятся на инвариантные 
(f =  0), моновариантные ( / ==1) ,  дивариантные (f =  2) и т. д. 
В первых сохранение равновесия требует неизменности всех пара
метров; во вторых — неизменность всех, кроме одного, и т. д. М^жно 
дать и иное определение числа степеней свободы; так, считать ди- 
вариантными те системы, состояние равновесия которых опреде
ляется, если даны значения двух каких-либо параметров.

При выводе правила фаз предполагалось, что все компоненты 
находятся во всех фазах. Но если это условие и не соблюдается, 
справедливость (V, 47) сохраняется, так как число параметров и 
число уравнений уменьшается на одно и то же значение.

Рассмотрим, например, систему, состоящую из соли и боды, с максимально 
возможным числом фаз. Пусть в этой двухкомпонентной системе будут насы
щенный раствор, пар, лед и твердая соль. Поскольку. оба компонента находятся 
не во всех фазах, следовало бы подсчет числа независимых переменных и числа 
уравнений произвести для каждого компонента в отдельности. Однако в дан
ном случае это излишне — число параметров равно рем (давление и темпера
тура, равные во всех фазах, и концентрация насыщенного раствора). Число 
уравнений (V,46) также равно трем:

и к =  „Раетв раств „ г к _  „расти» ИЙ,О в Рню и Рсоль — Рсоль
(равенство Рн,о"в 11н1о излишне, так как является следствием первых двух). 
Следовательно, f *— 3 — 3 0, т. е. сосуществование четырех фаз в двухкомпо
нентной системе может иметь место при одних единственных значениях темпе
ратуры, давления и концентрации раствора. Следовательно, система безвариант- 
на. Этот результат можно получить и чисто формальным путем: К «  2, Ф «  4, 
п «  2(Р, г ) , тогда по (V,47) / =* 0. Это означает, что достаточно изменить ка
кой-либо параметр, чтобы равновесие нарушилось и по крайней мере одна из 
фаз исчезла.

Таким образом, при выводе (V, 47) нет необходимости предполагать, что 
каждый компонент хотя бы в ничтожно малом количестве присутствует в ка
ждой фазе. Более того, такое предположение неверно по существу: для очень 
малых количеств вещества понятие концентрации может утратить свой смысл.

Обычно рассматривают системы, находящиеся под влиянием 
двух факторов интенсивности Р и Г; для таких систем (V, 47) при
мет вид:

/ « * - ? - Ф  +  2 - * - Ф  +  2 (V, 43)
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а при постоянстве Р (или Т) условная вариантность будет равна 
/усл =  Я - < 7 - Ф - И “ / С - Ф - Н  (V, 49)

В заключение проиллюстрируем правило фаз на нескольких 
простых примерах.

1) Так как / >  О, то Ф <  К +  2. Поэтому, например, невоз
можно подобрать такие значения Я и Г, при которых сосущество
вали бы сера ромбическая, моноклиническая, жидкая и газообраз
ная. По тем же соображениям исключено сосуществование пяти 
фаз в двухкомпонентной системе.

2) Если никаких ограничений не наложено, то q =  0. Так, в си
стеме Н20 (ж ) =  Н20 (г ) /  =  1 — 2 +  2 =  1. Значит, каждой тем
пературе отвечает единственное значение давления насыщенного 
пара; поэтому при фиксированной температуре давление насыщен
ного пара постоянно, т. е. не зависит от объема. Если изменить 
только один из параметров, т. е. Р (при Т =  const) или Т (при 
Р =  const), то равновесие нарушится, так как исчезнет одна из 
фаз. Это приведет к увеличению числа степеней свободы на еди
ницу, т. е. создается возможность менять одновременно Р и Т не
зависимо друг от друга.

3) Если в системе протекают химические реакции, то значе
ние q равно числу независимых уравнений реакции. Так, в си
стеме

СаСОа =  СаО -4- COj 

а =  1 и f =  3 — l — 3 +  2 = 1

Значит, равновесие при диссоциации С аС 03 определяется одним 
параметром, а именно, температурой. Иначе говоря, для каждой 
температуры существует единственное значение Рсоа.

4) Если химического взаимодействия нет, но фазы имеют тож
дественный состав, то появится q =  R — I дополнительных связей 
[по числу равенств Ni =  N'l, записанных для (/? — 1) веществ]. По
этому (V, 47) превратится в уравнение f =  1 — Ф +  я, т. е. неза
висимо от числа веществ система будет однокомпонентна. В ка
честве примера можно привести систему жидкость — пар 
с совпадающим составом фаз (см. гл. X).

5) Рассмотрим случай, когда имеют место оба ограничения. 
Так, система NH4C 1=N H 3+HC1 при внешнем сходстве с преды
дущей (С аС 03= С а 0 + С 0 2) отличается тождественным составом 
фаз: в кристаллической и газообразной фазах соотношение между 
NH3 и НС1 равно 1:1.  Поэтому / =  1 — 1 +  2 =  1.

Если бы в газообразной фазе был избыток NH3 или НС1 (в ре
зультате предварительного введения в систему или частичного 
удаления из нее в процессе разложения одного из продуктов диссо
циации), то состав фаз стал бы разным, а система — двухкомпо
нентной. Вследствие различной растворимости НС1 и NH3 в жид
ком NH4C1 такой же результат получится и при диссоциации рас
плавленного хлорида аммония (здесь различие в составе фаз
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будет незначительным вследствие почти одинаковой растворимо
сти обоих газов 6 NH4C1).

Таким образом, в первом случае давление диссоциации хло
рида аммония определяется только температурой, во втором слу
чае оно зависит, кроме того, от давления НС1 и NHa и от количе
ства испарившегося NH4C1. Поэтому введение NH3 или НС1 или 
же изменение соотношения [NH3] : [НС1] при условии неизменности 
температуры должно вызвать некоторое изменение давления дис
социации NH4CI.

Разумеется, если взять смесь NH4CI, NH3 и НС1 при очень низ
кой температуре, оба ограничения отпадут и f =  3 — 3 +  2 *=* 2 , 
т. е. создастся возможность несогласованного изменения (в о п р е 
д е л е н н ы х  п р е д е л а х )  давления и температуры без каких- 
либо существенных изменений в системе;

3. Принцип смещения равновесия
В заключение настоящей главы сформулируем следующее по

ложение.
Если система находится в состоянии равновесия, то при дей

ствии на нее сил, вызывающих нарушения равновесия, система пе
реходит в такое состояние, в котором эффект внешнего воздей
ствия ослабляется.

Это положение, называемое принципом смещения равновесий 
или принципом Ле-Шателье (1884 г.), отражает тот факт, что 
система, в которой наступило и с т и н н о е  равновесие, находится 
в самом естественном своем состоянии; энергия Гиббса (при Р, 
Т =  const) в ней уже не может уменьшиться.

Внешнее воздействие в подавляющем большинстве случаев осуществляется 
путем подведения (или отбора) энергии в форме теплоты, сжатия (или расши
рения) системы, добавления (отбора) тех или иных веществ. Эффектами воз
действия будут соответственно изменения температуры, давления и концентра
ции. Так, при нагревании равновесной системы в ней возникают изменения, свя
занные с поглощением теплоты; наоборот, понижение температуры вызывает 
процессы, сопровождающиеся выделением теплоты. При увеличении давления 
на систему в ней возникают изменения, вызывающие уменьшение объема си
стемы; наоборот, уменьшение давления вызывает процессы, связанные с увели
чением объема системы.

Опуская обоснование принципа смещения равновесия, который 
выводится из второго начала термодинамики *, отметим, что он 
указывает лишь н а п р а в л е н и е  изменения в равновесной си
стеме. В этом отношении он уступает второму началу и вытекаю
щим из него следствиям, которые позволяют указать не только 
характер, но и величину изменения. Однако он имеет то преиму
щество, что дает возможность сразу указать направление измене
ния без каких-либо дополнительных, иной раз весьма многочис
ленных, данных.

*  См„ например, [А24] и [А47].
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Пример 5. В какую сторону сместится равновесие в сгстеме Н20  (ж)
НаО (г)

1) с изменением температуры, 2) с изменением давления?
Решение. 1. Нагревание должно вызвать процесс, протекающий с поглоще

нием теплоты, т. е. парообразование. Восстановление нарушенного равновесия 
можно осуществить либо понижением температуры до первоначального значе
ния, либо изменением давления. При этом, так как мольный объем жидкости 
меньше мольного объема пара, необходимо увеличивать давление до тех пор, 
пока оно не станет равным давлению насыщенного пара при повышенной тем
пературе. Другими словами, с ростом температуры давление насыщенного пара 
увеличивается

2. Повышение давления должно вызвать процесс, связанный с уменьшением 
объема, т. е. конденсацию пара. Для восстановления нарушенного равновесия 
надо либо понизить давление до первоначального, либо повысить температуру 
до значения, отвечающего температуре кипения под повышенным давлением. 
Другими словами, с ростом давления температура кипения возрастает.

Пример 6. Каким' образом изменяется: 1) температура жидкости с увели
чением ее поверхности; 2) э. д. с. элемента с возрастанием температуры?

Решение. 1. При увеличении поверхности жидкости ее температура пони
жается, так как при нагревании поверхностное натяжение уменьшается.

2. Если протекание реакции в гальваническом элементе связано с его нагре
ванием, то с ростом температуры э. д. с. элемента уменьшается; если же при 
прохождении тока элемент охлаждается, то э. д. с. будет расти (см. с. 383 сл.).

Таким образом, если правило фаз позволяет решить вопрос, 
с к о л ь к и м и  п а р а м е т р а м и  определяется состояние равно
весия, а конкретные условия задачи дают возможность выбрать 
эти параметры, то принцип смещения равновесия решает вопрос 
о том, к а к  нарушается равновесие под влиянием внешнего воз
действия. Остаетсн выяснить, н а с к о л ь к о  сдвинется равновесие 
в связи с о п р е д е л е н н ы м  и з м е н е н и е м  какого-либо пара
метра.

Решению последней задачи в применении к различным кон
кретным случаям посвящена большая часть дальнейшего изложе
ния.



Г л а в а  VI

ОДНОКОМПОНЕНТНЫЕ ГОМОГЕННЫЕ СИСТЕМЫ

§ 1. ИДЕАЛЬНЫЙ ГАЗ

Идеальный газ характеризуется отсутствием межмолекулярных 
сил и исчезающе малым объемом молекул по сравнению с объе
мом, занимаемым газом. Состояние его является предельным ги
потетическим состоянием всех тел при достаточно низких давле
ниях и достаточно высоких температурах.

Из определения следует, что идеальный газ обладает только 
кинетической энергией, которая не зависит от объема. Это было 
установлено опытным путем: расширение воздуха при выпускании 
его из сосуда, где он содержался под давлением, в пустой сосуд 
не вызывало изменения температуры воды, в которую были погру
жены оба сосуда; поэтому Q =  0. Работа также равна нулю, так 
как объем системы, за границы которой мы принимаем стенки, 
ограничивающие общий объем сосудов, остается неизменным. (Ко
нечно, нельзя считать А =  0 на том основании, что расширяю
щийся газ не преодолевает какого-либо противодавления, так как 
вакуум будет лишь в первый момент после открытия вентиля на 
трубке, соединяющей оба сосуда.)

Таким образом, в соответствии с (II, 5)
Д ^ - О  или {dUldV)T~  0 (VI, 1)

т. е. в случае идеального газа изотермический процесс является 
в то же время изоэнергетическим. Поскольку изотермическая ра
бота, совершаемая при расширении какого-либо вещества против 
внешнего давления (PdV)Tt соответствует одновременно происхо
дящей работе против молекулярных сил сцепления (dU/dV) TdV 
[фактор интенсивности (dU/dV) т по аналогии с Р  может быть на
зван внутренним давлением], равенства (VI, 1) выражают также, 
что внутреннее давление идеального газа равно нулю.

При Т =  const изменение V вызывает изменение Р, поэтому не 
только (dU/dV)т =  0, но и (dU/dP) г — 0. Следовательно, энер
гия идеального газа зависит только от температуры (закон 
Джоуля, 1844 г. ) :

(dUldT)y - (dU/dT)p -  dU/dT

Рассмотрим, как конкретизируются общие термодинамические 
соотношения в применении к идеальному газу,
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Разделив уравнение (IV, 16) на dV (при Т =  const) и поль
зуясь равенством (IV, 18), получаем уравнение

{dUldV)T -T (d P /d T )v - P

которое в сочетании с (VI, 1) дает
{P2lPx)v - {T * I T x)v (VI, 2)

Очевидно, что
(дЯ/дР)г -  0 (V I.3)

Тогда уравнение (IV, 23) переходит в выражение
{V2fVl)p ^ ( T 2ITl)p (VI, 4)

Уравнения (VI, 2) и (VI, 4) выражают законы Гей-Люссака 
(1802 г.).

Из сопоставления (VI, 1) и (VI, 3) с уравнением (11,10) сле
дует, что величина PV зависит только от температуры, поэтому 
при данной температуре

(PV)T =  const (VI, 5)

Уравнение (V I,5) выражает закон Бойля (1662 г.)— Мариотта 
(1676 г.).

Уравнения (VI, 2), (VI, 4) и (VI, 5) могут быть объединены 
в уравнение

РУ в  const • т (VI, 6)

Поскольку Р и Т являются факторами интенсивности, а V — фак
тором емкости, то постоянная в (VI, 6) должна быть пропорцио
нальна массе газа, т. е. числу молей. Поэтому для 1 моль имеем

PV, «  RT (VI, 7)

где’ R — у н и в е р с а л ь н а я  газовая постоянная; в силу закона Авогадро 
(1811 г.) она не зависит от химической природы газа.

В настоящее время уравнение состояния идеального газа (VI, 7) 
обычно называют уравнением Менделеева — Клапейрона *. Газо
вая постоянная 'R, как легко увидеть из (VI, 7), численно равна 
работе расширения 1 моль идеального газа при обратимом изобар
ном нагревании его на 1 К.

Комбинируя уравнения (11,5), (111,9), (VI, 1) и (V I,7), полу
чаем

bQ=*Cv dT +RTd\nV  (VI, 8)

В соответствии с (VI, 4) при Р =  const связь между V и Т ли
нейная, значит, правая часть уравнения (IV, 24) равна нулю, т. е.

*  Уравнение (VI, 7) было известно под названием уравнения Клапейрона. 
Однако, как установил В. А. Киреев, Клапейрон ввел уравнение для общего 
количества газа, содержащее поэтому индивидуальные постоянные, которые за 
висят от количества и вида газа, а уравнение (VI, 7), относящееся к одному 
молю, вывел Д. И. Менделеев в 1874 г.
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Ср не зависит от Р. Аналогично можно показать, что Су не зави
сит от V. Следовательно, СР и Су являются функциями только тем
пературы.

Из уравнений (III, 11), (VI, 1) и (VI, 7) находим, что

Cp - C V =  R (VI, 9)

Если пренебречь в химических процессах объемом твердых и 
жидких веществ, то уравнение (III, 1) переходит в

Q p ~ Q v +  bnRT (VI, 10)

где Дп — изменение числа молей газообразных реагентов.

Уравнение (III, 1) обычно используют именно в этой записи.

С м е с и  и д е а л ь н ы х  г а з о в *

В промышленности часто применяются смеси газов, находя
щиеся под столь небольшим давлением, что взаимодействием ме
жду их молекулами можно пренебречь (исключая химическое взаи
модействие), т. е. считать, что компоненты смеси ведут себя 
независимо друг от друга. Такие смеси называются идеальными. 
К ним можно отнести газовые смеси ряда химических производств, 
дымовые и колошниковые газы, воздух, отработанные газы дви
гателей внутреннего сгорания и многие другие.

Смеси идеальных газов характеризуются аддитивностью пар
циальных давлений и парциальных объемов.

Парциальным давлением компонента газовой смеси называется 
то давление, которое оказывал бы газ, входящий в смесь, если бы 
из нее были удалены остальные газы при условии сохранения пер- 
воначальных объема и температуры. Под парциальным объемом 
подразумевается объем, который имел бы газ, вх&дящий в смесь, 
если бы из нее были удалены остальные газы при условии сохра
нения первоначальных давлений и температуры ** .

Аддитивность парциальных давлений выражается законом 
Дальтона (1805 г.)

P =  Pi +  P2 +  P *+  . . .  (V I ,11)

где-Р — общее давление; Plt Р2, Рг . . . — 'парциальные давления соответствую
щих компонентов.

*  Хотя этот раздел относится к многокомпонентным системам, однако не
которые свойства смесей целесообразно рассмотреть в настоящей главе, так как 
они непосредственно вытекают из свойств чистых газов.

* *  Понятия «парциальное давление» и «парциальный объем» можно проил
люстрировать следующим путем. Представим, что из смеси при Г, V const 
изъяты все газы, кроме одного. Тогда давление в системе станет равным пар
циальному давлению оставшегося газа. Если этот газ затем изотермически 
сжать, то объем, который получится при достижении общего (первоначального) 
давления, будет равным его парциальному объему.
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Аддитивность объемов выражается законом Амага (1893 г.)
V - V i  +  V2 +  Va +  . . .  (VI, 12)

где V — общий объем смеси; Vi, V3, Va . . . — парциальные объемы соответствую* 
тих компонентов.

Для каждого из компонентов смеси идеальных газов справед
ливо уравнение Менделеева — Клапейрона. Поэтому, подставляя 
« (VI, И ) значения Р< »л<Я77У, получим уравнение состояния 
смеси идеальных газов

или
Р e  {щ +  1Ц +  п% +  •••)RT/V  (VI, 13)

Pi^PN t (VI, И)
г. е. парциальное давление компонента смеси идеальных газов 
равно общему давлению, умноженному на мольную долю компо
нента.

Сочетая уравнение (VI, 7) с (VI, 12), аналогичным путем по
лучим

V - ( * i  +  пг +  п3+  ...)R T /P  (VI, 16)
откуда

Vi =  VNt (V I, 16)

т. е. парциальный объем компонента смеси идеальных газов равен 
общему объему, умноженному на мольную долю компонента.

Аддитивность свойств смеси идеальных газов распространяется и на тепло* 
t м кость и энтальпию Образование смеси идеальных газов из и истых веществ, 
находящихся при одной и той же температуре, не сопровождается каким-либо 
тепловым эффектом; при этом равенство исходных давлений не является необ
ходимым условием, ибо для идеальных газов Н не зависит от Р.

Тепловой эффект при образовании смеси равен нулю, а объем смеси, со
гласно уравнению (VI, 12), равен сумме объемов компонентов. Отсюда и из ура
внения (11, 11) следует, что энергия смеси аддитивно складывается из энергий 
компонентов. Это позволяет записать уравнение (IV, 16) в виде:

d s - ( £ i d u ,+  Y i P,dV)/T
Так как вместе с этим

d S t ^ i d U t  +  Pt dV)/T 
то

dS  — £  d S t или S =  £  Nts t

(константа интегрирования последнего уравнения равна нулю). Из уравнения 
(IV, 19) следует, что

5 ,— S j- f lln i» , (VI, 17)
где St — мольная энтропия компонента, взятого в чистом состоянии при дан
ной температуре и при — 1.

D соответствии с уравнением (IV, 18) получим

S , - S ?  +  * l n V ,  (V I, 18)

где $ * — мольная энтропия компонента, взятого в чистом состоянии при данной 
температуре и при V, «  I.
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Таким образом, для вычисления энтропии компонента смеси идеальных газов 
можно пользоваться уравнением (IV, 19) или (IV, 18), только Р надо заменить 
на Pi, V на Vi, S  на 5< и л на т .

Следует иметь в виду, что S  Ф  Разность 5  — Nfi] будет рав
на изменению энтропии при смешении газов (Д5 при диффузии каждого ком
понента от Vi до 2V<). Последняя не зависит от природы газов и определяется 
только их концентрацией; изменение же энтропии при смешении двух порций 
одного газа будет равно нулю (парадокс Гиббса) *.

Пример ) .  1. Найти с помощью уравнений (V I,7), (V I,8) и (V I,9) уравне
ние адиабаты для идеального газа. 2. Каким образом следует расположить друг 
относительно друга в координатах Р —*У  кривые, изображающие адиабатный и 
изотермический процессы?

Решение. 1. Для адиабатного процесса уравнение (VI, 8) примет вид
Rd\n V =  — Cvdln Т или после интегрирования TV*ICy =  const, откуда в со
ответствии с (VI, 7) и (V I,9) получаем PVk * »  const, где показатель адиабаты 
k в  Cp/Cv.

Найденное уравнение не является строгим даже для идеального газа, так 
как при его выводе интегрирование производилось в предположении, что k «= 
«= const, хотя k s= (1 -f-fl/C v ) уменьшается с ростом температуры.

2. Адиабатное расширение, в отличие от изотермического, сопровождается 
охлаждением, адиабатное сжатие — нагреванием ** .

Следовательно, адиабата расширения в системе координат Р — V лежит 
ниже изотермы расширения, наоборот, адиабата сжатия — выше изотермы. Дру
гими словами, адиабаты расположены круче изотерм. [Это непосредственно сле
дует и из сопоставления уравнений (VI, 5) ( Г const) и Р Vh — const (6Q «  

0).] Поэтому, если требуется расширить или сжать газ от заданного началь
ного до заданного.конечного объема, процесс выгоднее вести изотермически, а не 
адиабатно, хотя при изотермическом процессе энергия газа не высвобо
ждается для превращения ее в работу и газ является лишь посредником при 
превращении подводимой извне теплоты в работу расширения.

Пример 2. В резервуаре, заполненном водородом, давление которого под
держивается постоянным, находится палладиевый сосуд, содержащий азот. Со
суд соединен с манометром. Известно, что палладий проницаем для водорода и 
непроницаем для азота. Что произойдет при нагревании палладиевого сосуда?

Решение. При нагревании в палладиевый сосуд бучет диффундировать водо
род до тех пор, пока давление водорода внутри сос да не сравняется с давле
нием вне его; манометр покажет суммарное давление.

Пример 3. Газ, состоящий из 5,5% С 02, 35,7% СО,- 36,2% Н2 и 22,6% N2 
(по объему), поступает в сатурационную башню, в которой он насыщается во
дяным napoNf, после чего покидает ее при t =  90 и Р =  760 мм рт. ст. Вычис
лить объем и состав уходящего газа и массу воды, уносимой на каждые 100 ма 
газа, поступающего на сатурацию, если относительная влажность его равна 0,85.

Решение. В 100 м® газа содержится 0,055 • 105 :22,410 246 моль СОа,
1592 моль СО, 1615 моль Н2 и 1008 моль Ы2, т. е. всего 4461 моль. При t ■ ■  90 
P°Hi0™ 526 мм рт. Ьт. ([Г5], 5, 364). Поэтому в выходящем газе 
Х 526=*447  мм рт. ст. и в соответствии с уравнением (VI, 11) Я г *э а **  760 — 
— 447 *= 313 мм рт. ст. Следовательно, на каждый 1 м® та за  приходится 447: 
: 313 =  1,428 м® или 1,428 - .4461 • 18: (100 • 1000) — 1,147 кг пара. Объем смеси 
после насыщения равен 100 +  142,8 =  242,8 м*; выходящий газ будет иметь 
состав: 5,5 • 100 : 242,8 =  2,3% С 0 2, 14,7% СО, 14,9% Н2, 9,3% N2 и 58,8% Н20 .

Пример 4. В объеме V =  0,155 м® при t *=  30 находятся нитрозные газы, 
состоящие из 132 г N0, 115 г 0 2, 980 г N2 и 125 г Н20 . Найти парциальные дав
ления компонентов смеси.

* О парадоксе Гиббса см. работы [А2] и [А6].
* *  Отметим попутно, что изменение состояния идеального газа при постоян

ной температуре является примером процесса,- когда при неизменной энтальпии 
«содержание теплоты» изменяется (при расширении Q >  0, при сжатии Q <  0).
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Решение. Общее число молей

Z 132 . 116 , 980 , 125
30 +  32 +  28 +  18 "

Состав в мольных процентах:

132.100: (30 - 60) — 8(8%NO; 7,2%Oa; 70.1%N, и 13,9%Н30

По (VI, 13) общее давление
D _  50.82,06-303,2 вЛ<1 

0,155". 10е “ 8*03

и парциальные давления P N0 — Р • VN0 —• 8,03 • 0.088 — 0,706, Р0  — 0,677, 
5.622 и P H j0- 1,115.

Пример 5. Вывести уравнение, выражающее изменение энтропии идеального 
газа как функцию двух переменных, принимая в качестве их поочередно Р, 
V и Т.

Решение. Комбинируя уравнения (IV, 6) и (VI, 8), после интегрирования по
лучаем

AS -  Cv In (7У Г ,) +  R In (Vj /V j) (а)

Это уравнение в сочетании с (VI, 7) дает

д *  .  с ,  .п £  +  -  С ,  In А  +  *  1п £  _

-  Я In -р2- -  (С „ +  R) In +  R In -£ i.

что в соответствии с (VI, 9) приводит к

A S - C p l n ( r 2/ r , )  +  P l n ( P 1/P2) (б)

Наконец, записав последнее уравнение в виде 

Л8- С р In ( Р / 2/ Р Л ) + *  In ( Л / р 2) = С р In ( / у Р , ) + С р In (V JV t) -  R In ( / y P , )

с учетом (VI, 9) получаем

bS -  Cv In (P j/P ,) +  Cp In (V j/V ,) (в)

Пример в. Дйа сосуда одинаковой емкости отделены друг от друга кра
ном; в одном находится 1 моль идеального газа; другой сосуд пустой. На осно
вании результатов решения предыдущего примера найти AS в процессе, кото
рый последует вслед за открытием крана, и показать, что константа (IV, 26) 
равна постоянной Больцмана, т. е. отношению универсальной газовой постоян
ной к числу Авогадро.

Решение. Так как процесс изотермичен, то согласно уравнению (а) при
мера 5

— S , — /? In (Vj/V ,) — #  In 2 

В то же время в соответствии с уравнением (IV, 26)

S 2 — S i =  const In wa — const In a»| — const In (te3/t»i)

или в силу пропорциональности w и математической вероятности Wuit 

Sa — Sj =  const In
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Так как математическая вероятность пребывания каждой молекулы в одном 
(любом) сосуде равна 7г. вероятность нахождения всех молекул в одном со
суде, т. е. (шыат)ь равна (7а)w. Вероятность равного распределения молекул, 
т. е. (о>ыат)а, равна 1 Поэтому S2 — S t =  const In 2*  =  const N In 2, что при 
сопоставлении с ранее найденной величиной S a — Si =  / ? ln 2 дает co n st*»  
-  R/N *=  k.

Пример 7, Найти AS в процессе конденсации переохлажденного водяного 
пара, если t =  25 и Р * *  1. Необходимые для расчета данные заимствовать из 
[Гб]. Допустить, что водяной пар является идеальным газом.

Решение. Так как пар переохлажден, его конденсация будет процессом не
обратимым, поэтому, чтобы найти А5, конденсацию мысленно проводим обра
тимо. Для этого равновесно изотермически расширяем водяной пар от атмосфер
ного давления (Pi) до давления насыщенного пара при t =  25 (Р2) и затем кон
денсируем его:

Н20  (г. / — 25, Я — 1) -------- — -------- ►  Н20  (ж, / — 25, Р2 -  0,03126)

A S, I AS,
1------+ н 20 ( г ,  «*=25, Р2 =  0,03126)------ 1

Применяя уравнения (IV, 8), (IV, 19) и (VI, 7), находим

AS AS, +  4 S , =  — f l ln - ^ r  И\

» *  — 4,576 Ig

1 (АТ/ коижЬаа 
^  298,2

0,03126 , -  10480 
1 +  298,2 6,886 * f  (-33,144) —28,258

Рассматриваемый процесс можно осуществить и другим косвенным обрати
мым путем: 1) нагреть водяной пар при Pi * *  1 от t\ =  25 до t2 =  100; 2) скон
денсировать пар в воду; 3) охладить воду до t =  25 и, наконец, 4) снизить да
вление над водой от Pi ■ » 1 до Р2 - *  0,03126:

AS=?
Н30 ( г ,  Т ,- 2 5 ,  P t = l )  ------------------ *  Н20  (ж, / | - 2 5, Ра -  0,03126)

Н20  (г, t2- ЮО, P j=  1)
AS2 aSo
— ►  Н20 ( ж , / 2=100, P , =  l) — ►

\ a s \

Н2О (ж, <1= 26, Р | = 1)

Очевидно, что A S « *  
(IV , 8, 19,21)

373

A S -  \ (с р )н ,о т 1 
208

AS( +  ASg +  AS3 +  A S[ или в соответствии с. уравнения ми

0,03126

г ®  1•н2о373 1 “ 2°

Так как расчет по этому пути должен дать результат, совпадающий с ра
нее найденным, воспользуемся этим для нахождения какой-либо из величин, вхо
дящих в эту сумму. Вычисляем, например, теплоту парообразования воды при 
t2 =  100.

Учитывая, что для Н20 (ж ) при / =  25 (dV/dT)p =  0,004644 ([Г5], 5, 158), 
пренебрегая последним членом уравнения и подставляя в расчетное уравнение 
значение (Ср) ^ 0 ■ ■  8,22 +  0,15 • 10“ 3Г +  1,34 • 10~6Г2 (см. табл. 5, с. 61), полу
чим -28,258 =  1,897 +  (ДЯ„0«.д)э7з/373,2 +  (—4,049), откуда ДЯКонд =  —9745, 
или АЯдар =  9745, что отличается от табличного значения на 0,4%.
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§ 2. УРАВНЕНИЯ СОСТОЯНИЯ РЕАЛЬНОГО ГАЗА

В 1749 г. М. В. Ломоносов в своей работе «Прибавление к раз
мышлениям об упругости воздуха* * установил « . . .  что плотности 
воздуха при больших сжатиях не пропорциональны упругостям 
•го» и объяснил этот факт конечными размерами частиц. Однако 
после этого еще несколько десятилетий пропорциональность умень
шения объема увеличению давления считалась бесспорной. Лишь 
п конце XVIII в. было найдено, что некоторые газы сжимаются 
сильнее воздуха, а при повышении давления способны сжижаться. 
Превращение газов в жидкость явилось фактом, не предусмотрен
ным теорией идеального газового состояния.

Анализ экспериментального материала показывает, что даже 
при нормальных условиях расчет по (VI, 7) для некоторых газов 
(например, для высших углеводородов) дает отклонение в 2—3%. 
При очень высоких давлениях ошибки становятся весьма значи
тельными (при Р =  500 до 600% )**. Поэтому широкое примене
ние уравнения (V I,7) объясняется не столько близостью реаль
ного состояния газов идеальному газовому состоянию, сколько 
простотой уравнения, а также отсутствием данных, необходимых 
для расчета по более точным уравнениям.

Задача описания свойств реального газа была бы решена при 
наличии уравнения состояния, которое дало бы одинаково точные 
результаты в любом интервале Р и Т. Однако термодинамика не 
может дать такого уравнения.

Единственным теоретически обоснованным является уравнение 

P V - R T ( \+ B I V  +  CIV* +  D IV *+  . . . )  

где В, С, D . . .  — второй, третий, четвертый и т. д. вириальные коэффициенты.

Эти коэффициенты зависят только от температуры; их вычис
ляют на основании законов статистической механики, с помощью 
которых можно получить общие уравнения для вычисления вири- 
альных коэффициентов, отражающих парные (В), тройные (С), 
четверные (D) и т. д. взаимодействия частиц газа. Для расчета 
служат соотношения, устанавливающие связь между энергией 
взаимодействия молекул, расстоянием между ними и их располо
жением. Установлено, что для невысоких давлений коэффициент В 
больше С, что последний растет с ростом давления и т. д.

Для сравнительно низкого давления ( — <  0,5 Якр) можно 
ограничиться вторым вириальным коэффициентом, т. е. пользо
ваться уравнением PV =  RT(\  +  В/V), учитывающим лишь

*  В первой половине XVII в. единственным известным газом был воздух.
• •  Эти отклонения следует отличать от отклонений, обусловленных ассо

циацией молекул (например, NOa в N20 4) и достигающих даже при незначи
тельных давлениях иногда очейь большой величины В большинстве случаев ас
социация молекул может быть учтена уравнением (VI, 7) (см. гл. XIII).

188



парные соударения *. Это наиболее распространенное уравнение. 
Значения В для многих газов табулированы и выражены в виде 
многочлена В =  ф(Г).

При учете не только В, но и С уравнение состояния дает удо
влетворительные результаты вплоть до Л<р (при Г >  Гцр).

Вириальное уравнение состояния, являясь единственно теоре
тически обоснованным уравнением состояния реальных газов, не 
находит широкого применения, как вследствие сложности опреде
ления его коэффициентов, так и того, что с небольшой погрешно
стью может быть определен лишь второй вириальный коэффициент 
(для этого часто приходится пользоваться P — V — Г-зависимо- 
стью).

В настоящее время известно, более 150 уравнений состояния, 
предложенных различными исследователями**. Часть уравнений 
основывается на теоретических представлениях, но большинство 
найдено в результате математической обработки эксперименталь
ных данных. Многие эмпирические уравнения составлены длч оп
ределенных веществ (ббльшая часть для НгО, а также для COg, 
NH3 и др.). Приведем некоторые уравнения состояния.

В 1871 г. Ван-дер-Ваальс предложил уравнение
(■P +  a / V * ) ( V - b ) ~ R T  (V I, 19)

для характеристики не только изменения состояния газа, но и 
жидкости. Однако количественно это уравнение не всегда отвечает 
экспериментальным данным. Они лучше передаются не изотер
мами, а изобарами; кроме того, значения постоянных а  и b в обыч
ных условиях равны примерно половине значений, вычисленных 
из критических параметров. Для высоких давлений уравнение 
(VI, 19) непригодно.

Д. Вертело (1903 г.) уточнил (VI, 19), Афедположив, что кон
станта а  в этом уравнении обратно пропорциональна температуре; 
полученному им уравнению чаще придают следующий вид:

<VI' 20>
где Ткр и Янр — критические температура и давление (для некоторых веществ 
они приведены в табл. 10, с. 202, 203).

Это уравнение справедливо для сравнительно небольших давлений 
и широко применяется при расчете различных свойств, если необ
ходимо ввести поправки на неидеальность газа (см. с. 432).

* В этом случае упомянутое соотношение (для сферических молекул) Имеет
ао

вид Вшт^пЫ  ̂ [1 — exp (— E/kT)] г2dr (где г — среднее расстояние между 
0J

молекулами; Е — потенциальная энергия, выраженная как функция г).
• •  Учению об уравнении состояния реального газа посвящена монография 

[Б 15], в которой можно найти сводку уравнений.
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Практический интерес представляет уравнение Битти — Бридж
мена (1927 г.)

PV> -  RT [v +  В, ( l  -  ^ ) ] ( |  -  ^  -  it, ( l  -  -£ )  (VI, Л)

константы которого для ряда газов приведены в табл. 7. Это урав
нение иногда записывают следующим образом:

Р  «  RT/V +  р/7* +  у/*" 4- Ь/V' (V I, 22)
где

Р =  /?7\В0-А >-Я сД *а 
Y в  — R T  В0Ь 4- А0а -  RB^c/ Г 2 

6 =  RBobcfT 2
Уравнение (VI, 21) достаточно хорошо передает сжимаемость га
зов и поэтому им можно пользоваться для вычислений значений 
Р — V — Т в широком интервале Р и Г.

При очень высоких Р и Г [Р /Р к р ) , (Т1Ткр) ^  3] сжимаемость га
зов может быть выражена с помощью простого уравнения

PV =  A +  BP +  CT (VI, 23)

отвечающего линейности изотерм PV =  <р(Р) (см. рис. 31) и изо
бар PV =  <р(Г). Оно было предложено А. М. Розеном и проверено 
им на шести газах; отклонение от экспериментальных данных 
0,16-2,2% .

Ниже указаны значения PV/PT для азота при 0° и 1000 атм, вычисленные
по различным уравнениям (наблюдаем™* значение PV/PT 2,0685)!

Уравнение..............  (VI,7) (VI,19) (VI,20) (VI,21) (VI,23)
PV/PT 1,000 2,442 1,660 2,010 2,046

Хотя эти результаты показывают допустимость применения некоторых из рас
смотренных уравнений, они не могут привести к каким-либо общим заключениям, 
так как относятся к одному газу, взятому в одном случайно выбранном состоя
нии.

Вести расчет по любому из уравнений следует с осторожностью, так как 
для каждого газа существует определенный и притом весьма неодинаковый ин
тервал Я и Г, за пределами которого данное уравнение может привести к зна
чительным ошибкам. Так, например, уравнение (VI, 21), по утверждению его ав
торов, дает хорошее совпадение с экспериментом (отклонение в пределах 0,16— 
0,18%) лишь до давления порядка 100 атм.

Чем ббльшая точность требуется от уравнений состояния, тем они, как пра
вило, сложнее и менее удобны для применения. Примером подобного уравнения 
может служить следующее:

PV -  RT (1 4- B/V +  C/V2 4- DIV* 4- В/Vе 4- FIVе)
Оно содержит 25 констант, так как каждый из коэффициентов уравнения, в свою 
очередь, выражается многочленом вида

В -  Ьх 4- Ъ21Т 4- Ьг/Т* 4- bJT* 4- Ь6/Т*
Любое из уравнений состояния является инт е рп о л я цио нным,  т. е. им 

можно пользоваться в том интервале температур и давлений, для которых оно 
рекомендуется. Однако даже в этом интервале наиболее надежные уравне
ния не всегда оказываются достаточно точными для вычисления р а з 
личных с в о й с т в  газ а ,  Например, уравнение (VI,21) не может считаться
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Т а б л и ц а  7. Константы уравнения состояния (VI, 21) для некоторых га зо в *

Газ Ао а-10» В0-10» ы оз с* 10 4
Интервал тем
ператур, °с ^ыаке,

атм
^мин,

СМЗ/МОЛЬ
от до

Аг 1,2907 23,28 39,31 0,0 5,99 -1 5 0 400 114 167

Не 0,0216 59,84 14,00 0,0 0,0040 -2 5 2 400 102 100

Кг 2,4230 28,65 52,61 0 14,89 0 300 415

Ne 0,2125 21,96 20,60 0,0 0,101 -2 1 7 400 106 118

н а 0,1975 -5 ,06 20,96 -43 ,59 0,0504 -2 4 4 200 103 100

н а * * 0,12404 56,18 20,22 -7 ,2 2 2,00 - 7 0 300 1000 65

н а * * * 0,12404 56,18 17,50 -19 ,68 2,00 - 7 0 300 1000 37

N* 1,3445 26,17 50,46 -6,91 4,20 -1 4 9 400 134 182

о а 1,4911 25,62 46,24 4,208 4,80 -1 1 7 100 103 111

NHa 2,3930 170,31 34,19 191,12 476,87 - 3 5 325 130 340

СО 1,3445 26,17 50,46 -6,91 42,00

СОа 5,0065 71,32 104,76 72,35 66,00 0 100 111 182

СР4С1а 23,7 305 59') к22 0 30 12G 10,5 1,430

СН4 2,2769 18,55 55,87 -15 .87 12,83 0 200 243 167

с ан 4 6,1520 49.64 121,56 35,97 22,68 0 200 286 125

с ан в 5,8800 58,61 94,00 19.15 90,00 25 250 193 200

Сан , 11,9200 73,21 181,00 42,93 120,00 97 275 305 100

азо-С4Нв 16,9600 108,60 242,00 87,50 250,00 150 250 250 111

м-С4Ню 17,7940 121,61 246,20 94,23 350,00 150 300 118 280

СВН12, неопен- 23,3300 151,74 335.60 133,58 400,00
тан

K'CyHie 54,520 200,66 708.16 191,79 400,001 275 350 315 200

СН3ОН 33,309 92,46 603,62 99,29 32,03

Na +  ЗН2 * * 3,000 21,36 25,03 -15 ,16 16,00

Na +  ЗН2 * * * 3,489 28,56 21,42 -30,58 16,00

Воздух 1,3012 19,31 46,11 -11,01 4,34 - 1 4 5 200 177 125

*  При расчете констант объем газа выражен в лИтрах. 
• •  Ниже критической плотности.

Выше критической плотности.



удовлетворительным для расчета СР — ф(Р)и потому что величина (<9*V/dP)p 
может значительно отличаться от истинного значения этой производной. Уравне
ние (VI, 23) вообще не передает вторых производных, так как из него следует, что 
( *К У д Г *)р  -  0.

пример 8. Найти с помощью (VI, 19) объем хранилища для двуокиси угле
рода, в котором должен содержаться 1 кг-моль газа при Р = * 50 и t =» 100, если 
постоянные а и Ь равны соответственно 3,604 • 10е и 42,8.

Решение. Расчет проще всего осуществить методом подбора. Для ориентн-. 
ровки воспользуемся (VI, 7): V =  82,06 • 373,2 : 50 =  612,5.

Подставляя найденное значение V в (VI, 19), получим Р =  44,2, что значи- 
|*льно ниже заданного давления. Задаваясь меньшими значениями V, найдем, 
что Р • в 50 при V «  530. Следовательно, объем хранилища должен быть рав
ным V — 530 • 1000 :1000 =  530 л.

Так как экспериментальное значение V *  513 л, фактическое давление в хра
нилище будет несколько меньше заданного.

Разнообразие составов газовых смесей, а также интервалы 
температур и давлений, используемые в промышленности, столь 
лелики, что получить исчерпывающие данные из зависимости 
Р — V — Т — N невозможно даже для технически наиболее важ
ных смесей. Поэтому большое значение приобретает предсказание 
Р — V — Т — W-соотношений для смесей, в частности, по Р — V — 
— Г-данным для соответствующих чистых газов.

Уравнения (VI, 14) и (VI, 16) для сильно сжатых смесей не
с о в м е с т и м ы  и неверны. Реальные газы не могут одновременно 
следовать обоим уравнениям; последние становятся независимыми. 
Так, свойства смеси Аг — С2Н4 удовлетворительно описываются 
уравнением (VI, 14), а свойства азотно-водородной смеси хорошо 
передаются уравнением (VI, 16). Уравнение (VI, 12) чаще соот
ветствует опытным данным, нежели (VI, И ).

Сочетание (VI, 14) и (VI, 17) для сильно сжатых газов дает 
неудовлетворительные результаты; сжимаемость смеси можно 
найти комбинацией (VI, 11) с различными уравнениями состояния 
чистых газов в общем виде по уравнению Я =  V, Ni) [где
Ф<(Г, V, W<) равна давлению, которым обладал бы компонент, для 
которого справедливо данное уравнение состояния при темпера
туре и мольном объеме смеси]. Так, считая возможным применить 
(VI, 19), получим

Аналогичные уравнения могут быть найдены комбинацией 
(VI, 11) с (VI, 20), (VI, 21) и т. д. Все эти уравнения не могут 
претендовать на большую точность вследствие неточности исход
ных уравнений, а также из-за того, что не учитывалось взаимодей
ствие различных молекул.

* См. первое подстрочное примечание на с. 128.

Смеси р е а л ь н ых  г а з о в *

(V I, 24)
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Для расчета можно пользоваться также уравнением, получен
ным сочетанием (VI, 12) с соответствующим уравнением состояния 
реального газа. В этом случае в уравнение

г >

подставляют для каждого компонента значение ф<(Р, Т) из урав
нения состояния чистого газа. Этот путь сложнее, потому что вы
числение строится на подборе таких значений парциальных объе
мов компонентов, которые, удовлетворяя (VI, 12), в то же время 
при подстановке в выбранное уравнение состояния чистого газа 
давали бы совпадающие значения давления (это давление при 
заданном объеме смеси и будет искомой величиной).

Был предложен также ряд уравнений, основанных на специаль
ных методах комбинирования констант уравнений чистых газов.

Например, Битти (1929 г.), исходя из (V I,21), рекомендовал 
уравнение

р - 0  - 1 77?) [у  +  (» .)«  ( l  -  т г ) ]  -  (l -  -у-) (VI. 25} 

коэффициенты которого равны

Mo)m =  [ £  N, У Ш ) ] * .  а т -  £  ЛГ,а,. ( f l0)m -  £  Nt
и ст = £ л г (с ,

Целесообразность применения (VI, 25) обусловлена прежде 
всего тем, что константы (VI, 21) известны для многих технически 
ражных газов (см. табл. 7, с. 136). Однако расчет требует много 
времени и достаточно надежен лишь до де лений порядка 300— 
500 атм.

Можно пользоваться также уравнением Бартлетта (1927 г.)

Р =  / > Х  +  Р 2̂ 2+  • • •  (VI. 27)

где Р, Ри Ри . . .  взяты при одинаковой температуре ч одном и том же моль 
ном объеме, равном мольному объему смеси.

Уравнение (VI, 27) можно рассматривать как видоизмененное 
(VI, 11); для смеси идеальных газов оба уравнения становятся 
тождественными.

И. Р. Кричевский и Я. С. Казарновский предложили уравнение 
состояния

Р - Р > ,  +  Р^Г2 +  q>(V\ tf2)

где ср — функция, зависящая только от температуры.

Функция ф тем больше, чем значительнее разность Р? — Р2, пе
ремена знака у ф(К, N2 ) совпадает с переменой знака у Pi — PI. 
Поэтому допустимо предположение, что эти величины пропорцио-

(VI, 26)
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нальни друг другу, в связи с чем предыдущее уравнение прини
мает вид:

Р - Р > ,  +  ^ 2 +  ||АГ,АГ,(р : - Р ; )  (V I,28)

где Р] я Р°2 — давления чистых компонентов при мольных объемах, равных 
мольному объему газовой смеси; а  — константа, характерная для данной смеси.

Уравнение (VI, 28) было обобщено И. Р. Кричевским и 
В. П. Марковым для тройной смеси

Р -  Р > ,  +  я Х  +  Р> 3  +  в ,, jAT.AT, ( р ; -  Р°2) +

+  « 2. з * Л ( р ;  -  Р°г) +  « 1. aV|V3 (р° “  Р'д (VI- 29)

гдл а 1.2, a2,s и а 1,5 — константы уравнений для соответствующих бинарных сме
сей.

Уравнение Кричевского — Казарновского отличается высокой 
точностью как для низких, так и для высоких давлений. (Средняя 
ошибка вычисления составляет ~0 ,5% .) Расчет по нему требует 
немногих данных и значительно упрощается, если смесь не содер
жит полярных компонентов, так как константа а  тогда не зависит 
от температуры *.

Табл. 8 иллюстрирует относительную точность некоторых из 
рассмотренных уравнений для ряда газовых смесей.

Т а б л и ц а  8. Сравнительная точность некоторых уравнений состояния
для смесей

(максимальные и средние ошибки в %)

Уравнение

Аг- С *Н 4 
Г -  26 

р _  I+125
N *—Н2 
<—04-300 

Р —14-1000
На-СОа 
<— 0+200 

Р —50 +600
N j—СОа 
/-0+200 

Р —504-500

макс. среди. макс. среди. макс. среди. макс. среди.

(VI, 14) 9,0 3,0 24,0 _ _ _ _
(VI, 16) 31,5 16,0 1,66 0,45 15,0 м — —
VI, 25) — — 9,0 3,4 — — — —

(VI, 27) 10,6 6,0 7,87 1,16 19,5 6,5 9,4 2,15
(VI, 28 1,62 0,40 2,06 0,65 2,2 0,80 2,6 1,18

Пример 9. Вычислить по (VI, 25) давление 1 моль смеси На + С О  (2 : 1) ,  
если ее плотность при f — 25 вС равна 0,01166.

•  А. М. Розен (1941 г.) и М. If. Темкин (1943 г.) показали, что уравнение 
Кричевского — Казарновского можно вывести, исходя из теоретически обосно
ванного уравнения состояния со вторым вириальным коэффициентом (см. с. 133); 
М. И. Темкин показал также, что константа а, вообще говоря, зависит от темпе
ратуры.
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Решение. На основании данных табл. 7 (с. 136) вычисляем по (VI, 26) ко
эффициенты

л/U U U  — 0,667 +  0,333 V M 445 -  0,621
ат  =  0,667 • 0,05618 +  0,333 • 0,02617 — 0,04618 

(В0)т  =  0.667 • 0,02022 +  0.333 • 0,06046 -  0,0303
Ьт  — 0,667 • (—0,00722) +  0,333 (-0,00691) -  —0,007117 

ст  — 0,667 • 20 000 +  0,333 • 420 000 — 153 200

Затем по (VI, 25) находим

Р 0,08206 • 298,2 /  f 153 200 ^ ^
0,085762 \  0,08576 - 298,2» )  *

X  [о,08576 +  0,0303^1
-0 ,0 0 7 1 1 7 \1  

0,08576 ) \
0,621 Л  0,04618 ̂

0,08576» V  0.0Й576 ) 344,6

что отличается от опытной величины (350 атм) на 1,5%. Расчет по уравнению 
(VI, 13) дал бы расхождение в 18,5%.

Рис. 27. Сжимаемость газовых смесей.
Проверка уравнения (Vl,28). (См. пример 10.)

Пример 10. Ниже приведены давления водорода, азота и азото-водородной 
смеси ( 1: 3)  при равных плотностях, рассчитанные по соответствующим коэф
фициентам сжимаемости:

р ................. 0,00100 0,00100 0,00180 0,00180
t . . . . . - 5 0 -100 0 100
ПО
^ н а • • • • 214 367 567 782
по
^Na • • • • 170 377 631 1013
р ................. 207 369 578 818

Найти уравнение (VI, 28) для азото-водородной смеси и вычислить сред
нюю ошибку; при указанных условиях, сопоставив результаты вычисления с рас
четом по уравнению (VI, 27).

Решение. Пользуясь приведенными значениями давлений, вычисляем значе
ния ф( V, N2) в (VI, 28), частные от деления которых на произведение мольных 
долей компонентов смеси наносим на график против разности Р Н| — Pjj 
(рис. 27). Через полученные точки (и через начало координат) проводим пря
мую, наклон которой (0,47) равен константе уравнения (VI, 28). Таким путем 
получаем уравнение

Я -  рн,"нг +  Я */Г Н1 +  M W h/Г я,  (Ян,  -  Ян,)
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удовлетворяющее азото-водородным смесям любого состава. Средняя ошибка 
вычисления меньше 0,2%.

Расчет по уравнению (VI, 27) дает среднюю ошибку в 1,4%.

§ 3. ФУГИТИВНОСТЬ

Практическое использование уравнений состояния связано 
с большими трудностями в вычислениях и отнимает много времени.
Например, изменение энергии Гиббса при изотермическом процессе

2

я соответствии с уравнением (V, 25) будет равно J V dP. Но для

отыскания этого интеграла необходимо подставить в подынтеграль
ное выражение зависимость V от Я (или же Р от V). Для идеаль
ного газа эта задача решается очень просто в соответствии с урав
нением Менделеева — Клапейрона

ЛОг « Я Г 1п ( Я ^ )  (VI, 30)

Иначе обстоит дело с реальным газом, для которого взятие ин
теграла dP в общем случае, т. е. при любых значениях Я и Г, 
невозможно.

Льюис (1901 г.) для упрощения расчета предложил иной путь: 
он ввел некоторую функцию f от Я, названную фугитивностью (от 
мнгл. fugacity —’Летучесть), подстановка которой вместо давления 
п уравнение (VI, 30) дает возможность применять последнее для 
реального газа.

Этот путь, являясь формальным, тем не менее приводит к ре
шению задачи. Заменяя давление фугитивностью, мы сохраняем 
простую математическую форму, которую имеют термодинамиче
ские зависимости для идеального газа.

Таким образом, новая функция определяется уравнением

ИЛИ
Д От -  RT In или dOT -К Т  din г 1 

0 - Л П п /  +  <Р(Г), или t-< f {T ) *x p {O IR T )  [
(VI. 31)

Поэтому в соответствии с (V, 25)
(a In f/8P)T — VIRT (VI. 32)

откуда
2

КТ In (Wi) —\ v d P (VI. 33)

Из (VI, 32) следует, что значения f при больших давлениях (и 
низких температурах) сильно отличаются от Я. Так, при / =  0 и 
Я =  1200 fco =  2663, при / =  0 и Я =  1000 fNH4 =  204, а для Nа 
при t =  — 75 и Я =  6000 / «  2* 10е, т. е. фугитивность становится 
несоизмеримой с давлением.
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Фугитивность можно определить как давление, которое должна 
производить данная реальная система, чтобы оказывать такое же 
действие, как и идеальная система. Таким образом, ее можно на
звать исправленным давлением. Она характеризует отклонение от 
идеального состояния и, подобно давлению для идеального газа, 
может рассматриваться как мера рассеиваемости вещества, т. е. 
стремления последнего занять больший объем. С приближением 
реального газа к идеальному состоянию f по величине прибли
жается к Р, так что для идеального газа при всех давлениях обе 
величины становятся равными *, т. е.

Иш ( f /P )- l
Р-*0

Отсюда видно, что размерность f совпадает с размерностью Р.
Следует подчеркнуть, что замена Р на f в уравнениях идеаль

ного газа при переходе к реальному газу справедлива только для 
изотермического процесса, так как в соответствий с (VI, ЗГ фуги
тивность является специфической и з о т е р м и ч е с к о й  функцией.

Для характеристики степени- отклонения газа от идеального 
состояния вводят также величину

Y -f/P  (VI, 34)

которую называют коэффициентом активности или коэффициентом 
фугитивности.

1. Стандартное состояние 

Газы.

Поскольку абсолютное значение энегргич Гиббса неизвестно, 
нельзя определить и абсолютное значение / (за исключением иде
ального газа, для которого / =  Р ); поэтому прежде всего необхо
димо ввести некоторое стандартное состояние, которое должно 
служить началом отсчета этой функции. Можно было бы выбрать 
состояние газа при бесконечно малом давлении Р *, когда /*  =  Р*. 
однако это неудобно, потому что в (VI, 31) войдет вели
чина In Р *  =  —оо.

За стандартное состояние чистого газа принимают при каждой 
температуре гипотетическое состояние идеального газа, фугитив
ность которого при этой температуре равна единице, а энтальпия 
равна энтальпии реального газа при той же температуре и давле
нии, равном нулю. Представление о стандартном состоянии газа 
можно проиллюстрировать следующим мысленным эксперимен
том (рис. 28): реальный газ, находящийся в произвольном состоя
нии (точка а), сначала изотермически расширим до бесконечно 
малого давления Р *  (см. также рис. 7, с. 43), а затем сожмем по

* Это условие является обязательным, так как из сопоставления уравнений 
dG «» RTdmP и dG =  RTdlnf следует лишь, что для идеального газа / п р о 
п о р ц и о н а л ь н а  Р.
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изотерме идеального газа до Р =  1. Тогда его состояние будет 
отвечать точке 0, в которой f =  Р =  1.

При сравнении верхнего чертежа с нижним видно, что если при 
некотором (высоком) давлении изотермы реального и идеального 
газов пересекаются, т. е. f =  Р (точка 
Ь—с), то это вовсе не означает, что оба 
газа находятся в одинакрвом термодина
мическом состоянии (в этой точке энер
гии Гиббса реального и идеального га
зов равны, но энтальпии различны).

Хотя стандартное состояние не может 
соответствовать реальному состоянию 
вещества, при обычных условиях (Р =  1) 
можно считать, что состояние газа прак
тически не отличается от стандартного.
Для идеального газа независимо от тем
пературы f =  Р и при всех температу
рах f° =  1.

Отношение f в данном состоянии к {° 
при одной и той же температуре носит 
название активности; обозначим ее а.
Поэтому

G - G °  =  R T \n ( f /n ~ R T \n a  (V I ,35)

Так как j° =  1, для газов а  — f.
Наличие стандартного состояния позволяет найти -величину / 

при любом давлении с помощью уравнения
G - G °  =  RT\nf (VI, 36)

Чистые  жидк о с т и  и т в е р д ы е  т ела

За стандартное состояние чистой конденсированной фазы при
нимают состояние чистого вещества, находящегося при д а н н о й  
темлерАтуре под Давлением в 1 атм. Ёсли при Р =  1 для газов 
f =  1 при всех температурах, то для жидкости (или кристалличе
ского тела) это равенство соблюдается лишь при одной темпера
туре, так как конденсированная фаза находится в равновесии со 
своим йасыщенным паром, давление которого изменяется с изме
нением температуры. Поэтому для жидкости или кристаллического 
тела в общем случае а Ф  f. По этой причине в качестве стандарт
ного состояния выбирается для каждой температуры реальное со
стояние жидкости (кристалличёского вещества) под давлением, 
равным 1 атм.

Вследствие того что в равновесно сосуществующих фазах моль
ные энергии Гиббса равны, в соответствии с (VI, 31) фугитивность 
чистой конденсированной фазы равна фугитивности ее насы
щенного пара. Значит, при сосуществовании нескольких фаз,

Ряс. 28. К определению 
стандартного состояния газа.
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находящихся при одинаковой температуре, стремление вещества 
покинуть каждую фазу будет одним и тем же. Если равновесия нет, 
то вещество из фазы, в которой это. стремление проявляется силь
нее, будет переходить в другую. Налицо аналогия между f, харак
теризующей физические процессы (или Р, характеризующим их 
в идеальном случае), и, например, 7\ характеризующей интенсив
ность и направление теплообмена.

Так как f жидкости (твердого тела) равна f ее насыщенного 
пара, можно определять свойства жидкости (твердого тела), вы
ражая их через свойства насыщенного пара.

Влияние Р на f конденсированной фазы определяют по (VI, 32); 
считая V =  const, получим

ln( fa/ / i ) - ^ ( P a - P O / p r  (VI, 37)

или в соответствии с (VI, 35)

\na =  V (P - \ ) /R T  (Vi ,  38)

С помощью (VI, 37) можно также вычислить изменение f жид
кости при изменении внешнего давления от давления насыщенного 
пара над жидкостью до некоторого высокого давления Рв в этом 
случае в (VI, 37) Т — температура кипения, Р — давление насы
щенного пара, f 1 — фугитивность жидкости, равная фугитивности 
равновесного с ней пара, /г — фугитивность жидкости под высоким
ДЯЯЛРНИРМ.

2. Зависимость фугитивности от температуры
Дифференцируя уравнение G* — G =  RT\n (f*lf) по Т, полу

чим
[д (G * -  G)/dT)p - Я  In ( / * / / )  -  RT (д In fldT)p

Из этих двух уравнений находим

[д (G * -  G)/dT]p =  (G * -  G)/T -  RT (д In f/dT)p

Вследствие того что (dAG/dT) =  AG/T — АН IT (V, 26), получаем 

(a In f/dT)p -  {Н* -  Я)/Я Я  (VI, 39)

где величина Н° — Н равна изменению энтальпии при изотермическом расшире
нии от данного давления до бесконечно малого (Н Ф  Н°).

Допуская независимость Н° — Н от Т (это справедливо лишь 
в сравнительно небольшом интервале температур), получим урав
нение

Н° -  И (  1 1 \
R Т2) (VI, 40)
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3. Методы расчета фугитивности 
Гр а фиче с кие  мет оды

I. Введем величину
o =  - ^ - - V  (VI, 41)

характеризующую степень отклонения реального газа от идеаль
ного. Тогда в соответствии с (VI, 32)

р
R T l n - j r ~ R T \ n - p r -  $ a d P

Перемещая мысленно изобару Я' в область бесконечно больших 
объемов Voo> где Я' =  Я* =  /*, после сокращения и отбрасывания 
индекса «штрих» получим

р
R T  In f*=*RT  In Я — ^ a d P  

Р +

Поскольку Я* можно считать равным нулю, это уравнение прини
мает вид:

р

ЯЛп( =  Л П п Р - ^  adP  (VI,42)
О

Для определения f на основании экспериментальных данных 
для каждого значения V (при соответствующем значении Я) вы
числяют величину а, затем строят график а  =  <р(Я) (рис. 29). 
При Я =  О значение а  определяют экстраполяцией, которая мо
жет быть произведена с достаточной точностью по прямой, так как 
опыт показывает, чтр а  - *  const при Я —► 0 *. После построения 
чертежа, графическим интегрированием находим второй член пра
вой части (VI, 42).

Соотношение между f и Я определяется заштрихованной на 
рис. 29 площадью. Значит, равенство f =  Я имеет место не только 
при Я =  О, но и при высоких давлениях, когда соответствующая 
площадь равна нулю. Это не означает, конечно, что при высоком 
давлении газ становится идеальным. Действительно, если бы газ 
в этих условиях был идеальным, то изменение Я по изотерме не 
могло бы нарушить равенства / =  Я; в то же время достаточно 
незначительного изменения давления в ту или иную сторону, чтобы

*  Это не противоречит тому, что при Р-+-0 свойства газа описываются 
уравнением (VI, 7), поскольку из уравнения (VI. 41) следует: при Я->»0 PV «  
— RT, даже если о  ф  0.
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равенство нарушилось (см. рис. 28 и рис. 40, с. 169). Это обстоя
тельство можно было бы подтвердить и анализом рис. 31 (с. 152).

2. Запишем (VI, 42) в виде
RT \п f =  R T\nP — А* (VI, 43)

р
где А* =  J ( Уид — V)dP равна на графике Р — V площади, огра-

р*
ниченной изотермами идеального и реального газов и изобарой,

ОС —RT/P—V

Рис. 29. Зависимость a  -*R T jP  — V от давления.
К графическому расчету фугитивности.

отвечающей давлению, при котором вычисляется f (см. рис. 7 
с. 43). Из (VI, 42) следует, что f < P  при А * >  0. Если Л * < 0  
то f >  Р\ это означает перемену местами на графике Р — V изо 
терм идеального и реального газов, так как, начиная с точки пе 
ресечения изотерм (в сторону высоких давлений), значение пло 
щади будет отрицательным. Если, наконец, А* =  0, то f =  Р. 

Первый способ расчета / надежнее второго, так как
1) вычисляемая площадь ограничена только одной кривой;
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2) экстраполяция кривой до значения Р  =  0 почтя безоши
бочна;

3) при одной и той же цене делений площадь значительно 
больше.

МоЖет возникнуть вопрос, для чего нужно было вводить стандартное состоя
ние, когда формулы для расчета были найдены с помощью рассуждений, в кото
рых это состояние не упоминалось? Однако нетрудно показать, что величина f 
в (VI, 42) отсчитывается от величины f°. Действительно, установление понятия 
«стандартное состояние» было связано с двумя гипотетическими процессами (см. 
рис. 7 и 28), а именно:

1) реальный газ (точка а) расширяется от давления Р до бесконечно ма
лого давления Р*\

2) газ от бесконечно малого давления сжимается по изотерме идеального 
п эа  до Р шт 1.

Эти процессы связаны с изменением энергии Гиббса 

р*  1
I V d P + ^ V M dP =  R T\n-?f- +  R T ln -p lr —  RTinf

Р Р *

отсюда
р 1

Я Л п / =  ^ V d P -  J  VH idP 
Р*  Р *

так как
p Р
\ v d P = \  VM d P - A *

Р *  Р *

то

р р
RT l n f =  $ R T d t o P - A * -  $ R T d l  п / > -

- . Л Г 1 п Р - Д * - Л Г 1 п Р -  J  a d P
Р *

А в а а н т я ч е с к я е  м е т о д ы

Расчет основан на вычислении интеграла (VI, 33) для реаль
ного газа с помощью того или иного уравнения состояния.

Так, если необходимо найти f  при сравнительно небольшом дав
лении, можно воспользоваться уравнением. (VI, 19). Оно является 
уравнением третьей степени относительно V, поэтому проще про
вести интегрирование, выразив Р как функцию V. Взяв опреде
ленный интеграл от VdP и прибегнув затем к тому же приему, что
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и при выводе (VI, 42), получим *

,п  ̂“ ln v — ь + V — ь ~~ 1Trv *V1,44̂
Для нахождения f необходимо знать не только константы урав

нения (VI, 19), но и значение объема реального газа. Замена по
следнего величиной V из (VI, 7) неправильна; замена на объем из 
(VI, 19) не безукоризненна, но при практических расчетах ею ча
сто пользуются.

Для умеренных давлений часто применяют уравнение

97* (  т2 \

l̂  =  'nP +  T 2 8 ^ r l , - 6- ^ J P <V,' 46>

в котором f выражается через (VI, 20); для более высоких давле
ний можно воспользоваться уравнением

In г -  In RT -  In V +  j Iy  <2Р +  3V/2V +  4t/3V>) { / 1 , 46)

получаемым из (VI, 22).
Вывод этих уравнений аналогичен выводу (VI, 44)\

*  Действительно, из (VI, 19) следует, что
Р ■ * RTf{V — 6) — afV*

Откуда
dP =  — RT dV/(V -  6)а - f  2a dV/V3

Тогда (VI, 33) примет вид:

RT\njr \ VdP
P'

VdV
( V- 6 ) 2

ш= — RT (V - b )d V
(V-6)2

dV
Vi "

t. e.

— ЛГ | In (V - b )

RT In J  =  RT [ -  In (K - » )  +  In ( V ' - * )  +  - 5 г г т - - р 4 г 5 - ] - - Т -  +  1 ^

Сокращая обе части уравнения на RT и заменяя V' через V », т. е. при
бегая к тому же приему, которым мы воспользовались при выводе (VI, 42), 
получим

In (f/ / * )  -  -  ln (V -  6) +  In V *  4- b/{V -  6) -  2afRTV 
Но так как / *  =  P *  =  RTfV,*, то предыдущее уравнение примет вид:

In f -  In =  -  In {V -  6 ) +  ln RT -  In P *  +  -  6) -  2aIRTV
из которого после преобразования получаем (VI, 44).
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П р и б л и ж е н н ы й  м е т о д  р а с ч е т а  f  основан на допуще
нии, что в области небольших давлений а  «  const (см. рис. 29). 
Тогда (VI, 42) переходит в

RT \п f =  RT \п Р — аР или f / P « e x p ( — aP/RT)

и для малых х, когда при разложении е~* в ряд * можно ограни
читься только первыми двумя членами

f/P =  \ — aP/RT

или в соответствии с (VI, 7) и (VI, 41)

* - W j v = ~K i или (VI>47)
Иначе говоря, фактическое давление есть среднегеометрическое из 
фугитивности и давления, вычисленного для идеального газа.

Удобством расчета по приближенному уравнению (VI, 47) по
мимо простоты является отсутствие необходимости располагать 
Р — V — Г-даннымн на протяжении всей изотермы вплоть до дан
ного давления Р.

§ 4. ДРОССЕЛИРОВАНИЕ

Опыт по расширению газа, описанный на с. 126, был недоста
точно точен, так как вследствие малой теплоемкости газа по срав
нению с теплоемкостью сосудов и калориметра небольшое измене
ние температуры не могло быть обнару
жено (подсчеты показали, что в условиях 
этого опыта Af =  —0,0045°). Поэтому бы
ли поставлены новые опыты. Газ про
пускали по деревянной трубке через шер
стяной тампон с достаточно большим со
противлением для обеспечения постоян
ства давления слева и справа от него 
(см. схему на рис. 3 0 ** ) . Медленное 
движение проталкиваемого газа позво
ляло также пренебречь изменением его 
кинетической энергии. Опыт протекал 
адиабатно и сопровождался потерей давления. Работа процесса 
была равна

А -  Р , (0 -  V0  +  Р2 (V2 -  0 ) ------P ,V , +  P2V2

(Если бы газ был идеальным, то Г =  const и по (VI, 5) Pi =  P2t 
т. е. А =  0.) Но так как Q =  0, то —АС/ =  Л, т. е.

u x + P iV l *=U 2 +  P2V2 или Ht =  H2 (V I ,48)

r2

* •  Давление считаем условно приложенным к воображаемым поошням, от
деляющим некоторое количество газа (например, 1 моль).

исходное состояние

V , T ,

Пористая /
перегородка\

Liri-J
Конечное состояние

Рис. 30. Схема опыта по 
дросселированию газа;
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Отношение изменения температуры газа в результате дроссе
лирования, т. е. неравновесного расширения при резком увеличе
нии сопротивления, к изменению давления, называется дроссель
ным эффектом или эффектом Джоуля — Томсона.

Дифференциальный дроссельный эффект определяется уравне
нием

ц ~ (д 7 7 < ?Р )я  (VI, 49)

На практике его обычно определяют как изменение температуры, 
отвечающее понижению давления при дросселировании на I атм.

Уравнение (VI, 48) и индекс «Я » в (VI, 49) не следует понимать 
как условие изоэнтальпийности. В п р о ц е с с е  дросселирования 
энтальпия изменяется, так как в суженном сечении (на прак
тике — в дроссельном вентиле, в месте установки задвижки на 
трубопроводе и т. д.) возникают завихрения, приводящие к увели
чению кинетической энергии потока, что при адиабатности про
цесса вызывает уменьшение энтальпии. Лишь после прохожд ния 
местного сопротивления энтальпия приобретает первоначальное 
значение (если пренебречь разностью кинетической энергии по обе 
стороны сопротивления). Поэтому, хотя для определения свойств 
вещества после дросселирования на диаграмме Я  — 5 проводят 
линии Я  =  const, это является лишь графическим приемом, позво
ляющим по значению свойств вещества до дросселирования (на
пример, по Р, и ГО и по какому-нибудь свойству после дроссели
рования (например, по противодавлению Р2) найти все свойства 
после дросселирования.

Неопределенность значений Я между точками 1 и 2 не может 
отразиться на результатах расчета, так как последние зависят от 
свойств системы в исходном и конечном состояниях, а не от пути, 
по которому протекает процесс.

В соответствии с уравнением (1,8), записанным для функцио
нальной зависимости <р (Я, Р, Г ) =  0, выражение (VI, 49) примет 
вид:

-  (дН1дР)т 
(дН/дТ)р

или в соответствии с уравнениями (III, 10) и (IV, 23)
Т(дУ/дТ)р -  V

(VI, 60)

Уравнение (VI, 50) можно применять не только для газов, так 
как опыт по дросселированию можно произвести и с жидкостью.

На практике чаще имеют дело с интегральным дроссельным 
эффeктoмf т. е. с изменением температуры

р*
T t - T ^ ^ p d P  (VI, 61)

Pi
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соответствующим конечному понижению давления при неравновес
ном адиабатном процессе.

Изменение температуры при дросселировании может быть най
дено посредством термодинамических диаграмм (в частности» 
Н — S ) *  и с помощью того или иного уравнения состояния (или 
по экспериментальным Р  — V — Г-данным). Так, если для умерен
ных давлений воспользоваться (VI, 19), то после упрощений полу
чим

(VI, 52)

Знак дроссельного эффекта р (положительный при охлаждении 
и отрицательный при нагревании в соответствии с тем, что 
Р% < Р\) зависит от природы газа и от условий дросселирования, 
г. е. от Р и в большей мере от Т.

Остановимся более подробно на вопросе о величине и знаке 
дифференциального дроссельного эффекта. Комбинируя уравне
ния (IV, 23), (VI, 50) и (И, 10), получим

р С ,---- (dU/dP)T -[d(PV)fdF]T
или

цСр -  -  (dUJdV)T (dV(dP)T -  [d (PV)/dP)T (VI, 53)

Внутреннее давление (dU/dV)T — величина положительная, 
производная (dV/dP)T— отрицательная. Поэтому первый член 
правой части (VI, 53) отрицателен. Величина [д(РУ)!дР]т для всех 
газов при обычных температурах и не очень высоких давлениях 
отрицательна (по условию Р2 < .Р \ ) \  при высоких же давлениях 
она положительна, так как изотермы PV =  <р(Р) проходят через 
минимум (рис. 31). Исключение составляют водород и гелий 
(о них будет сказано ниже).

Таким образом, для Всех газов при обычных температурах и 
умеренных давлениях р >  0, т. е. дросселирование сопровождается 
охлаждением. С увеличением давления второй член правой части 
(VI, 53) уменьшается и затем становится положительным (рис. 31); 
первый же член можно считать независимым от давления, так как 
(du/dV)T увеличивается с ростом давления**, а (dV/dP)T умень
шается. Это приводит к тому, что с ростом давления р уменьшается 
и затем проходит через нуль (инверсионная точка). Когда же вто
рой член правой части уравнения (VI, 53) по абсолютному значе
нию станет больше первого, р приобретает отрицательное значе
ние, т. е. газ нагревается. Нагревание будет тем значительней, чем 
выше исходное давление.

*  См., например., дополнение автора «О диаграмме энтропия — энтальпия» 
к [А70].

• •  Этот вывод следует и из приближенного соотношения
(dUJdV)T «  a/V*

вытекающего из (VI, 19).
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При понижении температуры изотермы PV =  <р(Я) смещаются 
вниз, обе ветви их становятся более крутыми, причем минимум 
сдвигается в сторону низких давлений. Из этого следует, во-пер
вых, что при низких давлениях числовое значение второго члена 
правой части уравнения (VI, 53) с понижением температуры будет 
увеличиваться, т. е. возрастет эффект охлаждения; во-вторых, ин
версионные точки будут смещаться в сторону высоких давлений, 
т. е. температура инверсии с ростом давления будет уменьшаться.

При высоких температурах дросселирование сопровождается 
нагреванием, так как минимум на изотермах PV =  у(Р)  пропа
дает, т. е. при любых давлениях P2 V2 <  PiYi-

Поскольку на практике дросселирование, как правило, происхо
дит при не очень больших давлениях и температурах, все газы 
(за исключением Н2 и Не) охлаждаются; что при многократном их 
охлаждении приводит к конденсации. Дросселирование водорода и 
гелия, у которых изотермы PV — P при обычных и высоких темпе
ратурах и при любых давлениях имеют непрерывкый подъем (см. 
рис.' 31), т. е. [д(РУ)/дР]т >  0, сопровождается нагреванием 
(р <  0) (с этим связано воспламенение водорода при его истече
нии из поврежденных труб). При достаточно низких температурах 
их изотермы PV — Р сходны с изотермами других газов при обыч
ных температурах, поэтому с понижением температуры р, пройдя 
через нуль, становится положительным, т. е. Н2 и Не ведут себя 
так же, как и все прочие газы при обычных температурах. Из этого 
следует, что для сжижения водорода и гелия, Тт  которых лежит 
весьма низко, нужно до дросселирования осуществить значитель
ное охлаждение, На практике это охлаждение достигается с ро-
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мощью жидкого воздуха (для водорода) и жидкого водорода (для 
гелия).

Вопрос о характере изменения температуры при дросселировании можно 
решить и на основании анализа уравнения состояния реального газа. Рассмотрим 
•то- на примере уравнения (VI, 19). Для простоты можно рассмотреть два пре
дельных случая:

1) объем молекул ничтожно мал, силы сцепления велики;
2) объем молекул велик, силы сцепления малы.
Пренебрегая в первом случае (низкие температуры) константой b в (VI, 19), 

получим Р2У2 (\ /V2 -  I / / , ) .
Величина P2V2 — PiV[ положительна (хотя T2< T h но V2 » V i ) ,  т. е. работа 
оттеснения газа, расположенного по правую сторону сопротивления, больше ра
боты проталкивания газа через сопротивление. Это приводит к 'охлаждению: 
разница P2V2 — P\V\ восполняется за счет уменьшения внутренней энергии. Кро
ме того, происходит увеличение энергии сцепления (потенциальной энергии, об
условленной силами взаимодействия), т е. энергия теплового движения тратится 
как на совершение работы, так и на увеличение энергии сцепления.

Во втором случае в (VI, 19) можно пренебречь величиной а. Тогда P2V2 — 
— p,Vj *= R(T2 — Т{) - f b(P2 — Pi); величина РцУг — PiVi будет отрицательной 
(7'i >  Tif однако Pa >  Pt). Избыток работы пойдет на увеличение внутренней 
•нергии, что вызывет увеличение энергии теплового движения, т. е. нагревание 
газа.

Легко увидеть, что если Р\У\ равно и даже несколько больше P2V2t то при 
дросселировании произойдет охлаждение, вызванное уменьшением энергии теп
лового движения, так как в этих случаях не исключено, что увеличение внутрен
ней энергии будет меньше увеличения энергии взаимодействия.

Итак, константы а и о уравнения (VI, 19) отражают противоположное воз
действие [это непосредственно следует и из уравнения (VI, 52)]: если а велико, а 
b мало, то р >  0; если же Ь велико, но а мало, то р <  0. Реальные случаи яв
ляются промежуточными между двумя рассмотренными; поэтому часто оба эф
фекта налагаются, причем их значения изменяются для различных газов и для 
различных давлений и температур, что и вызывает перемену знака р.

Знак р обусловлен знаком числителя уравнения (VI, 50). Если 
T(dV/dT)P >  V, то газ охлаждается; условием нагревания является 
неравенство T(dV/dT)P <  V\ наконец, когда T(dV/dT)P = V ,  на
ступает инверсия *.

Условие инверсии может быть получено и из уравнения (VI, 52), 
которое в сочетании с условием р =  0 дает

Тинв ** 2aJRb (VI, 54)

Из (VI, 54) и (VI, 52) следует, что когда Т >  Гинв, происходит 
нагревание (Г2 >  Тi); наоборот, при Т <  Гинв происходит охлаж
дение (Г2 <  Т\).

Ввиду того что р зависит от Г и Р (влияние последнего осо
бенно значительно при высоких давлениях), точки инверсии будут 
перемещаться в координатах Р — V, образуя инверсионную кри
вую. Для ее нахождения в соответствии с (VI, 50) можно восполь-

*  Здесь уместно следующее замечание: если для идеального газа р =  0 
[это вытекает хотя бы из (VI, 50)], то обратный вывод неверен, так как усло
вие р =  0 характеризует в точках инверсии именно р е а л ь н ы й  г а з  (эти 
точки, очевидно, совпадают с точками, в которых f =  Р). Попутно отметим, 
что для любого газа, для которого изобары прямолинейны, р =  0; это следует из 
(VI, 50),
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зоваться графиком Т — V (рис. 32). Касательные, проведенные 
к изобарам, пересекают ось абсцисс в точках, расположенных на 
расстоянии T(dV/dT)P — V от начала координат. Если эти точки

находятся левее начала координат, то газ при дросселировании 
охлаждается, если же правее, то происходит нагревание.

Из рис. 32 видно, что на каждой изобаре есть точка, касатель
ная к которой пройдет через начало координат. Такие точки есть

как на участке тпбяры , птяечятпщем 
газообразной фазе, так и на участке, 
отвечающем жидкой фазе. После на
хождения на каждой изобаре пары 
точек, удовлетворяющих условию 
р, =  0, можно построить инверсион
ную кривую (рис. 33).

Из анализа рис. 32 и 33 можно выяснить 
также характер изменения температуры при 
дросселировании. Из рис. 32 видно, например, 
что 11 при одном и том же Р тем больше (и 
охлаждение тем значительнее), чем ниже Г, 
т. е. перемещение вдоль любой изобары сверху 
вниз означает уменьшение V и увеличение 
T(dV/dT)p. Из того же чертежа вытекает, что 
при высоких температурах V >  T(dVldT)r\ 
следовательно, в этих условиях будет проис
ходить нагревание. Нагревание происходит и 
при весьма больших давлениях (при любой 

температуре). Значит, область на рис. 33, расположенная вне кривой инверсии, 
соответствует нагреванию при дросселировании; наоборот область, лежащая 
под этой кривой, отвечает охлаждению.

Дросселирование можно провести не только адиабатно, но и изотермиче
ски *. Тогда в случае холодильного эффекта системе следует сообщить теплоту

* Процесс будет условно изотермическим, так как только в начальном и ко
нечном состояниях дросселируемое вещество будет иметь одинаковую темпе
ратуру.
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(например, из теплообменника, стоящего за дроссель-вентилем), равную изме
нению энтальпии. Комбинируя (III, 10) с (VI, 50), получаем

(дН/дР)т ----- рС р

где (дН/дР)т равно теплоте, которую необходимо сообщить системе на единицу 
разности давлений, чтобы провести процесс изотермически.

При изменении давления от Р до Р *  тепловой эффект определится измене
нием энтальпии при переходе газа из данного состояния в пустоту, т. е.

р
H“ - H  =  ^v.Cp iP  

0
или в соответствии с (VI, 39)

о

С помощью этого уравнения легко найти зависимость f от Г.

(VI, 65)

$ 5. РАСЧЕТ СВОЙСТВ ГАЗОВ ПО ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНЫМ ДАННЫМ

Для вычисления свойств газов можно воспользоваться уравне
нием состояния. Так, для вычисления энтальпии и теплоемкости 
газа под давлением используют уравнения

1 2 8 — ( VI .  66)  

и
о 81 * 7 *

С ' - С ' - 3 2  ' 1 ф Р  < V I ’ 8 7 >

получающиеся из (VI, 20) на основании общих термодинамических 
соотношений (IV, 23) и (IV, 24). Однако уравнения (VI, 56) и 
(VI, 57) точны лишь при сравнительно невысоких давлениях.

Помимо недостаточной надежности результатов и большой тру
доемкости расчетов возникают и непреодолимые трудности. Так, 
сравнительно точное уравнение (VI, 21) для адиабатного процесса 
не интегрируется.

Поэтому для нахождения свойств веществ и составления тер
модинамических таблиц и диаграмм целесообразен и иной путь, а 
именно, экспериментальное изучение некоторых свойств и вычис
ление при помощи соответствующих уравнений остальных свойств. 
При этом желательно пользоваться минимумом опытных данных.

Наличие нескольких вариантов расчета позволяет проконтроли
ровать результаты вычислений и проверить надежность различных 
опытных данных.
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I. Расчет по зависимостям Р — V — Т и С я =  <р(Г)
Экспериментальные данные, полученные в результате изучения 

сжимаемости газов в широком интервале температур и давлений, 
обычно сводятся в таблицы коэффициентов сжимаемости

г ®  PVfRT (VI, 68)

z'e-PV/iPV) о (VI, 69)

где (ЯК)о равно произведению давления на объем при Р ■ * 1 и t 0.

Как следует из этих уравнений, г/г' »  273,2/Т (если считать 
г =  1 при Р =  1 и Т =  273,2, что обычно не приводит к ошибке, 
превышающей 1%).

Уравнения (VI, 58) и (VI, 59) можно рассматривать как урав
нения состояния реального газа. Для идеального газа 2 = 1 ; по
этому (VI, 7) является как бы частной формой уравнения (VI, 58). 
Однако и условие 2 = 1  не является достаточным критерием 
идеальности газа (см. также рис. 31 и 39). Помимо простоты урав
нений (VI, 58) и (VI, 59) удобство применения коэффициентов сжи
маемости заключается в том, что они безразмерны и поэтому их 
числовые значения одинаковы во всех системах единиц. С по
мощью этих величин для данного вещества вычисляют, например, 
объем газа, извлекаемого из резервуара, где он находится под дав
лением, определяют расход газа, оценивают запасы природного 
гя*я# дебит нефтяных скважин и т. д. Применение коэффициентов 
сжимаемости особенно целесообразно при массовых расчетах, 
тогда полезными оказываются и графики 2 =  <p (Р, 7).

Для газовых смесей, так же, как и для чистых газов, расчет 
Р — V — Т — W-данных можно вести по коэффициентам сжимае
мости смеси

Zcp -  P V IR T  £  л, (VI, 60)

где V —■ общий объем смеси; л< — число молей I-того компонента.

Зависимость 2ср от температуры, давления и концентрации, по 
которой можно найти свойства газовой смеси, известна лишь для 
весьма немногих бинарных смесей и нескольких тройных. Поэтому 
при отсутствии экспериментальных данных пользуются приближен
ным уравнением

*ср - 2 > а / Е " < - Е * л  ( v u n

основанным на предположении аддитивности объемов. Действи
тельно, если все объемы отнесены к одинаковой температуре и об
щему давлению, то комбинация (VI, 60) и (VI, 61) дает (VI, 12), 
в котором Vi подсчитывается по (VI, 16).

Для вычисления энтальпии, теплоемкости и других свойств не
обходимо располагать значениями (dV/dT)P и других частных про
изводных. Точное их определение непосредственным дифференци
рованием вследствие незначительной кривизны соответствующих
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линий практически неосуществимо [что особенно важно учитывать 
при определении теплоемкости, так как для вычисления СР произ
водные (dV/dT)P в соответствии с (IV, 24) должны быть еще раз 
продифференцированы по Т и ошибки, сделанные при первом диф
ференцировании, могут при по- 
вторном дифференцировании 
стать значительными]*.

Частные производные от Я, V. Т 
могут быть определены косвенным 
путем. Было предложено (Деминг и 
Шуп) пользоваться величинами [см. 
(VI, 41)]

e ~ V ( / ? 7 7 P V - l )  =  V  ( 1 / 2 - 1 )
и

(PV IRT-1 ) -  V ( г - 1  ) =  - а г  
(VI, 62)

Рис. 34. Графическое дифференцирование 
с помощью тангентиметра:

ekd — линия, параллельная касательной к кри- 
ИСХОДЯ ИЗ ТОГО, ЧТО кривые а  ■ = ф ( / ) вой в точке A: кп — линия, параллельная оси х 
у А «  Ф (Г) отличаются значительной (см- по стрелке),
кривизной.

Значения (dV/dT)P для данного газа можно вычислить [см. (VI, 41) и 
(VI, 62)] из уравнений

(да/dT)p *=(R /P )-(dV /dT )p

д&\ fJHL \ 2PV pv* ( ov \
.d T jp ^ K d T jp  RT ~RT* Ч dT ) P

которым обычно придают следующий вид:

Т / д У Ч  _  RT \ /  да \  яя 1 . 1 /  \
v Vвт)р“  pv + ту\дт~1 ) р~  аг 7У var-‘ /P

и

Т ( d V \  PV/PT -  (адldT-')p/TV _  г -  (d\ldT~')plTV 
V V d T J p ° *  2PVIRT — 1 “  2z — 1

На основании значений г (или г') рассчитывают значения а  и А. Получен
ные данные графически сглаживаются по Р (или р), после чего по приведенным 
выше уравнениям вычисляют (T/V) (дУ(дТ) Р. Затем значения этих величин,

* Дифференцирование графическим путем удобно производить с помощью 
так называемого тангентиметра — металлического , угольника с зеркальной по
верхностью (см. рис. 34). Положение угольника должно быть таким, чтобы 
зеркальное изображение ближайшего к данной точке участка кривой являлось 
плавным ее продолжением.

При построении графиков следует выбирать такую цену деления масштаба, 
чтобы ошибки графического сглаживания (этот процесс необходим после ка
ждого промежуточного расчета), графического дифференцирования и интегри
рования были меньше ошибок опыта. Строить график в масштабе с весьма не
большой ценой деления нецелесообразно, так как его построение и обработка 
связаны с непроизводительной затратой времени, а окончательные результаты 
определяются точностью эксперимента.

157



полученные обоими способами, наносят на график и сглаживают последовательно 
по Р и Т.

Величина (dV/6P)T может быть найдена по уравнению
P f d V }  — PV IRT-(PfV ){dM dP)T 1 t P f t o }

2PV/RT -  1 “ 7 +  V \ д р ) т
которое получается способом, аналогичным способу вывода двух предшествую
щих уравнений.

Пригодность изложенного метода расчета зависит от точности P - V  — T- 
данных. А. М. Розен показал, что расчет дает надежные результаты лишь тогда, 
когда в рассматриваемом интервале условий (Vi, Г ,— V2, Т2) отклонение 6 сгла
женных объемов от линейной зависимости велико по сравнению с ошибкой 
опыта бак СП.

Это условие особенно существенно при вычислении СР, так как в соответ
ствии с (IV, 24) приходится производить двукратное интегрирование, которое 
дает результат, отличный от нуля, лишь при искривлении изобар V ■ ■  ф(Г). Ме
рой отклонения изобар от линейности можно считать величину бкако. Тогда кри
терием пригодности Р — V- Т - данных для расчета Ср будет условие

^эксп/^макс 1

Только тогда, когда ошибки опыта составляют несколько процентов от ис
правленного (не более 10—15%), результаты вычисления СР можно считать на
дежными.

Для водорода, например, это не оправдывается. Поэтому значения (Ср)н •
найденные Демингом и Шуп, более чем сомнительны. Неправильна и установлен
ная ими аномальная зависимость Ср — Су для СО от давления при низких тем
пературах (с двумя максимумами).

Для расчета энтальпии предъявляются менее строгие требования; роль б 
играет величина б' =  V— V\(t/T i), причем б' >  б.

Наименьшая точность необходима дли определении энтропии, здесь уже 
имеет значение не отклонение от линейности, а отклонение от пропорционально
сти.

Практическая ценность функций Л и а  при соблюдении отмеченного выше 
условия ограничена дополнительным требованием: необходимо, .чтобы члены с 
производными (ад/дГ-»)р и (да/дТ~1)р составляли лишь долю правой части 
расчетных уравнений; только в этом случае ошибки, сделанные при нахождении 
этих производных, не войдут полностью в (dV/dT)p. Однако для ряда газов 
(например, для NHa и СН«) указанные члены по абсолютному значению превос
ходят всю правую часть этих уравнений. В подобных случаях целесообразно не
посредственное дифференцирование б (или V) по Т.

А. М. Розеном был разработан метод расчета свойств газов, в основу ко
торого положены коэффициенты отклонения Цу, и Цт, представляющие со
бой соответственно отношения производных (дР/дТ)у% (dV/dT)P и (dV/dP)T 
для реальных газов к тем же производным для идеального газа, т. е. соответ
ственно к R/Vt R/P и —RT/P2. Метод Розена позволяет для реального газа со
хранить, во всяком случае по форме, ряд простых зависимостей термодинамики 
идеальных газов, например уравнение адиабаты.

Отличаясь простотой расчета и точностью результатов, а также качественной 
наглядностью (поскольку отклонения от законов идеальных газов фигурируют 
в явной форме), метод Розена представляет значительный интерес в термодина
мике высоких давлений, в частности для расчетов многоступенчатых компрессо
ров.

Так как зависимость P — V— Т не является характеристической 
(см. гл. V, § 2), для расчета требуются дополнительные данные. 
Воспользуемся зависимостью CP=i =  ф(Г), которая, как правило, 
известна.
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Тогда по найденным значениям (д*У/дТ*)Р на оснований урав
нения (IV, 24)

р
Ср =  Ср_| -  Г  ̂ (d‘V/dT*)p dP (VI, 63)

1
можно вычислить Ср при высоких давлениях.

Рас. 35. Зависимость теплоемкости аммиака от температуры и давления.

Значения Су можно найти с помощью уравнений 

Cp - C v +  T(dPldT)v (dV/dT)p

1 л л Т'(дР/дТ)у
C P s s C v (,dP/dV)T

(VI, 64)

Первое из них получается дифференцированием уравнения (IV, 16) 
по V при Т =  const и последующим сочетанием с уравнением 
(IV, 18), а второе — из первого на основании (1,8) в применении 
к зависимости <р(Р, V, Т) =  0.

Дифференциальный дроссельный эффект вычисляют по уравне
нию (V I,50), которому в соответствии с (V I,41) можно придать 
следующий вид:

а — 7* (да/дТ)р
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Точность значений ц меньше точности значений (dV/dT)P и V, 
так как числитель (VI, 50) является разностью двух величин. 

Фугитивность вычисляют по (VI, 42) или по уравнению
р

tn -р—  In V -------- (V I, 65)
О

которое выводится интегрированием уравнения, получающегося, 
в свою очередь, комбинацией (V I,33) и (VI, 58).

Энергию Гиббса, отнесенную к стандартному состоянию, вычис
ляют по уравнению (VI, 36).

Энергию Гельмгольца F, отнесенную к стандартному состоянию, 
в соответствии с уравнениями (V, 19) и (VI, 7), вычисляют по урав
нению

рр . т ~ рт =  (Op. T - pv) -  (°р . т - Х Т )  (VI, 66)

Рис. 36. Зависимость дифференциального дроссельного эффекта для 
аммиака от температуры и давления.

Энтропию в соответствии с уравнениями (IV, 21), (IV, 19) и 
(VI, 42) определяют по уравнению 

т р

S p . T ~ s T,=  \  СР d ln т  — Н " ! г ) р  dP ~  
т, о

- 5  с ; * ш г +  { [ ( # )  - ! ■ ] « »  (V I .67)
Гщ О
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Энтальпия, согласно уравнениям (111,10), (IV, 23) и (VI, 58) 
равна

Наконец, в соответствии с (II, 10) и (VI, 7)

UPt т ~  и'т. -  (Яр, г  “ * РУ) “  №  -  ЯГ0)  (VI, 69)

В качестве нижнего предела в этих уравнениях можно взять 
любую температуру. В большинстве случаев расчет ведут относи-

Рнс. 37. Диаграмма энтальпия — температура для аммиака.

тельно Т0 =  273,2 К, причем значения энтропии и энтальпии 
обычно представляют в графической форме — в виде диаграмм 
Н — S  и T — S. Эти диаграммы широко применяют для технологи
ческих расчетов, так как многие вычисления могут быть сведены 
к простому отсчету по диаграмме.
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Для иллюстрации изложенного материала на рис. 29, 35—38 представлены 
некоторые результаты, полученные Я. С. Казарновским и М. X. Карапетьянцем 
при обработке экспериментальных данных по сжимаемости аммиака в интервале

t — 150-300 до Р =  1000.

Рис. 38. Диаграмма энтальпия — энтропия 
для аммиака.

При рассмотрении этих рисун» 
ков можно сделать ряд выво
дов. Так, как уже отмечалось, 
из рис. 29 (с. 146) следует, что 
при Р —+• 0 о, стремится не к 
нулю, а к некоторой постоян
ной величине. Из рассмотре
ния рис. 35 видно, что увели
чение СР с ростом / не обяза
тельно; С р весьма значительно 
изменяется с изменением Р и 
t в области, близкой к крити
ческой (для NH8 132,3 °С 
и Ркр *=  111,3), и почти не за 
висит от Р и t при очень высо
ких давлениях; из этого же ри
сунка следует, что уровне 
(дСр/дР) т =  0 является обя
зательным, но недостаточным 
критерием идеальности газа. 
На рис. 36 показано, что ц 
уменьшается в ростом P u t .  
Рис. 37 и 38 иллюстрируют, что 
Н и S  увеличиваются сростом 
t и уменьшаются с ростом Р.

2. Расчет по зависимости 
С я =  <р(Р, Т)  или 

Я  =  Ф(Р , Г )  и УГ' =  ф (Р )

Располагая зависимо
стью СР от Р и Г, можно 
найти сжимаемость газов 
путем двукратного ин
тегрирования уравнения 
(IV, 24). Интегрирование 
производят графически 
или аналитически на ос
нове уравнения

у я ф (Р) +  Гф' ( Р ) -

r,P=const . /АГ ч

-  И
где <р (Р) и ф '(Р )— произволь
ные функции давления; их

значения могут быть найдены с помощью предельных условий; а) при 
значение PV при любых Т стремится к RT\ б) при Р - * 0  значение [o{PV)loT]p 
при любых Т стремится к R.
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Если в основу расчета положены значения энтальпии сжатого 
газа, то в соответствии с (IV, 23)

откуда при Р =  const

(VI, 70)

где V' — мольный объем при данной температуре V  и том давлении Р% для ко
торого производится интегрирование.

Так как расчет по теплоемкости связан с переходом от вторых 
производных к интегралу, точные значения V можно получить, рас
полагая знаниями Ср умеренной точности. (Этот способ проще пре
дыдущего.) Следует, впрочем, отметить, что в критической и сверх
критической областях, где СР изменяется очень резко (см. рис. 35), 
более надежным является непосредственное измерение объема.

3. Расчет по р  и С Р
Записав (VI, 50) в виде

J _ ( L \  -  цСя
дТ \ Т  ) Р Г а

после интегрирования получим
г

т -  S 2 f iГ» d T  +
V' (VI, 71)

Соответствие значений р и СР может быть проверено по уравнению 
(д С р \  д'Н 
V дР Л “ дРдТ

которое получается комбинацией уравнений (111,10), (IV ,23) и 
(VI, 50).

Результат этого варианта расчета энтальпии может быть про
контролирован по уравнению

получающемуся с помощью (IV, 23) и (VI, 58).

4. Влияние давления на тепловой эффект реакции
Этот вопрос относится к разделу о многокомпонентных системах, но в связи 

с характером предыдущего материала его целесообразно рассмотреть здесь.
Из (IV, 23) следует, что

Н р .т - Ъ -I, Г
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откуда

Д/Г

У г
Г -  ЬЯрш\. т + \ м л р - т \  ( Ц г ) р dP (VI, 74)

Изменение АНт с изменением Р в соответствии с (VI, 74) вычисляют из 
данных по сжимаемости. Так, для реакции

'/ ,n,  +  V,h , - nh ,
Ы '-У и н .-С М Ъ , +  */»% )

Значения объемов и производных могут быть найдены способом, изложенным 
выше. Величину ДЯр - i. т вычисляют по (111,25). Интегралы уравнения (V I,74) 
определяют графически.

Влияние Р на ДЯТ значительно в тех случаях, когда оба интеграла уравне
ния (VI, 74) имеют противоположные знаки.

Расчет показывает, что с ростом Т наблюдается снижение влияния Г  Это 
естественно, так как с повышением Т различие в сжимаемости газов проявляется 
не столь резко. Однако и при высоких температурах наблюдается превышение 
теплового эффекта синтеза аммиака по сравнению с ДН при нормальном давле
нии примерно на 20%.

В условиях производства в конечной системе содержится около 20% NH*. 
Поэтому результаты расчета следует исправить на АНт образования азотоводо
родно-аммиачной смеси состава 0,2N* +  0,6На +  0,2NH3 из 1 :3-азотоводородной 
смеси и аммиака. Это вычисление можно выполнить также с помощью уравнения 
(VI, 74), считая тепловой эффект смешения газов при атмосферном давлении 
АНршш\, т =  0.

Расчет иикааываег, чти процесс смешения Ns, На и Nila являемся эндотерми
ческим, причем действие давления в значительной степени компенсируется (мак
симальное различие а АН вместо 20% равно примерно 5—10%). Однако из этого 
вовсе не следует, что зависимостью АНт от Р можно пренебрегать во всех слу
чаях и при сколько угодно высоких давлениях.

§ б. ОБОБЩЕННЫЙ МЕТОД РАСЧЕТА НЕКОТОРЫХ СВОЙСТВ ГАЗОВ 
И ЖИДКОСТЕЙ ПОД ДАВЛЕНИЕМ 

(ПО ПРИНЦИПУ СООТВЕТСТВЕННЫХ СОСТОЯНИЙ)

1. Газы
Во многих случаях ввиду отсутствия необходимых данных ра

нее изложенные способы вычисления свойств реальных газов не
применимы. Тогда можно воспользоваться обобщенным методом 
расчета, основанным на принципе соответственных состояний, со
гласно которому для всех веществ существует одна и та же о б 
щ а я  функция

Ф (Р/Рк?, V/VK?t Г/Гкр) -  0
Другими словами, если выражать свойства газов (жидкостей) не 
через Я, V, Т, а с  помощью безразмерных единиц — приведенных 
параметров л =  Я/Якр, б =  V/Vkp и т = Т / Т кр, то можно получить 
приведенное уравнение состояния ф (я, б, г) =  0, в которое не вхо
дит ни одна из величин, характеризующих данное вещество. Такое
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уравнение может быть получено из любого уравнения состояния 
с тремя константами, например из (VI, 19) или (VI, 20)*.

Из принципа соответственных состояний вытекает много важ
ных следствий ** .  Например, если любые два газа имеют одинако
вые значения я и т, то они должны занимать примерно одинаковый 
приведенный объем 6.

Уравнения с тремя константами не могут быть достаточно точ
ными, поэтому и принцип соответственных состояний, и выводы, из 
него вытекающие, являются приближенными. Однако ошибки рас
чета различных свойств большей частью не превышают 3—5%, а 
для сходных веществ, например для гомологов или для веществ 
с близкими температурами кипения, они значительно меньше.

Это свидетельствует о целесообразности освобождения рассмат
риваемого принципа от количественно неточного уравнения состоя
ния с тремя константами, в частности от уравнения (VI, 19), на 
основе которого исторически сложилось учение о соответственных 
состояниях и трактовка его как принципа подобия в термодинамике 
(безразмерные величины как критерии подобия). По-видимому, 
плодотворным является и обогащение этого принципа учением о 
строении вещества [А34].

Применение принципа соответственных состояний позволяет 
с помощью значений я и т, прибегая в случае необходимости 
к свойствам газа при Р =  1, вычислять различные свойства газов 
в широком интервале температур и давлений. Часто целесообразно 
производить расчет с помощью графиков, построенных на основа
нии уравнений, связывающих данное свойство гяяя г приведен
ными параметрами.

З а в и с и м о с т ь  Р — V — Т

Считая, что все газы в соответственных состояниях имеют при
мерно одинаковые коэффициенты сжимаемости, можно воспользо
ваться для расчетов графиком г =  <р(я, т), где <р — универсальная 
функция приведенных параметров (рис. 39, [B26J). Для Не, Нг 
и Ne лучшее сдвпадение с опытом дает замена Рнр и Ткр соответ
ственно на Ркр +  8 и Гкр +  8. Такой график точнее графика 
п =  ф(т), на котором нанесены линии 6 =  const. Последний удо
бен для.интерполяции (в силу практической прямолинейности при
веденных изохор), но неточен вследствие недостоверности значений 
VKp (см. с. 200).

Из графика г =  <р(я, т) следует, что примерно при т >  3 объем 
любого газа при любом давлении больше Уид. Следовательно,

* Следует отметить, что идея Ван-дер-Ваальса о соответственных состоя
ниях была предвосхищена Д. И. Менделеевым (1870 г.), который указывал на 
полезность сравнения объемов не при температурах кипения, а при температурах, 
когда сцепление жидкостей близко к нулю.

* *  См., например, Х в о л ь с о н  О. Д. Курс физики. В б томах. Т, III. 
Берлин, 1933. См. гл. 13, § 7.
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утверждение, что нагревание газа приближает его к идеальному 
состоянию, не всегда справедливо. Для всех газов при я >  9 при 
всех температурах z >  1 и по мере увеличения температуры z - *- 1, 
однако при z =  1 (у =  1) газ не является идеальным, так как до
статочно ничтожного изменения Р (или Г), чтобы это равенство 
нарушилось.

Этот же метод может быть применен для приближенного рас
чета сжимаемости смеси: смесь рассматривается как чистый газ, 
обладающий средним молекулярным весом.и характеризующийся 
псевдокритическими давлением и температурой, которые выра
жаются уравнениями *

^ p  =  « l ( I' ,p ) l + JV2 ( I'KP) 2 +  - • (VI, 75)

Р 'кр “  Ы\ ( Р кр), +  М Р кр)2 +  • • • (VI,76)

После их вычисления можно по рис. 39 найти средний коэффи
циент сжимаемости смеси, а затем вычислить ее объем. Если за
даны Р и V (или Г и V), то расчет осуществляется методом под
бора.

Пример II**, Вычислить давление, необходимое для сжатия 0,8 л паров 
метанола, находящегося под давлением Я «  60 при t — 350 до объема 0,0907 л 
при 250 °С.

Решение. Начальные условия соответствуют значениям Ti «= 1,21 и nt «  
— 0,762. По рис. 39 находим Z\ »  0,85. Конечные условия: т2 =  1,02 и Л а «  
*=■ Г /78,7. Применяя (VI, 58) к газу в двул рлзличныл идлиннинл, получим 
PiVi/P iVi =  zxTxJziTt, откуда

и
*3,

Я2-90,7-0,85 *623,2 
60 • 800 • 523,2 0,00189Я2

z2 =  0,00189 • 78,7я2 *  0,149я2
Поэтому на рис. 39 следует провести прямую, соответствующую полученному 

уравнению z2 — ф(л2). Ввиду того что обе координаты графика являются лога
рифмическими и равными цо масштабу, эта прямая должна иметь наклон 45° 
(из уравнения z ?= kn следует, что lg z =  lg k +  lg я ). Кроме того, она должна 
проходить через точку с координатами z =  0,149 и я =  1,0 и через точку с ис
комыми значениями т2 и л2. Положение последней определяем продолжением 
прямой до пересечения с изотермой т2 «  1,02. Пересечение дает z2 =  0,4 и Яа *=» 
■ ■  2,8. Следовательно, Я2 =  2,8-78,7 =  220: Опытное значение Я2 =  250.

Пример 12ь Объем, занимаемый 1 кг пропана при Я =  100, равен 7,81 л. 
Определить с помощью рис. 39 температуру газа.

Решение, я «  2,38; V =  7,81 • 44,06 =  344,1. В соответствии с (VI, 58) 
100 • 344,1 *= г • 82,06т • 370,0, откуда г =  1,13/т. Далее, исходя из данных, при
веденных на рис. 39, строим график z =  <р(т) для я =  2,38. Пересечение полу
ченной таким образом кривой z 1,13/т дает искомое значение т =  1,45. По
этому Г =  369,9-1,45 =  536,4 (263,2 °С), что отличается от опытной величины 
(253,2 °С) на 10е,

* Истинной критической точке (см. гл. X), как правило, отвечают более вы
сокие Г и Я.

** Необходимые для решения примеров 11—17 значения критических пара
метров следует заимствовать из табл. 10 (с. 202).
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Пример IS, Определить с помощью рис. 3d плотность 1 моли смеси, состоя* 
щей из 25,4% С2Н4 и 74,6% Оа и находящейся при t — 25 и Р — 100.

Решение. По данным, приведенным в табл. 10 (с. 202), вычисляем 
tCjH4«  1,056; «CfHi^^.O; т ^ — 1,93; я ^  —2,01; затем по рис. 39 находим 
zc ; H; - ° , 35  и «о * ™ 0 »9 5  и по (V I»61) zcp—0,254 *0,35 +  0,746 ‘ 0,95 — 0,80.

Объем смеси в соответствии с (VI, 60) равен V — 1 • 0,80 • 82,06 • 298,2: 
1 100 — 196 и плотность р — 0,0051 (опытная величина 0,0046).

Пример 14, Найти с помощью метода псевдокритинеских параметров давле
ние, под которым должна находиться смесь, состоящая из 17,6% NH3, 2 0 ,6 % Nf 
и 61,8% Н3, чтобы при t — 200 1 моль ее занимал объем 112,5 мл.

Решение. В соответствии с (VI, 75) и (VI, 76) псевдокритические параметры 
равны:

Tip -  0,176 • 405,6 +  0,206 • 123,3 +  0,618 • 41,3 -  122,3 
и

Pip — 0,176 • 111,3 +  0,206 • 38,5 +  0,618 ■ 20,8 -  40,4
Псевдоприведенные параметры равны

т =  473,2 .-122,3 — 3,87 и я — Р/40,4

Искомое давление Р определяем методом подбора. Задаваясь Р — 404 
(я — 10), по рис. 39 находим г «  1,15, т. е. V — 1,15 • 82,06 • 473,2 : 404 =  110,5, 
что почти совпадает с V — 112,5; окончательно принимаем Р — 395, что отли
чается от опытного значения давления (400 атм) на 1,3%,

Фу пт нваост ь

Приняв однозначность функции у =  ф(я, т), можно построить 
графики, на которые я координатах у =  ф(я) нанесены линии 
т =  const. При этом окажется, что для всех газов приведенные изо
термы примерно совпадают. Этот метод был проверен для 24 га
зов; для Нг, Не и Ne необходимо пользоваться вместо Лф и Гкр 
величинами (РКрЧ-8) и (Гкр +  в).

График у =  ф (я , т) изображен на рис. 40 [В26]. В основу его 
были положены данные, представленные на рис. 39 и найденные 
по уравнению

п
(VI. 77)

о
полученному из (VI, 65). заменой Р на Якр*я. Значения у приве
дены также в табл. 9.

На рис. 39 и 40 кривые т =  const при я =  0 дают соответ
ственно 2 = 1  и у =  1, так как независимо от температуры при 
Р —►* 0 газы ведут себя как идеальные.

Энтальпия

Если в уравнении (VI, 73) выразить Я и Г через я и т, то полу
чим

1 * * К р  ( э* \
\ д п ) т '  Ркр ”  яРкрГКр \8 т  7р
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После сокращения производим при Т =  const интегрирование 
в пределах от давления, при котором энтальпия не зависит от Р 
(идеальный газ), до высокого давления. В результате получаем

< V I ' 7 8 >

Необходимые для расчета энтальпии сжатого газа значения 
(iдг[дх)р были вычислены графическим дифференцированием по

Рис. 42. Зависимость энтальпии газов от приведенных давления и температуры
(Си. пример 15.)

рис. 39, после чего был построен график (Я0 — Я )/Г кр =  <р(я, т) 
(рис. 41 и 42 [В26]), позволяющий рассчитать изменение энталь
пии газа при сжатии его От бесконечно малого (практически атмо
сферного) до высокого давления. Было найдено, что более точный 
результат (по крайней мере в применении к углеводородам и к во
дяному пару) получается при введении в расчет поправочного мно
жителя Ф к величине Я 0 — Я:

Ф - (Г Кр/37°)Л
178



Эмпирический коэффициент п зависит от т (эта зависимость пред
ставлена в левом верхнем углу рис. 42). Величина п для т<С 1 не 
определена, однако отсутствие поправочного множителя при т <  1 
не приводит к значительным ошибкам.

Пример 16. Найти изменение энтальпии при сжатии 1 моль пентана от бес
конечно малого давления до Р *= 34, если t =  237,8.

Решение. В соответствии со значениями я  *=  1,03 и т *=* 1,09 по рис, 42 на
ходим (Я° — Я )/Г „р =  2,8, т. е. Я° — Я  — 1320. На рис. 42 п — 0,26 и

откуда
Ф — (469,8/370)0’26 — 1,064 

Н° -  Я  — 1320 • 1,064 — 1405

Из опыта было найдено ЛЯ =  ИЗО. Принимая во внимание близость критиче
ской области, совпадение следует считать хорошим.

Э н т р о п и я

При Г =  const в соответствии с уравнениями (IV, 19) и (VI, 7)

<s*-sp)r-S[M 4f),]-‘,p
р

Подставляя в это уравнение выражение
f  д У \ zR , RT ( д г \
K d T j p ~  Р  + Р  К д Т ) р

пайденноо но (VI, 58), получим
о п

( S *  — S P) T — Л ^ (1 — г) d In я  /гх 5 ( 1 7 )  d In п 
я 0

или, в соответствии с (VI, 78)
о

( S * ~ S p)t = * r \ o — г) d In п — Н ~ ^  (V I,79)
я Кр

Значение первого члена правой части этого уравнения определяют по рис 39, 
а второго члена — по рис. 41 и 42. Величины ( S j  — Sp} T представлены на 
рис. 43 [В26].

Т е п л о е м к о с т ь

Перепишем уравнение (VI, 63) в виде

( С р - Ф г
Т*Р

dn

Для нахождения величины (д*У/дт2) Р выразим в (VI, 68) зна
чения Р и Т через л и т .  Тогда после дифференцирования получим
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поэтому

(c ,- c ;> — т j { [ ( Э р + ! ( Й , ] й (VI,80)
о

Величина, стоящая под интегралом, может быть определена 
графическим дифференцированием по рис. 39.

Ввиду того что построение графика Ср — Ср =  ф(я, т) связано 
с двукратным дифференцированием, ошибка при вычислении СР 
гораздо больше, чем при вычислении И, и может достичь несколь
ких десятков процентов [особенно в критической области (я, т->-1)]. 
Однако опытные данные о СР =  <р(Р) крайне малочисленны, а со
поставление значений, вычисленных на основании обработки экс
периментальных данных по сжимаемости газов (см. предыдущий 
раздел), не может подтвердить расчет, так как эти значения также 
недостаточно надежны. Поэтому автор построил график СР—С°р=* 
=  ф(я, т) (рис. 44) воспользовавшись главным образом зависи
мостью Н =  ф(Я, Т) для различных газов.

Д р о с с е л ь н ы й  э ф ф е к т

Из (VI, 39) и (VI, 34) следует, что

Так как 

то

д In у 
дТ

Н °-Н
RT2 ИЛИ

н ° - н
Дт д In у 

дх

я °-я -(с ')срдг 
Я ° - Я  _  RT a In Y

где (С р )ср — теплоемкость между начальной и конечной температурой газа при
его дросселировании; Д7 — изменение температуры при дросселировании газа к 
столь низкому давлению, что Я Ф  ф (Р).

Практически обе эти величины могут быть взяты при Р =  1. 
Переписав последнее уравнение в виде

А 7

получим

RT{x a  In Y RT] д In у,
(V I ,81)

( Ся)ср д т ! (С я )ср г кр дт,

rt2,
Д Г -  . .  ‘-----

( С?)ср Ткр

In (v ! /  v " ) (VI, 82)

В этом уравнении значения у[ и у" относятся к исходному да
влению и значениям т[ и т", с т о л ь  близким к начальной темпе
ратуре Т\ (одно — для Т < Т и другое — для 7, > 7 J), что можно 
считать справедливым допущение д In у/дх =  Л In у/Дт, положен
ное в основу вывода (VI, 82) из (VI, 81).
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Уравнение (VI, 81) достаточно точно, если считать при Р\ газ 
идеальным. Если же Р\ очень велико, то уравнение следует видо
изменить.

Для грубо ориентировочных расчетов можно воспользоваться 
и приведенной кривой инверсии, которую можно построить по урав
нению, получаемому сочетанием уравнения (VI, 50), записанного 
в приведенных единицах, с уравнением состояния {например, 
(VI, 19)], также выраженным в приведенных единицах.

Пример 16. В  результате экспериментального изучения дросселирования воз
духа в одном из опытов были получены следующие результаты: начальная тем
пература 3,2 °С и соответствующее ему давление 185,3 атм; конечное давление 
равно 1,2 атм. Рассчитать с помощью (VI, 82) интегральный дроссельный эф
фект.

Решение. пх — 4,95 и T j - 2,09. Беря небольшой температурный интервал 
(т {  =  2,2 и т "  =  2,0), по рис. 41 находим у[ =  0,99 и у"  « 0 ,9 4 . Отсюда в со
ответствии с (VI, 82)

А „  1,987 • 276,42 2,303 lg 0,99/0,94 _  0
Д 7 “  6,95- 132,3 * 2,2 -  2,0 “  ’

Экспериментальное значение равно 39,6.

2. Жидкости

Определение свойств чистых жидкостей (расширение, сжимаемость, влияние 
давления на энтальпию и энтропию, влияние давления на теплоемкость и т. д.) 
на основании температуры кипения, критических температуры и давления и плот
ности жидкости при какой-либо одной температуре может быть осуществлено 
следующим методом (Хоуген и Ватсон).

З а в и с и м о с т ь  Р  — V — Г

В то время как коэффициент сжимаемости г при одинаковых значениях я  и 
т для всех газов примерно одинаков, для жидкостей аналогичный коэффициент со, 
определяемый из уравнения

РМ яРкрЛ* я  РкрМ
^ zRT z/?t 7'kp z R x  Гкр

(VI, 83)

колеблется для различных веществ до 20%. Поэтому уравнение (VI, 83) ока
зывается грубым приближением.

Если известна плотность жидкости р хотя бы при одной температуре и за
висимость © =  <р(я,т) для какого-либо вещества, то лучше пользоваться полу
чаемым из (VI, 83) соотношением

p/Pi =  G>/<Di (VI, 84)

в котором индекс 1 означает исходное состояние (Я|,Т|). На рис. 45 приведены 
значения со (график построен по изопентану и пропану). В среднем погрешность 
не превышает 5%.

178



8

Скомбинируем (VI, 84) и (IV, 23), предварительно записав их в приведенных 
параметрах. Тогда получим

ила после интегрирования в пределах от я  до я  ™ 1

Лср©1

я*»1

( % - я ) г “  S [ ± + . - г г ( £ ) >  ( П 8 6 )

Рис, 46. Зависимость сжижаемости жидкости o t приведенных температуры
и давления.

(См. Прамер 17.)

Определив значения (да>/дт) я по рис. 45, можем осуществить интегрирова
ние. Результаты интегрирования представлены на рис. 46, с помощью которого 
можно определить влияние давления на энтальпию жидкости.

d l T p O l l f l

Изменение 3  с изменением Р выражается уравнением 
_  я—1

- г $ 7 (Ч р -5)г -  5 £ ( т й , Л <П8б>
я
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Рис. 46. Зависимость энтальпии жидкости от приведенных давления и
температуры.



которое выводится сочетанием уравнений (IV, 19) и (VI, 84) с последующим ин
тегрированием полученного уравнения от я  до я =  1.

Рас. 47. Зависимость энтропии жидкости от приведенных давления и
температуры.

На рис. 47 приведены результаты расчета по этому уравнению.

Т е п л о е м к о с т ь

Влияние Р на СР определяется следующим путем. Обозначая левую часть 
(VI, 86) через Ч', дифференцированием (при Р =  const) получаем

Pi
[ ( » . - ( 5 Ц

ГкРр| (с
Лср«>1 \  ркр

(VI, 87)
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Результаты, отвечающие этому уравнению, представлены на рис. 48.
С помощью уравнений (VI, 85), (VI, 86) и (VI, 87) или соответствующих им 

графиков можно вычислить изменение величин, пропорциональных соответ
ственно Н, S и СР, при переходе от Р Кр ( л «  1) к различным-значениям я  (в 
пределах от я =  0 до я  =  5).

Возможность передать приближенными универсальными уравнениями зави
симость ряда свойств жидкости от температуры на одном примере иллюстри-

Рис. 48. Зависимость теплоемкости жидкости от приведенных давления
и температуры.

руется рис. 49, на котором дан коэффициент сжимаемости жидкости, отне
сенной к коэффициенту сжимаемости в точке плавления, как функция
(Г — Гпд)/(Гир — Тпа)‘

Пример 17. Плотность воды при t — 150 и Р ■ = 60 кг/см2 равна 0,9194 г/мл. 
Найти: 1) критический объем и 2) объем при / =» 300 и Р — 250 кг/см2.

Решение.

1. T i - 0,654 и Я1 5 0 : 1,033 
218,5 0,222

Ш



7,66

По рис. 45 (Di =  0,120, поэтому

откуда

5,0г

Ufi

^3fi 
*

2fi

pi _ 0,9194 _
mi “  0,120 ”

Plcp — 7,66 • 0,044 — 0,3371 г/мл

V S *

o(C2H5) 20

0 СБН12 
А С2Н5ОН  
V СН3ОН
о  с вн5с н 3
X CqHq 
+ CeH6Ct
•в- с с ц  
■4* c s 9 
Ъ в г 2
«? СНС13

2 4 6
(Т~Тпл)/(Ткр-Тпл)

Рис. 40. Сжимаемость различных жидкостей. 

Укр — 2,97 мл/г

что отличается от табличной величины ГГ89] на 4%.
2. ti =  0,885 и ?ii ■ = 1,11; по рис. 45(Oi =  0,0955. Поэтому р =  7,66-0,0955 «■  

*  0,732 или V в  1,367 мл/г, что отличается от табличной величины [Г89] 
на 0,7%.



Глава  VI!

ОДНОКОМПОНЕНТНЫЕ ГЕТЕРОГЕННЫЕ СИСТЕМЫ

•

§ 1. ВЗАИМОСВЯЗЬ МЕЖДУ ТЕМПЕРАТУРОЙ И ДАВЛЕНИЕМ 
ПРИ СОСУЩЕСТВОВАНИИ ФАЗ

1. Уравнение Клапейрона — Клаузиуса
В силу постоянства состава в однокомпонентной системе хими

ческий потенциал тождествен с мольным термодинамическим по
тенциалом. Поэтому при постоянных Р и Т условием равновесия 
является равенство мольных энергий Гиббса сосуществующих фаз.

Допустим, что в двухфазной равновесной системе происходит 
изотермическое изменение давления; в соответствии с уравнением 
(V, 25) это вызовет изменение энергии Гиббса в первой фазе на 
V'dP, во второй фазе — на V "dP*. Так как V 'ф  V', то и dG' Ф  
ф  dG" % т. е. равновесие нарушается. Изобарное изменение темпе
ратуры также приводит к нарушению равновесия, ибо в этом слу
чае согласно (V, 24) dG' =  —S'dT  и dG" a  —S"dT t но S ' Ф  S". 
Например, если в равновесной системе жидкость — пар изотерми
чески увеличить давление, то пар сконденсируется (Кг >  к *  и 
dGm <  dGT)* * \  если же осуществить изобарное нагревание, то жид
кость испарится {Sr >  S m и dGr <  dGm (см. также гл. V, пример 5, 
с. 125)]. Одновременное изменение обоих параметров дает возмож
ность поддерживать равновесие, т. е. все время оставаться на кри
вой Я — Г, отвечающей сосуществованию обеих фаз (рис.. 50 5 
и 51).

Таким образом, для перехода из данного равновесного состоя
ния в другое необходимо одновременно изменить и Я и Г. Это 
отвечает правилу фаз, так как согласно уравнению (V, 48) двух
фазная однокомпонентная система обладает одной степенью сво
боды: указывая, например, температуру кипящей жидкости, мы 
фиксируем давление ее насыщенного пара и все его свойства.

Следовательно, условие равновесия выразится уравнением
V  dP -  S 'd T  -  V•  d P -  S"d T  

или
(дР1дТ)рЛт -  ( S '  -  S')/(V" -  n

где индекс «равн» (в дальнейшем отбрасываемый) показывает, что производная 
выражает зависимость Я от Г на кривой с о с у щ е с т в о в а н и я  двух фаз.

* Будем относить индекс ' к фазе, устойчивой при низкой температуре.
* *  Индекс- «г» здесь и далее обозначает насыщенный пар, т. е. находя

щийся в равновесии с жидкой (или кристаллической) фазой.
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Это уравнение может быть получено и непосредственно из 
(VI, 18), так как индекс V в правой части можно опустить (давле
ние насыщенного пара в соответствии с правилом фаз не зависит 
от объема), а производную (dS/dV)T заменить отношением AS/AV 
(в рассматриваемой системе единственным мыслимым процессом 
является увеличение массы одной фазы за счет массы другой).

в

Ряс. 60. Схема пространственной фазовой диаграммы (Л) и ее 
проекций на плоскости Р — Т (Б), У — Т (В) и Р — V (Г).

При Р, Т =  const переход вещества из одной фазы в другую, 
равновесную ей, обратим. Поэтому в соответствии с уравнением 
(V,22) зависимость Р = *ф (Г )  принимает вид

дР г Н " - Н '  Д//
1 Г в  Т (V" — V') “  ГДУ (VII. 1)

где Т и Р — параметры равновесного фазового превращения; ДН — мольная теп
лота фазового превращения (плавления, парообразования, сублимации и соот
ветствующих обратных процессов, а также переходов из одной кристаллической 
модификации в другую); ДУ— мольное изменение объема при данном превра
щении.

Когда значения выражены в принятых нами единицах Р, Т и 
ЛЯ, при расчетах по найденному уравнению в числитель его пра- 
воА части следует подставлять коэффициент 41,293 (1 кал =

41,293 атм*мл).
Хотя АЯ является характеристикой необратимого процесса, ес 

употребление в уравнении обратимого процесса естественно, так
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как AG =  0 и в соответствии с (V, 22) T&S =  А Я. Этим обосновы
вается замена AS на АЯ/Т, иепользуемая при выводе (VII, 1).

Соотношение (VII, 1) называют уравнением Клапейрона — 
Клаузиуса*. Оно является уравнением кривых Я =  ф(7') соответ
ствующих двухфазных равновесий. Уравнение (VII, 1) определяет 
также положение точки пересечения этих кривых (см. рис. 51), ко
торая отвечает равновесию трех фаз, т. е. тройной точке. Очевидно, 
только в ней равенство А Я субл =  А Я ПЛ +  А # пар является абсо
лютно точным.

Сравнение величин, входящих в правую часть (VII, 1), показы
вает, что угловые коэффициенты для кривых парообразования и 
сублимации (несколько больший для второй кривой) близки. Так 
как AV при плавлении (и полиморфных превращениях) незначи

тельно, то угловой коэффи
циент очень велик (кривая поч
ти вертикальна); при этом на
клон кривых можно Считать 
постоянным, хотя в очень боль
шом интервале давлений изме
нение наклона может стать 
значительным (см. рис. 51).

Во всех указанных случаях 
(дР1дТ) >  0. Исключение со
ставляют лишь Р — Г-кривые 
процессов плавления льда, вис
мута, галлия и некоторых сор
тов чугуна; они имеют отрица
тельный угловой коэффициент. 
Этим объясняется, в частно
сти, одна из аномалий воды, 
имеющая огромное практиче
ское значение: понижение тем
пературы плавления льда с ро
стом давления. Эта аномалия 
в соответствии с принципом 

смещения равновесия обусловлена сжатием при плавлении. Она 
наблюдается лишь до ~2200  атм; выше этого давления AV ме
няет знак, ибо лед переходит в модификацию более плотную, чем 
вода ** . Исследования Бриджмена и Таммана показали, что лед 
существует в нескольких формах (см. рис. 52).

Отмеченная аномалия при очень высоких давлениях характерна 
для полиморфных превращений многих веществ.

Определение теплоты фазового перехода во многих случаях 
представляет большие трудности, вследствие чего предпочитают

*  В уравнении, введенном Клапейроном (1834 г.), фигурировала неизвест
ная функция температуры; в окончательном виде уравнение (VII, 1) дали 
Клаузиус (1850 г.) и Томсон (1850 г.).

* *  На этой аномалии, в частности, основан опыт по режеляции льда.

Рис. «1. Фазовая диаграмма для дву
окиси углерода.
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найти опытным .путем зависимость Р =  ф(Г), а затем рассчитать 
ди  по (VII, 1). С помощью последнего можно вычислить также 
объем пара, когда из-за сильной 
его разреженности эксперимен
тальное определение делается 
неточным. Наконец, уравнение 
(VII, 1) позволяет найти зависи
мости Р =  <р(Г) и Т =  ф(Р).

10000

вооо

Пример 1. Зависимость темпера
туры плавления а-нафтола от давления 
выражается уравнением *ол 96,0 +  
+  248 • 10-4 • Р — 65 • 10-* • Ра. Найти:

1) изменение /вл с изменением да
вления (при изменении Р на 1 атм) в 
точке плавления при Р — 100;

2) f„„ при Р — 100;
3) изменение V при плавлении, ес

ли Р — 100 и Д#пл — 39,0 кал/г.
Решение. По приведенному уравне

нию вычисляем:

6000

т о

'2000

т о

гооо

Рис. 62. Пространственная фазовая 
диаграмма для воды.

1. (d W 0 P )p - io o - 0,02467;
2. (/пл)р-н>о -  98,47;
3. подставляя эти величины в (VII, 1), получаем 1 ; 0,02467 39,0

в 41,29 :371,7 • A V, откуда A V =  1,541.
144,2 •)

2. Приближенные соотношения
Уравнение (VII,*1), будучи абсолютно точным, не имеет широ

кого применения, так как содержит четыре зависимости [Р = * 
=  ф (Г), А Я  =  ф (Г), V' =  ф(Г) и У" =  ф (Т)] и для расчета одной 
из них необходимо знать остальные три. Однако для областей не
высоких давлений пара это уравнение можно упростить.

Если пренебречь объемом конденсированной фазы и предполо
жить, что для насыщенного пара справедливо уравнение Менде
леева— Клапейрона, то из (V II,!) получим

дР_
дТ

А Н-Р или dlnP
дТ

А И
RT*

dlnP
а г - 1

А/У

R
(VII, 2)

Уравнение (VII, 2) по смыслу сделанных допущений может при
меняться только для расчетов процессов парообразования (конден
сации) и сублимации (десублимации).

В дальнейшем сосредоточим внимание главным образом на 
равновесии жидкость — пар, чаще всего встречающемся на прак
тике; сублимация же, как правило, происходит при очень низких 
давлениях, исключения составляют немногие вещества, например 
углерод, для которого в тройной точке Р «  100 и Т «  4000.

В узком температурном интервале производная дР/дТ 
в (VII, 1) и (VII, 2) может быть заменена отношением ДР/АГ, что 
9 начительно упрощает вычисления.
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На рис. 53, на котором в трех различных масштабах представ
лена зависимость давления насыщенного водяного пара от темпе
ратуры, видно, как сужение температурного интервала уменьшает 
кривизну линий; наклон кривой 3, отвечающей весьма узкому 
интервалу температур, практически постоянен.

Если же интервал велик, то величина дР/дТ может быть най
дена графическим дифференцированием (см. рис. 53). Определе
ние дР/дТ по графику дает возможность найти по уравнению 
(V II,2) ЛЯдар или ЛЯсубл при данной температуре (давлении).

Рис. 63. Зависимость давления насыщенного водяного пара от темпера
туры.

(См. пример 2.)

Если допустить в первом приближении постоянство 
ДЯдар(Л Я СУбл)» то интегрирование (VII, 2) дает

A// nflD 3
1 в Р = _ Т576Г +С0П5' ИЛН 'tPmmA~  1 +  273,2 (V U 3 )

Уравнение (VII, 3) позволяет оценить порядок величины дав
ления пара практически при любой температуре, так как график 
в координатах lg P  =  cp(r-1) дает прямую линию в широком ин
тервале температур* (рис. 54). Отсюда следует, что, несмотря на 
уменьшение ДЯпар с увеличением Т (см. рис. 62, с. 21Q), давление

*  Только вблизи критической точки экспериментальные точки начинают не
сколько отклоняться от прямой книзу. Однако при малых размерах чертежа 
совпадение точек с прямой может оказаться обманчивым, так как на оси орди
нат нанесен л о г а р и ф м и ч е с к и й  масштаб. Действительно, разность, на
пример, в 1 мм при масштабе 1 см =  0,2 единицы lg Р отвечает ошибке в зна
чении давления пара в 4,5%.
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пара можно экстраполировать по указанному графику, а также 
(что то же) вычислить по (VII, 3) или уравнению

Поэтому для точного вычисления АЯпар ни график, ни уравнения 
(V II,3) и (V II,4) в о б щ е м  с л у ч а е  непригодны. Иными сло
вами, нельзя точно указать, к какой температуре относится най
денная по уравнениям или из наклона прямой lg P  =  q>(7'“ 1) 
(рис. 54) величина А #пар. Прямизна линии и тем самым кажу
щееся постоянство ДЯцар являются следствием фактического ее 
уменьшения, ибо убыль АЯпар с ростом температуры и отсутствие 
величины, характеризующей отклонение поведения пара от пове
дения идеального газа, примерно компенсируют пренебрежение 
объемом жидкой фазы (так как при высоких температурах кипе
ния давление пара мало отличается от его фугитивности, m -види
мому, основное значение имеет убыль АЯпар). При температурах, 
далеких от критической, числитель и знаменатель (VII, 2) оказы
ваются примерно одинаково преувеличенными, вследствие чего 
неверные по существу допущения не сказываются на левой части 
этого уравнения. Поэтому величину АЯпаР, входящую в уравнения 
(VII, 2—4), можно считать практически равной (АЯпар)н. т. к — 
теплота парообразования в нормальной точке кипения (н.т.к.). 
Указанные на рис. 54 значения АЯпар, вычисленные по углу на
клона изображенных прямых, близки к (АЯпар)н. т. к. Однако в 
силу допущений, сделанных при выводе (VII, 4), вычисленные по 
этому уравнению значения АЯпар даже при Р <  1 несколько пре
вышают калориметрически найденные значения.

Для более точной передачи зависимости Р = ф (Г )  в широком 
температурном интервале вместо (VII, 3) применяют уравнения 
вида:

Последние получают из (VII, 2), выражая АЯпар как функции тем
пературы, а фактически учитывая погрешности, связанные с пере
ходом от (VII, 1) к (V II,2) и (V II,3). Результат тем точнее, чем 
больше членов в уравнении (VII, 5). Чаще вс$го ограничиваются 
тремя членами; уравнение

дает рассматриваемую зависимость вплоть до 7\ф с ошибкой, в 
большинстве случаев не превышающей 3%, хотя линейного умень
шения АЯпар с Т вплоть до Тур не наблюдается (см. рис. 62, 
с. 210) и оно является лишь ф о р м а л ь н о й  основой трехчленного 
уравнения (О Р —- ^-зависимости см. также с. 417 сл. и 500).

В заключение приведем эмпирическое уравнение Антуана

(VII, 4)

l g P  =  — А/Т +  B \ g T  +  СТ +  . . .  const (VII, б)

Ig р _ — Л/г +  Big г + с

ХцРшшА- ВЦС +  /) (VII, 6)
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которое удобно не только для вычисления Р = < р (Г ), дР/дТ9 но и 
74 =ср(Р) и дТ/дР. Для достижения максимальной точности всю 
область сосуществования жидкости и пара целесообразно разбить 
на два-три интервала и для каждого из них составить уравнение 
(VII, 6).

Обзор методов расчета давления насыщенного пара различных 
неорганических и органических веществ приведен в книге [В32].

Пример 2, С помощью рис. 53 найти:
1) Д//паР для воды при Р — 1 и при Р, отвечающем / к »  =  160;
2) изменение температуры кипения воды с давлением при / =  100 (в граду

сах на 1 мм рт. ст.).
Решение. I. Проведя на указанном чертеже касательную к кривой 2, в соот

ветствии с (VII, 2) получим при Р ■  1 и Г ■  373,2

дР 3,7-100 ДЯпар-760
Ж "  1,987 • 373,2*

откуда ДЯоар =  9790 или 543,8 кал/г.
Из наклона касательной к кривой 1 (в точке, где / * *  160 и Р =  4700 мм 

рт. ст.) аналогично находим

ДЯ„.р -  1.987 • 433.2» • 6,8 6 0 . }д” 470д “  8992 или 499,1 кал/г

Найденные результаты отличаются от экспериментальных [Г89] соответ
ственно на 0,9 и 0,4%.

2. Пользуясь линией 3 (так как она проведена в надлежащем масштабе), 
определяем

дТ Д Т 
дР m ДР

1 0 0 ,5 -99 ,6  
774 -  746,6 0,0364 К/мм рт. ст.

Пример 3, Пользуясь методом средних значений (см. с. 63), найти (VII, 3) 
для трихлорэтилена, если изучение зависимости Р пара от t дало следующие 
результаты:

t  ........................... 25,0 30,0 38,2 44,16 51,00 65,0 77,0 87,15
Р, мм рт. ст....................  73 92 139 177 234 395 564 760

Решение. Пересчитывая указанные данные, в соответствии с уравнением 
(VII, 3), в lg P  и Т~\ получаем:

Г - 1 • 10е ............................. 3353 3298 3211 3152 3085 2957 2855 2775
lg P  (мм рт. с т . ) . . . .  1,8633 1,9638 2,1430 2,2480 2,3692 2,5966 2,7513 2,8808

Суммируя эти значения по четыре, получим 8,2181 =* 4>4 +  0,013014В и 
10,5979 =  \А +  0,011672В, откуда А — 7,8238 и В — -1773.

Следовательно, искомое уравнение имеет вид lgP(MM) = * —1773/Г- f  7,8238. 
Средняя ошибка расчета по найденному уравнению равна 3,6%, что указы

вает на недостаточную надежность опытнь1х данных, положенных в основу вы
числений.

Пример 4, Связь P c i  для жидкого аргона было предложено выражать за
висимостью (VII, 5) следующего вида

lg Р  (мм. рт. ст.) = . — 339,3/Г +  1,75 lg  Т -  0,0067377 +  3,9506

Найти Д//п«р аргона при Г 87,5.
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Решение. Дифференцируя уравнение lg /> s= cp (7 ) по 7, в соответствия с 
(VII, 2) получим:

dig Р 339,3 1,75 ЛЯпар
дТ f *“ +  2,3037 *“ 0,006737 — 4,57672 

или
АЯПар =  1552,3 +  3,4777 -  0,030827* 

откуда (ДЯпар)в7,5 =  1620.
Приближенное значение, найденное из графика (см. рис. 54, с. 189), отли

чается на 1,85%.

§ 2. МЕТОДЫ СРАВНИТЕЛЬНОГО РАСЧЕТА ЗАВИСИМОСТИ ДАВЛЕНИЯ 
НАСЫЩЕННОГО ПАРА ОТ ТЕМПЕРАТУРЫ

Давление пара различных веществ при одинаковой температуре 
значительно отличается друг от друга, но все кривые Я =<р(Г) 
имеют одинаковый характер. Поэтому если при определением ме
тоде построения для одного вещества получается прямая линия, 
то и другие вещества обычно дают примерно прямолинейную 
Я — Г-зависимость. На этом и основаны методы сравнительного 
расчета, в которых давление пара данного вещества сопостав
ляется с давлением пара избранного для сравнения (стандартного) 
вещества. Хотя методы расчета, непосредственно дающие абсо
лютное значение Я, и точнее, они требуют большой затраты вре
мени для того, чтобы найти значения коэффициентов расчетного 
уравнении [тина (VII, 5)] и определить ни нему Я = ф (7 )  и тем 
более Т =ср(Я). Методы сравнительного расчета позволяют найти 
значения Я с точностью, достаточной для практических целей, с 
помощью минимального числа исходных данных. Надежность ре
зультатов возрастает, если в качестве стандартного выбрано ве
щество, подобное данному, и если для него зависимость Я =<р(Г ) 
известна с большой точностью и в широком интервале температур.

Ниже изложены некоторые методы сравнительного расчета 
взаимосвязи между температурой и давлением на кривой кипения. 
Все они (кроме первого) являются частными примерами прибли
женного линейного соотношения вида

Х%~ А Х х +  В

служащего примером четвертого метода сравнительного расчета 
[Б31]; в нем в обычных или функциональных шкалах сопостав
ляются температуры кипения (или давления насыщенного пара) 
двух веществ (вещество 1 стандартное).

1. Метод выпрямления
На ось ординат наносят логарифмическую шкалу давлений, 

затем слева направо вверх проводят под произвольным углом 
прямую, которая должна служить для выражения зависимости Я 
пара от Т избранного стандартного вещества. В качестве послед-
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него обычно выбирают воду (для очень высоких температур —- 
ртуть и для низких — низкокипящий углеводород).

По зависимости Р =  <p(7) для стандартного вещества строится 
шкала температур. Если затем нанести на график зависимость 
/> =  ф(Г) для других веществ, то, как видно из рис. 55 (вкл. 
в конце книги), получаются прямые линии.

Для веществ одной группы (углеводороды, спирты, металлы 
и т. д.) прямые сходятся примерно в одной точке (рис. 56 — вкл. 
в конце книги), что дает возможность построить прямую для ка
кого-либо вещества данного гомологического ряда по одному опыт
ному значению. При этом график следует строить по одному из 
«средних» гомологов; тогда для «крайних», т. е. для очень высоко- 
и низкокипящих, гомологов возрастающее искривление прямых на 
концах (выпуклость к линии стандартного вещества) будет срав
нительно невелико.

Пример 5. Давления пара HI (ж) при 0°С  и при 50 °С равны соответственно 
3,70 и 13,9 атм. Определить /я. т. и и Р при / «= 30 и 100.

Решение. Наложив на график Р ■ = ф(/) (см. рис. 55) кальку и соединив ука- 
аанные точки, получаем соответственно: /в. т. н — —37 и Р — 8,7 и 35 вместо 
соответственно —35,5; 8,65 и 37,0 ([Г5], 5,385).

2. Метод сравнения температур кипения данного 
и стандартного веществ 

при равных давлениях паров
Записав (VII, 2) для двух веществ и разделив одно уравнение 

на другое, при условии постоянства отношения

(Д"п.р),/Г?

после интегрирования находим

Г (Atf- „ ) , / ^  г
‘ (АЯ«РУГ1 '

+  const

где А и В — индивидуальные постоянные.

АТх +  В (при Ра * *  Pi) (VII, 7)

Нанося на одну из осей 11, а на другую ось *2. получим при 
Р% =  в соответствии с (VII, 7) прямую линию. Каждая из пря
мых связывает температуры, при которых данное и стандартное 
(I) вещество имеют одинаковое давление пара (рис. 57). Для 
пользования полученным таким образом графиком надо иметь 
таблицу или график давления пара стандартного вещества (в це
лях удобства эти данные приведены на том же чертеже).

Пример 6. Построить график'/ — <p (/Hj0) при Р — PHj0 для метиланилина 
я определить давление насыщенного пара при / — 140 и температуру кипения 
при Р 7,6 мм рт. ст., если метиланилин имеет /■ .».« *= 195,7 и при / 100
обладает давлением пара в 31,5 мм рт. ст.
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Решение. При давлениях в 760 и 31,5 мм рт. ст. температуры кипения воды 
соответственно равны 100 и 29,8 °С ([Г5], 5,364). По двум точкам в координатах 
/ =  Ф (*н,о) (ПРИ р  “  рИго) строим прямую линию, по которой находим, что при
tsss 1 4 0 69,5 и РН|0 — Р « 1 4 6  мм Рт - ст* (1ГБ], 5, 364). При Р =  7,6 мм

рт. ст. t в  7 (там же) и по гра
Рнго, ммрт.ст.

?  1Q 20 60 100 200 UQ0 600
200

Рис. ,Б7. Взаимосвязь между температура
ми кипения воды и некоторых жидкостей. 
График по уравнению (VII, 7). (См. пример 6.)

фику t е= 68.
Решение примера с помощью 

рис. 57 позволяет обойтись без 
справочника.

Найденные значения близки к 
опытным данным: 147,6 мм рт. ст. 
и 70 °С ([Г5], 5, 379). Поставлен
ную задачу можно решить и ана
литически — по уравнению (VII, 7),

3. Метод сравнения давления 
паров различных веществ 
при равных температурах 

кипения

Записав (VII, 2) для двух 
веществ и разделив одно 
уравнение на другое, при ус
ловии постоянства отноше
ния ( Д//цар) г/ (А// пар) 1 после 
интегрирования получим
In Р2
-l(A tfn ap)2/(Affnap)i] In Pi +  const 

ИЛИ

l g P , -  A lg P j  +  B (при / , - < |) 
(VII, 8)

где А и В — индивидуальные по
стоянные.

Найденному уравнению 
отвечает линейная зави
симость lg P 2 =  <p(lg^i) 
(рис. 58). Необходимые для 
расчетов температуры кипе
ния стандартного вещества 
в целях удобства показаны 
на том же чертеже. Этот ме
топ был поедложен В. А. Ки

реевым (1931 г.), а позднее Отмером (1940 г.); он предпочтитель
нее предыдущего, так как является более строгим по выводу, чаще 
более точным и позволяет определить (А Я п ар Ь  данного вещества 
простым умножением угла наклона прямой на (A #n ap)i- Однако 
этот способ, как и предыдущий, точен лишь при температурах, да
леких от критической: при высоких температурах отношение
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(А //п ар)2 /(А #п ар ) 1 I ИЛИ соответственно (АЯдар)2/Г2 "I 
( A t f ^ / r f J

стремится

к нулю или к бесконечности.
Метод Киреева может быть применим и для других целей, в 

частности для расчета давления пара над раствором. Для этого 
можно воспользоваться графиком, на котором на оси абсцисс от
ложено давление пара стандартного вещества (например, воды), 
а на оси ординат — давление паров над раствором. Прямые линии 
будут представлять растворы различных концентраций.

Пример 7. Зависимость ДЯпар воды от t определяется следующими дан
ными:

t .............................  20 40 60 80 100
ДЯпар.................... Ю650 10 350 Ш 140 9 925 9700

Вычислить с помощью (VII, 8) A/fnap этилового спирта в интервале 
0—100°С (через каждые 20). Необходимые для решения данные взять и .спра
вочника Результаты сравнить с опытными данными ([Гб], 7, 331).

Решение. Наложив на рис. 58 кальку, на основании зависимости Р ^ и - ф ^ )  
[Гб], 5, 371) строим прямую 1 g  ЯС|Н#0Н — <p(lg PHi0), наклон которой относи
тельно наклона прямой для воды равен 0,97. Умножая (A//rtap)H,o на ЭТУ вели
чину, получим значения (А //Пар)с,Н|ОН* которые наряду с экспериментальными 
данными приведены ниже:

t ............................. 20 40 60 80 100

(A #nap)CaIIs0lI
вычисленные . 10230 10 040 9840 9 630 9410
опытные . . . . 10010 9910 9 680 9 350 9 080

Отклонения вычисленных результатов от экспериментальных находятся в 
пределах погрешности наблюдений (средняя ошибка 2,1%).

4. Метод сравнения давления паров различных веществ 
при равных приведенных температурах кипения

Чем больше различие критических температур сравниваемых веществ (т. е. 
чем больше эти вещества отличаются по составу, строению и летучести), тем 
при более низкой температуре становится непригодным уравнение (V II,8).

Можно, однако, сопоставлять давление паров не при равных температурах, 
а при равных приведенных температурах, т. е. расчет производить по уравнению

или

In Р2
(А И парЬДТ'крЬ 
(ЛЯц.рЬЛГкр), In Pi +  const

Ig Pi e  A Ig P | - f  в  (при T| ■ ■  т а) (VII, 9)

где А и В — индивидуальные константы. При этом получаются сравнительно точ
ные результаты вплоть до критической температуры. На рис. 59 представлен 
график, составленный по уравнению (VII, 9). В-качестве стандартного вещества 
выбрана вода.

Пример 8. Найти давление насыщенного пара аммиака при t « 3 1 .  Для ре
шения задачи воспользоваться табл. 10 (с. 202), зависимостью ^Н,о—Ф(П( [Г51. 
6,390) и значением (^NH,)<e-3oe  J»18*
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Решение. Строим график в координатах lg P NHj «■  ф (lg  Р^о) (ПРИ t nh, — 
- т Н|0), на который наносим две точки: 1) т — (— 30 +  273^)/405,б — 0,60 и 
Р — 1,18 и 2) т — 1 и Р =  Я«р =  111,3 (см. рис. 59). Соединяя эти точки

Ряс. 59. Взаимосвязь между давлением насыщенного пара воды и 
некоторых жидкостей.

График по уравнению (VII, 9). (См. пример 8.)

прямой, находим интерполяцией, что давление при т =  (31 4- 273,2)/405,5 равно 
11,8 атм; это значение практически совпадает с опытным (11,858) ( (Г5), 5, 391).

§ 3. КРИТИЧЕСКОЕ СОСТОЯНИЕ

По мере перемещения по кривой равновесия жидкость — пар 
в область высоких температур и давлений различие в свойствах 
сосуществующих фаз уменьшается и в критической точке оно про
падает.
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На существование такой температуры, при которой различие 
между жидкостью и паром исчааает, было указано Д. И. Менде
леевым (1860 г.).

В критической точке (точка К на рис. 50, с. 185) кривая 
Р ■ = ф(Г) обрывается. Это обстоятельство подтверждается анали
зом (VII, 1); подстановка в него значений Т «= Гкр, Я г =  # ж и 
Уг шс Уж обращает правую его часть в неопределенность, что и 
•значает обрыв кривой.

В отличие от любой другой точки на кривой равновесия жид
кость— пар в критической точке в с е  термодинамические свой
ства сосуществующих фаз становятся тождественными; так как в 
этой точке на систему наложено дополнительное ограничение — 
тождественность свойств жидкости и пара, в ней число степеней 
свободы / е= 0.

Иногда говорят, что область слева от изотермы 7 '= Г кр (рис. 51,
с. 186) соответствует парообразному состоянию, а справа от нее — 
газообразному. Однако в таком делении нет настоятельной необ
ходимости и вряд ли оно целесообразно. По существу термины 
«пар» и «газ» можно считать синонимами. Пар, в отличие от газа, 
конденсируется при изотермическом сжатии, но это вовсе не озна
чает, что между их свойствами существует коренное различие. 
Такое искусственное разграничение не по свойствам системы, а по 
ее поведению в определенных условиях имеет еще один недоста
ток. Поясним его на примере. Вряд ли целесообразно двуокись 
углерода при Т <  (TK?)CQi называть углекислым паром, а перегре
тый выше (TKp)lii0 водяной пар — водяным газом. Термин перегре
тый пар, относящийся к области под кривой Я =  ф(Г), не может 
вызвать подобных недоразумений, так как он свидетельствует 
о возможности конденсации пара путем изобарного охлаждения.

Наличие такой температуры, выше которой ни при каком дав
лении не происходит разделения на жидкую и газообразную фазы,
т. е. станЬвится невозможным их сосуществование, закономерно, 
так как жидкость и пар при температурах, близких к критической, 
отличаются друг от друга лишь большей или меньшей степенью 
взаимодействия частиц. Поэтому можно осуществить непрерывный 
переход жидкости в пар и пара в жидкость. Для этого следует 
так подобрать значения Р и Г, чтобы обойти критическую точку, 
т. е. гомогенно перейти от пара к жидкости. Это показано на рис. 5Q 
(с. 185) и 60 (процесс abed). При изменении состояния жидкости 
по пути, огибающему кривую равновесия, которая заключает го
могенную область АКБ, система все время будет однородной, и 
нельзя будет указать момент перехода от пара (белое поле) к 
жидкости (черное поле).

В отличие от жидкой, кристаллическая фаза может сосуще
ствовать с газообразной при высоких температурах (как и ниже 
тройной точки). Однако переход газа в кристалл при Т >  ТИР осу
ществим только при очень больших давлениях (см. рис. 51, с. 186),
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так как температурный интервал между тройной и критической 
точками велик, а кривая плавления имеет ничтожно малый на
клон. Поэтому, если переход пара в кристаллическое состояние 
происходит при Т >  Гкр, то может образоваться модификация

Рис. 60. Гетерогенный (а — У — с' — d) и гомогенный (а — Ь — с — d) 
переходы от пара к жидкости.

(См. рис. 50 г.)

кристаллического вещества, которая отличается от модификации, 
устойчивой при температуре ниже температуры в тройной точке. 
Следует учесть также еще одно обстоятельство: очень сильное воз
растание вязкости может привести к такому замедлению процес
сов, вызывающих кристаллизацию, что отвердевание при равно
весном давлении не наступит.
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Критические нардметры

Координаты критической точки определяются уравнениями

(dP/dV)T̂ - Q  (VII, Ю)

( a » W 2)rKpe 0 (VII, И)

выражающими условия перегиба критической изотермы (см. 
рис. 60). Поэтому критические параметры можно вычислить сов
местным решением уравнения состояния, справедливого как для 
жидкости, так и для газа (например, уравнения Ван-дер-Вааль- 
са), с уравнениями (VII, 10) и (VII, 11)*.

Параметры Ркр и Гкр легко определяются из опыта; одна из 
этих величин может быть найдена по другой (аналитически или 
графически), если известна зависимость Р =*= <р(Г) вплоть до кри
тической точки. Впервые обширный числовой материал по крити
ческим температурам был получен М. П. Авенариусом и его уче
никами— А. И. Надеждиным, В. И. Зайончевским и др. (1875— 
1887 г.). Важные работы в области критических явлений принад
лежат А. Г. Столетову (1892, 1894 г.).

Критический объем не поддается точному определению, так как при Г =* 
«= ГКр и Р =■  Р нр ничтожно малые изменения давления влекут за собой огром
ные изменения объема. Действительно, из (VII, 10) следует, что {dV/dP)T —кр
е *  —  оо, т. е. плотность вещества в критической точке чрезвычайно сильно зави
сит от давления. Явление помутнения вещества вблизи критической точки («кри
тическая опалесценция») обусловлено нарушением однородности системы вслед
ствие флуктуации плотности. В работах В. К. Семенченко было показано, что 
подобные флуктуации различных свойств наблюдаются и при температурах, бо
лее отдаленных от критической. Он же разработал теорию, в основу которой 
было положено представление о фазовых превращениях в критической области, 
как о фазовых переходах второго рода (см. с. 222).

Обычно VKp определяют на основании так называемого пра
вила прямолинейного диаметра: если для каждой температуры 
вычислить полусумму рг и рж и построить график у2(рж +  рг) 
*= ф (Г ), то получится прямая, продолжение которой до Г =  г кр

*  Можно решить и обратную задачу, т. е. с помощью уравнения состояния 
ф(Р, У ,Г ,а ,6 ,с )  = * 0 и уравнений (VII, 10) и (VII, 11) найти константы урав
нения состояния а, 6 и с. Тогда последнее примет вид <p(P, V,T,PKр, УКр ,Г Кр )*»  
— 0 или, так как соответственно Р и Ркр, V и V*p, и 7  и Гир имеют одинако
вую размерность

ф (*7Л сР, V/Укр, Г /Г кр) — 0 или ф (я , б, т) — 0

Этим доказывается наличие приведенного уравнения состояния, что и ле
жит в основе принципа соответственных состояний, рассмотренного при изло
жении обобщенного метода расчета некоторых свойств газов н жидкостей.
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дает значение рКр (рис. 61). Это приближенное правило, как пока* 
•ал А. И. Бачинский, может быть выведено из (VI, 19).

Из рис. 61 видно, что если объем смеси жидкости и насыщен
ного пара (влажный, или мокрый, пар) меньше критического объ
ема (точка а ) , т.е. если р >  ркр, то при и з о х о р н о м  нагревании 
смеси (линия аё) наступает полная конденсация (в точке е). Если 
же V >  Укр (р <  ркр), то изохорное нагревание (линия bf) приве
дет к полному парообразованию (в точке /). В первом случае в 
смеси много жидкости и поэтому увеличение ее объема (вдоль 
кривой се) перекрывает уменьшение ее объема вследствие паро
образования. В результате граница раздела жидкость — пар подни
мается и в конце концов сосуд оказывается заполненным жидко
стью. Когда в смеси очень много 
пара, то стремление к парообра
зованию оказывается преобла
дающим и при нагревании сте- 
пень сухости пара (т. е. его весо
вая доля в смеси с жидкостью) 
будет увеличиваться; поэтому 
граница раздела будет переме
щаться вниз и в точке { достиг
нет дна сосуда, т. е. все простран
ство будет занято сухим насы
щенным паром. Только при V =
— Укр гомогенизация наступает 
при t =  /кр (Р =  Ркр).

Соотношение между количе
ством пара и жидкости на каж
дой стадии рассмотренного про
цесса определяется правилом рычага (правило отрезков или пра
вило центров тяжести). Так, в смеси, отвечающей точке а

количество жидкости ad
количество пара са

Это правило * широко применяется для составления материальных 
балансов в различных гетерогенных системах, как одно-, так и 
многокомпонентных (см. гл. IX—XI).

Таким образом, если отношение массы жидкости к объему ап
парата меньше критической плотности, то парообразование насту
пит при t <  tKp. Следовательно, для экспериментального определе
ния *кр и Pt<р существенное значение имеет относительное количе
ство жидкости.

Значения fKP и Якр для ряда веществ приведены в табл. 10.
Для вычисления критических параметров рекомендован ряд 

•мпирических и полуэмпирических уравнений. Ниже рассмотрён

Рис. 61. Плотности кипящей жидкости 
и сухого насыщенного пара. (Правило 

прямолинейного диаметра.)
(См. пример 10.)

♦  Его доказательство см. гл. X, с. 283.
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Т а б л и ц а  10. Критические параметры некоторых жидкостей

Вещество ' кр Вещество **р Я*Р *кр

Э л е м е н т ы ,  п р о с т ы е в е щ е с т в а  и н е о р г а н и ч е с к и е
с о е д и н е н и я

Аг -122 ,5 48,0 75,2 HF 188 64,1 59
Не -267 ,9 2,26 57,5 HI 150 81,1
Кг -6 3 ,8 54,3 92,3 НаО 374,2 218,5 56
Ne -228 ,7 26,9 41,7 H2S 100,4 88,9 97,7
Хе 16,59 57,6 119,5 NHS 132,3 111,3 73,1
Вг2 311 102 135 NO - 9 3 64,6 58
С12 144,0 76,1 124 NOa 158 100 82
Fa -1 2 9 55 NaO 36,4 71,0 97,3
на 239,9 12,80 65,5 n ,o 4 158 100 82
N а -149 ,9 38,5 92,1 P F , - 2 ,0 42,7
о. -118 ,4 50,1 78 PHa 51,3 64,5
Оз -12.1 54,6 89,4 SF e 45,6 37,1 199
В1Вгз 947 83 302 S 0 2 157,5 77,8 122
В1С13 905 118,1 261 SO* 218 81 126
c f 4 -4 5 ,4 36,9 136 SbCls 520,9 271
c 2f 4 33 39,1 172 S1C14 233 37,0 291
со -140,2 34,5 93 S iF 4 -14,1 36,7
соа 31,0 72,9 94 S iF 3Cl 34,5 34,2
СОС1а 182 53 190 S iF aCla 95,8 34,5
csa 279 78,0 173 SIFCI3 165,3 35,5
GeCl4 279 38,0 330 S1H4 - 3 42,2 104
НВг 89,8 84,0 SnCl4 318,7 37,0 351
HCN 183,5 53,2 139 Воздух -140,9 37,2

HC1 51,4 81,5 86,8

О рг а н и ч е с к и е  с о е д и н е н и я

CH4 -8 2 ,6 45,7 100 C4H „ бутен-2 157 41 236
C2Ha 35,2 61,6 112 C4H 10 152,0 36,0 255
c 2h 4 9,2 50,0 124 изо-С4Н 10 134,9 36,0 263
caHe 32,3 48,2 148 цнкло-СБНю 238,6 44,6 260
CsH. 91,8 45,6 181 CBHla 196,6 33,3 311
CaHs 93,7 42,0 200 ызо-С6Н 12 187,8 32,9 308
C4He, бута диен-1,3 152 42,7 221 C6Hi2, неоцентан 160,6 31,57 303
C4H „ бутен-1 146,4 39,7 240
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Вещество ‘«P 'кр

с.нв 288,5 48,6 260
цикло-СеНи 280 40 308
С.Н|„ метилци- 

клопентан
269,6 37,4 319

С.Н14 234,7 29,9 368
С8Н8СН8 320,8 41,6 320
СтНц, метилци- 

клогексан
299,1 34,32 344

С7Ни, этилцикло- 
пентан

296,3 33,5 375

267,0 27,0 426
с.н,. 296,7 24,6 490
С,Н|2,1,2,4-триме- 

тилбензол
381,2 33 430

CHF. 25,9 48 133
CHjFj 78,4 57,5 120
CH,CF2 29,7 44,0 155
CH,CHFa 113,5 44,3 181

c h ,c f 8 73,1 37,1 193
CH,OH 240,0 78,5 118

C|HBOH 243,0 63 167

C8H7OH 264,0 50,2 220

CH.OCHs 126,9 53,0 193
CaHeOC2H8 194 35,6 280
C,HeOC8H7 227,4 32,1 339
СН|СОСН8 235,5 46,6 213
CfHBCOCH8 260 39,5 290
СИ|СООН 321,6 57,1 171
CiHsCOOH 339 53 230

Продолжение

Вещество '«P ркр укр

HCOOCHs 214,0 59,2 172
HCOOC2H8 235,3 46,8 229
CH3COOCH8 233,7 46,3 228
H3CCOOC3H7 264,9 40,1 285
CH3COOC2H8 250,1 37,8 286
CH3COOC3H7 276,2 32,9 345
CC14 238,1 45,0 276
CC1SF 198,0 43,2 248
CCl2Fa 111,5 39,6 218
CC1F3 28,8 39 180
CHC18 263,4 54 239
c h c i2f 178,5 51,0 197
c h c if 2 96,4 48,5 165
CH2C12 237 60 180
CH3CI 143,1 65,9 143
CH3F 44,6 58,0 113
CClaCF8 214,1 33,7 325
C2H8Br 230,7 61,5 251
C2H8C1 187,2 52 195
c 2h 8f 102,2 46,6
CH2C1CH2C1 288 53 225
C0H8Br 397 44,6 343
C8H8C1 359,2 44,6 308
CeHBF 286,6 44,6 271
CeH8I 448 44,6 351
N(CH8)8 160,1 40,2 254
c 8h 8n h 2 425,6 52,3 274

метод, предложенный Лидерсеном. Им найдены
соотношения т ,т п кат . Г» А / Г а \2 Г». т. к / ^ р - 0,567 +  2  дг -  ( Z  Дг)

Др +  о .^)2кр
^ Р“ « + Е д.

приближенные 
(VII, 12) 

(VII, 13)

(VII, 14)

где 2 ]Д г, и вычисляют путем суммирования аддитивных составляю* 
Щнх, приведенных в табл. 11 * ; М — молекулярный вес вещества.

*  Составляющие для водорода в расчет не принимаются.
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Т а б л и ц а  11. Составляющие Ау-, ЛР| для расчета критических 

параметров по уравнениям (VII, 12), (VII, 13) и (VII, 14 )*

Атомы, группы, 
связи

в
Вг

(в кольце)

(в кольце) 

(в кольце)

—Ан

—СН (в кольце)

1

=<!:Н (в кольце) 
БЗСН
—сн2—
—СН2— (в кольце) 
•*С Н 2 
-СНз 
—CN

-< U o

(в кольце)

дг д Р Ду Atomj, группы, 
связи дг А р Ау

(0,03)
0,010 (0,50) (70) H<L=*0 (альдегиды) 0,048 (0.33) 73

—-СООН (кислоты) 0,085 (0,4) 80

0,00 0,210 41 —С ОО— (сложные 0,047 0,47 80
эфиры)

С1 0,017 0,320 49
-0 ,007) (0,154) (31) F 0,018 0,224 18

I 0012 (0,83) (95)

0.0 0,198 36 \
—N— 0,014 0 ,17 (42)

ООН 0,154 36 |
0.0 0,198 36 —N— (в кольце) (0,007) (0,13) (32)

0,011 0,154 36
—NH 0 031 0 135 (37)

0,005 0,153 (36) |
—NH (в кольце) (0,024) (0,09) (27)

0,012 0,210 51 —NH* 0,031 0,095 28

n o 2 (0,055) (0,42) (78)

0,012 0,192 46 —О— 0,021 0,16 20

—О— (в кольце) (0,014) (0,12) (8)

0,018 0,198 45 —ОН (спирты) 0,082 0.06 (18)

—ОН (фенолы) 0,031 (-0 ,02 ) (3)
0,011 0,154 37 = 0  (за исключе
0,005 0,153 (36) нием указанных 

выше случаев) (0,02) (0,12) (П)
0,020 0,227 55 —S— 0,015 0,27 55
0,013 0,184 44,5 —S— (в кольце) (0.008) (0.24) (45)
0,018 0,198 45 - S (0,003) (0,24) (47)
0,020 0,227 55 —SH 0,015 0,27 55

(0,060) (0,36) (80) 1
0,040 0,29 60 —51—

1
0,03 0,54

(0,033) (0,2) (50)

* Атомы и группы соединены указанными связями с неоднородными атомами. Значения, 
заключенные в скобки, найдены по ограниченному числу опытных данных. Циклическая со*
ставляющая^-Н, общая для двух насыщенных колец, имеет значение Ду■ ■ 0,064.
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Пример 9, Найти из (VI. 19) связь критических параметров с постоянными 
а, b и R.

Решение. Комбинируя уравнения (VII, 10) и (VII, 11) с (VI, 19), получаем

~ *7 -Kp/(VKp-6 )2  +  2a /vjJp-=0
и

г я Г к р / ^ к р - ^ - б о / ^ р - о
Совместное решение этих уравнений с (VII, 11) дает

/>кр =  а /2 7 *’ и Г Кр -8 а /2 7 /?6

Подставляя значения Ркр и 7 Кр в (VII, 11), находим V„p =  36.
Пример 10, Для пропана при t =  30 рж =  0,4858 и рг =  0,0200; при t — 

■ ■  80 рж =  0,3760 и рг =  0,0832. Вычислить рКр, воспользовавшись значением 
f*p, приведенным в табл. 10. Результат решения сопоставить с рис. 61 (см. 
с. 201).

Решение. В соответствии с правилом прямолинейного диаметра (рг +  
+  рж)/2  =  р +  kt или для указанных в условии данных 0,2529 =  p (- 30 +  k • 

30 и 0,2296 =  р *_ 80 +  А • 80, откуда k »  —0,0з466 и р<—о =  0,2669. В критиче
ской точке, где рг =  рж =* р„р, приведенное выше уравнение примет вид р„р =  

й/Кр или ркр =  0,2669 — 0,0а466*96,8 =  0,2218 и Унр =  4,51 (по опыт
ным данным, 4,43).

Пример 11, Определить с помощью уравнений (VII, 12—14) критические па
раметры диэтилового эфира (tB. т. к =  34,6). Полученные результаты сравнить 
с наиболее надежными значениями, приведенными в табл. 11.

Решение. В соответствии с уравнениями (VII, 12—14) и данными, указан
ными в табл. 11, находим:

307,8/7’ кр — 0,567 +  2 • 0,020 +  2.0,020 +  0,021 =  0,668 
^кр в  74,12 : (2 • 0,227 +  2 • 0,227 -Н 0,16 И- 0,34)s 

Укр =  40 +  2* 55 +  2- 55 +  20

Отсюда Гкр =  460,8; Ркр =  37,4 и VKp =*= 280, что отличается от наиболее до
стоверных значений соответственно на 5,4 градуса (1,2%), 1,8 атм (5,0%) и 
0 см» (0,0%).

§ 4. ТЕПЛОЕМКОСТИ СОСУЩЕСТВУЮЩИХ ФАЗ И ТЕПЛОТЫ 
ФАЗОВЫХ ПРЕВРАЩЕНИЙ

1. Теплоемкость сосуществующих фаз
Расход теплоты на нагревание 1 моль фазы, находящейся в 

равновесии с другой (кипящая жидкость, сухой насыщенный пар, 
плавящийся кристалл и т. д.), в соответствии с (IV, 22) опреде
ляется величиной

6Q =  Г rfS =  Сравн dT (VII, 15)

Так как перемещение вдоль кривой равновесия фаз сопровож
дается изменением и Р, и Г, теплоемкость соответствующей равно
весной фазы Сравн будет отличаться и от СР, и от Cv. Правда, для 
твердых тел и жидкостей при температурах, достаточно отдален
ных От критической, С раВн «  С Р, но для сухого насыщенного пара 
в общем случае обе величины могут значительно отличаться друг 
от друга.



Рассмотрим бесконечно малое перемещение вдоль кривой рав
новесия двух фаз (например, вдоль кривой ОК на рис. 502>, с. 185). 
Для определения Сравн, как это следует из (VII, 15), необходимо 
найти изменение энтропии в этом процессе; в соответствии с урав
нениями (IV, 19) и (IV, 21) оно будет равно

dS -  (Ср/Т) dT -  (3VldT)p dP (VII, 16)

откуда в связи с (VII, 15)
6Q -  Сравн d T - C p d T - T  (dV/dT)p dP (VII, 17)

следовательно

ср..и ~ с р - т { ж ) р Т Г (VII, 18)

или в соответствии с (VII, 1)

С «С  м .  сравн \ d T j p A V (VII, 19)

Для расчетов можно воспользоваться и другим точным урав
нением, связывающим значения теплоемкостей сосуществующих 
фаз, которое можно получить следующим путем. С одной стороны, 
для фазового превращения справедливо (1 ,11)» откуда

д ДН1дТ — д АU/dT +  Рд ДV/dT +  ДУ дР/дТ

или в соответствии с (VII, I)
д ДН/дТ шт д ДUJdT +  Рд ДV/дТ +  ДН/Т 

С другой стороны

с п — c fр̂авн °равн
fdU"  дУ "\ ( д У  г д У ' \ аш 
К дТ дТ )  \  дТ дТ )

ад и
дТ

(VII. 20)

+  Р
ад V
дТ (VII, 21)

Комбинируя (VII, 20) и (VII, 21), окончательно получаем

Срази -  с£ави “  * Ш дТ  -  Д///7* (VII, 22)
Поскольку для твердых и жидких веществ производная 

(dVldT)p невелика, для них, как уже отмечалось, СраВн «  СР\ это 
следует также из (VII, 18). Лишь вблизи Гкр разность между 
Срави и Ср становится существенной.

Для сухого насыщенного пара, находящегося в равновесии с 
кипящей жидкостью, уравнения (VII, 19) и (VII, 22) можно заме
нить приближенными соотношениями

(VII,23) 
и
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Из (VII, 18, 19, 22—24) следует, что Сравн не только может зна- 
•штельно отличаться отСр, но и быть величиной отрицательной. 
Этот вывод представляется необычным, что объясняется привыч
кой оперировать величинами СР и Су, которые по своему физиче
скому смыслу не могут быть меньше нуля.

Для того чтобы пояснить этот парадоксальный вывод, рассмо
трим перевод какой-либо фазы из одного равновесного состояния 
и другое, бесконечно близкое к нему, путем изобарного нагрева
ния; перевод можно представить двухступенчатым, сопровождаю
щимся расходом теплоты б Q p  =  CPdT на перегрев пара, с после
дующим изотермическим сжатием, приводящим к возвращению на 
кривую равновесия, что связано с отнятием теплоты 6Qt =  
— T(dV/dT)PdP [см. уравнение (VII, 17)]. Знак 6Q =  6Qp +  6Qr, 
л поэтому и знак C jaBH определяется тем, что больше — первая 
величина или вторая. Величины 6 Qp и 6Qt и  и х  отношение изме
няются вдоль кривой равновесия. Может случиться, что при неко
торой температуре С£авн изменит свой знак. Эту температуру 
называют инверсионной. В инверсионной точке кривая Р =  <р(Г) 
сосуществующих фаз совпадает с адиабатой. Естественно, что ин
версионная температура имеет физический смысл только в тех 
случаях, когда она выше тройной и ниже критической. К числу 
неществ, для которых C jaBH <  0, относятся Н20 , NH3, СО, 0 2 и 
многие другие.

Из приведенных рассуждений следует, что если сухой насы
щенный пар в той области, где CjaBH >  0, подвергнуть адиабат
ному сжатию (строго говоря, б е с к о н е ч н о  м а л о м у ) ,  то он бу
дет конденсироваться, а при адиабатном расширении — перегре
ваться; если же Сравн <  0, то при адиабатном расширении сухой 
насыщенный пар будет конденсироваться, а при адиабатном сжа- 
|ни — перегреваться; если же, наконец, С£авн =  0, то как при 
адиабатном расширении, так и при адиабатном сжатии пар будет 
оставаться насыщенным.

Отрицательное значение теплоемкости водяного пара (с ним 
гпязана возможность наблюдения пробега заряженных частиц в 
камере Вильсона) имеет большое значение для теплотехники.

Многочисленные теоретические и экспериментальные исследо
вания теплоемкостей насыщенных паров были проведены Н. А. Ко- 
лосовским с сотр.

Пример 12, 1. Найти С£авн для Н20  при 60 и 100°С, если

ДЯпар =  13 425 — 9,81 Т +  0,075 • 10“ 3 Т +  0,466 • 10“ б Г3

2. Результаты расчета сопоставить с результатами, вычисленными с по
мощью [Г89].

Решение. Дифференцируя уравнение Д #Пар в  Ц>{Т) по 7, получаем 
61Лаш?/дТ =  Ф(Г). Затем из этих двух уравнений вычисляем значения
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АА/вар/7 и д^Нашр/дТ при указанных температурах. Величину (Ср) * Л  прини
маем равной 18,0. Подставив эти значения в (VII, 24), получим

( С . . ) , - » - 18- 9-6 - 31-8 — 23’4

(С ;.»к ),_ ,0 0  -  >8 -  9-6 -  26.2------17.8

2. Принимая

получим [Г89]: 
при t =  50

д Д #Пар/А7 =* 18 (668,4 -  б69,5)/(61 -  49) -  -  9,9 
Дffnap/7 -  18 • 569,0/323,2 -  31,7 

Сравн “ I® ■”  9*9 “  31*7 в  — 23,6
при t =  100

а  Д//пар 1дТ *  18 (538,3 -  539,5)/(101 -  99) = . —10,8 
ДЯпар/Г — 18 • 538,9/373,2 — 26,0

^равн *  18 — 10,8 — 26,0 в  — 18,8

2. Теплоты фазовых превращений

На первый взгляд кажется, что зависимость теплоты фазовых 
превращений от температуры можно найти по уравнению (111,22). 
Однако оно для рассматриваемой зависимости, строго говоря, не
применимо: физические превращения в отличие от химических ре
акций не могут происходить при разных температурах и неизмен
ном давлении (объеме).

Для точного расчета можно воспользоваться уравнением 
(VII, 1), а если известны значения равновесных теплоемкостей — 
уравнениями (VII, 19) и (VII, 22). Кроме того, можно применить 
уравнение

а д н АГ ( д ь н \  дР , v „
дТ дР )т  дТ (V I!, 25)

которое получается сочетанием соотношения
d ЬН — (д ДН/дТ)р dT +  (д &Н1дТ)т dP

с (111,22), или уравнение

(VII, 26)

получающееся из (V II,25), (IV ,23) и (VII, 1).
Из уравнений (VII, 25) и (VII, 26) видно, что по уравнению 

Кирхгофа (III, 22) невозможно точно вычислить зависимость теп
лоты фазовых превращений от температуры. Однако из-за отсут
ствия соответствующих данных расчет теплоты фазовых превра
щений по всем рассмотренным уравнениям затруднителен, поэтому 
уравнения (VII, 25) и (VII, 26) не находят широкого применения.
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Можно несколько упростить их, разумеется, без большого ущерба 
для точности. Для плавления и перехода из одной твердой фазы 
в другую (д&У!дТ)р невелико; пренебрегая этой величиной, из 
уравнения (VII, 26) получим

д ЬН/дТ ~  ДСр +  ЬН1Т (VII, 27)

Поскольку для плавления и аллотропных превращений значения 
ЛСР и ДЯ/Т невелики, теплота этих процессов с изменением тем
пературы изменяется очень мало. Следует отметить, что в опытах 
с НаО, С2Н5ОН и С4Н9ОН, проведенных при очень высоких дав
лениях, было обнаружено, что ДЯпл увеличивается быстрее Гпл, 
следовательно, Д5ПЛ с ростом давления возрастает, что вновь сви
детельствует об отсутствии критической точки на кривой плавле
ния.

Для парообразования (и сублимации), пренебрегая объемом 
жидкости (и кристаллического тела) и считая пар идеальным га
зом, находим

дЬН/дГ «  ДСр (VII, 28)

Хотя по уравнению (VII, 28) получаются преувеличенные ре
зультаты, оно отличается достаточной простотой и точностью для 
приближенного расчета при условии, что температура далека от 
критической. Из (VII, 28) непосредственно видно, что с ростом 
температуры теплота парообразования уменьшается. Так, для 
воды С * « 1 8 ; приняв С р «1 4 , т. е. считая пар трехатом-
кым идеальным тазом ( С р « С у +  #  =  3 +  3 +  6 + 2 ) ,  получим 
дДЯпар/дГ« - —4 (в действительности эта производная по аб
солютной величине будет больше, так как принятое значение Ср 
преувеличено).

Существуют и другие методы вычисления, причем наибольшее 
внимание уделяется расчетам теплоты парообразования. Заметим, 
что данные по зависимости ДЯпар =  ф (Г) немногочисленны и по
грешность их составляет в среднем несколько процентов, в то вре
мя как порядок погрешности для зависимости Р =  ф(Г) подчас 
составляет лишь десятые доли процента.

Тепло т а  и э нтропия п а р о о б р а з о в а н и я

Если вблизи Г * т. к теплота парообразования мало изменяется 
с изменением температуры, то по мере приближения к Гкр умень
шение становится все более существенным и вблизи Гкр весьма 
вначительно (рис. 62).

Уменьшение ДЯпар с ростом Г не противоречит уравнению 
(VII, 1): хотя дР/дТ и растет с ростом Г, разность (У* — Уж) убы
вает с увеличением температуры быстрее.

Помимо рассмотренных в этом разделе уравнений для расчета 
АЯпар могут служить уравнения (VII, 1—6), а также (VII, 7—9) 
или отвечающие им графики (см. рис. 57—59).
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Для уточнения значений Д//пар, рассчитанных по (VII, 4), 
можно в интервале я =  0,001 -5- 0,06 воспользоваться предложен
ным автором книги уравнением

Д Я ^ / Д Я ', , ,  ~  1,008 +  1,4я (VII, 29)

где Д //„ар — уточненное значение теплоты парообразования.

Для вычисления ЛЯпар применяют также уравнения вида
ДЯ„«ф - Л  +  ВГ +  С 7 *+  ...

составленные подобно (111,25) путем выражения температурной 
зависимости (Cj> — С *) и поэтому являющиеся эмпирическими.

Рис. 62. Температурная зависимость теплоты парообразования некоторых
жидкостей.

Многие уравнения, предложенные для расчета Д#пар =  <р(Т), 
точны в узком интервале температур. Другие, будучи сравнитель
но точными в широком интервале, неудобны, так как содержат 
несколько постоянных, которыми могут быть и различные термо
динамические параметры (Р, V*% Vm и т. д.), и требуют дополни
тельных сведений и вычислений.

В заключение рассмотрим еще три способа расчета.
Сочетая уравнение (IV ,6) с (VII, 18), получим температурную 

зависимость теплоты фазового перехода, которую для случая па
рообразования можно представить уравнением

д /  Д И пар \  д г «г
^ ~$Y" f  )  e  ^ ~df~ А^пар *= Д^равн “  ^равн “  ^равн (VII, 30)

Если уравнение (VII, 30) точно, то его интегрирование неиз
бежно связано с погрешностью, вызываемой необходимостью уста
новления зависимости ДСрава =  <р(Т). Так как ДСравн=^0# пред-
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положив последовательно, что ACpaBH =  const, ACpaBH =  А +  ВТ 
и т. д., из уравнения (VII, 20) найдем соответственно

АЗпар в  АСравн 1п 7* -f- const =  A In Т В (VII, 31)
ASnap -  A In Т +  ВТ +  С (V II, 32)

И Т. Д.
Эти уравнения, полученные несколько иным методом Б. Б. Куд

рявцевым (1940 г.), были проверены им на ряде веществ. Хотя 
уравнение (V II,32) точнее (V II,31), целесообразнее пользоваться 
последним, так как выигрыш в точности не столь велик и не оку
пается излишней затратой времени.

Константы уравнения (VII, 31) легко найти из графика 
Д5пар =  ф(1п Г) (рис. 63). Строить график надежнее на основа
нии нескольких значений ДЯпар; 
если же ориентироваться на две 
точки, одна из которых будет от-
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hv%
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2J30 2Л0
ЦТ

2,50 2,60

печать Г, близкой к Гкр, то най
денное уравнение может оказать
ся недостаточно точным, посколь
ку (VII, 31) и (VII, 32) дают хо
рошие результаты (ошибка 
< 2 % )  лишь до температур, от
стоящих от Гкр на 20—30°. В не
посредственной близости ОТ Гкр 
эти уравнения дают неудовлетво
рительные результаты: допуще
ние линейной зависимости ДСраВн 
от Г и тем более постоянство 
ЛСравн здесь теряет смысл.

Автор книги предложил 
(1945 г.) приближенный способ
расчета, идея которого подсказана подобием кривых ДЯпар =  <р(Г): 
если выпрямление кривых по стандартному веществу (см., напри
мер, построение рис. 55) может дать приемлемые результаты лишь 
для веществ с близкими критическими температурами, то выпрям
ление этих кривых после предварительного смещения их вдоль 
оси абсцисс в одну точку (/Кр — / =  0, ДЯпар =  0), очевидно, даст 
удовлетворительные результаты вплоть до /кр (рис. 64).

Этот метод позволяет оценить рассматриваемую зависимость, 
если для данного вещества известны Гкр и ДЯпар при какой-либб 
одной температуре, а для стандартного вещества Гкр и ЛЯ,

Рис. 63. Зависимость А5Пар от лога
рифма абсолютной температуры.

Проверка уравнения (VII, 31). (См. при
мер 13.)

<р(Т)
'нар

При ориентировочных расчетах и при полном отсутствии экс
периментальных данных в качестве единственного значения для 
изучаемого вещества может быть взята теплота парообразования 
о нормальной точке кипения, найденная по эмпирическому пра- 
шилу Трутона

AS,Н. т, к, ■ ■  (Л^пар)Н1 т# KJ T»t Т. к.- 2 1 ,3 (VII, 33)
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Вычисления A S„. т. к для 320 веществ показали, что более чем 
для 250 из них отклонение величины Л 5 в.т.к от 21,3 э. е. не превы
шает ±7%  (рис. 65, заштрихованная область отвечает указанной

Рис. 64. Т емпературная зависимость теплоты парообразования некоторых
жидкостей.

Проверка уравнения (VII, 34). Диаметр кружков, которыми отмечены опытные данные, отве
чает ошибке ±24  от величины ДЯп4р- (См. пример 14.)

погрешности). Предел колебаний, вероятно, уменьшится, если:
1) заранее исключить полярные, ассоциированные и содержащие 
группу N H  жидкости, для которых величины A S* т. к велики, а 
также жидкости, пары которых ассоциированы (для них 
ASa т. к <  21,3); 2) учесть огромное число еще не изученных ве
ществ, о количестве которых можно судить хотя бы по числу изо
меров какого-либо углеводорода.

Уравнение (VII, 33) не только позволяет оценить значение теп
лоты парообразования, но помогает обнаружить ассоциацию ве
ществ. Применять же какую-либо из многочисленных формул 
(АЯПар)н.т.к/7’н.т.к=ф(7,н.т.к), предложенных для уточнения (V II,33), 
едва ли целесообразно; это наглядно показывает рис, 65. Однако
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для родственных веществ можно воспользоваться одним из мето
дов сравнительного расчета [БЗ1} в виде соотношения

№ п.г.ш .)ц~А№н. Т.К.), +  В (VII. 33а)

Правило Трутона можно рассматривать как (VII, 33а), в кото
ром А =  1 и В =  0. Примером (VII,33а) служит уравнение

(Л5вт-
1,294 (ASK. г  , .) -  6,235

Метод автора (с. 211) отвечает допущению примерного постоян
ства отношения теплот парообразования любых двух веществ 1 
и 2 при температурах, равно удаленных от соответствующих кри
тических температур:

(ДЯ„.рЬ ~  К (Affnaph при (*кр -  =  (ЬР -  Oi (VII, 34)
Значения постоянной К для некоторых веществ приведены 

в т аб л .12.

Ряс. 65. Изменение энтропии различных веществ в нормальной точке кипения: 
**“ Д5н. т. к " 8-5 ** V  т. к' * - д *н . т. к - 9*5 Г н, Т. к — 0,007 Т и. т. к» «-AS.

-  4-571 Ти. т. к +  8'76: 4 - .ASH. т< к—Ю.1 lg Тн т< к~  1.5-0,009 Гн т. к + 0,0,26 Гн. т . к. 
Проверка уравнения (VII, 33).

В качестве стандартного вещества целесообразно выбрать воду, так как, во- 
первых, зависимость ДЯпар ■ » <р(Г) для нее известна с достаточной точностью и 
ее можно найти в справочниках; во-вторых, для воды равновесие жидкость — 
пар наблюдается в весьма широком температурном интервале, что позволяет раз
метить ось температур по одному веществу до очень больших значений (/цР — /)• 
Необходимые для расчетов значения теплоты парообразования воды приведены 
в табл. 13. Промежуточные значения могут быть приближенно определены ли
нейной интерполяцией.

Средняя ошибка расчета для 50 веществ вплоть до tKp оказалась равной 
~ 2 %  (для наглядности диаметр кружков на рис. 64 принят равным этой вели
чине); лишь для СН4, СаН4 и С3Н7ОН она превысила 4%.

Свойства родственных соединений изменяются всегда по известной законо
мерности. Изменение К в уравнении (VII, 34) для сходных веществ также проис
ходит в определенном порядке (рис. 66 и fa 6a. 12), что позволяет найти зави
симость ДЯоар от Г для члена данного гомологического ряда при полном отсут-
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Таблица 12. Значение постоянной К  уравнения (VI 1,34) 
для некоторых веществ (#СНа0 =  1)

Вещество К 1 Вещество к

Аг 0 ,235 С | 2 Н 2 6 1 , 1 2

Кг 0,355 с н 3о н 1 , 0 1

С1а 0 ,272 С 2 Н 6О Н 1,13

n 2 0 ,273 С 3Н 7О Н 1,17

о 2 0,281 C H 3 C O C H 3 0 ,855

С О 0,273 С 2 Н 5 О С 2 Н 5 0 ,772

п о 0 ,560 C H jC O O H 0,679

c s 2 0 ,698 H C O O C H 3 0 ,778

НС1 0,520 Н С О О С 2 Н 5 0 ,827

NH3 0,678 C H 3 C O O C H 3 0 ,862

n 2o 0 ,523 Н С О О С 3 Н 7 0 , 8 8 8

РН3 0,480 С Н 3С О О С 2 Н 5 0,931

s o 2 0 ,730 С 2 Н 5 С О О С Н 3 0 ,900

s o 3 0 ,950 С Н 3С О О С 3Н 7 0 ,938

SbCl3 1,26 С 2 Н 5С О О С 2 Н 5 0 ,957

SnCl4 0 ,898 С Н эС Н (С Н з)С Н 2С О О С Н з 0 ,920

с н 4 0,354 С 4Н 9С О О С Н 3 0 ,945

e 2H2 0,538 CC12FCC1Fj 0 ,800

С бН б 0,827 С Н ЭС 1 0 ,637

C6Hu, 2,2-диметилбутан 0 ,800 С 2 Н 5 С ! 0 ,725

С8Н18, 2,2-диметилгексан 0 ,915 С 5Н 5 ВГ 0 ,939

СдН 2 0 1 , 0 2 С 6Н 5 С1 0,917

с 10н 22 1,05 C SH SF 0 ,843

С ц Н 2 4 1,09 с Бн 51 0 ,993

Приближенные уравнения для некоторых гомологических рядов

Гомологический ряд К

C*H2rt+2, парафины (алканы) 0,50 +  0,08 (гс-2) я =  2 - 8

СЯН2П+Я, 2-метилалканы 0,64 +  0,08 (гс-4) гс =  4-5-8

СпН2п, а-олефины 0,515 +  0,075 (гс—2) гс =  4 ~ 8
С«Н2Д, нафтены 0,64 +  0,06 (гс—3) и — 3 +  8
Хлорфторзамещенные метана 0,82—0,09rcF—0,01гсн ,—0,05гсн„—0,12гс^„,

*  Значение 0,82 =  /<ссП «р —число атомов фтора в соединении; пц>, t if t"  — соот
ветственно первый, второй н третий атомы водорода, введенные в молекулу GCI4.
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Т а б л и ц а  13. Зависимость мольной теплоты парообразования воды 
от температуры ( *кр — 374,15)

А*пар Д*пар | *кр — * д^пар 'а р - * А*пар

0,5 780 9 2 580 40 4710 160 8100
1 1060 10 2 680 45 4 940 170 8 270
1.5 1250 12 2 890 50 5155 180 8 430
2 1 410 14 3 080 60 5 545 190 8590
2,5 1540 16 3 255 70 5910 200 8740
3 1660 18 3415 80 6 230 220 9030
3,5 1 465 20 3560 90 6 525 240 9290
4 1680 22 3700 100 6800 260 9530
4,5 1950 24 3830 110 7 055 280 9760
5 2 040 26 3960 120 7 290 300 9975
6 2 190 28 4080 130 7 515 320 10180
7 2 330 30 4195 140 7 710 340 10 385
8 2 460 35 4 470 150 7 915 360 10 580

ствии для него экспериментальных данных. В случае экстраполяции результаты 
расчета следует считать ориентировочными, при интерполяции они примерно 
столь же надежны, как и данные, положенные в основу расчета.

Наряду с (VII, 34) примером четвертого метода сравнительного
расчета может служить приближенная 
зависимость [Б31]
(ЛЯпар)а -  Л (Д//„«р)| +  в  (Р2 -  Р ,) (VII, 35)

в которой теплоты парообразова
ния двух жидкостей сопоставляются 
при равном давлении пара; для ве
ществ с близкими критическими дав
лениями В «  0 [рис. 67 (ЯКо)г и «
« ( П р)снс,р. * 48.5]-

Для различных расчетов очень 
удобно пользоваться величинами 
(АЯ»в)„.р, так как (ДЯ2вм)п.р =  (ДЯ2°9з)г-  
— (ДЯ2ад)ж. Значения ДЯпвр отличаются 
отАЯпар, поскольку вторая величина 
относится не к равновесным условиям, 
а к условиям перехода от стандарт
ного состояния жидкости (или в слу
чае сублимации — кристалла) в стан

дартное же состояние идеального газа (а не насыщенного 
пара). Для низких давлений (в предположении применимости 
к насыщенному пару законов идеальных газов) можно считать, 
что ДЯПар «Д Я ;ар. Так, для водяного пара (ДЯпвр)298 =  10767, а 
(ДЯ? а р )298 — Ю719. Однако при высоких давлениях и особенно

Рис. 67. Взаимосвязь между 
теплотами парообразования при 
равных значениях давления на

сыщенного пара:
I-бутен-1 (М) и C,H,COO,H, (N); 
П-С,Н,(М ) и CHC1F, (N).
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для полярных жидкостей это допущение приводит лишь к прибли
женным результатам.

Различия между ASnap и ASiUp могут быть еще больше, так как

as» p- wC p/ * « .  +  * • » *
или в согласии с тем, что ЛЯпар «  А # ПаР

A £ p - A S nap +  * l n P  (VII, 36)

Из последнего соотношения следует, что чем больше отли
чается Т от Гн.т.к, тем больше ASjap отличается от ASnap. Поэто
му, если, например, (А5пар)н.т.к в гомологическом ряду изме-

Ряс. в8. Зависимость энтропии парообразования от числа 
атомов углерода в молекуле к-алкана CnH2n+ 2.

няетгя мало, то (Л^5ар)ц. т. к претррпепярт чнячитр.пкнпй изменение 
(рис. 68).

Пример 13. На основании экспериментальных данных о зависимости Д//пар 
от ?  для изобутана найти уравнение ДЯпар =  <р(?), задавшись видом его, отве
чающим (VII, 31):
Г ..................... 244,3 266,6 290,4 299,8 315,0 333,3 341,1 356,6 392,0
ЛЯпар . . • • 6344 5022 4676 4543 4311 3881 3781 3142 2021

Решение. Пересчитывая приведенные выше данные на l g ?  и ДЯпар/ ? ,  най
дем:
|0 Г . . . • 2,3879 2,4257 2,4630 2,4768 2,4983 2,5228 2,5329 2,5522 2,5933
ДЯпар/ ? .  • 21,88 18,84 16,10 15,15 13,68 11,64 11,08 8,81 5,16

Строим график в координатах ЛЯпар/? =  <p(lg?) (см. рис. 63), из которого 
определяем константы А и В уравнения (VII, 31). Окончательно получаем 
ЛЯпар/? я  200,9 — 75 lg ? . Если исключить последнее опытное значение, то, сум
мируя отклонения экспериментальных точек от прямой, получим среднюю ошиб
ку в 0,9%.

Пример 14. Найти ДЯаар бензола в интервале 20—280 °С (через каждые 
20е) : 1) с помощью рис. 64 и 2) по уравнению (VII, 34), если ДЯпар при / »  80 
равна 7300 кал/моль. Результаты решения сравнить со справочными данными 
(1ГБ]. 8, 831).

Решение. I. На основании данных, приведенных в табл. 13, строим выпрям
ленный график (ЛЯпаР)н,о в  Ф (^кр — 0  (см. рис. 64). Затем на расстоянии
(f*P — *)С|Н|в  288,5 — 80 =  208,5 от начала координат откладываем вверх
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(Д#пар)сен, 73^ ° и соединяем полученную точку с началом координат. С этой 
прямой считываем значения (Д/7Пар)снв ПРИ разных температурах.

2. Из табл. 13 находим (А//пар)н,о ПРИ температуре, удаленной от критиче
ской (табл. 10, с. 202) на (1кр — /)c#Hjв  20®*5 [т - е- при (374,2 — 208,5)Н|0 =  
«■  165,7°C ](A tfnap)Hi0*=  8860 кал/моль. Следовательно, коэффициент К в (VII, 34) 
равен 7300:8860 =  0,824. Вычисляем (Д #)сьц, ПРИ * “  160» т * е- ПРИ (*кр — Ос*н,“  
=  (*кр — О н ю * *288»5 “  1 6 0 =  128,5. По табл. 13 (Д//пар)Н|0 *** 748°* тогда'по 
уравнению (V II,34) (Д #Пар)с ,на =  °»824 * 7480 — 6164.

Подобным образом определяем (ДЯПар)с,на ПРИ * =  20, 40, 60, 80 н т. д.
Среднее отклонение вычисленных данных от значений, приведенных в [Г5], 

составляет 1,4%.
Пример 15. Определить Д #пар октана при 240 °С, если tB. т. к =  125,6. Для 

расчета воспользоваться данными, приведенными в табл. 10, 12 и 13.
Решение. По значению (/Кр — 0  = 5 6 ,7  этой разности температур отвечает 

(Д77пар)н,о ж ^400 (см. табл. 13). В соответствии с уравнением для парафинов 
(см. табл. 12) К =  0,50 +  0,08 • 6 ■ » 0,98. Таким образом, (A#nap)c,Hi* в °»98 • 
* 5400 =  5292, что отличается от опытной величины (5250) на 0,8%.

Те пл о т а  ■  э нт ропия плавленяя

Изменение мольной энтропии при плавлении не столь постоян
но, как при парообразовании. Поэтому нет соотношения, подоб
ного (V II,33), которое в первом приближении было бы справед
ливо для всех веществ. Попытки расчета теплоты плавления по 
значениям я и т не дают положительных результатов, так как для 
плавления в отличи* о т  парообразования принцип соответствен
ных состояний не справедлив. Однако на основании эксперимен
тального материала во многих случаях можно принять, что

Д5алем я* 2 4- 3, Д5Неорг. соед ** 5 4* 7, A«S<»pr. соед ** 13 ± 3 (VII, 3)
Эти выражения можно использовать для расчета лишь в качестве 
грубого приближения при отсутствии опытных значений.

g 5. ВЛИЯНИЕ ОБЩЕГО ДАВЛЕНИЯ 
НА ДАВЛЕНИЕ НАСЫЩЕННОГО ПАРА

Рассмотрим жидкость (твердое тело), находящуюся в равно
весии с паром и подвергающуюся изотермическому сжатию.

В уравнении (V, 47) п = * 3, так как помимо Р и Т надо учиты
вать внешнее давление Рвн. Поэтому f == 2, т, е. Р =  <р(7\ Ршн) и 
Р г  =  <р(Рвн) .  В действительности сжатие производят не с по
мощью полупроницаемого поршня (пропускающего пар и задер
живающего конденсированную фазу), а посредством инертного, 
т. е. нерастворимого в жидкости, газа. Результат при этом не из
меняется: если рассматривать систему как двухкомпонентную, 
считая инертный газ частью системы, то в уравнении (V, 47) я = *2 
и по-прежнему / =  2.

Таким образом, из правила фаз следует, что Рвн в л и я е т  на Р. 
Чтобы выяснить, к а к  будет изменяться давление пара, надо обра-
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титься к принципу смещения равновесия. Введение в систему газа, 
нерастворимого в жидкости, нарушает равновесие, и молекулы 
жидкости переходят в паровую фазу, при этом возрастает концен
трация паров, уменьшенная в результате введения молекул инерт
ного газа. Увеличение концентрации паров жидкости в сжатом 
газе может быть только следствием перехода молекул жидкости 
в паровую фазу. Таким образом с ростом давления на жидкость 
давление ее пара повышается.

Теперь обратимся к к о л и ч е с т в е н н о м у  решению вопроса.
При повышении давления на dPbB вновь установившееся равно

весие будет характеризоваться равенством dGw =  dGv или же в 
соответствии с (V, 25)

V * d P m - V r dP
(dPldP.H)T =  Vx j Vr (V II. 36)

При температурах, достаточно далеких от критических, Vm 
(например, для воды (Уж/Уг)р-=1, <»юо =  0,000624], поэтому рост Р 
с увеличением Рвн ничтожен. Иными словами, давление насыщен
ного пара в случае небольшого внешнего давления имеет практи
чески то же значение, что и в отсутствие газа над жидкостью и мо
жет быть вычислено по уравнению Клапейрона — Клаузиуса. (Не
зависимость Р от Рвн при малых давлениях является следствием 
закона Дальтона. Единственное отличие от парообразования в пу
стоту заключается в том, что в присутствии инертного газа равно- 
кесие между жидкостью и паром вследствие замедления диффузии 
устанавливается значительно медленнее. Это обусловлено не толь
ко наличием молекул инертного газа, но и увеличением внутрен
него трения газов по мере роста внешнего давления.)

Если в качестве первого приближения принять, что для пара 
справедливо уравнение Менделеева — Клапейрона, то (VII, 36) 
примет вид

(д In Р1дР.„)т - V х /RT  (VII, 37)

Интегрируя (VII, 37) и предполагая, что V * =  const, получим

Ж  1(>,н)а~ (/,,н)‘1 или ln4 ‘ “ ‘S r ( p™_ 0  (VII|38>
где Р — давление насыщенного пара в отсутствие инертного газа.

Это уравнение может быть непосредственно получено из урав
нения (VI, 38) так же, как и (VII, 37) из уравнения (VI, 32).

Оценивая точность (VII, 38), следует иметь в виду, что откло
нение от него становится значительным даже при не очень высоких 
давлениях. Это объясняется не столько неточностью уравнения 
Менделеева — Клапейрона, сколько наложением на рассматри
ваемый эффект другого эффекта, также количественно изменяю
щегося с давлением, — растворения жидкости в сжатом газе 
(см./ гл. IX, $ 3), когда на первый план выступает действие
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межмолекулярных сил и, вместе с тем, специфичность инертного 
газа как растворителя. Поэтому вопреки (V II,38) увеличение дав
ления пара зависит от природы инертного газа. Значительность 
обоих эффектов видна из рис. 69, на котором изображены резуль
таты ряда опытов; на оси ординат отложена пропорциональная 
давлению пара концентрация водяных паров в сжатом газе; пунк
тиром указана теоретическая линия, т. ё. соответствующая урав
нению (VII, 38).

Можно предположить, что одной из причин отравления ката
лизатора при проведении синтеза (например, синтеза аммиака)

Рис. 69. Зависимость концентрации водяного пара в 
сжатых газах от внешнего давления.

Проверка уравнения (VII, 38.)

под давлением являлось попадание в газовую смесь масла. При 
очень высоком давлении оно не может быть полностью выделено 
из газа в маслоотделителе и остается в газе не в капельно-жидком 
состоянии, а в виде пара *. Опыты показывают, что концентрация 
масла в сильно сжатом газе довольно значительна: так, раствори
мость компрессорного масла в азоте при 150 °С при повышении 
давления от 100 до 900 атм увеличивается в 45 раз.

Подобный эффект наблюдается и для твердых тел под дей
ствием очень высоких давлений. Растворимость твердых тел в 
сильно сжатых газах в недавнем прошлом имело существенное 
значение в связи с эксплуатацией котлов высокого давления. Од
ной из возможных причин уменьшения производительности паро
силовых установок являлся унос (не механический!) из котла с 
паром (Р >  100, t >  400) солей, и особенно двуокиси кремния. 
Увлеченные с паром соли, отлагаясь (при расширении пара) на ло
патках турбин, уменьшают проходное сечение каналов, искажая их

•  В последнее время вводятся турбокомпрессоры, которые в отличие от 
поршневых компрессоров работают без смазки.
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профиль, что приводит к снижению к. п.д. и потере мощности тур
бины *.

Пример 16. Найти концентрацию паров воды в сжатом газе при t =  50 и 
Р 100, если в 1 л сжатого газа при давлении насыщенного пара содержится 
82,94 мг пара. Сравнить полученную величину с экспериментально найденной для 
Н| и Na (см рис. 69).

Решение. Из (VII, 38) следует, что
Р ' _  1 8 ПОО-  1)
Р "  82,06*323,2

откуда Р’/Р  =  1,07. Так как концентрация пара в сжатом газе пропорциональна 
увеличению его давления, искомая величина равна 82,94 • 1,07 «  88,7 мг/л.

Сравнение с данными, приведенными на рис. 69 ( ~ 9 0  для Н2 и 106 для Na), 
показывает, что наблюдается отклонение от уравнения (VII, 38) и что водяной 
пар лучше растворим в сжатом азоте, чем в сжатом водороде.

§ в. ВЛИЯНИЕ КРИВИЗНЫ ПОВЕРХНОСТИ НА ДАВЛЕНИЕ 
НАСЫЩЕННОГО ПАРА

Давление пара зависит и от кривизны поверхности.
Жидкость, находящаяся в виде капель, обладает избытком поверхностной 

•иергии по сравнению с большой массой жидкости, имеющей плоскую поверх
ность. Эта избыточная энергия тер значительнее, чем меньше радиус кривизны. 
Она проявляется в росте давления пара по мере уменьшения размеров капли 
жидкости, что объясняет укрупнение малых капель и конденсацию пара на ча
стичках пыли.

Рассмотрим переход жидкости от капель к большой массе жидкости. Объем 
капли равен nV — (4/3)яг3. Изменению массы капли на dn молей отвечает изме
нение ес радиуса па dr *= V <*я/4яг*, а поверхности со — 4яг* на du = 8 яг dr.

Если обозначить через G и G' мольную энергию Гиббса соответственно в 
капле и в большой массе жидкости (G >  G'), то процесс переноса dn молей жид
кости (пренебрегая изменением поверхности большой массы жидкости) будет 
связан с изменением энергии Гиббса (G — G')dn «  adm (где а  — поверхностное 
натяжение).

Подставляя в это уравнение значения dn и do) и пересчитывая изменение 
•иергии Гиббса на 1 моль, получаем уравнение Томсона (1871 г.) * *

№  -  RT In (Ямал. к.,,/Р) -  2<JVfr (VII, 39)

(Если о выражено в эрг/см1 и R в кал/(моль*К), то в знаменатель следует 
ввести множитель 4,184 • Ю7.)

В случае вогнутой поверхности расчет производится по уравнению (VII, 39), 
перед правой частью которого ставится знак минус (давление пара над вогну
той поверхностью меньше, чем над плоской). Меньшее давление пара вызывает 
конденсацию в капиллярах при более низких давлениях, чем на открытой по
верхности (явление капиллярной конденсации). Этим же объясняется гигроско
пичность веществ.

Если стремление вещества переходить в раствор уподобить испарению, то 
с помощью уравнений, подобных (VII, 39), можно объяснить укрупнение мелких 
осадков при стоянии, более высокую температуру плавления крупных осадков по 
сравнению с температурой плавления мелких и т. д. (см. также гл. IX, § 4).

*  Теперь, когда стали использовать воду очень высокой чистоты, это за 
труднение отпадает.

* *  Соотношение между давлением пара над горизонтальной поверхностью 
жидкости и давлением пара при действии какой-либо силы, из которого в каче
стве частного случая вытекает уравнение (V II,39), было предложено Н. Н. Шил- 
даром (1894 г.).
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Уравнение (VII, 39) является приближенным, так как оно предполагает 
идеальность пересыщенного пара и независимость поверхностного натяжения от 
радиуса капелек. Оно было уточнено С  В. Горбачевым (1935 г.), рассматриваю
щим пересыщенный пар как газ, для которого справедливо уравнение (VI, 19).

В связи с изучением явлений образования новой фазы С. В. Горбачев 
(1941 г.) вывел приближенные уравнения для расчета влияния радиуса капелек 
жидкости на температуру отвердевания и размеров кристаллов на температуру 
плавления. Уточняя втн соотношения, он разработал также способы расчета влия
ния давления и температуры на ЛЯ, AV н дР/дТ, сопровождающие фазовые пре
вращения. Полученные уравнения позволяют осуществить расчет равновесия с 
помощью непосредственно измеренных физических свойств вещества в равновес
ных фазах [(dV/dP)T, (dV/dT)pt (dP/oT)Y 1, а также обратную задачу — найти 
его механические и термомеханические свойства.

Пример 17, На сколько меньше давление водяного пара над плоской поверх
ность^, чем над поверхностью сферической, если радиус кривизны последней ра
вен 10"в, Г =» 300 и <тН|0 — 76 эрг/сма?

Решение. Из уравнения (VII, 39) следует, что
)п Ямал, кап „  2оУ ^  2 ■ 76 - 18

Р 4,184• 107 RTг 4,184-10*-1,987 - 300- 1(Г

откуда Риал. кап/Я ™ 1,115, т. е. для конденсации капель воды указанного раз
мера потребовалось бы давление на 11,5% выше, чем необходимо для конденса
ции на плоскую поверхность.

Для очень маленьких частиц подобный расчет может дать неверные резуль
таты, так как число молекул в капле становится столь незначительным, что мо
жет произойти изменение поверхностного натяжения о; кроме того, к таким ча
стицам вероятно вообще не применимы термодинамические методы.

§ 7. ФАЗОВЫЕ ПЕРЕХОДЫ ВТОРОГО РОДА

Уравнение (VII, 1) описывает фазовые переходы первого рода, 
характеризующиеся непрерывностью изменения энергии Гиббса и 
скачкообразным изменением его первых производных, т. е. объема 
и энтропии. Существуют фазовые переходы второго рода, отли
чающиеся от рассмотренных непрерывностью изменения G, V [т. е. 
IdG/dP) т] и 5 (т. е. (dG/dT)P], но счачкообразным изменением 
(дЮ1дР*)т =  (dV/dP)т =« —yV, (дЮ/дТ2)Р =  - С Р/Г и d2G/dPdT=> 
s= — (dV/dT)P ятя аК, где у — изохорный коэффициент давления; 
а  — изобарный коэффициент расширения. При фазовых переходах 
второго рода первые производные от термодинамического пара
метра непрерывны, но вторые производные по соответствующим 
параметрам претерпевают скачки. Такие превращения не сопро
вождаются тепловым эффектом и характеризуются изменением 
теплоемкости, коэффициентов расширения и сжимаемости, т. е. со
существующие фазы отличаются не объемом и запасом энергии, 
а значениями их производных. В отличие от фазового перехода 
первого рода для рассматриваемого превращения метастабильное 
состояние вблизи точек перехода невозможно. Фазовые превраще
ния второго рода происходят в кристаллах при переходе от одного 
вида симметрии в другой, при превращении ферромагнитных ве
ществ (например, железа) в парамагнитные, при переходе метал
ла (например, свинца) в сверхпроводящее состояние, при превра-
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щении гелия I в гелий II. Фазовый переход первого рода в крити
ческой точке также характеризуется признаками, типичными для 
фазового превращения второго рода.

Дифференцируя b(dGldT)P =  0 и A(dG/dP)T =  0 по Р и Г, 
получаем

Д (дЮ1дТ*)р dT +  A (d*GldT дР)р dP =  О 
и

Д (дЮ/дР дТ)р dr +  Д {дЮ1дР*)т dP -  О
или в соответствии со значениями вторых производных 

— (ДСр/Г) dT +  д {dV/dT)p d P ~ 0  

Д (6V/dT)p dT 4- д {dVjdP)T dP -  О (VII, 40)

откуда после исключения dP и dT находим
ДСр Д (dVfdT)p dP +  Г[Д (dV/dT)p]2 =  0 (VII, 41)

Уравнения (V II,40) и (V II,41) выведены Эренфестом (1933г.), 
который установил существование фазовых переходов второго 
рода. Уравнение (V II,41) является аналогом (VII, I).



Гл а в а  VIII

РАСТВОРЫ

§ 1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ОПРЕДЕЛЕНИЯ

Раствор— это термодинамически устойчивая гомогенная си
стема переменного состава — твердая, жидкая или газообразная, 
состоящая не менее чем из двух компонентов. Каждый из компо
нентов образован одинаковыми или различными (например, ассо
циированными) частицами, составляющими общую фазу и 
находящимися друг с другом в незаторможенном равновесии*. 
Примерами растворов могут служить морская вода, воздух, неко
торые сплавы.

С термодинамической точки зрения все составляющие раствора 
равноценны. Деление их на растворитель и растворенные веще
ства принципиального значения не имеет и подчас условно. Обыч
но растворителем называют преобладающий по количеству ком
понент, часто тот из них, добавление которого не вызывает гетеро- 
генизации раствора; если же один из компонентов при данных 
условиях находится в жидком агрегатном состоянии, а другие 
являются твердыми и газообразными веществами, то растворите
лем принято считать жидкость, даже когда остальные вещества 
присутст вуют в большем количестве.

В дальнейшем в основном будем рассматривать двухкомпо
нентные системы, так как они являются, во-первых, наиболее про
стыми системами и, во-вторых, многие закономерности, полученные 
для них, могут быть перенесены на растворы, состоящие из боль
шего числа компонентов. Условимся отмечать характеристики рас
творителя индексом 1, а характеристики растворенного (раство
ренных) веществ индексом 2 (3, 4 и т. д.).

Общепринятыми являются следующие спосрбы выражения ко
личественного состава раствора.

М о л ь н ы е  доли.  В соответствии с уравнением (1,9), кото
рым выражается концентрация в мольных долях, для системы из 
К компонентов

+  tf2 +  JV3+  . . .  АГк- 1
dNK-----. . .

* На практике часто приходится иметь дело с твердыми растворами, нахо
дящимися в заторможенном равновесии (см., например, стр. 15).
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В частном случае (например, для сплавов) мольные доли стано- 
вятся атомными долями.

К способам выражения концентрации, основанным на постоян
стве количества раствора, относятся также весовая доля (масса 
компонента в единице массы раствора), объемная доля (объем 
компонента в единице объема раствора) и мольность (число молей 
компонента в единице объема раствора) *. Последний способ яв
ляется выражением мольно-объемной концентрации. В том случае, 
когда единицей объема является 1 л, мольность называется моляр- 
ностью. Мольность (молярность) отвечает выражению концентра
ции при постоянном объеме раствора (к ним же относятся нор
мальность и титр)*.

Применяется и выражение концентрации, когда количество 
компонента раствора относят к определенному количеству раство
рителя. Это мольно-весовое отношение — число молей компонента, 
приходящегося на известное весовое количество другого компонен
та (обычно растворителя). Этот способ выражения состава осо
бенно часто применяют для водных растворов. В качестве единицы 
массы принимают 1000 г (55,51 моль) воды; тогда моляльность

т=я юоог н20 (VIII, 2)

Реже используют мольное отношение — число молей компонента 
на 1 моль другого компонента (обычно растворителя), а также вес 
растворенного вещества на единицу веса растворителя.

Наиболее употребителен первый способ (особенно в теоретиче
ских исследованиях), так как многие свойства растворов проще 
всего выражаются в относительных числах молекул.

Использование объемной концентрации приводит к результа
там, зависящим от температуры; это не совсем удобно в тех слу
чаях, когда смешение сопровождается изменением объема, поэтому 
ее целесообразно применять в случае изохорно-изотермических про
цессов.

Сравнение растворимости (растворяющей способности) различ
ных веществ можно осуществить, очевидно, лишь при одинаковых 
способах измерения состава. Необходимость этого иллюстрируется 
данными по растворимости серы в различных растворителях при 
25 °С:

Nt Вес. н г/л
Бензол ; . . .• , . . . 0,641 2,07 18,6
Толуол . . . . . . . . 0,735 2,02 17,8

В заключение введем следующие понятия:
1) объем 1 моль раствора — количество раствора, в котором 

Л| 4- fk +  п9 +  . .. ■ ■  1

*  В случае необходимости указывается, является ли раствор, например, 
нормальным в отношении реакции нейтрализации, окисления или какой-либо 
другой.
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Рис. 70. Номограмма для пересчетов концентраций рйстворов [Г 100]. 
Цифры в кружках указывают последовательность операций при расчете. (См.

пример 1.)



2) средний молекулярный вес раствора
Мср - Z N i M t  (VIII, 3)

Пример 1. Растворимость нафталина в бензоле при t « 2 0  равна 34,3 вес.%. 
Найти мольную долю нафталина.

Решение. В соответствии с (1,9)
«  34,3/128

с юНв 34,3/128 +  66.7/78 “  и,Л |

Тот же результат легко получить с помощью номограммы (рис. 70), соединив 
точку M2'ssx MCi#H. *■ * 128 (первая шкала) с точкой М{ *  MC|Hf *  7о (третья 
шкала), тогда на второй шкале получаем M3/Mi =  1,64. Соединив далее эту 
точку с точкой 34,3% (пятая шкала), на четвертой шкале находим ответ: 
24 моль.%, т. е. N2 *  0,24.

Пример 2. При t =  20 плотность 10%-ного водного раствора метилового 
спирта равна 0,9815 г/см8. Выразить концентрацию раствора в различных едини* 
цах.

Решение. 100 мл раствора, весящих 98,15 г, содержат 0,10 • 98,15 *  9,82 г, 
или 9,82 : 32 *  0,31 моль СН8ОН, и 98,15 — 9,82 *  88,33 г, или 88,33:18 *  
м  4,90 моль НаО. 1. Мольная доля спирта

N сн$ОН -  °’31 : (°»31 +  4»9 0 ) -  О»059. *  Н20 -  1 “  °.°69 -  °*941

2, Моляльность раствора в соответствии с уравнением (VIII, 2) 
т  *  0,31-1000 :88,33 — 3,51

3. Объемная концентрация равна 9,82 1 32 *  0,31 моль спирта на 100 мл 
раствора.

4. Весовая концентрация равна 9,82 : 88,33 *  0,111 г СН3ОН на 1 г Н20.
Пример Я. При / я  15 плотность раствора H*SO*. содержащего 5 моль кис

лоты в 1 л раствора, равна 1,2894 г/мл. Найти мольную долю кислоты и моляль- 
иость раствора, а также средний молекулярный вес его.

Решение. 5 моль Has 0 4 весят 5 • 98 *  490 г. На 1 л раствора приходится 
1289,4 — 490 *  799,4 г *  44,41 моль НзО. Поэтому

т (490/98). 1000 
799,4 6,254 и NBiS04 r6,254

6,254 +  55,51 0,101

Средний молекулярный вес раствора в соответствии с (VIII, 3) 
равен Мер =  0,101 *98 +  0 ,899-18=  26,1.

§ 2. ПАРЦИАЛЬНЫЕ МОЛЬНЫЕ ВЕЛИЧИНЫ

Всякое э к с т е н с и в н о е  свойство раствора зависит от его со
става. В процессе прибавления вещества к раствору состав по
следнего непрерывно изменяется, поэтому и з м е н е н и е  какого- 
либо экстенсивного свойства раствора также зависит от состава, 
т. е. от количества прибавляемого вещества. Для того чтобы по 
наблюдаемому изменению экстенсивного свойства (например, объ
ема) раствора можно было судить о значении этого свойства ком
понента в растворе д а н н о г о  состава, необходимо прибавить к 
раствору такое количество вещества, которое практически не из
менит состав раствора. Это можно осуществить двумя способами:
I) прибавить 1 моль компонента к очень большому количеству 
раствора данного состава; 2) прибавить к конечному количеству
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раствора данного состава бесконечно малое количество компонен
та и пересчитать полученное изменение свойства на 1 моль при
бавляемого вещества. Найденное таким образом изменение свой
ства (при условии постоянства Р и Т) называется парциальной 
мольной величиной (Льюис 1907 г.). Следовательно

^ - ( ^ о б Л р . г  ОПН.4)
где Ловщ — какое-либо экстенсивное свойство раствора (V, 5, U, Н, F, О, Ся, 
Cv); — соответствующее парциальное мольное свойство данного компонента, 
т. е. Р„ S< и т. д. (индексы отвечают условиям проведения опыта, т. е. постоян
ству Р и Т и состава раствора).

Таким образом, при определении числового значения какого- 
либо парциального мольного свойства компонента раствора всегда 
необходимо указывать его состав.

В термодинамике растворов широко применяют уравнения, вы
ражающие изменение свойств с изменением состава. Поэтому пар
циальные мольные величины в термодинамике растворов г грают 
такую же роль, как и мольные величины в термодинамике чистых 
веществ *.

Если обозначить через у и х  два свойства чистого вещества, 
связанные уравнением

у в  дХплщ1дх
то в соответствии с уравнением (VIII, 4) получим:

_ ^  ду д дХобщ & ^обш dXi 
бп( ™ dnt Ох " "  дх 0п( " "

Поэтому для компонента раствора справедливы те же уравнения, 
что и для чистого вещества, но только вместо мольных свойств 
в них фигурируют соответствующие парциальные мольные свой
ства.

Так, уравнения (V, 24), (V, 25), (VI, 32) и (VI, 39) принимают 
соответственно вид

(ао,/аг)р N — s , (VIII, 5)

<dO,ldP)T N - V , (Vine)
(din ttldP)TiN-V ,IK T (VIII, 7)

(d In t,/dT)P' Н,)/КГ1 (VIII, 8)
где Н | — парциальная мольная энтальпия компонента в его стандартном состоя
нии в виде идеализированного газа (индекс N указывает на неизменность со
става).

Если для расчета фугитивности чистого компонента использо
вали уравнение (V I,32) (см. с. 141), то для расчета фугитивности

*  Д. И. Менделеев еще в 1885 г. указал на важность использования про
изводных от свойств раствора по его составу при изучении свойств растворов; 
М. С. Вревский (1900 г.) использовал парциальные мольные величины в виде 
дифференциальных теплот (см. с. 236 сл., 288 сл.).
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компонента газового раствора (смеси) следует исходить из урав
нения (VIII, 7). Представив парциальный мольный объем уравне
нием Vi =  Уид — оы, т. е. поступив аналогично выводу уравнения 
для вычисления фугитивности чистого газа, и проинтегрировав 
уравнение (VIII, 7) в пределах от Р * до Р, получим

* Л п - | - - * П п - £ а, йР

Принимая во внимание, что Р * =  f f , в соответствии с законом 
Дальтона (VI, 14) получим уравнение

р
RT\nft - R T \n P  +  RT ln N ,+  $ ( V , - V eJdP  (V III,9)

О
Зависимость U газовой смеси от Т выражается уравнением 

jV III,8), в котором H] =  Hi (так как в смеси идеальных газов

Для расчетов в бинарных системах широко применяют так на
зываемые кажущиеся мольные величины (что наиболее целесооб
разно для растворенного вещества)

или в случае водного раствора
ф ^ в (Х0бщ -5 5 ,5 1 А 1)М  (VIII, 10)

Тогда уравнение для бинарного раствора Х0бщ =  П\Х\ +  п2Ф*, 
формально совпадает с соотношением, выражающим аддитивность 
свойства X.

Необходимо обратить внимание на следующие обстоятельства.
1. Парциальные мольные величины нельзя отождествлять с хи

мическими потенциалами. Это очевидно, если сравнить уравнения 
(V, 39) с (VIII, 4). Лишь парциальная мольная энергия Гиббса 
является химическим потенциалом.

2. Парциальные мольные величины выражают и з м е н е н и я  
свойств, поэтому их нельзя уподобить соответствующим мольным 
величинам. Первые могут принимать такие значения, которые аб
сурдны для вторых (так, парциальные мольные объемы в отличие 
от мольных объемов могут быть отрицательными и могут увеличи
ваться с ростом давления).

1. Основные уравнения

Из выражения
[d Хоба)р% т ™ {дХобщ/дпАр, пI  d tti + (̂ обв/̂ яа)р,

+ ( *  W H > .  •

Г,л; ‘,я» +

.. + ( a* » w d4 , , r. B/< 4
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следует, что
(^ о б ш )р ,г - ^ .  dnl +  X]dn2 +  X'3 dn3 +  . . .  + Х к  dnK (VIII, 11)

Парциальные мольные величины зависят от состава раствора, 
т. е. определяются соотношением п\ : п2 : Лз: • • • in*. Если при Р, 
Т =  const состав не меняется, то и парциальные мольные вели
чины остаются постоянными. Следовательно, интегрируя (VIII, 11) 
при условии Хи %2, * з , . . .  =  const, что означает прибавление всех 
компонентов в пропорции, соответствующей соотношению их в ис
ходном растворе, получим уравнение

Хобщ — пхХх +  п2х 2 +  пгХь +  . . .  +  пкХк (VIII, 12)

константа интегрирования которого равна нулю, так как при 
П\> п2, п3, . . .  пх =  0 и  Х0бщ =  0.

Уравнение (VIII, 12) можно получить и на основании следующих рассужде
ний: если Ховщ — какое-либо экстенсивное свойство раствора, содержащего П|, 
п2, п3 и т. д. моль компонентов, то в результате прибавления к очень большому 
количеству раствора п\ моль первого компонента значение изучаемого свойства 
увеличится на П\Хх\ последующее прибавление п2 моль второго компонента вызо
вет возрастание свойства на п2Х2 и т. д. Общее приращение свойства не зависит 
от порядка прибавления компонентов: оно равно л 0вщ. так как в конце всех 
операций должно образоваться такое количество раствора прежнего состава, 
которое содержит пх моль первого компонента, п2 моль второго компонента 
и т. д.

В случае 1 моль раствора (VIII, 11) примет вид
dXp T -  Х { d N ^  Х2<1Ы2 +  Хг <Шг +  . . .  + X KdNK (VIII. 13) 

для бинарного водного раствора
X ■ = 55,51^i +  mX2 (VIII, 14)

Считая в (VIII, 12) переменными как П\, п2> п3 и т. д., так и 
* ь  Х2, Хг и т. д., т. е. полагая, что раствор меняет свой состав, 
после дифференцирования найдем
{dXo6m)PtT^ n l dXl + n 2 dX2+  . . .  + n KdXK +  Xl d n ,+

+  X2dn2+  . . .  + X KdnK (VIII, 16)

Решая совместно уравнения (VIII, 15) и (VIII, 11), получим
nl dXl +  n2dX2 +  . . .  + n KdXK =  0 (VIII, 16)

Уравнения (VIII, 12) и (VIII, 16) называются уравнениями 
Гиббса (1876 г.) —- Дюгема (1886 г.).

В случае 1 моль раствора (VIII, 16) переходит в уравнение
dXx +  N2 dX2 +  . . .  + N K dXK -  0 (VIII, 17)

интегрирование которого позволяет найти зависимость парциаль
ной мольной величины одного из компонентов от концентрации, 
если она известна для другого (других) компонента (ов).
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Так как Число независимых концентраций на единицу меньше 
числа компонентов, то, принимая за независимую переменную N2, 
можно записать (VIII, 17) в виде

или после сокращения на dN2 и преобразования

dXJdNj
(VIII, 18)

6X2/dN2 N i

Из уравнения (VIII, 18) следует:
1) производные дХ\/дЫ2 и dXildNa всегда имеют обратные 

лнаки;
2) при V i =  V2 =  0,5 дХ\/дЫ2 =  — &£2/dW2, т. е. наклоны кри- 

пых Х\ =  <p(W2) и Xi =  <p(W2) отли
чаются только по знаку;

3) если на одной кривой имеется 
максимум, то на другой кривой при 
том же составе — минимум.

Эти выводы проиллюстрированы 
на рис. 71.

В заключение рассмотрим равновес
ную двухфазную двухкомпонентную систе
му, в которой температура, давление и с о 
став  претерпевают бескинечни малое иаме* 
пение. Тогда равновесие не нарушится, т. е.

da', dO'/ и dO',, dO

0,20 0,1,0 О,SO 0,80 Wh,S04

Рис. 71. Парциальные мольные 
теплоемкости Н20  н HjSO* в рас
творах серной кислоты ( (— 15).

Выражая состав сосуществующих фаз через мольную долю второго компонента, 
получим

д а г )Р. а т + д а р ) г. N, d p + к / ^ О р .  г <  -

- ( а о 5 7 а г ) р +  (dd['jdP)T ^ d P + ( a o f / a < ) p> TdN"

* _ } (VIII, 18)
(Л0'г1дТ)Р, dT +  ( * # « » ) , ,  dP +  (дЩдН'2)р т dAf' -

-  (d G j/a r )p Л Т +  (d a " jd P )T N.. dP +  {ao1 jdN ’O p t  dN''

Для преобразования этих уравнений продифференцируем (VIII, 13), записанное 
для X ■ ■  G, дважды по N2t тогда получим

(fo/dNl) —  (ао,/алг,) +  (ао,/алг,)
В соответствии с (VIII, 18)

(ао,/алг,)л  т —  <dojdN,)Pt т
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Из этих уравнений следует, что

т р г - * ' , ( й  в / ^ ) л г
(VIII, 20)

Подставляя в уравнение (VIII, 19) значения соответствующих производных, 
найденные с помощью уравнений (VIII, б, б, 20), получим

( ? ;  -  s " )  iT  +  (V "  -  к ; )  йР -  Nj (дгО " / а < 2) dN" +

+  Л?2 (дгО ' dN 2 -  0
(VIII, 21)

( S '  -  S ' ')  iT  +  ( Г '  -  V') dP +  N" (fQ " jd N 'f )  dN 'i -

-  (fo 'jd N ?)  rfJVj -  0

Это уравнение будет применено в дальнейшем для решения некоторых част
ных проблем.

Обобщение уравнений (VIII, 21) на многокомпонентные двух- и многофазные 
системы было сделано А. В. Сторонкиным Найденные уравнения он применил 
к решению некоторых вопросов термодинамической теории многокомпонентных 
систем как в общем виде, так и для особых случаев (наиболее подробно рас
смотрены изменения давления и температуры сосуществующих фаз в зависи
мости от их состава). Результаты этих исследований объединены в монографии 
[Б73].

Пример 4. Плотность водно-спиртового раствора, содержащего 60 вес.% 
СН8ОН, равна 0,8946 г/см9, а парциальный мольный объем воды в нем равен 
16.8 см8/моль. Найти парциальный мольный объем спирта в этом растворе.

Решение. Общий объем 1 моль раствора равен

0,6424» 18 +  0,4676 • 32
0,8946 ,d

Поэтому 27,3 — 16,8 • 0,6425 -f ^сн ,о н  * 0.4576, откуда Р СН|0Н “  39,8.

2. Методы расчета

Если известна зависимость Я0бщ =  Ф(л<). то Я* определяют 
дифференцированием Яобщ по П\ и, подставляя в полученное урав
нение соответствующее значение nit находят для раствора дан
ного состава. Этот метод трудоемок; необходимо обработать экс
периментальные данные столь точно, чтобы полученное уравнение 
отвечало им во всем исследуемом интервале-составов.

Рассмотрим два графических метода. Если известны свойства 
растворов (например, объемы, содержащие в одинаковом количе
стве растворителя различные количества п2). то, построив график 
Я’общ =  ф (п2) , получим кривую, наклон которой в любой точке, 
т.е. для раствора любого состава, дает К недостаткам метода 
следует отнести сравнительно небольшую точность, трудоемкость 
пересчета весовых концентраций в мольные и невозможность не
посредственно найти парциальные мольные величины обоих ком
понентов,
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Метод пересечений позволяет одновременно найти Х\ и 
изучаемое свойство раствора наносится на график как функция 
состава (рис. 72 *) . В точке, отвечающей заданному составу, про
водят касательную к кривой, которая при пересечении с ордина
тами Ni =  l и ;V2 =  1 дает соответственно парциальные мольные
величины первого и второго ком
понентов при составе, отвечающем 
точке касания.

Так как аЬ — ас— со • tg Zcob, 
для доказательства равенства ab «= 
■ ■  X i(7i) надо показать, что

X, =  X -  N2 (dXJdN2) (VIII, 22)

Поскольку состав раствора есть 
свойство интенсивное, можно изменять 
•го несколькими способами. Для дан
ного случая наиболее удобно изменять 
состав, оставляя п2 постоянным, так что 
Nt будет зависеть только от пх. В силу 
того, что X ■ = Хобщ/(л1 4- л2)
йХ *=ЛД(общ/(Л1+Л2) - * о б щ  dntl(ni +  n2)3 

и dN2 =  — п2 dniKtti 4- п2)2 
отсюда

™ X  4" Мз [с1^общ(̂ *1 4“ л2)/л2 d tt\ —
— ^ о б щ /^ !8=8 X 4“ dXoUdn, ””

XrtuJi^ +  n J - X  +  X i - X
что и требовалось доказать.

Таким же образом можно доказать, 
что -а'Ь' *= Х*(Га).

Рис. 72. Определение парциальных 
мольных величин методом псрссс 

чениА.
(См. пример 6.)

Из прямолинейности линии bob' непосредственно следует урав
нение (V III,12) (для бинарного раствора). Из рис. 72 видно, что 
если одна из парциальных мольных величин растет с увеличением 
концентрации, то другая уменьшается, и что

Нт X?
АГ,-Ь0 1

о то время как

и наоборот
Hm Х 2 =■  const. (¥ *лг,-*о 2

Нт Хо 
]/|-И> 2

Xо
2

в то время как _
Нт X . — const, (¥ •  Я ?) лг.-»о 1

С помощью рис. 72 можно обосновать уравнение (VIII, 17) для бинарного 
раствора. Переместим мысленно точку о в ту или иную сторону на бесконечно

*  Если бы наблюдалась ограниченная растворимость (например, в случае, 
когда один из компонентов является твердым веществом), то кривая X -■  
м> ф(Л^а), очевидно, обрывалась бы в точке, соответствующей концентрации на
сушенного раствора.
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малое расстояние; это будет соответствовать бесконечно малому изменению со
става раствора. Тогда парциальные мольные величины получат обратные по знаку 
приращения dX\ и dXt- Так как точки расположены очень близко друг от друга, 
отрезки касательных от точек касания до соответствующих ординат можно при
нять за радиусы гх и г2, а отрезки dX\ и dX* — за соответствующие этим радиу
сам дуги. Но дуги пропорциональны радиусам, т. е. гх/г2 =* —dXi/dXt, а из по
добия треугольников следует, что ri/n  =  NifN^, комбинируя два последних 
уравнения, получим NxdX\ +  NvdXt =  0.

Пример б. Для системы Н20 —NaCl

^общ =  55,51 КН2о +  16,4 nNaCl +  2.5п^аС1 ~  I*2nJ4ftCi

Найти парциальный и кажущийся мольные объемы хлористого натрия в его 
полумольном водном растворе.

Решение. В соответствии с уравнением (V111.4)

V NaCl =  16,4 - f  6nNaC1 — 3,6nJjaC1

Для m =  0,5 значение ?Naci =  18,0.
Так как при т  =  0,5 У0вщ =  1008,675, по уравнению (VIII, 10)

0 Vi =  (1008,675 -  1000): 0,5 =  17,35

Пример б. Ниже приведены плотности водных растворов метилового спирта
при t =  20:

(СНаОН], вес. % . . 0 20 40 60 80 90 100
р, г/см ».........................  0,9982 0,9666 0,9345 0,8946 0,8469 0,8202 0,7917

Вычислить с помощью метода пересечений P Hj0 и VCHjOH для указанных кон
центраций.

Решение. Пересчитывая плотности в удельные объемы, а затем в соответ
ствии с уравнением (VIII, 3) в мольные объемы, строим график V * * ф(^сн,он) 
(рис. 72). Далее, проводя касательные к кривой в точках, отвечающих указан
ным концентрациям, находим VH|0 и V̂ch ,oh (на Рис- 72 показано определе- 
ние VHi0 и ^ сн,он для ^ снк)Н в  0*60). Промежуточные и окончательные 
результаты сведены ниже:

[СНаОН], вес. и V, см/г Afcp V смЗ/моль VHj0 VCH5()H

20 .................................  1,035 19,8 20,4 18,0 37,8
40 .................................  1,070 21,8 23,3 17,5 39,0
60 .................................  1,118 24,4 27,3 16.8 39,8
80 .................................  1,181 27,8 32,7 15,4 40,4
90 . . .  . • . . . . 1,219 29,7 36,3 15,0 40,5

Результаты расчета показывают, что процесс смешения спирта с водой со
провождается уменьшением объема. Это видно и из рис. 72: кривая V =='ф (/Vj) 
выпуклая к оси абсцисс.

§ 8. ТЕПЛОЕМКОСТИ И ЭНТАЛЬПИИ РАСТВОРОВ

1. Парциальные мольные теплоемкости

Величина (Cj»)< в соответствии с (V III,4) определяется уравнением

( с р) , ~ [ ( а с д 6щ/зг,(]р Г п/ ( y in .  23)

Опыт показывает, что парциальные мольные теплоемкости могут быть как поло
жительными, так и отрицательными. В последнем случае кривая X — <p(V<) так
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сильно отклоняется от прямой, что касательная пересекает ось ^ « 1  ниже оси 
абсцисс. Значения (Ср )% <  0 наблюдаются в некоторых водных растворах элек
тролитов и, вероятно, связаны со значительной гидратацией ионов (по той же 
причине могут быть отрицательными и значения Га).

Для водных растворов на основании уравнения (VIII, 10) получаем
(Ср)а -  (dCp)otJd m  -  т  d b jd m  +  ®с  

или __ _  _
(Ср)2 =  (Vm /2) (d O jd  л /т)  +  Фс  (V III, 24)

Это уравнение позволяет найти (Ср ) ,  из графика Фс — <р(У т). Сочетая 
(V III,24) с (VIII, 10) и (VIII, 14), записанными для теплоемкости, получаем

_  ,-ov  т  ( Vm  d<s>r \

<с я>. - ( СЛ  —  т а г  ( г г  т т к )  ( т  2б)

(c p)i “  (СЛ 2 • 56,51 т V,

(VIII, 28)

Последние два уравнения позволяют по 
двум значениям СР *=  ф (т )  найти кон
станты (С р), и А и тем самым решить 
вадачу расчета теплоемкостей компо
нентов раствора*

Пример 7. На основании приведен
ных ниже экспериментальных данных о 
теплоемкости водных растворов НС1 
(/ «■  25) вычислить кажущиеся и пар
циальные мольные теплоемкости НС1 и 
теплоемкости НаО в растворах указанных концентраций:

Таким образом, на основании измерения общей теплоемкости раствора 
С я(1000 г H20  4*tft моль растворенного вещества) можно вычислить Ф с, (Ср)з 
и (Ся)| — (Ср) |.

Для растворов электролитов можно 
считать (Россини)

Ф с  =  ф *  +  д У т  (VIII, 26) 

где

Ф З - Ф с - Ю ) ,
Комбинируя (VIII, 26) с уравне

ниями (VIII, 24) и (VIII, 25), имеем

(Cp) ^ ( C ° P)2 +  V 2A ^m  (VIII, 27)

Ряс. 73. Кажущиеся и парциальные 
мольные теплоемкости НС1 в водных 

растворах ( / «  25).
(Су. пример 7.)

относительные парциальные мольвые

т ............................
Ср, кал на 

(55,51 +  т )  моль

0,1 0,5 1 1.5 2

раствора . . . 996,965 986,02 974,31 964,045 954,98

Решение. По уравнению (VIII, 10) вычисляем Ф с (^ р  затем рассчи
тываем значения У m и строим график в координатах Ф с — <р ( У т )  (рис. 73). 
Из графика в соответствии с уравнением (VIII, 26) находим теплоемкость НС1 
в бесконечно разбавленном растворе Ф£ =  C j e -  32,7 и [^ Ф с jd  (У  m )] =  7,25.
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Значения (Ср)>, вычисленные по уравнению (V III,24) или (VIII, 27), также 
нанесены на рис. 73. Наконец, по уравнению (VIII, 25) или (VIII, 28) определяем
(C^)j — ( С ^ .  Расчетные уравнения имеют вид:

(Фс)нС1-----32,7 +  7,25 Уй

(Ср)нС1------32,7 +  10,7 У т

( ^ ) н ^ - ( ^ ) н , о — ')'06б2т,,‘

2. Парциальные мольные энтальпии
В соответствии с (VIII, 4)

" / “ (^общ /^)р.Г.п,

Изобарное изменение Я{ с Т выражается уравнением
f  Ь Н д /  дНобщ \ 3 /  дНобщ\
\Г д т ) Г Т т  ) р n ~ i z ; \г-д т-)р nf

В связи с (VIII, 23) окончательно получаем
(дН11дТ)р (Л, - ( С р), (VIII, 29)

Дифференциальная и интегральная теплоты 
растворения

Если растворить 1 моль вещества в бесконечно большом коли
честве раствора или, что то же, к раствору данной концентрации 
прибавить бесконечно малое количество растворенного вещества и 
сделать пересчет на 1 моль его, то тепловой эффект называют 
дифференциальной или парциальной теплотой растворения. Если 
же растворить 1 моль вещества в таком количестве чистого рас
творителя, чтобы получить раствор заданного состава, то наблю
даемый тепловой эффект называют интегральной теплотой раство
рения. При этом, так же, как и раньше (см. гл. III), считают, что 
система до и после процесса имеет одну и ту же температуру.

Значения интегральной теплоты растворения ряда веществ в 
воде приведены в табл. 14. Теплота растворения сильных электро
литов в бесконечно большом количестве воды в соответствии 
с законом Гесса может быть найдена вычитанием теплоты образо
вания соединения из суммы значений стандартной теплоты образо
вания соответствующих ионов (Приложение 1). Из табл. 14 видно, 
что порядки теплот растворения многих веществ и теплот химиче
ских реакций (теплот образования) совпадают.

На рис. 74 сопоставлены значения интегральных теплот рас
творения для различных сходных систем (соответственно два ряда 
солей — аналогов в одном растворителе, один ряд аналогов в род
ственных растворителях, два сходных вещества в одном раствори
теле). Подобного рода приближенные закономерности, являю-
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Щиеся примерами методов сравнительного расчета [Б31], можно 
рекомендовать для оценки значений теплот растворения.

Значения интегральной и дифференциальной теплот растворе
ния могут существенно отличаться. Особенно велики расхождения 
между ними в концентрированных растворах, где они могут не 
совпадать не только по величине, но и по знаку. По мере умень
шения концентрации разность между обеими величинами умень
шается и при бесконечном разбавлении они становятся равными. 
Теплота растворения в бесконечно разбавленном растворе (или в 
чистом растворителе) называется первой теплотой в противопо
ложность последней теплоте, т. е. дифференциальной теплоте рас
творения в насыщенном растворе.

Рве. 74. Взаимосвязь между стандартными теплотами растворения:
Л —хлоридов и бромидов щелочных металлов в воде; В —перхлоратов элементов подгруппы 
бериллия в воде и метаноле; В —бромидов и хлорида лития в воде при равных концентра

циях.

В термодинамических вычислениях большей частью оперируют 
с дифференциальной теплотой растворения.

Допустим, к раствору, состоящему из п\ моль растворителя и 
п2 моль растворенного вещества, при Р, Т =  const прибавлено 
dn2 моль растворенного вещества. Тепловой эффект этого процесса 
равен

[ " . б„+ г. „  -  [ * « « ■ ,+ ( О *
где Я общ — энтальпия раствора до смешения; — мольная энтальпия
чистого растворяемого Вещества.

Подобным образом можно получить уравнение, определяющее 
теплоту разбавления. Относя полученные величины к 1 моль при
бавляемого вещества, т. е. разделив их соответственно на dn2 (или 
dn\), найдем значение дифференциальной теплоты растворения 
(разбавления)

eQ/0«| —Й |- Я | (VIII, 30) 
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Т а б л и ц а  14. Интегральные Теплоты растворения ЛЯдо 
(ккал/моль) некоторых веществ в воде

Растворяемое
вещество n 9 ^ 2 9 8  1 Растворяемое

вещество n • **298

К р и с т а л л и ч е с к и е H2Oa 00 -0 ,8 4
в е щ е с т в a НаРОз 5000 1.6

AgNOa 00 5,42 HaS 0 4 00 -23 ,1
A ic i, CO -78 ,12 HaP 0 4 400 -1 ,6 4
Cd(C104b 00 -27 ,00 Н4РаО, 00 - 3 ,7
CuClj 00 -12 ,36 SnCU 00 -33 ,94
F e d , 1000 -31 ,64
H3BOa 00 5,21

Г а з ы

NH4C1 CO 3,53 СН4 40000 -3 ,1 4

n h 4h c o 3 CO 9,85 СО 60 000 -2 ,6 2

NH4HS04 00 -4 ,2 6 СОа 1 600 -4 ,7 2

NH4N03 CO 6,14 С1* 1 000 6,4

(NH4)aS04 00 1,10 НВг 00 -20 ,35

N iClj 00 -19,88 НС1 00 -17 ,88

ZnCla CO -17 ,40 HF 00 -1 4 ,5

Z n S04 00 -19 ,90 HI 00 -19 ,67
H2S 1 500 - 4 ,6ж и д к о с т и
NHS 100000 -8 ,0 2

CHaCOOH 00 -0 ,3 7 S 0 2 7 000 -9 ,7 3
C2HBOH 00 -2 ,3 9 SO* 1 -3 1 ,7
HNOa 00 -7 ,9 5

* Количество молей Н2О на 1 моль вещества.

Часто пользуются относительной энтальпией вещества £< — 
разностью между и мольной-энтальпией данного компонента в 
стандартном состоянии, за которое принят бесконечйо разбавлен
ный раствор *. Тогда уравнение (VIII, 30) примет вид

tQldn3= *L 2- L 2 и bQ /dru^Li (V III, 31)

*  Выбор этого стандартного состояния (вместо состояния чистых компо
нентов) особенно удобен для растворенного вещества, так как если известны 
значения теплоты разбавления, но нет данных о теплоте растворения, то при 
расчетах нет способа для перехода от состояния чистого растворенного веще
ства к состоянию раствора Этот выбор имеет преимущество перед допущением, 
что энтальпия в исходном состоянии равна нулю, поскольку последнее возмож
но лишь при определенной температуре.
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Уравнения (V III,30) и (VIII,31) иллюстрирует рис. 75, на ко
тором показан графический метод нахождения L \  и £ 2  (для 
Узо, =  0,25).

Взаимосвязь между L\ и £ 2  выражается уравнением (VIII, 18); 
его интегрирование для данного случая позволяет вычислить £ 2  по 
£ 1 или, наоборот, £ 1  по £ 2  (интегриро
вание проводится графически).

Обширные исследования теплот 
растворения и гидратации проведены 
К. П. Мищенко и его сотр.

Если имеются данные о теплоте разбавле
ния растворов (вещества А) двух концентра
ций до бесконечного разбавления, то теплота 
перехода от одной концентрации к другой на 
основании закона Гесса определяется раз
ностью первых двух величин.

Для прецесса
А • лНаО +  ( я *  — п) Н20

— А • ЯооНаО А (води.)

тепловой эффект

д Н -Щ  +  n jf \  -  {njTx-^ Щ  + я2 +
+  п ,Я | )  - Я 2 +  л, ( Я ? -  Я ,)  (VIII, 32)

что в соответствии с (V 111,10) дает — АЯ * -
“ Ф я ”  ФН или Рис. 76. Интегральные и диф-

__6 __ ференциальные теплоты рас-
т ( Ф я —Ф я ) = * т ( / / 2— Я 2) +  65 , 51( Я| — творения и разбавления в си-

(VIII, 33) (См. пример 8.)
Дифференцируя (VIII, 33) по т  и принимая во внимание (VIII, 17), получаем 

Н 2 ~  Н фн ~  фн “Ь т & (® я  — фн)1ат 
или после подстановки

Н 2 - Н  2 Х2 -  Фя -  Ф„ +  (VS/2)[d (® я  -  <X>°H)jd  V m ] (VIII, 34)
Комбинируя уравнения (VIII, 34) с (VIII, 33), находим

т  V т  ^ ( Ф я  — <̂ я )
1 ^  бб̂ б! 2 йл/т

Ht  — Н\ (VIII, 35)

Расчеты производят на основании значений Ф я “ ф я * полученных экстраполя
цией теплоты разбавления на бесконечное разбавление; Li, а затем и L\ вычис
ляют с помощью графика Фя  — =  ф (V  fn) (рис. 76).

Изменения дифференциальной теплоты растворения и разбавления с изме
нением температуры в связи с (VIII, 23) и (III, ш) соответственно равны

а (я2 -  H\)jdT *= (ср)г -  (Ср); и а (я, -  я?)/аг -  (Ср), -  (с°Р)
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Пример 8. Пользуясь значениями интегральной теплоты образования H2S 0 4 
из Н20  и SOj, приведенными на рис. 75, найти количество теплоты: 1) выделяю
щееся при добавлении к 100 кг 29%-ного олеума (% свободного S 0 8) такого ко

личества воды, чтобы получить 64,4%-ныА 
водный раствор H2S 0 4; 2) которое следует от
вести в процессе добавления к 100 кг 40,5%- 
ного раствора H2S 0 4 29%-ного олеума до со
держания 96,1% H2S 0 4.

Решение. 1. Мольная доля SO* в олеуме 
равна

/ 2 9  . 7 1 W 29 1 71 , 71 \
I w + w M w + w + w )

1,088 
“  1,813 0,60

а в получаемом растворе 

35,6
18

64,4
98 Ь 0'20

Общее число молей олеума равно 1,813, 
а получаемого раствора 0,60/0,20 — 3. Так как 
по закону Гесса искомая величина равна раз
ности между значением теплоты растворения 
исходного и конечного растворов, то в соот
ветствии с ними (см. рис. 75) при смешении 
будет выделяться 3 • 6600 — 1,813 • 9400 =  
=  2760 ккал.

2. Число молей исходного раствора равно

Рис. 76.
пни НС1 
ния и

Кажущиеся энталь- 
и теплоты растворе- 

разбавления в системе 
Н20 -Н С 1 .

(См. пример 9.)

40,5 
98 1

40,5 59,5 
98 ' 18 * * 4,133

Растворы ......................... . . .  1 2 3
lHaS 0 4f, вес. % . . . . . . . 40,5 олеум 96.1
Мольная доля SOs . . . . . . 0,10 0,60 0,40
Интегральная теплота раство-

рения (см. рис. 75) . . . . -3600 -9 4 0 0 -1 0 0 0 0

Число,молей добавляемого олеума находим из уравнения материального ба
ланса 4,133*0,10 +  л *0,60 =  (п +  4,133)0,40, откуда п 6,2(кг-моль).

В соответствии с законом Гесса искомый тепловой эффект
Д// -  ДЯа -  (Д#1 -  Д//2) 

или
ДЯ — 10000 (4,133 +  6,2) -  (3600 • 4,133 +  9400 • 6,2) — 30170 ккал

Пример 9. Теплота растворения НС1 в Н20  при t'~= 25 может быть пред
ставлена следующими значениями относительных кажущихся энтальпий Н с 1 в
растворах:
Состав раствора,

моль HjO/моль НС1 . 3 5 10 20 50 200 1600
Ф я - Ф „ ,  кал/мольНС1 4470 2760 1460 850 482 249 90

Определить: 1) относительные мольные энтальпии компонентов в указанных 
растворах; 2) значение теплоты разбавления раствора, содержащего 1 моль 
НС1 в 15 моль Н20 , до бесконечного разбавления.

Решение. 1. После пересчета состава в моляльности наносим приведенные
данные на график в координатах Фд — ф д в ф ( У ^ )  (см* Рис* Щ- Далее про*
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водям касательные к кривой (при различных значениях Арп) и в соответствии 
с уравнениями (VIII, 34) и (VIII, 35) вычисляем £3 и L\. Результаты расчета при
ведены на рис. 76.' _

2. Раствору НС1 • 15Н20  соответствует т  =» 3,701 и л / ^ в  1.924. По рис. 76 
находим — Фя «1 0 5 0 ; следовательно, процесс разбавления связан с выде
лением 1050 кал.

§ 4. ИДЕАЛЬНЫЕ РАСТВОРЫ

Взаимодействие между разноименными и одноименными моле
кулами компонентов идеального раствора одинаково (все моле
кулы обладают одинаковыми силовыми полями). Поэтому при 
замене части какого-либо компонента другим способность каждого 
из них к переходу в газообразную фазу не изменится. Но так как 
это стремление, выражаемое фугитивностью компонента, тем зна
чительнее, чем больше относительное содержание его молекул в 
жидкости, фугитивность компонента над идеальным раствором 
должна быть пропорциональна его мольной доле в растворе, т. е. 
/ [ =  const V * . Константа пропорциональности определяется из 
начального условия Мж= 1 ;  const =  /,» т. е. постоянная равна 
фугитивности чистого компонента. Равенство фугитивностей ком
понента раствора в двух сосуществующих фазах позволяет прийти 
к окончательной формулировке закона, который служит одним из 
критериев идеальности раствора: фугитивность компонента иде
ального раствора равна фугитивности чистого компонента, умно
женной на его мольную долю, т. е.

(VIII, 36)

Величина для данных Р и Т постоянна. Она равна фугитив
ности чистого компонента при давлении, равном общему давлению 
над раствором. Если стандартное состояние компонента принято 
таким же, что и для чистого вещества (при тех же Я и Г), то в 
соответствии с определением активности уравнение (VIII, 36) при
мет вид

а { *=  Nt или Y, =  — 1 (V III, 37)

Несовпадение коэффициента активности (о нем см. гл. XII) 
с единицей служит мерой отклонения раствора от идеального, по
добно тому, как отклонение f/P от единицы служит мерой откло
нения свойств чистрго газа от свойств идеального газа (см.гл. VI).

Уравнение (VIII, 36) является обобщенным законом Рауля. 
Оно справедливо в той области концентраций, в которой раствор 
остается идеальным и чистые компоненты устойчивы при давлении 
и температуре смеси.

Из сопоставления (VIII, 36) с уравнениями (VI, 32) и (VIII, 7) 
следует, что

(V III, 38) 
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Из уравнений (VIII, 8,36) и (VI, 39) получаем
Ht — н] (VIII, 39)

Следовательно, и
f o ) | - ( c ; ) ,  (VIII. 40)

т. е. объемы, энтальпии (и теплоемкости) аддитивны и не зависят 
от состава. Таким образом, приходим к важному выводу: при об- 
разовании идеального раствора не происходит изменения объема 
(AV =  0) и не наблюдается теплового эффекта (А// =  0). При 
этом обязательным условием является не только одинаковое дав
ление (над раствором и над каждым из чистых веществ) и одина
ковые температуры, но и одинаковое агрегатное состояние компо
нентов и раствора.

Если бы не было аддитивности указанных величин, то фуги- 
тивности компонентов идеального раствора были бы пропорцио
нальны мольным долям при одной температуре и давлениг но не 
были бы пропорциональны им при других значениях V, Р и Т.

Здесь следует обратить внимание на два обстоятельства.
1. Только при о д н о в р е м е н н о й  справедливости уравнений 

(VIII, 36, 38, 39) данный раствор можно считать идеальным.
2. Уравнения (VIII, 38, 39) легче экспериментально проверить, 

чем (VIII, 40). Справедливость любого из них для раствора 
о д н о г о  какого-либо состава не может служить критерием идеаль
ности раствора, так как не исключено, что для других концентра
ций будут наблюдаться и изменение объема, и тепловой эффект. 
Если раствор идеален при всех концентрациях, то график, по
строенный в координатах объем (энтальпия, теплоемкость) — кон
центрация (см. рис. 72), будет прямой линией, так как уравнения 
аддитивности парциальных мольных объемов (энтальпий, тепло
емкостей) (VIII, 14) превратятся для идеального раствора в урав
нения аддитивности соответствующих мольных величин. Однако 
известны' случаи, когда линия, характеризующая, например, изме
нение объема, является кривой, пересекающей прямую идеального 
раствора,т.е. только в одной точке X =  Xt (где X — Vt H или СР).

Для жидких растворов при низких давлениях и при темпера
турах, далеких от критических, величину f] в уравнении (VIII, 36) 
можно считать равной (f°t)po — фугитивности «чистого компонента

при давлении его насыщенного пара. В противном случае это упро
щение неприменимо и необходим пересчет по уравнению

получаемому в результате интегрирования (VIII, 7) (с учетом того, 
что V* =  V?) в пределах от р] до общего давления Р над рас
твором.
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Уравнение (VIII, 36) применимо и к газовым растворам. Дей
ствительно, если для компонента газовой смеси справедливо 
(VIII, 38), т. е. Vt =  Vt (при тех же Я и Г), то а< =  а  и уравне
ние (VIII, 9) примет вид

р
R T  In h  =  R T \ n  Р +  R T \ n  N t -   ̂a d P

о

Но первый и третий члены правой части этого уравнения в соот
ветствии с уравнением (VI, 42) равны RT\nf], т. е. (VIII, 9) пре
вращается в уравнение (VIII, 36).

Возможность использования (VIII, 36) для газовых смесей 
имеет большое практическое значение, так как вследствие весьма 
малого количества данных о зависимости Р* =  <р(Р, Г, N) урав
нение (VIII, 9) почти не находит применения.

Анализ экспериментальных данных показывает, что при сравни
тельно небольших давлениях (порядка десятков атмосфер) урав
нение (VIII, 36) является точным для газовых смесей любого 
состава. Для многих смесей оно достаточно удовлетворительно и 
при больших давлениях (особенно для смесей, компоненты кото
рых обладают близкими сжимаемостями), хотя дает несколько 
меньшие значения /<, чем уравнение (VIII, 9), применимое для 
любых газовых смесей в любых условиях.

Следует обратить внимание на то, что в уравнении (VIII, 36), 
когда оно применяется к газовой фазе/фугитивность чистого ком
понента в с е г д а  берется при о б щ е м  давлении смеси. Поэтому 
закон Рауля применительно к газовой смеси называют иначе пра
вилом фугитивности.

Это правило учитывает не только отклонение свойств смеси от 
законов идеального газа, но и влияние давления на свойства чи
стых компонентов. В условиях, когда смесь следует законам иде
альных газов, уравнение (VIII, 36) переходит в уравнение (VI, 14), 
так как фугитивность компонента можно заменить его парциаль
ным давлением, а фугитивность чистого компонента f°t при давле
нии, равном общему давлению в смеси, просто общим давлением.

На основании изложенного очевидно, что понятия «смесь иде
альных газов» и «идеальная газовая смесь» не адекватны. Для 
первой одновременно справедливы уравнения (VI, 14) и (VI, 16), 
для второй — уравнение (VIII, 36), а поэтому и правило фугитйв- 
мости. Иначе говоря, сжатая газовая смесь, не будучи смесью 
идеальных газов, может быть идеальной газовой смесью.

Если газовая смесь представляет раствор паров конденсиро
ванной фазы в сжатом газе, то величина N{ в (VIII, 36) будет 
соответствовать растворимости жидкого (твердого) вещества в 
сжатом газе. Однако для растворов, молекулы компонентов кото
рых обладают резко различными силовыми полями, например на
ряду с неполярными содержат полярные вещества, аддитивность
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объемов не соблюдается, т. е. подобные растворы не являются 
идеальными. Поэтому расчет растворимости по (VIII, 36) приво
дит к расхождению с опытом: вопреки этому уравнению раствори
мость, выраженная в мольной доле, зависит от природы раствори
теля. Следовательно, отмеченная в гл. VII (с. 220) зависимость 
концентрации водяного пара от природы сжатого газа является 
следствием того, что образующиеся растворы не идеальны (см. 
также с. 280 сл.).

При переходе вещества в идеальный раствор, где его мольная 
доля составляет Ni} изменение энергии Гиббса в соответствии с 
(VIII, 36) равно

О, -  Q\ — RT 1п4 - Д 7 ’ In в, — ЦТ In 4 г - - Я Г 1 п Л Г ?
fi и

или
ц, — |iJ (P , T) +  R T \n N f  (VIII, 42)

Так как NT <  1, то Gt Ф  G°i, т. е. в идеальном растворе энер
гии Гиббса (а поэтому и энтропии) не аддитивны. В соответствии 
с (VIII, 42) энергия Гиббса раствора меньше суммарной энергии 
Гиббса компонентов (иначе процесс растворения не был бы само
произвольным).

При бесконечно малом изменении состава парциальная моль
ная энергия Гиббса компонента раствора в соответствии с 
(VIII, 42) изменится на величину

dGi — RT d In ft — RT d In Nt (VIII, 43)

т / д Ы ^ ' Г '  ” RT/Nt (V III, 44)

Из (VIII, 42) следует, что свойства химического потенциала зависят от 
свойств данного компонента и от свойств других компонентов. В случае идеаль
ного раствора совершенно безразлично, какие вещества образуют раствор и ка
кими свойствами они обладают; величина химического потенциала данного ком
понента зависит только от относительных количеств других веществ и лишь по
стольку, поскольку это вызывает изменение мольной доли данного вещества. От; 
сюда «нечувствительность» химического потенциала к свойствам прочих состав
ных частей, которая, например, в случае смеси идеальных газов выражается в 
том, что «каждый газ ведет себя в смеси так, как будто бы он был один».

Применение (VIII, 42) к общим закономерностям, справедливым для любых 
растворов, позволяет определить термодинамические свойства идеальных рас
творов независимо от их агрегатного состояния. Действительно, с одной стороны, 
переход от жидкости к газу может быть осуществлен без нарушения гомоген
ности соответствующими изменениями Р и Т. Поэтому для утверждения того, что 
(VIII, 42) может быть положено в основу термодинамики идеальных растворов 
независимо от их агрегатного состояния, необходимо доказать, что изменение 
энергии Гиббса для идеального раствора не зависит от изменения Р и 7*. В то 
же время в идеальном растворе при всех значениях Р и Т изменение V и Н в 
соответствии с (VIII, 38 и 39) равно нулю, что в связи с уравнениями 
(dbG/dT)p ■ = —AS и (d&G/dP)T ■ ■  AV, вытекающими из (V,24 и 25), приводит, 
во-первых, к независимости изменения энергии Гиббса от давления при прибавле
нии чистого компонента, а во-вторых, к независимости изменения энергии Гиббса, 
отнесенной к температуре, от температуры,
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Если пар над жидким раствором можно рассматривать как 
смесь идеальных газов, то (VIII, 36) принимает следующий вид:

(V III, 46)

т. е. парциальное давление пара данного компонента над раство
ром равно давлению насыщенного пара над чистым компонентом 
(при данной температуре), умноженному на мольную долю этого 
компонента в жидкой фазе.

Уравнение (VIII, 45) и является математической формулиров
кой закона Рауля в том виде, который он предложил (1886 г.). Это 
уравнение для раствора нелетучего вещества в летучем раствори
теле обычно записывается следующим образом:

1 ^  «2 
р\ “  п2 +  и,

(V III, 46)

Уменьшение давления пара над раствором н е л е т у ч е г о  ве
щества по сравнению с чистым растворителем (при той же темпе
ратуре) ясно из принципа Ле-Шателье: при введении, нелетучего 
вещества, например соли, в равновесную систему вода — пар часть 
пара переходит в жидкость, что вызывает уменьшение давления 
пара.

Идеальные растворы образуются веществами, сходными по хи
мическому составу и по физическим свойствам. Отклонения от 
идеальности являются следствием как химических эффектов (ассо
циации, диссоциации, сольватации и т. д .), так и физических 
(влияния различия мольных объемов и сил взаимодействия моле
кул). Первые, как правило, уменьшаются с ростом температуры, 
а отклонения, вызванные неодинаковыми молекулярными разме
рами, возрастают.

Для выяснения вопроса, следует ли компонент газовой смеси 
законам идеального раствора, важно знать, насколько велико дав
ление, под которым он находится; для жидких растворов давление 
(кроме случаев применения очень высоких давлений и температур, 
близких к критическим) практического значения не имеет, и на 
первый план выступают другие факторы. Поэтому жидкие рас
творы, в отличие от газовых, не идеальны при обычных давлениях.

Введение понятия «идеальный раствор» имеет не только теоре
тическое, но и практическое значение. Строго говоря, свойствами 
идеального раствора не обладает ни один реальный раствор, за 
исключением оптически активных изомеров и смесей, состоящих 
из компонентов, различающихся по изотопному составу. Однако 
очень многие растворы практически ведут себя как идеальные. 
Учитывая простоту закономерностей, которым следуют идеальные 
растворы, а также сложность и подчас невозможность вычисления 
свойств реальных растворов, часто приходится допускать заведо
мую неточность и считать раствор идеальным. Следовательно, тео
рия идеальных растворов дает возможность с тем или иным
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приближением решать многие проблемы, связанные с растворами 
вообще.

В дальнейшем, пользуясь известными соотношениями, характе
ризующими идеальные растворы, будем производить преобразова
ние уравнений, справедливых для любого раствора.

Пример 10. При t =  100 взято 100 кг смеси бензола и толуола. Парциальные 
давления бензола и толуола над раствором соответственно равны 656 и 286 мм 
рт. ст. Найти весовое количество каждого компонента, считая жидкую фазу 
идеальным раствором.

Решение. Определив по графику Р «  q> (Г) (см. рис. 55) давления паров чи
стых компонентов при t а= 100 (соответственно 1340 и 560 мм рт. ст.), вычисляем 
по (VIII, 45)

ЛГСвН# =  656 : 1340 =  0,49 и ^ СвН5СНз -= 286: 660 — 0,51 

Комбинируя уравнения

»с.н./78ЛС+вс8.н,сн,/92.1 “ 0,49 И гс«н«+  йс«н‘сн>=  100 КГ 
получаем

*С вНв - Н 9  кг и Я свН еС Н а-100- 4 4 , 9 « 5 5 ,1  кг.

§ 5. БЕСКОНЕЧНО РАЗБАВЛЕННЫЕ РАСТВОРЫ

Как уже отмечалось, безупречные по точности термодинами
ческие соотношения, справедливые для любых растворов, практи
чески оказываются неприменимыми, так как требуют данных, ко
торыми мы в настоящее время не располагаем. К этим соотноше
ниям, в частности, относится уравнение (V III,21), охватывающее 
всю термодинамику двухкомпонентных систем. Для идеальных рас
творов эти соотношения имеют простую форму и легко могут быть 
использованы, но растворов, которые в ш и р о к о м  интервале кон
центраций близко подходили бы по своим свойствам к идеальным 
растворам, немного, если исключить смеси газов при низких дав
лениях.

В то же время существует категория растворов, для которых 
общие термодинамические соотношения могут быть применены для 
конкретных вычислений. Это — бесконечно разбавленные растворы, 
т. е. такие, в которых содержание растворенного вещества очень 
мало по сравнению с содержанием растворителя •.

Может показаться, что изучение бесконечно'разбавленных рас
творов представляет чисто теоретический интерес. Однако это не 
так. Свойства, принципиально присущие только им, в большой мере 
сохраняются и при к о н е ч н ы х  (достаточно низких) концентра
циях. Так, водные растворы газов На, N2 , СО, О2 , СН* и др. ведут 
себя как бесконечно разбавленные; даже при очень высоких дав
лениях их растворимость ничтожно мала (N2 »  0 ,0 4 2 —0,0а7).

* На основании общих соотношений можно получить числовые результаты 
и для так называемых прабильных (регулярных) растворов; свойства последних 
рассмотрены в [Б 16, 104],
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До каких именно концентраций и с какой степенью точности по
ведение раствора отвечает законам бесконечно разбавленных рас
творов, термодинамика не может определить; это решает опыт. 
Анализ экспериментального материала показывает, что для раство
ров неэлектролитов предел концентраций может быть принят рав
ным N2 «0 ,0 1  и достигает в некоторых случаях даже N2 — Для 
растворов электролитов он снижается до N2 =  1(Н.

Изучение свойств бесконечно разбавленных растворов имеет 
практический интерес еще и по другой причине: в расчетах часто 
бывает необходимо производить экстраполяцию свойств, найден
ных опытным путем, от конечных концентраций к весьма малым. 
На важность исследования бесконечно разбавленных растворов 
указывал Д. И. Менделеев.

1. Парциальные мольные величины
Уравнение (VIII, 18) в применении к бесконечно разбавленным 

растворам переходит в
aXJdN, (V III, 47)
dJfs/dAf3

Существуют два его решения [А27]; они иллюстрируются 
рис. ПА, Б. К парциальным мольным величинам (см. рис. П А ), 
для которых

Hm ( d X i f d N 2)=mQ и П т  ( д Х 2/ дЫ2) ^ 0  
N а-̂ 0 N2-tO

о т н о с я т с я  парциальные мольные объемы, энтальпии и теплоемкости 
(парциальные мольные величины первого типа). Они для раствори
теля постоянны и равны мольным величинам, т. е. lim V\ = V f ,

_ _ N,~̂ 0
llm и lim (Cp), =  (Cp), [см., например, на рис. 71 (с. 231)
лг,-* о _  N ,->  о
значения (СР)Н|0 при WHiso4->0  и (СР)Н|0 при WH|SO4- *0 ] .

Таким образом, бесконечно разбавленные растворы характери
зуются тем, что прибавление к ним растворителя не сопровож
дается изменением объема, энтальпии и теплоемкости системы в 
целом, т. е. такие растворы в отношении растворителя являются 
идеальными. Аддитивность отмеченных свойств соблюдается для 
бесконечно разбавленных растворов любого агрегатного состояния 
и, в частности, для газовых смесей. Этим и объясняется то, что 
правило фугитивности (см. с. 243) даже при давлениях в несколь
ко сот атмосфер является вполне удовлетворительным для компо
нентов, находящихся в большом избытке; оно вполне точно для 
того вещества, мольная доля которого близка к единице.

Рис. 77Б иллюстрирует влияние концентрации на парциальные 
мольные энтропии и энергии Гиббса (парциальные мольные вели
чины второго типа) ; для них

lim (д Х ,/д У ?) ^ 0  и lim (д Х а/дЛГ,) -  со
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т. е. величины Si и при N 2 - + 0 изменяются с изменением кон
центрации.

Известны случаи, когда и в области конечных концентрациА 7 , =  const, по
этому из уравнения (VIII, 17) следует, что в этих случаях и 7» ■ = const. Этот 
вывод, однако, не соответствует рис. 77 А. Математический анализ показывает,

NCC[ * 1 ^C H sC O O C gH f"

Рис, 77. Зависимость парциальных мольных величин от концентрации в беско
нечно разбавленном растворе:

А -  Пт (д*,/дМ)п т —0. lim (OXt/dN,)pt г  —0;N,->0 N,-+ 0
В— Ит №/дЛМр, гчЮ, Uni 7 —« ;

В — 11т (dX i/dM )P , Г — 0* AT |“>0
Г -  И т  (dX i/dN ,)p t 7— 0,

11т (dXtldNJft т >0;

И т  ‘ (dX ildN Jp  f — 00.

что получающееся несоответствие является мнимым. Оказалось, что возможны 
еще три случая, удовлетворяющих уравнению (VIII, 47), что и было установлено 
И. Р. Кричевским и Я. С. Казарновским [Б44].

Действительно, уравнение (VIII, 47) справедливо и тогда, когда при 
дХ2/дЫ2 =■  0 величина dX\/dN2 при N2-*Q  стремится к нулю, как болёе высо
кая (чем первая степень Nz. Такой случай показан на рис. 77В. Он также отве
чает парциальным мольным энтальпиям и теплоемкостям. При повышении тем
пературы, когда аномалии в свойствах растворов уменьшаются в растворы при-
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ближаются к идеальным, не исключена возможность перехода от случая, изобра
женного на рис. 77В, к постоянству парциальных мольных величин первого типа 
и при конечных концентрациях. Тогда в соответствии с расширением области 
концентраций, в которой' раствор будет идеальным, линии Х\ *= <р(ЛМ и Х3 =  
«■  <p(jV2) будут параллельны оси абсцисс и при конечных значениях N3.

Еще один случай, удовлетворяющий (VIII, 47), возможен тогда, когда числи
тель уравнения стремится к нулю как где- а <  I; тогда при N3-+ 0 знаме
натель превращается в бесконечность (рис. 77Г). Этот случай подтверждается 
•кспериментальными данными в системе во д а— сильный электролит.

Что касается случая, когда

lim {dXJdtf3) *  оо и lim {dX3/dN3) — со
Nf+O Nt~+0

то он, по-видимому, практического значения не имеет.

2. Закон Генри

Фугитивность растворителя в бесконечно разбавленном растворе 
согласно сказанному выше не зависит от природы растворенного 
вещества и вычисляется по закону Рауля, т. е.

j H«J0 v Д i ) - / I - Ф (*>. Т) (VIII, 48)

Поскольку фугитивность жидкости или твердого раствора равна 
фугитивности насыщенного пара, в случае, когда растворитель в 
парообразном состоянии ведет себя как идеальный газ, уравнение 
(VIII,48) переходите

Нш (VIII, 49)
N |->0

совпадающее с (VIII, 45).
Зная зависимость f\ от состава, легко найти зависимость /2 от 

N2 ; пользуясь уравнениями (VIII, 48) и (VIII, 43), в соответствии 
с уравнением (VIII, 17) получим

V, dRT In (j\N x)  +  N2 dRT In f2 =  0

или
d In -  -  dNilN2 -  dN3/N3

откуда
In f3 =* In N3 +  const

Переписывая это уравнение в виде
In — InN3 +  \nK(P, T)

получим при P ,T  =  const
t3~ K N 3 или Hm (УЛГ2) * / С - Ф ( Л  T) (V III ,60)ЛГ,-ЬО

Если в (VIII, 50) рассматривать / 2  как фугитивность растворен
ного вещества в газовой фазе, сосуществующей с жидкой (твер
дой), то оно является точной термодинамической формой закона 
Генри. Его обычная формулировка — растворимость газа
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пропорциональна давлению (1802 г.) — отвечает уравнению
Um^(P2lN f)  =  K  или Л Г * - ( 1 / ^ ) Я г (V III ,51)

где Pt — парциальное давление растворенного газа.
Это уравнение справедливо в некотором интервале концентраций 
для любого раствора неэлектролита, если при JV ?-* 0 фугитив- 
ность растворенного вещества совпадает с его парциальным дав
лением. Это происходит в случае малого (точнее, бесконечно ма

лого) давления насыщенного па
ра и если газовая фаза представ
ляет собой смесь идеальных га
зов *.

Таким образом, для бесконеч
но разбавленного раствора фуги- 
тивность растворителя вычис
ляют по закону Рауля, а фуги- 
тивность . растворенного веще
ства— по закону Генри. Оба за
кона справедливы для любого 
агрегатного состояния раствора.

Хотя эти законы устанавли
вают пропорциональность между 
фугитивностью компонента бес
конечно разбавленного раствора 
и его концентрацией, в первом из 
них константа пропорционально

сти является фугитивностью чистого растворителя, во втором же 
она не имеет физического смысла фугитивности чистого растворен
ного вещества, так как закон Генри, строго говоря, справедлив для 
бесконечно разбавленного раствора; его экстраполяция на конеч
ные концентрации недопустима. Это иллюстрируется рис. 78 (на ко
тором fi вследствие небольшой величины давления принята рав
ной Pi): в то время как в области N\ -> 1 зависимость Р\ =<p(yVi) 
выражается прямой, совпадающей с прямой P \ = P \ N i ,  зависи
мость Pi =  ф (Л72) также прямолинейна, но отклоняется от прямой 
P i^ P lN i .  В области Ni-»-0 наблюдается обратное соотношение. 
Следует отметить, что это положение будет соблюдаться вне зави
симости от характера кривых давления пара, т. е. от того, распо
ложены ли они над прямыми идеального раствора (положитель
ные отклонения) или под ними (отрицательные отклонения) (см. 
гл. X).

С расширением интервала концентраций идеального состояния 
раствора прямолинейные отрезки кривых увеличиваются. Если же 
раствор будет идеальным при всех концентрациях, то уравнения

*  Для растворителей с большим давлением насыщенного пара даже при 
N f— >0 замена фугитивности парциальным давлением не всегда допустима 
(см. ниже),

Рис. 78. Изотермы давления пара 
в системе ацетон — сероуглерод, 

п р о вер к а  уравнений (V U 1.49) н (V IN .0 1 ).
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(V III,48 и 50), а при низких давлениях соответственно (V III,49, 
51) становятся тождественными, т. е. константа Генри приобре
тает смысл ф у г и т и в н о с т и  (давления) ч и с т о г о  р а с т в о 
р е н н о г о  в е щ е с т в а  при давлении, равном общему давлению 
над раствором. В этом случае кривые на рисунках, подобных 
рис. 77, становятся на всем своем протяжении 
прямыми линиями (см. рис. 95, с. 283).

Пример II, Какова зависимость между объемом рас
творенного в жидкости газа и давлением при Т — const?

Решение. Если для растворения справедливо уравне
ние (VIII, 51), то весовое количество растворенного газа 
увеличивается пропорционально давлению, но объем еди
ницы массы его согласно уравнению (VI, 5) в той же сте
пени уменьшается; поэтому объем растворенного газа не 
зависит от давления. Это положение справедливо, разу
меется, лишь при небольших давлениях, когда растворяю
щийся газ можно считать идеальным.

Пример 12, Найти уравнение для расчета осмотиче
ского давления. Какой вид примет это уравнение, если 
раствор будет обладать свойствами: а) идеального; б) бес
конечно разбавленного раствора?

Решение. Допустим, раствор отделен от растворителя 
полупроницаемой перегородкой, через которую могут про
ходить только молекулы растворителя, но не растворенного вещества (рис. 79). 
Так как в растворе N■ <  1, то летучесть чистого растворителя больше летуче
сти его в растворе, т. е. Gi >  G(. Поэтому при одинаковом давлении на оба 
поршня при данной температуре будет происходить переход растворителя в рас
твор. Если бы этот процесс не сопровождался созданием разности уровней, то 
си должен был бы продолжаться до выравнивания концентраций, т. е. до бес
конечного разбавления раствора. Увеличение 0\ до G\ можно провести искус
ственно посредством изотермического повышения давления на правый поршень 
от Я® до А Величина Р — Р ° «  я и есть о с м о т и ч е с к о е  д а в л е н и е .  
Иначе говоря, при увеличении давления до величины, при которой фугитивность 
растворителя будет с обеих сторон перегородки одинаковой, равновесие, нару
шенное растворением, восстановится.

В соответствии с (VIII, 7) получим
Р

О* -  С, =  $ 7 ,  dP
р°

а) Для идеального раствора это уравнение в согласии с уравнениями 
(VIII, 38) и (VIII, 42) примет вид

- Я Г In w , - v ; ( p - p * )  =  v jn

(мвисимостью V] от Р пренебрегаем).
б) Разложив InVi _  l n ( l - V 2) в р яд * и отбросив высшие члены разло

жения (так как в бесконечно разбавленном растворе —►  0), получим уравнение
я —Л ^Я Г/У ^еЯ Г

совпадающее с уравнением Менделеева — Клапейрона. Поэтому осмотическое 
давление равно толку давлению, которое производило бы растворенное вещество, 
если бы оно в виде идеального газа занимало тот же объем при той же темпе-

ватуре. Это положение известно под названием закона Вант-Гоффа (1887 г.), 
конечно, формальная применимость уравнения состояния идеального газа не оз
начает сходства между газообразным и растворенным состояниями.

•  In(1 — х ) — дс 2j з Г ~  •••

7 * const

Рис. 79. Полупро
ницаемая перего
родка и осмотиче

ское давление.
К примеру 12.
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Глава IX
в

РАВНОВЕСИЕ БИНАРНЫЙ РАСТВОР — ЧИСТЫЙ КОМПОНЕНТ

Среди систем «бинарный раствор — чистый компонент» могут 
встретиться системы, различающиеся агрегатным состоянием как 
раствора, так и чистого компонента, но все эти системы обладают 
сходными свойствами и могут быть описаны общими уравнениями. 
В настоящей главе рассмотрены только некоторые из этих систем. 
Наибольшее практическое значение имеют системы, в которых жид
кий раствор находится в равновесии с чистым твердым или газо
образным веществом, и отчасти системы, состоящие из газообраз
ного раствора и жидкости. Особое внимание в главе обращено на 
взаимосвязь между температурой и концентрацией и между дав
лением и концентрацией раствора. В каждом из указанных 
случаев один из параметров фиксирован (в первом случае — дав
ление, во втором— температура), и поэтому правило фаз приме
няется. если это особо не оговорено, в виде уравнения (V,49), т. е. 
определяется условная вариантность; действительная же вариант
ность будет на единицу больше.

В этой, как и в двух последующих главах, широко использован 
разработанный Н. С. Курнаковым метод физико-химического ана
лиза , основанный на изучении диаграмм «свойство — состав» для 
различных систем.

Во всех рассматриваемых системах одной из фаз является чи
стое вещество, что позволит в целях упрощения опустить верхние 
индексы. Так как в равновесии с раствором может находиться как 
первый, так и второй компонент, то при выводе общих соотноше
ний обозначения свойств чистого компонента сопровождают только 
нижним индексом «i».

§ 1. ВЗАИМОСВЯЗЬ МЕЖДУ ТЕМПЕРАТУРОЙ И КОНЦЕНТРАЦИЕЙ

Введение в равновесную систему «твердый компонент — жид
кий компонент» другого вещества нарушает равновесие и при по
стоянном давлении температура системы изменяется таким обра
зом, чтобы восстановить его, т. е. препятствовать растворению.

В соответствии с (V, 49) при Р =  const рассматриваемая си
стема будет условно одновариантной, т. е. Л  ̂=  ф(Г), где — 
концентрация раствора, насыщенного l-тым компонентом. Если 
изобарно изменить температуру на dT , то за счет изменения кон-
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центрации раствора на dNi вновь установится равновесие. Это оз
начает, что dGi =  dGu т. е.

{dGi/dT)p dT _  (dGildT)Pt Ni dT +  (d G ^ /d V ,)^  T dNt

или в связи с уравнениями (V, 24) и (VIII, б)
- S id T  =  - S td T  +  (dGl/dNl)Pt т dN{

Неравенство и компенсируется изменением концентрации.
Вследствие того что как до, так и после изменения температуры 

система находится в равновесии, а ее температура и концентрация 
в исходном состоянии отличаются от температуры и концентрации 
системы в конечном состоянии на бесконечно малую величину, рас
сматриваемый процесс является обратимым.

На основании уравнения (IV, 8), которое в данном случае при
мет вид _ _

окончательно получаем

( s m ___ (lx, о
'  ^  равн T{dGifdNi)p T

где Ri — H i— дифференциальная теплота растворения в растворе, н а с ы щ е н 
но м i-тым компонентом (определяется экстраполяцией).

Величина Я* — Н{ может отличаться от дифференциальной теп
лоты в ненасыщенных растворах не только по величине, но и по 
знаку. Поэтому судить на основании экспериментальных данных 
о*знаке dNJdT  следует осторожно*. Известно, что растворимость 
ряда веществ, растворяющихся в ч и с т о м  р а с т в о р и т е л е  с вы
делением теплоты (примером могут служить некоторые соли в 
воде), увеличивается с ростом температуры. Противоречие прин
ципу смещения равновесия здесь лишь кажущееся: его применение 
ограничено насыщенными растворами (равновесная система!), 
а для насыщенного раствора значения теплоты растворения для 
•тих систем положительны.

Уравнение (IX, 1), отвечающее кривой равновесия раствор — 
чистый компонент (в координатах температура — состав при Р =  
« c o n s t ) ,  является абсолютно точным, но непосредственно почти 
ие используется, так как в общем случае зависимость от N{ не
известна.

Уравнение (IX, I) может быть найдено из (VIII, 21). Действи
тельно, в данном случае (Р =  const, N 'l=  1) (V III,21) примет 
•ид

(S , -  S j )  dT +  ЛГ2 (д 90/дл г|) dN2 — О 
(3 2 -  S2) dT -  ЛГ, (d'Q/dNl) dN2 =  О

откуда, учитывая (V III,20) и обратимость процесса, получаем 
уравнение (IX, 1).

•  Величина dQt/dNi положительная (сцч например, [А8]).
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I. Равновесие раствор — кристаллический компонент
Так как dGi/dNi >  О, знак dNJdT  определяется знаком /7< — #<. 

Условно расчленяя ее на теплоту плавления чистого компонента и 
дифференциальную теплоту разбавления

н , -  » ,  -  [ ( * “ ) -  ( * ? ) ] + P i  -  ("Г ) ]

приходим к выводу, что дифференциальная теплота растворения 
может быть как положительной, так и отрицательной: первое сла
гаемое, характеризующее переход кристаллического компонента в 
то агрегатное состояние, в котором он находится в растворе, имеет 
положительное значение; второе же слагаемое, характеризующее 
взаимодействие в растворе, отрицательно. Поэтому, если последнее 
велико (например, в случае растворения многих веществ, образую
щих кристаллосольваты), теплота растворения отрицательна и в 
соответствии с (IX, 1) растворимость с повышением температуры 
будет уменьшаться, другими словами, с увеличением концентра
ции температура кристаллизации будет падать.

И д е а л ь н ы й  р а с т в о р

Для идеального раствора уравнение (IX, 1) в связи с (VIII, 44) 
переходит в уравнение Шредера (1890 г.)

(Э In -  ( * ,  -  « 0 / 4 7 *  (IX. 2)

Хотя в идеальном растворе Hi =  HJ (VIII, 39), это не озна
чает независимости растворимости от температуры (температуры 
отвердевания от концентрации), так как чистый компонент и рас
твор находятся в разных агрегатных состояниях. Числитель пра
вой части (IX, 2) равен теплоте плавления (в переохлажденную 
жидкость). Если бы растворяемое вещество было при данной тем
пературе жидким, то растворимость его в идеальном растворе не 
зависела бы от температуры. Следовательно, ограниченная раство
римость в идеальном растворе будет только при t < ( t nn)u т. е. 
при ином агрегатном состоянии чистого компонента. Так как 
ДЯПЛ >  0* растворимость всегда увеличивается с ростом темпера
туры.

Интегрируя уравнение (IX, 2 ) — левую часть в пределах от 1 
до Nit а правую — от (Тпл)< до Г — и делая допущение, что ДНал 
в интервале (Тпл){ — Т постоянна, получим

1*М )Г
<А*пл), Г 1 1 1

4,676 1 (ТШ)1 Т J
(АЯпл), (Гпл^-Г 

4,576 (Г пл), Т (IX, 3)

Справедливость этого уравнения легко проверить графически 
(рис. 80): если раствор идеальный, то зависимость lg АГ< =  ф^Г-1) 
прямолинейна, причем прямая при продолжении в область высоких

254



t*25

0,10

OfO -W

температур оказывается в точке с координатами lg Ni =  О, Г” 1 = * 
= (Г ПЛ)Г ,И имеет наклон, отвечающий значению (Д#ПЛ)<- В этих 
случаях уравнение (IX, 3) или соответствующий ему график удоб
ны для определения путем экстраполяции растворимости (или тем
пературы отвердевания).

Так как ДЯПЛ с Т изменяется незначительно и возможный пе
репад температур невелик, то, приняв ДЯПЛ =  const, получим до
статочно удовлетворительные ре
зультаты. Для уточнения следует 
учесть влияние Т на (ДЯПЛ) (см. 
гл. VII, § 4), причем разность теп
лоемкостей веществ в кристалличе
ском и жидком состояниях в первом 
приближении можно принять по
стоянной.

Из уравнения (IX, 3) следует, 
что растворимость (или изменение 
температуры отвердевания) дан
ного вещества во всех растворите
лях, с которыми оно образует иде
альный раствор, не зависит от при
роды растворителя, а определяется 
лишь величиной температуры (кон
центрации) (см. рис. 80). Из этого 
Же уравнения очевидни, чти веще
ство с высокой температурой плав
ления менее растворимо, чем веще
ство легкоплавкое; последнее за
ключение тем более справедливо, 
чем ближе теплоты плавления срав
ниваемых веществ.

Если рассматривать раствор в 
интервале от Ni =  1 до М2 =  1, не
обходимо иметь в виду, что при одних концентрациях он оказы
вается насыщенным первым компонентом, а при других — вторым. 
Для того чтобы построить кривые равновесия раствор — чистый 
компонент для обоих веществ (диаграмму плавкости) (рис. 81), 
следует воспользоваться уравнением (IX, 3) для каждого вещества:

(АЯплЬ Г 1
4.576 L ( r „ ) i

(АЯщ,)д Г 1___ _ П
4.576 1 (ТВЛ)2 ~ Т \

0 ,k0

0,50

\ С вН8С1— <j>-

'Идеальный 1 
раствор-6 -

'WNOal
с вн в ^ г

c s o S
СвНБС Н ^Т

>\\
>\N

V\ г
л\>\>\

>

I ;
028 020 t 022

гЧ о¥
Рве. 80. Температурная зависи
мость растворимости нафталина 

в некоторых растворителях.
Проверка уравнения (IX, 3). (См. при

мер I.)

ig m T< 

i * m T

1(г1), г] I (IX, 4)

Кривые кристаллизации пересекаются в эвтектической точкеt 
она соответствует одновременному насыщению раствора обоими 
компонентами. Ее координаты определяются совместным решением 
уравнений (IX, 4) или графической экстраполяцией,

256



Из рис. 81 можно видеть условность противопоставления рас
творителя растворенному веществу по признакам, указанным на 
стр. 224.

Для неидеальных растворов кривые кристаллизации не будут 
строго логарифмическими, но их харак
тер не изменится, т. е. они будут вогну
ты к оси абсцисс; известны, впрочем, и 
такие системы, в которых вопреки урав
нению (IX, 2), согласно которому 
(д2Т/дЫ*)рt равн <  0, кривые кристалли
зации выпуклы к оси абсцисс.

Для растворов сходных веществ от
клонение от уравнения (IX, 2) будет при
мерно одинаковым, поэтому для них в

зависимость, представленная на одном 
примере рис. 82. Она подобна уравнению 
(VII, 8) и представляет собою частный 
случай первого метода сравнительного 
расчета [Б31]. На рис. 83 приведен при
мер четвертого метода.

Пример 1, Найти растворимость нафталина 
(tnn 80) в нитробензоле при t =  60 и теплоту 

растворения нафталина, если его растворимость при / * * 2 5  равна WCwH|«- 
» *  0,295. Считать, что раствор нафталина в нитробензоле является идеальным.

Wrt-CeH4(CH3)2“ * '

Рис. 81. Диаграмма плав
кости (состояния) для неизо
морфных систем с простой 

эвтектикой.
Система о-ксилол—-м-ксилол.
Кривые кристаллизация построе

ны по уравнению (IX, 4).

Рис. 82. Взаимосвязь между растворимостью хлоридов щелочных металлов 
в этаноле и изопропаноле прн 25 °С.

Рис. 83. Взаимосвязь между температурами насыщенных растворов PbClj и PbBri 
при равных концентрациях.

Решение. Построив по двум точкам [WCieH|« *  1, Т ■ ■ (7’пл)Cl^н#■ ■ 3®3»2 11

^ С|0И, “  0,296, Т в  298,2] график в координатах 1Я^СцН|в“  ф О "-1) (рис. 8°), 
интерполяцией находим Теплота растворения нафталина в со*
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ответствии с уравнением (IX, 3) определяется по углу наклона прямой; она 
равна 4650 кал/моль, что отличается от теплоты плавления нафталина (4560; 
[Г5], 7, 325) на 2%. Этой величиной и определяется степень отклонения данного 
раствора от идеального, что можно видеть также из рис. 80, в правом верхнем 
углу которого в увеличенном масштабе указана растворимость нафталина в раз
личных растворителях, в том числе и в нитробензоле, при t «  25.

Бесконечно р а з б а в л е н н ые  р а с т в о р ы

Взаимосвязь между температурой и концентрацией малораство
римого (точнее бесконечно мало растворимого) вещества выра
жается уравнением (IX, 2), так как в отношении растворителя бес
конечно разбавленный раствор является идеальным (см. с. 247).

Запишем уравнение (IX, 2) для растворителя, заменив 1пАГ| на 
ln( 1 — Уг). Разложив последнее выражение в ряд, отбросив выс
шие члены разложения и считая, что при W2- * 0  Т (Гпл)i » ( Г ПЛ)̂ , 
получим

(аг/ЗАМ р. р1ВН =  ( г „ л)2 /(д я Пл), (IX. 6)

Чтобы применить (IX, 5) для растворов, в которых концентра
ция первого компонента бесконечно мала, достаточно поменять в 
нем местами индексы 1 и 2.

Из (IX, 5) следует, что в бесконечно разбавленном растворе ме
жду концентрацией и температурой существует п р я м о л и н е й 
ная  зависимость. Это означает, что на диаграмме плавкости л го
бой системы (в которой не образуются твердые растворы) концы 
кривых кристаллизации каждого компонента на некотором протя
жении в с е г д а  являются прямыми; из угла наклона этих прямых 
легко найти по уравнению (IX, 5) теплоту плавления соответствую
щего компонента.

Понижение (так как правая часть уравнения имеет отрицатель
ное значение) температуры отвердевания раствора пропорциональ
но концентрации, и константа пропорциональности (криоскопиче- 
ская * постоянная) не зависит от природы растворенного вещества. 
Так, если первым компонентом будет вода, то, заменив в (IX, 5) 
мольную долю моляльностью и величину dT величиной^[(Гпл)Н10— 
— 7,] =  с?Ф(где Ф — понижение температуры отвердевания), най
дем криоскопическую постоянную воды

( д Ь \  _  R(Tn,f H, о 1.987- 2 7 3 ,2 »______
V dm ) р равн 55,51 (AtfM)„ i0 "  5551 • 1438 ~  1,в0°

Необходимо иметь в виду следующее;
1) уравнение (IX, 5) и вытекающие из него следствия не рас

пространяются на растворы электролитов;
2) криоскопические постоянные не равны наблюдаемым пони

жениям температуры отвердевания раствора при концентрации,

•  От греч. kryos — холод, лед и зкореб — смотрю.
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равной единице, а являются э к с т р а п о л я ц и о н н ы м и  постоян
ными, т. е. равны понижению температуры отвердевания беско
нечно разбавленного раствора, пересчитанному на концентрацию, 
равную единице (см. рис. 84);

Рнс. 84. Зависимость температуры кристаллизации от концентрации рас
твора.

Проверка уравнения (IX, 5).

3) если в кристаллической фазе находятся оба компонента, т. е. 
образуется твердый раствор, то его температура отвердевания мо
жет быть не только меньше температуры отвердевания раствори
теля, но равна ей и даже больше нее.

2. Анализ диаграмм растворимости

Н е н з о м о р ф н ы е  смеси,  а е  о б р а з у ю щ и е  х и м и ч е с к и х  с о е д и н е н и й

Переменными могут быть в общем случае концентрация рас
твора, температура и давление. Поэтому необходимо простран
ственное изображение. Подобная диаграмма представлена на рис. 85. 
Поверхности a ,aa ,fe,feer и e'ee”b"bbf — поля кристаллизации пер
вого и второго веществ. Так как ДЯпл и Тпл заметно изменяются 
только при очень большом изменении давления, зависимость рас
творимости от температуры при различных давлениях примерно 
одинакова (влияние давления на рис. 85 показано условно). По
этому кривые а’аа"  и b'bbN близки к горизонталям. Если бы в ка-
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честве одного из веществ была взята вода или висмут, то кривая 
кристаллизации имела бы отрицательный наклон (так как для них 
ДУпл < 0 ;  см. с. 186).

т / te (точна S) tB(mo4Kd S') t< te

-------- Условная гран ица, пона• i -  ■ i -  Жидкая т а з а
выдающая соотношение " 
между веществами

-  ■■ ■■■ Граница ф а з  У 2 7 ? » \-К ристалли ческая ф ала

Ряс. 86. Зависимость, N  — f — Р  для двухкомпонентных 
неизоморфных смесей.

Система NajSO*—NaaS (См. пример 2.)

Рассмотрим изобарный разрез диаграммы, т. е. плоскость 
АаеЬВ (см. также рис. 81). В любой точке над кривыми кристалли- 
вации ае и be между вертикалями чистых компонентов система 
однофазная (жидкость), и поэтому условно (Р =  const) *

*  В дальнейшем слово «условно» опущено.
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двухвариантна. Это означает, что в о п р е д е л е н н ы х  п р е д е 
л а  х, не нарушая природы системы, можно менять н е з а в и с и м о  
д р у г о т д р у г а  температуру и состав. На кривых ае и be (исклю
чая точку е) система также двухвариантна (ограничен лишь интер
вал изменения t и Ni). Выше и ниже точек а  и b кристаллизации 
(плавления) чистых веществ она рдновариантна. Для точек а и b 
мыслимы два случая: в момент «попадания» в них или «выхода» из 
них система также одновариантна; в промежуточные моменты со
существуют жидкая и кристаллическая фазы и система становится 
безвариантной. Аналогичное положение и в эвтектической * точке а: 
в момент «попадания» в нее (по вертикали) система однофазна 
(жидкость), в момент «выхода» из нее она двухфазна (сосуще
ствуют кристаллы А и В ); и только в промежуточные моменты 
сосуществуют все три фазы, т. е. система становится безвариантной.

Применение правила фаз в других областях диаграммы будет 
рассмотрено в связи с анализом процесса охлаждения ненасыщен
ного раствора состава Р. При охлаждении до /1  система будет 
жидкой. В точке / раствор окажется насыщенным веществом А. 
Отвод 6Q тепла вызовет появление бесконечно малого кристаллика 
этого вещества (теоретически при t\ — dt\ точка на вертикали РМ, 
расположенная чуть ниже точки S i ) .  По мере кристаллизации А 
раствор обогащается компонентом В и температура кристаллиза
ции падает, т. е. фигуративная точка скользит вниз по кривой ае. 
При этом фигуративная точка кристаллической фазы перемещается 
вдоль прямой пч При постижении t9 раствор станет насыщенным 
и веществом В. Поэтому, начиная с этого момента, оставшаяся 
жидкость будет кристаллизоваться полностью без изменения со
става. Кристаллизация обоих веществ (эвтектической смеси, а в 
случае раствора соли в воде — криогидрата) приведет к изменению 
состава отвердевшей части системы, так как в ней увеличится со
держание вещества В (и уменьшится содержание А). Указанное 
изменение передается прямой sS.

Если зафиксировать состав системы в момент, отвечающий точ
ке системы 5', то можно было бы обнаружить, что закристаллизо
валось примерно 35% жидкого расплава состава е (или около 80% 
общей массы). После того как последняя капля жидкости исчезнет, 
состав отвердевшей массы будет отвечать точке S, лежащей на 
одной вертикали с точкой Р\ температура вновь начнет понижать
ся (диния SR) до тех пор, пока не прекратится отвод тепла.

Если взять раствор любого другого состава, то отвердевание 
внеэвтектических расплавов (внекриогидратных рассолов) нач
нется с того вещества, которое содержится в избытке по сравнению 
с эвтектикой (криогидратом). При отвердевании первоначально вы
делившиеся кристаллы растут, а начинающая выпадать при U эв
тектическая смесь заполняет пространство между ними в виде мел
ких кристалликов. Последнее объясняется тем, что кристаллы раз-

* Эвтектика — от греч. «хорошо плавящийся».
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пых  веществ вследствие примерно одинаковой скорости кристалл и* 
аации препятствуют друг другу вырасти до значительных размеров. 
Исключение составляет эвтектический расплав, для которого на
блюдается полная кристаллизация в точке е с образованием эвтек
тической смеси.

В интервале t\ — te система одновариантна, т. е. произвольным 
изменениям можно подвергнуть либо температуру, либо концент
рацию. Если, например, при заданном давлении фиксирована тем
пература, то тем самым определена и концентрация насыщенного 
раствора (которую, в частности, для идеального раствора можно 
найти по уравнению Шредера). Этот вывод справедлив по отноше
нию к любым системам, фигуративные точки которых лежат под 
кривыми ае и be. Надо при этом иметь в виду, что любая точка, 
отвечающая гетерогенным системам (например, точка m2 ), не 
имеет физического смысла ( одна  точка не может характеризо
вать д в е  фазы, отличающиеся по составу), т. е. является не фазо
вой точкой, а точкой системы. Система, характеризуемая точкой е% 
безвариантна: при заданном давлении ни температура, ни концент
рация не могут быть изменены.

Если бы эвтектика (криогидрат) представляла химическое со
единение, то тогда в точке е было бы четыре фазы (жидкость, 
твердые чистые вещества и химическое соединение) и / =  2 — 4 + . 
+  1 =  —1. Эвтектическая смесь не является соединением, что мо
жет быть подтверждено и следующим соображением: под влиянием 
давления изменяется не только ее температура плавления, но и 
состав. Характер изменения температуры плавления эвтектики с 
давлением определяется знаком ДУПл* Поэтому температура плав
ления криогидрата с ростом давления уменьшается. Изменение со
става эвтектической смеси определяется соотношением между ве
личинами (дТПп/дР)\ и (дТпп1оР)2: она обогащается тем компонен
том, для которого эта производная меньше. Однако так как ДУПЛ 
очень мало, изменение состава с изменением давления велико лишь 
при большом изменении давления; например, эвтектическая смесь, 
состоящая при, Р =  1 из 88% А1 и 12% Si, при 18 000 содер
жит 18% Si.

Ниже U (линия SR) система вновь становится одновариантной, 
так как исчезает жидкая фаза. Одновариантными являются все 
системы, характеризуемые, точками, находящимися в области 
Ass'B диаграммы. Эти системы состоят из чистых кристалличе
ских веществ.

Применение к рассматриваемому процессу на рассмотренных 
стадиях охлаждения правила рычага показано в нижней части 
рис. 85.

На практике раствор может оказаться и переохлажденным; то? 
гда говорят, что растворы, характеризуемые точками, расположен
ными ниже кривых ае и be (например, точкой т 2), являются пере
сыщенными. Но в результате встряхивания или введения затравки 
происходит частичная красталлизация и фигуративная точка



«всплывает» на поверхность кристаллизации. При этом кристалли
зация происходит при t ниже начала равновесной кристаллизации: 
пока температура будет повышаться, выделится некоторое коли
чество кристаллов первого вещества, вследствие чего состав 
жидкой фазы изменится по сравнению с первоначальным, т. е. фи
гуративная точка окажется правее и ниже точки 1\. Чем сильнее 
будет переохлаждение, тем больше изменится состав жидкой фазы 
и тем значительнее сместится фигуративная точка. При кристал
лизации из смеси, более богатой вторым веществом, чем эвтекти
ческая смесь, точка в рассматриваемом процессе окажется левее

Рис, 86. Диаграмма состояния с простой эвтектикой. 
Система HtO—NaNOi.

первоначальной. Поэтому в обоих случаях для правильного опре
деления температуры кристаллизации необходимо медленно нагре
вать переохлажденную смесь, в которой произошла кристаллиза
ция, и наблюдать температуру в момент исчезновения последнего 
кристаллика.

При нагревании твердого расплава рассматриваемые явления 
происходили бы в обратной последовательности. Так, нагревая 
смесь льда и соли состава R (рис. 86) при te (точка S ), получим 
первую капельку жидкой фазы состава е. Система станет безва- 
риантной, повышение температуры прекратится, т. е. подводимая 
теплота будет расходоваться на плавление*. Точка е лежит левее 
S, поэтому из смеси выплавляется больше льда, чем соли, и твер
дая смесь относительно обогащается солью. После исчезновения 
последнего кристаллика льда система станет одновариантной, тем
пература начнет повышаться, а состав раствора изменится, так как 
в него переходит только оставшаяся соль. Состав жидкой фазы

* Эвтектическая смесь является наиболее легкоплавкой; поэтому состав пер
вой капли не зависит от состава исходной смеси.
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(насыщенного раствора) соответствует кривой eh. Если процесс 
нагревания приостановить при температуре, отвечающей точке m2 , 
то доля твердой соли окажется равной При температуре,
отвечающей линии l\Su исчезает последний кристаллик соли (точ
ка Si) и вся система становится гомогенной, превращаясь в насы
щенный раствор состава U (плечо твердой фазы стало равным 
нулю). С исчезновением кристаллической фазы система превра
щается в двухвариантную.

Для солевых растворов практический интерес представляет так
же процесс изотермического испарения. Будем испарять рассол, ха
рактеризующийся точкой Р |. При концентрации, отвечающей точ
ке /, он станет насыщенным и после отвода 6Q тепла появится 
кристаллик соли (точка s). Так как концентрация насыщенного 
раствора при данном давлении согласно правилу фаз определяется 
только температурой, дальнейшее испарение не вызовет изменения 
состава раствора, т. е. положения точки I. На пути Р\ — I точки 
системы совпадают с фазовыми точками; начиная с точки /, они 
будут перемещаться вдоль прямой lst в то время как фазовые точ
ки (I и $) останутся на месте. Соотношения между количествами 
фаз определяются по правилу рычага. Так, в системе, суммарный 
состав которой выражается точкой т ,  твердой фазы будет при
мерно вдвое больше, чем жидкой, а количество испарившейся воды 
определится из соотношения

количество испарившейся воды __ Р\гп
количество раствора и твердой соли с ? \

Для других систем также ограничимся разбором ортогональной 
проекции пространственной диаграммы на координатную плоскость 
температура — состав, так как наиболее важной является зависи
мость между растворимостью и температурой (температурой кри
сталлизации и составом раствора).

Пример 2. Пользуясь диаграммой плавкости системы NajSOi—Naa$
(рис. 85, с. 259), найти расход угля при восстановлении 100 кг сульфата натрйя 
по реакции Na^SOj +  2С =  Na2S +  2С02, если она проводится при t »  950 до 
начала отвердевания расплава.

Решение. Условиям, при которых реакция начнется, отвечает точка Р \ а ус
ловиям, при которых она закончится, — точка /; в последней система будет со
стоять из 28% NasSO« и 72% Na2S.

Количество прореагировавшего сульфата m находим из соотношения

78 72-^ -m :(1 0 0  — m)***-gg-, откуда т »  82,5 кг

Обозначив через х расход угля, получим

NaaS04 142 82,5
24 "  х

откуда х »  14 кг*
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Н е и з о м о р ф й ы е  с ме с и ,  о б р а з у ю щ и е  у с т о й ч и в ы е  
х и м и ч е с к и е  с о е д и н е н и и

Если два вещества образуют устойчивое химическое соединение, 
то диаграмма имеет вид, представленный в левом верхнем углу 
рис. 87. Такой характер диаграмма будет иметь, в частности, и 
тогда, когда А — Н20 , В —■ безводная соль, т. е. D — кристалло
гидрат. В этом случае эвтектическая точка будет криогидратной,

Рис. 87. Диаграмма состояния для неизоморфных систем, образую
щих устойчивое химическое соединение.

Система HjO—F eC l*

точка D отвечает кристаллогидрату, а точка Р 2 — его темпера
туре плавления. Если соединение устойчиво, то максимум в Рг бу
дет острый, если же оно частично диссоциируем, то он будет пло
ским,-так как в последнем случае температура кристаллизации D 
оказывается пониженной вследствие наличия в системе продуктов 
диссоциации (А и В).

Если на оси абсцисс отложена мольная доля (мольный про
цент), то по положению точки D можно непосредственно судить о 
составе соединения.

Диаграмму с одним устойчивым соединением можно рассмат
ривать как состоящую из двух диаграмм простейшего типа (см. 
рис. 81 и 85). Вдоль кривых аеi и Ье2 кристаллизуются соответ
ствующие вещества; вдоль Р\е\ и — соединение. Если А и В
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образуют несколько соединений, то диаграмма усложнится — по
явится несколько максимумов, число которых будет равно числу 
соединений; такой вид, например, имеет диаграмма системы 
HiO—FeCU (рис. 87).

Допустим, что компонентом А является вода, а компонентом В — 
соль, и рассмотрим процесс изотермического испарения воды из 
рассола, состав которого характеризуется точкой Р (см. рис. 87). 
В точке I начнется осаждение кристаллогидрата (состав и темпе
ратура твердой фазы определяются точкой s\). При дальнейшем 
испарении (перемещение точки системы от / к S\) состав равновес
ных фаз остается неизменным (так как / \  7 =  const), а изменится 
лишь соотношение между ними. Когда состав системы совпадает 
с составом соединения (точка s 1), исчезнет последняя капелька на
сыщенного рассола состава /. Дальнейшее обезвоживание приведет 
к постепенному испарению кристаллизационной воды с образова
нием насыщенного раствора кристаллогидрата состава 1\. При этом 
доля жидкой фазы будет увеличиваться, и в тот момент, когда со
став системы будет соответствовать точке /ь вся фаза расплавится. 
Гомогенной система будет оставаться до тех пор, пока ее состав 
не примет значения, отвечающего точке /2. При этом составе рас
твор станет насыщенным и начнется кристаллизация безводной 
соли (при неизменном составе раствора). Количество ее по мере 
испарения будет увеличиваться и, наконец, вода будет полностью 
удалена (точка S).

Аналогичный, но несколько усложненный процесс будет проте
кать при выпаривании слабого (например, 10%-ного) раствора 
ГеС13 при t =  31. Этот процесс на рис. 87 показан пунктирной пря
мой. После изложенного легко проследить обратный процесс изо
термического оводнения соли (переход от точки 5 к точке Р на 
рис. 87).

Химическое соединение может быть в равновесии с двумя раз
личными расплавами (а кристаллогидрат — с двумя различными 
рассолами). Если же температура ниже /в2, то процесс изотерми
ческого испарения рассола, протекая вплоть до выпадения кри
сталлогидрата как рассмотренный выше процесс, далее изменится; 
после образования кристаллогидрата испарение воды приведет к 
обезвоживанию кристаллов без появления.жидкой фазы.

В данном случае соединение в точке плавления устойчиво, со
став твердой и жидкой фаз тождествен, и поэтому соединение на- 
швают конгруэнтным (от лат. congruentis — совпадающий),

Неизоиорфные смеси, образующие неустойчивое 
химическое соединение

Если компоненты образуют соединение (например, кристалло
гидрат), которое разлагается ниже точки плавления, то кривые 
растворимости имеют скрытый максимум (см. схематическое изо
бражение в правом верхнем углу рис. 88). Этот тип диаграммы
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можно рассматривать как промежуточный между двумя рассмот
ренными. Неустойчивое выше температуры t соединение разлагает
ся до достижения точки плавления (ей отвечает максимум с' на 
пунктирной кривой). Поэтому на подобных диаграммах криваяab 
кристаллизации компонента В как бы надвинута на кривую ес* 
кристаллизации соединения.

Остановимся на некоторых особенностях этой диаграммы. На 
ней имеются две безвариантные точки: эвтектическая е и перитек-

тическая (переходная) dy от
вечающие сосуществованию 
трех фаз (расплав и две 
твердые фазы — соответ
ственно А и D и D и В ) . Рас
смотрим процесс охлажде
ния системы, точки которой 
на диаграмме расцрложены 
правее и выше точки d. Ох
лаждение смеси Р происхо
дит следующим образом' 
При температуре, отвечаю
щей точке г, раствор станет 
насыщенным веществом В; 
при достижении t (точка с) 
соотношение между твердой 
(g ) и жидкой (d) фазами 
будет равно cd/cg. В этот 
момент отвод 6Q тепла при
водит к появлению первого 
кристаллика новой фазы — 
соединения, так как оно при 
этой температуре устойчиво. 
Система становится безва- 
риантной, что характеризу
ется температурной останов

кой. Новая фаза (точка с) формируется из фаз, которым отве
чают точки d и g, и процесс отвода теплоты компенсируется тепло
той процесса

Расплав d +  В (к) — ►  D (к)

н2о [NaCl],ftP.8 NaCl

Рис. 88. Диаграмма .состояний для неизо- 
морфкых систем, образующих неустойчи

вое химическое соединение.
Система NaCI— Н,0. (См. пример 3.)

Поскольку соотношение между количествами фаз, характеризуе
мых точками d u g , отвечает составу соединения (точке с), их ис
чезновение происходит одновременно: Это приводит к тому, что в 
(V, 49) f Ф  0, т. е. соединение начинает охлаждаться.

Если взять ненасыщенный раствор, состав которого лежит ме
жду точками d и с, то его охлаждение будет отличаться от рас
смотренного тем, что в момент достижения t соотношение между 
количеством раствора d и количеством твердого В будет больше 
предыдущего. Поэтому при образовании соединения D израсхо-
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дуется все ранее выпавшее количество В и останется избыток рас
твора d. При дальнейшем охлаждении состав фаз будет меняться 
по линиям de и ck и т. д. Этот процесс показан на рис. 88 для си
стемы Н20  — NaCl (см. пример 3).

Наоборот, если смесь богаче веществом В, чем соединение, то 
после кристаллизации последнего В (к) останется в избытке. По
этому при дальнейшем охлаждении будут сосуществовать кристал
лические D (линия ckD) и В (линия gB ); соотношение между 
ними определится по правилу рычага в соответствии с положением 
исходной точки.

Во всех рассмотренных случаях процесс формирования соедине
ния происходит при неизменном составе раствора d, так как в со
ответствии с правилом фаз система 
безвариантна, т. е. неизменны не толь
ко Р и t, но и концентрация раствора.

Системы, в которых в равновесии 
с химическим соединением находится 
жидкая фаза другого состава, назы
ваются инконгруентными.

При наличии нескольких соедине
ний диаграмма соответственно услож
няется.

Переход рассмотренной системы в 
систему с устойчивым соединением 
схематически показан на рис. 89 (этот 
переход в данном случае связан с из
менением давления).

На рис. 90 изображена диаграм
ма растворимости в системе LiC103 —
— Н20 , образующих как конгруентное, 
так и инконгруентное соединения.

Рис. 89. Схема перехода от 
системы со скрытым макси
мумом (см. рис. 88) к системе 

с явным максимумом 
(см. рис. 87).

Пример 3, 1 кг 28%-ного раствора NaCl охлаждается от 160 до —10°С. 
Найти количество выпавших солей (NaCl и NaCl • 2НаО) и количество и состав 
конечного раствора. Для расчета воспользоваться данными, приведенными на 
рис. 88 (в точкеd\ 26,5% NaCl, в точке /а —24,8% NaCl).

Решение. Процесс охлаждения отвечает прямой Я|/па. IJIpH t =  80 (точка /|) 
начнется кристаллизация NaCl. Это будет происходить вплоть до / =  0 (точка 
d\). Количество соли, которое при этом образуется, обозначим через х; оче
видно

NaCl/H20  -  26,5: 73,5 -  х/720

откуда х =  260 г, т. е. выпадает 280 — 260 ■ » 20 г NaCl.
При дальнейшем отводе теплоты начнется образование NaCl • 2НаО (точка 

С|) и постепенно весь выпавший NaCl превращается в кристаллогидрат. Распре
деление компонентов раствора между жидкой и твердой фазами в момент пол
ного превращения NaCl в NaCl • 2НаО будет следующим:

280 г N iCl =» fe- 26,5 г NaCl +  у г NaCl 
720 г Н20  =* Л • 73,5 г НаО +  z г НаО
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соотношение же между компонентами в соединении выразится уравнением 
NaCl/2HaO — yjz -  58,5:36,0

Из этих уравнений находим
28O «26,5fr +  0 и 720 — 73,5Л +  О,61б0

откуда k — 9,58.
Следовательно, жидкая фаза (точка dО будет весить 9,58 • 100 — 958 г н 

состоять из 9,58 • 26,5 +  9,58 • 73,5 — 254 г NaCl +  704 г Н20 .
Твердая фаза (точка Ci) будет весить у +  г — 26 - f  16 — 42 г.

Рис. 00. Диаграмма раствори 
L lC l6 3- H aO.
(См. пример 4.)

ИМОСТИ системе

(Если бы рис. 88 был большего размера, то количество раствора н кристалло
гидрата можно было бы найти непосредственно из диаграммы. Обозначив через и 
вес кристаллогидрата, в соответствии с правилом рычага найдем (1000 — и)/и —
— nuct/midi.)

После того как весь ранее выпавший NaCl перейдет в NaCl • 2Н20 ,  послед
ний начнет выпадать из раствора. Жидкая фаза в момеут достижения f — —10 
будет содержать 24,5% NaCl, а распределение веществ между жидкой и твер
дой фазами выразится уравнениями

280 г NaCl -  к* • 24,5 г NaCl +  у ' г NaCl 
720 г НаО -  fc' • 75,5 г Н20  +  г' г НаО

а соотношение между компонентами в химическом соединении уравнением 
NaCl/2HaO -  — 58,5:36,0

Из этих уравнений находим k' — 9,07, у* — 58 г и d  — 35,7 г. Следовательно, 
при t — —10 останется 907 г рассола (222 г NaCl и 685 г НзО), а количество вы
павшего кристаллогидрата составит 93 г.

Очевидно, что 907/93 —
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Пример 4. Какое количество воды надо прибавить к смеси, состоящей из 
100 г насыщенного при t =  21 раствора и 500 г LiC103 • Н20 , для того чтобы 
получить 30%-ный раствор?

Решение. В твердой фазе находится

5QQ» — ̂ LiciOi—
M l ic io , . h ,o

90,4
500 ' Ж Т  в  417 г LIC1°3

■  500 — 417 =  83 г НаО.
Жидкая фаза состоит (см. рис. 90, точка К) из 81 г 1ЛСЮ3 и 19 г Н20 . Сле

довательно, смесь содержит

417 +  81 - 4 9 8  г LiC103 (83%) и 8 3 +  19 -  102 гН 20(1 7 % )

По правилу рычага
(100 +  500)/* =  30/(83 -  30) 

откуда х =  53-600: 30 =  1060 г =  1,06 кг НаО,

3. Равновесие раствор — газ

Если растворенное вещество нелетуче, т. е. в равновесии с рас
твором находятся пары чистого растворителя, то в (IX, 1) индекс/ 
относится к первому компоненту, а числитель правой части урав
нения будет равен теплоте конденсации пара в р а с т в о р .  Расчле
няя эту величину на теплоту конденсации пара в чистый раство
ритель и теплоту взаимодействия в растворе и принимая во 
внимание, что второе слагаемое по абсолютной величине меньше 
первого, приуодим к «ыппду, итп (R {— Нi)-<  0, т. е (dNJdT) <? О, 
а поэтому (dT/dNi) >  0. Следовательно, температура кипения рас
твора нелетучего вещества выше температуры кипения чистого 
растворителя. Этот вывод непосредственно следует и из принципа 
смещения равновесия: введение в равновесную однокомпонентную 
систему жидкость— пар нелетучего вещества приводит к умень
шению концентрации растворителя в жидкой фазе, что вызывает 
стремление паров к конденсации (так как это увеличивает кон
центрацию растворителя, уменьшенную введением второго компо
нента); для восстановления нарушенного равновесия необходимо 
повышение температуры. Следует иметь в виду, что энтальпия 
растворителя, находящегося в равновесии с раствором ( # 0 ,  в об
щем случае отличается от энтальпии паров над чистым раствори
телем, так как разностью давлений этих паров и изменением эн
тальпии при изотермическом сжатии можно пренебречь лишь 
тогда, когда пар по своим свойствам близок к идеальному газу.

В случае, когда растворитель нелетуч, т. е. в равновесии с рас
твором находится газ, растворенный в жидкости (или в твердом 
теле) и i =  2, числитель правой части уравнения (IX, 1) будет 
равен теплоте конденсации газа. Последняя величина отрицатель
на, что показывает на уменьшение растворимости газа с ростом 
температуры. Это справедливо не для любого температурного ин
тервала: изобара N2 =  q>(T) может иметь минимум, что связано 
с переменой знака (ДЯкоидЬ (положение температурного
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минимума зависит от давления, влияние которого невелико). На
личие минимума на изобаре растворимости обусловлено тем, что 
выше критической температуры растворителя оба компонента мо
гут смешиваться в любых отношениях, т. е. по мере приближения 
к критической точке должен наблюдаться рост растворимости. По
этому в тех случаях, когда растворимость уменьшается с возра
станием температуры, минимум растворимости следует искать при 
более высокой температуре. Следовательно, существование мини
мума на изобарах N2 — Т есть общее явление и не связано со спе
цифическими свойствами растворителя и растворенного вещества.

Взаимосвязь между температурой и составом идеального рас
твора определяется по (IX, 2). Для i =  1 числитель правой части 
уравнения равен теплоте конденсации растворителя, для i =  2 — 
теплоте конденсации растворенного вещества.

Для бесконечно разбавленного раствора справедливо уравне
ние

( д Т / д Ы , ) р  =  - *  (Гки„)?/(ДЯкош,)1 (IX, 6)

аналогичное (IX, 5). Различие заключается в том, что правая 
часть уравнения (XI, 6) положительна (ЛЯКОв д < 0 ) ,  т. е. темпе* 
ратура кипения раствора нелетучего вещества больше темпера
туры кипения растворителя. Константа пропорциональности назы
вается эбулиоскопической * постоянной. Для нее действительны со
ображения, аналогичные приведенным на с. 257, 258 для криоско-
ПИЧ^ГКПЙ ТТПГТПЯННПЙ

§ 2. ВЗАИМОСВЯЗЬ МЕЖДУ ДАВЛЕНИЕМ И КОНЦЕНТРАЦИЕЙ

Допустим, что при равновесии между раствором и чистым ком
понентом давление изотермически изменяется на dP; тогда за счет 
изменения концентрации раствора вновь устанавливается равнове
сие. Это значит, что

(dQt/dP)T dP -  (dGtfdP)Tt N( dP +  (dGildNi)Pt T dNt

или в соответствии с уравнениями (V, 25) и (VIII, 6)
Vi dP ~ V id P  +  {dQildNi)P' T dNt

После преобразования получим
{dNt/dP)Tt равн -  {V( -  Vi)l{dQildNi)Pt т (IX, 7)

Уравнение (IX, 7) можно непосредственно найти из уравнения 
(V III,21), которое в данном случае (Т =  const, N'f =  1) примет 
вид

(^1 “  ?i) *Р  +  N2 (д*0№ 1) dN2 -  0 ^
(У2 “  ^2) dP -  AT, (d*Q № l) dN2 — 0 )

*  От лат. ebulUre — выкипать и греч. skoped — смотрю.
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откуда в соответствии с (VIII, 20) вытекает уравнение (IX, 7). По
следнее, как и (IX, 1), не находит практического применения, так 
как в о б щ е м  с л у ч а е  зависимость от неизвестна.

В соответствии с принципом смещения равновесия характер 
зависимости ЛГ4 от Р определяется знаком величины У4 — Vu ко
торая, в свою очередь, зависит от свойств чистого компонента, 
сжимаемости растворителя, природы и концентрации раствора.

1. Равновесие раствор — кристаллический компонент
Если представить величину ДУ* =  V?— Vi в виде

(где У\ж) — объем переохлажденного чистого компонента), то стано
вится очевидным, что знак dNt/dP определяется знаком У(ж) — У?, 
так как величина У(ж) — У/, как пра
вило, незначительна.

Вообще растворимость твердых тел 
в жидкостях мало зависит от давле
ния; числитель правой, части (IX ,7) 
для них невелик. Для того чтобы до
биться значительного изменения рас
творимости, надо растворение произво
дить под очень сильным, давлением. Это 
непосредственно видно из рис. 91. Для 
K aS0 4, NaCl, NH4NO 3 и Cdl2 числи
тель правой части (IX ,7) представит 
собой разность между мольным объе
мом кристаллической соли и ее пар
циальным мольным объемом в насы
щенном растворе; для остальных солей 
он равен величине (У?оль.пн,о — Усоль—
— яУн,о), так как эти соли образуют 
кристаллогидраты (соответственно 
C dS04-8/3H20 , ZnS04*7H20 , CdCl2-
• 2 V2 H2 0  и CdBr2*4H20 ) .  Для трех 
из последних на кривых имеются из
ломы, обусловленные фазовыми пре
вращениями в кристаллогидратах, 
в результате которых происходит скачкообразное изменение их 
мольных объемов.

Для идеального раствора общее уравнение (IX, 7) в соответ
ствии с уравнением (VIII, 44) переходит в

(a In N lJdP)T ~ ’ ( y Kl - V f ) j R T  (IX, 8)

Хотя в идеальном растворе У4 =  У4 (VIII, 38), это не означает, 
что растворимость в нем не зависит от давления, так как
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парциальный мольный объем растворенного вещества равен его 
мольному объему не в твердом, а в переохлажденном жидком со
стоянии.

Для расчетов по (IX, 8) в сравнительно широком интервале 
давлений можно считать ДУ «  const; в качестве нижнего предела 
интегрирования целесообразно принять растворимость при Р =  1.

2. Равновесие раствор — газ

При записи разности Vl — V2 в виде (Угж) —* V2)  — (У(2Ж) — Уг) 
становится очевидным, что знак левой части (IX, 7) определяется 
знаком Уг*0 — У£. При обычных давлениях эта разность отрица
тельна и по абсолютной величине очень велика, поэтому повыше
ние давления сопровождается значительным увеличением раство
римости газа. С ростом давления величина ДУ будет уменьшаться 
и относительное увеличение растворимости будет понижаться. При 
высоких давлениях, когда объемы V\ и У2 становятся соизмери
мыми, на изотерме N2 =  q>(P) появится максимум (см. ниже), 
положение которого в соответствии с уравнением (IX, 7) будет 
определяться условием Уг =  Уг (при больших давлениях необхо
димо учитывать влияние давления и на Уг).

Р а с т в о р и м о с т ь  г а з о в  в ж и д к о с т я х  п о д  д а в л е н и е м

Если раствор идеален при всех концентрациях и если темпера
тура, при которой происходит растворение газа, выше его крити
ческой температуры, то величина давления насыщенного пара Р] 
в уравнении (VIII, 45) утрачивает смысл и для вычисления рас
творимости приходится экстраполировать значения Р] =  <р(Т) в об
ласть температуры выше критической. Такая экстраполяция 
осуществляется по графику lg P  =  q>(7’“ 1) и, хотя она имеет услов
ный характер, приводит к надежным результатам. На это указы
вает совпадение рассчитанных данных с экспериментально найден
ными в растворителях с более высокими критическими парамет
рами.

Уравнение (VIII, 51) даже при Р <  1 для ряда газов (и газо
вых смесей) дает ошибку в 1—3%, а прибавлениях порядка 
нескольких десятков атмосфер приводит к весьма неточным резуль
татам. Отклонения от (VIII, 51) обычно уменьшаются с нагрева
нием вследствие уменьшения способности газа вступать во взаи
модействие с растворителем. Но для применения закона Генри 
в области высоких давлений одной замены давления фугитивно- 
стью еще недостаточно. Более того, при высоких давлениях урав
нение (VIII, 51) дает лучшие результаты, чем уравнение (VIII, 50). 
Этот факт иллюстрируется рис. 92.

Растворимость малорастворимого газа в жидкости под высо
ким давлением впервые была количественно рассмотрена в рабо-
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тах И. Р. Кричевского с сотр. [Б44]. Было показано, что при истол
ковании экспериментальных данных обычно допускаются две 
ошибки. Первая заключается в том, что забывают о применимости 
закона Генри только к бесконечно разбавленным растворам.

В случае газовых смесей можно изменить концентрацию компо
нента, не изменяя давления, но для жидких и твердых растворов 
изменение Ы2 непременно влечет за собой изменение Р. Долгое 
время считалось, что коэффициент Генри зависит только от тем
пературы, поэтому и возникало естественное расхождение между 
опытными данными и величинами, 
найденными из уравнения Р\ =  
е=ф(7)АГ* или f[ =  q>(T) Таким 
образом, второй ошибкой является 
предположение о независимости 
коэффициента Генри от давления: 
при высоких давлениях оно несо
стоятельно.

Уравнение (VIII, 50) точно толь
ко при изобарном изменении кон
центрации. Если же давление изме
няется в значительных пределах, то 
это уравнение нужно применять 
в другой форме (см. ниже).

Пример 5. Найти растворимость ме
тана при Р =  1 и t =  25 в растворителе, 
с которым он образует идеальный раствор.

Решение. Так как / =  25 соответствует 
температуре выше (*кр)сн4 (см- табл- Ю* 
с. 202), для вычисления экстраполируем 
экспериментальные данные по температур
ной зависимости давления насыщенного пара до 1/Т *= 1 : (273,2 +  25) =  0,00335; 
тогда получим фиктивное значение Р «  370. Отсюда растворимость СН4 
а любом растворителе, когда парциальное давление метана над рас
твором равно 1 атм, будет согласно уравнению (V III,51) =  1/370 =0 ,00276 ,
что соответствует экспериментальным данным (в ксилоле, например, ■“**
«0 ,0026 , в гексане =  0,0031 и т. д.). 4

Р а с т в о р и м о с т ь  чистог о г а з а

Приняв при выводе (IX, 7) V2dP =  RTd\n f2 и воспользовав
шись уравнением (VIII, 44)., получим RTd In f2= V 2dP +  RTd In N2. 
Полагая, что величина V2, которую назовем к а ж у щ и м с я  пар
циальным мольным объемом при N2 =  0 (смысл этого термина 
станет ясным из дальнейшего), не зависит от состава раствора и, 
считая V2 ф  ф (Р), интегрируем это уравнение в пределах от Р° до 
общего давления Р (и соответственно от 0 до N2). Тогда, приняв 
во внимание (VIII, 50), получаем уравнение Кричевского — Казар
новского (1935 г.)

ln “  In к '  +  Уг{р  -  P\)/RT  (IX. 9)

Рис. 02. Растворимость азота в воде 
под давлением (t =  25). 

Проверка уравнений (VIII, 50)и(VIII,51),
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где f j  и взяты при условии равновесия, т. е. при давлении Р и темпера
туре Т\ /^  — константа Генри при Р°.

Растворитель обладает незначительным давлением пара. В этом 
случае можно отождествить с фугитивностью чистого газа при 
давлении Р и пренебречь величиной РГ. Тогда уравнение (IX, 9) 
принимает вид

1п в  ,п (IX, Ю)

Из (IX, 9) и (IX, 10) следует, что по значениям кажущегося 
парциального объема газа в растворе, коэффициента Генри и

Рис. 93. Растворимость газов в воде под давлением:
Л —проверка уравнения (IX, 10) (см. пример 7); В —проверка уравнений (IX, 10) и (IX, II).

(См. пример 8.)

фугитивности газа при данном давлении можно вычислить его рас
творимость. Наоборот, если известна зависимость N?=*(Q(P)t то 
величины К' и Г2 могут быть найдены из графика 1п[(^)г/ # * ]  =  
=  ф(Р) (рис. 93Л).

Рассмотрим случай растворимости газа в металле под давлением, если при 
растворении происходит диссоциация газов. Ввиду toro<<rro растворимость газа 
в металле незначительна, образующийся раствор можно считать бесконечно раз
бавленным. Так Kajc газовая фаза практически представляет чистый газ, пои 
равновесии 0 Х| =  2Gx . Тогда в соответствии с уравнением (IX, 10)

In In К' 4 П Р
RT

При сравнительно небольших давлениях и высоких температурах /Х| ** ^х, 
кроме того, Ух ** 0, поэтому WXj К "  У ? , т. е, растворимость газа в металле 
пропорциональна У ? .
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Учитывая при выводе (IX, 9) зависимость 0 2 от Р, мы тем са
мым учли зависимость коэффициента Генри от давления. Следо
вательно, основной ошибкой, препятствовавшей обоснованию рас
творимости газов под давлением, являлось предположение, что 
давление влияет на G% только через концентрацию газа. Пренебре
жение непосредственным действием Р на G2 приводит к (VIII, 50); 
оно противоречит опыту и справедливо лишь тогда, когда измене
ние концентрации происходит при Р =  const.

При низких давлениях, когда очень мало и PV2/RT «  0, вы
веденные уравнения переходят непосредственно в (VIII, 51). По
этому К' в (IX, 10) совпадает с К в (VIII, 51). Однако утверждать 
на основании этого, что закон Генри в форме уравнения (VIII, 51) 
действителен до такого-то давления, не совсем правильно, ибо этим 
не вскрывается его сущность как закона, справедливого только 
для бесконечно разбавленных растворов. Исследование пределов 
применимости закона Генри должно состоять в определении соот
ветствующей предельной к о н ц е н т р а ц и и  раствора; установле
ние же соответствующего этому пределу давления является уже за
дачей второстепенной, преследующей цели практического удобства.

Поскольку растворение газа в жидкости при небольших дав
лениях пара является наиболее распространенным в практике слу
чаем, преимущественно следует пользоваться уравнением (IX, 10). 
Расчет растворимости по нему дает хорошее совпадение с опытом, 
несмотря ня тп что при выводе (IX, 10) из-за отсутствия достаточ
ных экспериментальных данных не была учтена зависимость 
V2 от Р.

Если давление очень велико, то зависимостью V2 от Р пренеб
речь нельзя. Предсказать ее характер невозможно, однако самое 
ее существование обусловливает возможность появления макси
мума на кривой N2 — Р, что не следует из (VIII, 50) и (VIII, 51). 
Отсюда и ошибочное мнение об обязательном непрерывном увели
чении растворимости газа с ростом давления даже при высоких 
давлениях (при Т =  const).

При очень высоких давлениях изменения объемов газа и жид
кости становятся соизмеримыми, и поэтому пренебрежение объе
мом жидкости недопустимо.

Так, если растворить 1 моль азота при Р =  1 (t =  25) в очень 
большом количестве воды, ее объем увеличится на V2 =  40, а объем 
газовой фазы уменьшится на V s »  24400; при Р =  1000 имеем 
Га«  40 и V2 =  48,8; если же Р =  6000, то v2 «  40 и V2 =  28,8, 
Таким образом, при Р =  1 и Р =  1000 растворимость увеличи
вается с ростом давления, в случае же Р =  6000, вопреки распро
страненной точке зрения, но в соответствии с принципом смещения 
равновесия (растворение сопровождается увеличением объема!} 
она уменьшается. Максимум растворимости, приходящийся на то 
давление, при котором растворение не сопровождается изменением 
объема, не всегда находится в области сверхвысоких давлений.
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(Например, растворимость азота в этиловом эфире- при t =  25 до
стигает максимума при Р =  500-5-550). Чем больше Гг, тем при 
более низком давлении он наблюдается.

Пример 6. Как объяснить, что при высоких давлениях уравнение (VIII, 51) 
дает лучшее совпадение с опытом, чем (VIII, 50), если в изученных случаях 
V * > 0 h | > P .

Решение. При У * > 0  в связи с (IX, 10) растворимость газа оказывается 
меньшей, чем следовало бы ожидать, исходя из уравнения • (VIII, 50). В то же 
время, поскольку фугитивность больше давления, растворимость газа с повыше
нием давления должна возрастать быстрее, чем следует из (VIII, 51).

Пример 7. Проверить справедливость уравнения (IX, 10) на основании сле
дующих экспериментальных данных по растворимости азота в воде при 25 °С:

Р ................. 25 50 100 200 300 500 800 1000
^ J 2 .103 . . 0,280 0,542 1,015 1,812 2,455 3,558 4,909 5,720

Показать, что уравнение (VIII, 50) не удовлетворяет приведенным данным.
Решение. Фугитивность азота при указанных давлениях определяем по 

рис. 40. Затем строим график lg (/лг,/^55 ,)=  (^) (Рис- 93, Л), по которому
в_ соответствии с (IX, 10) находим кажущийся парциальный мольный объем 
У *  es 2,303#Г tg а  =  32,8 (парциальный мольный объем по экспериментальным 
данным оказался равным 40 мл). Коэффициент уравнения (IX, 10) / С ' »  8,576*
• 10* вместо 8,467 • 104 и-8,773 • 104, найденных по опытным 'данным при низких 
давлениях [Г5, 5, 413]. Следовательно, для данного случая lg № . / * ! $ . ) - 4 .9 3 3  +  
+  0,035813Р.

Если же обработать приведенные данные с помощью уравнения (VIII, 50), 
то получается график, изображенный на рис. 92. На этот же чертеж нанесены 
данные, соответствующие уравнению (VIII, 51), которые дают относительно луч
шее совпадение; при высоких давлениях оба уравнения не удовлетворяют экс
периментальным данным.

Растворитель обладает большим давлением пара. Если газ рас
творяется в жидкости, обладающей большим давлением пара (сюда 
относятся растворы газов в жидком аммиаке, жидком воздухе и 
др., во многих органических растворителях, а также в воде при 
высокой температуре), то расчет следует производить по уравне
нию (IX, 9).

Следовательно, когда давление насыщенного пара растворителя 
становится значительным, пренебречь наличием его в газовой фазе 
нельзя, поэтому и f2 нельзя отождествлять с фугитивностью чистого 
газа при данном давлении, т. е. нужно пользоваться значением фу* 
гитивности компонента газовой смеси. Все же, прежде чем пере* 
ходить от уравнения менее точного к более точному, нужно выяс
нить, что в данных конкретных условиях больше — ошибка, связан
ная с применением уравнения (IX, 10), или же погрешность в опре
делении растворимости.

Полагая, что газовая смесь является бесконечно разбавленным 
раствором (допущение, оправдывающееся при преобладающем со*
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держании газа в смеси), можно для вычисления фугитивности газа 
в паровой фазе воспользоваться правилом фугитивности 
(см. с. 243). Тогда (IX, 9) примет вид

In /ЭД
N f

In К '+ у ? (р - р °д
RT

( IX , 11)

гд® /J — фугитивность чистого газа при давлении, равном общему давлению над 
раствором; — мольная доля газа в паровой фазе.

Уравнение (IX, 11) дает хорошее совпадение с опытом, о чем 
можно судить по рис. 93Б (изотерма / =  140).

Оба уравнения^ как (1Х,9) , таки (IX, И ), переходят в (VIII, 50) 
и тогда, когда V? =  0, а не только при Р =  Р|, однако второй 
член правой части надо учитывать даже в случаях, если разность 
давлений?— Р\ относительно невелика (порядка десятка атмо
сфер) .

Уравнение (IX, 11) в отличие от (IX, 9) перестает быть справедливым, когда 
общее давление приближается к давлению насыщенного пара растворителя: если 
ист значительного преобладания газа над паром растворителя, уравнение 
(VIII, 50) приводит к большим ошибкам. Для этого случая И. Р. Кричевским 
было предложено уравнение (вывод его опускаем)

£  (У р *-(У Г )° /  ЭР \
Г  RT la w ?  Л ..я . Г

(IX, 12)

где Кж и Кг — коэффициенты Генри для газа в жидкой и газовой фазах;
и (V f ) *  — мольные объемы растворителя в газообразном и жидком со

стояниях при давлении его насыщенного пара; (д Р /д ^ ? )р авн, т — производная 

от давления по мольной доле растворенного в жидкости газа при N*  =  0.

В заключение необходимо указать, что между опытными зна
чениями К? и значениями, вычисленными по (IX, 9), обнаружились 
большие расхождения: во всех исследованных случаях, кроме од
ного (раствор СН4 в Н20 ) ,  истинные парциальные мольные объемы 
оказались больше вычисленных. Поэтому пришлось учесть зависи
мость V2 от N ?, которой при выводе уравнения (IX, 9) прене
брегали. Хотя найденное таким образом уравнение [И. Р. Кричев- 
ский и А. А. Ильинская -(1945 г.)] оказалось точным во всех отно
шениях, при определении р а с т в о р и м о с т и  газа при высоком 
давлении вполне можно удовлетвориться уравнением (IX, 9) или 
(IX, 10), так как расчет растворимости по этим уравнениям дает 
хорошее совпадение с экспериментальными данными (см. рис. 93/1).
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лучены следующие результаты:

\ Р ...........................
/= 2 1  { см3 Н2 

I гСНзОН

/ - 9 0  { см3 Н2 
г СН»ОН

/= 1 4 0  { см3 Н2 
I г СНзОН

ода в метаноле были по-

76 178 179 272

8,11 19,5 19,7 29,7

74 134 186 300

11,7 20,6 29,2 46,5

78 196 281

16,0 36,9 67,7

Ошибка измерений оценивается в 1—3%. Вычислить на основании этих данных 
значения коэффициентов Генри и кажущиеся парциальные мольные объемы во
дорода в метанольном растворе.

Решение. Давления насыщенного пара СН3ОН при указанных температурах 
соответственно равны 0,157; 2,494 и 10,63 атм ([Г5], 5, 370, 395). Ес£. при 21 
и 90 °С  применение (IX, 10) вносит погрешность, не превышающую ошибок опыта, 
то при 140 °С давление насыщенного пара метанола велико, и пренебречь нали
чием его в газовой фазе было бы ошибочным. Поэтому для 140 °С при расчете 
следует пользоваться уравнением (IX, 11).

Вычислив при указанных условиях fH| и нанося на график против Р значе

ния lg О н ,/ ЛГн.) Для 21 и 90 °С и против Р — Р ° значения IfiT [ 0 н , ) Г * ^ н ,/ ^Ht]  
для 140 °С, получим прямые линии (см. рис. 93Б), из положения которых опре
деляем величины К и

..............................................................................................................  21 90 140
К ......................................................................................................  6760 4410 2970
V ga ..................... .............................................................................  12,1 26,0 40,5

Р а с т в о р и м о с т ь  ко мпонент а  г а з о в о й  смеси

Принимая, как и раньше, что исследуемый раствор сохраняет свойства бес
конечно разбавленных растворов, запишем условие равновесия для 4-того ком
понента газовой смеси: и< =  0<.

Если допустить, что газы в растворе не взаимодействуют друг с другом, то 
парциальная мольная энергия Гиббса каждого компонента будет зависеть только 
от его концентрации И от общего давления над раствором. Поэтому остаются 
справедливыми уравнение (IX, 9) и все последующие относящиеся к нему рассу
ждения. По этой же причине_и в случае растворителя с небольшим давлением 
насыщенного пара, принимая V f Ф  q> (Р), получим полу$мпирическое уравнение, 
аналогичное (IX, 10)

Я VfP
ь И ? “ 'пК1 +  ~ й Г  <1Х’ ,3>

где fJ — фугитнвность компонента в газовой фазе; N f  — мольная доля его 
в растворе; Р  — общее давление

Хотя можно принять, что V f  и Kt имеют те же значения, как и для чи
стого газа, в общем случае (И. Р. Кричевский, А. А. Ильинская) кажущийся 
парциальный мольный объем при одновременной растворимости газов не совпа
дает с этой величиной для чистого газа,
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Из (IX, 13) следует, что растворимость компонента газовой смеси (при У * > 0 )  
меньше его растворимости в чистом виде, так как при одних и тех же фуги- 
тивностях чистого газа и газа в смеси давление последнего больше давления 
чистого газа.

Если фугитивность газа в смеси может быть вычислена по правилу фугитив- 
ности, то в соответствии с уравнением (IX, 9) растворимость газа из смеси равна

W j - O f y  N* (IX , 14)

г д е ( ^ * ) °  — растворимость чистого газа; NJ — его мольная доля в газовой смеси.
Если общее давление газовой смеси равно давлению чистого газа, то в со

ответствии с (IX, 10) и (IX, 13)

( * * ) * / * “ -O O '/fi ox, is)

где (Ы ?)° и N f — растворимость чистого газа и газа из смеси; ( f J ) e и fJ  — со
ответствующие им фугитивности.

Если газовая смесь растворяется в жидкости с большим давлением насы
щенного пара, то расчет следует вести по уравнению, аналогичному (IX, 11).

При растворении смеси газов также наблюдается максимум растворимости 
(при давлении, когда парциальный мольный объем компонента в газовой фазе 
становится равным его парциальному мольному объему в жидкой фазе).

Если растворенные вещества взаимодействуют друг с другом, то

4 0 ,  =  (дО,1дР)Г' Nd P + Z  ( ? 0 ,ld N ? )Pt т 4N,

т. е. парциальная мольная энергия Гиббса при постоянной температуре зависит 
не только от общего давления и концентрации данного газа, но и от концентра
ции других гяяон в жидкой фяяе

После интегрирования этого уравнения получим полуэмпирическое уравне
ние, аналогичное (I X ,10):

In п In К, 4
V? р I------  -|------
RT RT

(IX, 16)

При отсутствии взаимодействия между газами в растворе оно переходит в 
(IX. 13).

Таким образом, различие между растворимостью компонента газа смесц и 
его растворимостью в чистом виде в общем случае обусловлено тремя факто
рами: 1) влиянием давления; 2) взаимным влиянием компонентов смеси и 3) вза
имным влиянием растворенных компонентов. Два первых эффекта учитываются 
уравнением (IX, 1о), последний — (IX, 16); пренебрежение им может привести к 
ошибочным результатам. Еще большие ошибки может вызвать расчет при допу
щении, что растворимость газа из смеси равна растворимости чистого газа при 
его парциальном давлении. Это приближение дает неудовлетворительные резуль
таты и может быть применено лишь для низких давлений и в тех случаях, когда 
мольная доля компонента в газовой фазе близка к единице.

В общем, если растворение сопровождается увеличением объема жидкости, 
то при одинаковом парциальном давлении растворимость тем меньше, чем больше 
общее давление.

Пример 9 .Смесь, состоящую из 80% Н2 и 20% СОа, очищают от СО* с по
мощью воды при / =  25 и Р =  100. Найти расход воды на 1000 ма водорода, 
если растворимость С 02 и Н2 в Н20  из смеси при указанных условиях соответ
ственно равна 10,8 и 1,20 м8/м 3 Н20 . Принять, что вода насыщается углекислотой 
ВА 80%. Для сравнения сделать расчет, пользуясь законом Дальтона.
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Экспериментальные данные по растворимости С 02 и Н2 в Н20  при 25 ®С мо
гут быть выражены с помощью уравнений:

<= 0,755Р -  0,0042Р \  нм’ /м3 Hs0  

V g ,  — 0,0244 +  0,01712/» -  0,05196Р2, нм3/мэ НгО

Решение. На 1000 м3 необходимо поглотить 1000*20/80 =  250 м3 СОз, что 
соответствует расходу воды 250/10,8 • 0,8 =  28,9 м3. С этим количеством воды те
ряется водорода максимум 28,9 • 1,20 =  34,7 м3 или 34,7 • 100/1000 =  3,47%.

Сделаем тот же расчет в предположении, что растворимость газа из смеси 
равна растворимости чистого газа при его парциальном давлении. Из приведен
ного в условии расчета уравнения получаем, что при P COl « 0 ,2 0  X  100 « 2 0  
объем растворенной двуокиси углерода равен 13,42 м3/м 3 Н20 , что соответствует 
расходу воды 250/13,42 • 0,8 =» 23,3 ма. Аналогично для водорода находим рас
творимость, равную 1,38 м3/м 3 Н20 , что отвечает потере Н2 в 23,3 • 1,38 =  
« 3 2 ,2  м8, или 32,2* 100/1000 =  3,22%. Как видно из результатов, этот метод 
расчета дает ошибку в расходе воды более 19%. При этом следует учесть, что 
погрешность несколько преуменьшена, так как ошибки в значениях расхода воды 
и растворимости противоположны по знаку и частично компенсируют с*ча дру
гую.

Из результатов вычислений вытекает, что при проведении промывки под вы
соким давлением расход воды сокращается в меньшей степени, чем следовало 
бы предположить. Это связано с тем, что вычисление растворимости газов из га
зовых смесей по парциальным давлениям всегда дает преувеличенный результат 
(см. рис. 92).

§ 3. РАВНОВЕСИЕ ГАЗОВАЯ СМЕСЬ -  ЧИСТЫЙ КОМПОНЕНТ

При рассмотрении влияния внешнего давления на давление насыщенного 
пара (см. с. 218) упоминалось, что на практике приходится считаться с дополни
тельным’ эффектом — растворением паров конденсированной фазы в сжатом газе.

В связи с этим рассмотрим закономерности, которым следует равновесие 
между чистым веществом и парогазовой смесью. Для упрощения примем, что 
конденсированная фаза — чистый компонент, а газовая фаза — бесконечно раз
бавленный раствор. Это допущение не только позволяет производить вычисления, 
но и в первом приближении отвечает действительности, так как инертный газ 
можно считать нерастворимым, а концентрация паров в сжатом газе сравнительно 
невелика. Тогда в соответствии с (IX, 7) зависимость растворимости вещества в 
газе от давления- выразится уравнением

(a in ы\1др)т = (к, -  7 \)/н т  (IX. 17)

Анализ этого уравнения приводит к следующим результатам. Изотерма
(р ) начинается при Р =  Р°, когда N\ =  1. Далее она вадает, и резко, так как 

при небольших давлениях У[ >  Vj. Последующее увеличение давления вызывает 
замедление темпа падения растворимости, так как при практической неизмен
ности Vi величина У[ будет быстро уменьшаться. При том давлении, когда У[ 
совпадает с Vi, кривая пройдет через минимум. Ему будет отвечать тем большее 
давление, чем меньше будет У*. Поэтому, например, для растворов паров воды 
в сжатом азоте или сжатом водороде минимум наступает при давлениях, намного 
превышающих Р =  1000, в то время как для растворов органических жидкостей 
в сжатых газах это наблюдается при значительно меньших давлениях [например, 
для растворов СС14(ж) в Й2(г) при Р «  100]. Если же при малом значении У\ 
минимум растворимости наступает при сравнительно небольших давлениях, то 
это означает, что переход вещества в газовую фазу сопровождается сильным

280



сжатием, когда величины V\ малы [например, для растворов НаО(ж) в С 02(г) 
•следствие сильной электрострикции, вызываемой растворением]. Дальнейшее 
повышение давления после прохождения минимума в конце концов приведет к 
увеличению VJ, так как при больших давлениях начнут сказываться силы оттал
кивания. Поэтому кривая N» =  ср(£) посте
пенно будет приближаться к горизонтали.

Общий ход кривой растворимости пред
ставлен на рис. 94 на примере раствора па
ров бензола в сжатом азоте.

Интересные работы, посвященные теории 
растворимости веществ в сжатых газах, при
надлежат И. Р. Кричевскому и его сотр. [Б44].
Для случая растворимости полярного веще
ства в неполярном газе И. Р. Кричевскому и 
Н. Е. Хазановой удалось установить прибли
женную полуэмпирическую закономерность.
Наличие перегиба на восходящей ветви изо
термы растворимости подтверждено в работе 
И. Р. Кричевского и Д. Ю. Гамбурга.

Рис. 94. Растворимость паров бензола в сжа
том азоте.

§ 4. ВЛИЯНИЕ СТЕПЕНИ ДИСПЕРСНОСТИ НА РАСТВОРИМОСТЬ

Подобно тому, как уменьшение размера капель вызывает увеличение давле
ния пара, так и уменьшение размеров кристаллов иринидит к увеличению ил рас
творимости. Если уподобить стремление молекул жидкости перейти в парообраз
ную фазу стремлению молекул кристаллической фазы перейти в раствор, то мож
но воспользоваться уравнением (V II,39), заменив в нем давления мольными до
лями. Тогда получим уравнение

l n ( N'2lN2) =  2alRTrd (IX, 18)

где #2 — растворимость мелких кристаллов; ^  — растворимость крупных кри
сталлов; а  — поверхностное натяжение на границе раздела кристалл — pacTBopi 
г — радиус мелких кристаллов; d — плотность кристаллов.

Уравнение (IX, 18) дает лишь приближенную зависимость растворимости от 
степени дисперсности, так как оно не учитывает неоднородность разных участков 
поверхности и отвечает независимости а  от г; кроме того, значения о для твер
дых веществ недостаточно надежны.



Г л а в а  X

РАВНОВЕСИЕ РАСТВОР — РАСТВОР В БИНАРНЫХ СМЕСЯХ
•

§ 1. РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ -  ГАЗ ДЛЯ ПОЛНОСТЬЮ СМЕШИВАЮЩИХСЯ 
ЖИДКОСТЕЙ ПРИ НИЗКИХ ДАВЛЕНИЯХ

1. Идеальный раствор — смесь идеальных газов

Газовую фазу можно считать смесью идеальных газов, если 
раствор находится под небольшим давлением и в соответствии 
с законом Дальтона

Р =  Р{ +  Р2 или Pi — РЫ\ (X, 1)

где Р — общее давление смеси; Pi — парциальное давление соответствующего 
вещества.

Согласно (VII 1,45) парциальное давление компонента идеаль
ного раствора пропорционально его концентрации. Поэтому для 
каждой температуры зависимость парциального и общего давле
ний от состава раствора выражается прямыми [см. рис. 95 (линии 
парциального давления нанесены только при t =  36,1)].

Сочетав (VTTT,4R) и (Х,1),  получим уравнение

Pi-P 'iN f’-PNl (Х,2)
с помощью которого, задавшись составом жидкой фазы, легко 
найти состав паровой фазы, если известны Р] и Р1 (это показано 
на рис. 96, где воспроизведена одна из изотерм рис, 95*]. 

Отношение
/с( = ^ / лг? = - р ; / р  (х, з)

характеризующее распределение данного вещества между фазами, 
называется константой фазового равновесия (константой распре
деления или равновесным отношением).

Выразив различие в составе сосуществующих фаз при данных 
Р и Т с помощью уравнения

N\lNT2- ( N ? l N ? ) p y p l  (Х.Ч)

убеждаемся в том, что если Р\ >  А% то N\ >  Nl. Следовательно, 
пар относительно богаче тем веществом, прибавление которого 
к смеси повышает общее давление пара или при данном давлении 
снижает температуру кипения (первый закон Д. П. Коновалова) .

Если известны зависимость давления пара от состава раствора 
при нескольких температурах и температуры кипения чистых жид-

*  Здесь и далее кривые, выражающие состав пара, изображены пунктиром,
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костей, то можно построить диаграмму, выражающую при данном 
давлении зависимость температуры кипения от состава раствора. 
Такая диаграмма изображена на рис. 97. Она построена на осно
вании данных рис. 95.

Кривая а {а[а'2 . . .  а0 яв
ляется кривой кипения; под 
ней расположена область не
кипящей жидкости. Кривая 
аха"а"  . . .  а0 является кривой 
конденсации; над ней находит
ся область перегретого пара,
Между обеими кривыми распо
ложена область сосуществова
ния жидкости и пара (влаж
ный пар). Состав равновесных 
фаз определяется пересечени
ем данной изотермы с кри
выми кипения и конденсации, 
а соотношение между этими 
фазами в гетерогенной обла
сти— по правилу рычага. Так, 
при нагревании жидкости I 
или при охлаждении пара v до 
температуры t первоначально 
гомогенная система превра
тится в гетерогенную (точка 
системы т )  и распадется на 
жидкость (фазовая точка а) и 
пар (фазовая точка Ь) с соот
ношением *

количество жидкости mb
количество пара am

*-Св Нм
0,8 1,0 

H-C5Hi2*  Доказательство правила ры- 
ига: пусть 1 кг жидкости состава 
JVg при нагревании распадается на 
Iя кг жидкости состава N*  (точ
ка а) и gr кг пара состава 
(точка b)t Тогда, очевидно

I • ЛГ2 ~  g *N f  +  gTNl -  gxN f  +  (1 -  « ж) Nl
откуда

g*=(tf2-W£)/(N?-AT0 и I —вя-в г-(W?-*,)/(*?

Nl

Рис. Об. Зависимость парциальных и об
щего давлений пара от состава идеаль

ного раствора.
Система гексан—пентан.

8ж/вг =  (ЛГ2- А ф / ( А £ - * 2)

Вели представить "прямую N f  — Nl (ab) в виде рычага первого рода с точкой 
опоры т ,  то равновесие будет существовать при условии, что массы g m и g r, 
укрепленные на концах рычага, удовлетворяют »тому соотношению.

288



Pt
 и

м 
pm

. c
m

.

Рис. 96. Диаграмма давление — состав для идеального 
раствора и смеси идеальных гнзив.

Изотерма в системе гексан—пентан.

Рис. 97. Диаграмма температура — состав. 
Изобара равновесия жидкость—пар в системе гексан—пентан.



Результаты расчета представляют также в виде диаграммы со
став жидкости — состав пара, причем обычно на осях откладывают 
содержание легколетучего компонента. Тогда получается кривая, 
соединяющая углы квадрата и отклоняющаяся вверх от диаго
нали*. Это отклонение тем меньше, чем меньше различие в лету
чести жидкостей; совпадение с диагональю является редким ис
ключением (некоторые стереоизомеры, смесь этиленхлоргидрина 
с пропиленхлоргидрином).

2. Неидеальный раствор — смесь идеальных газов
Системы, в которых зависимости парциального и общего дав

лений от состава выражаются прямыми линиями, представляют 
тот предел, к которому в той или иной степени приближаются

р, мм pm. cm.

Рве* 09. Зависимость парциальных и общего давлений пара от состава. Не
идеальный раствор (положительные отклонения от закона Рауля).

реальные растворы. Поэтому реальные растворы и соответствую
щие им графики удобно классифицировать по характеру отклоне
ний от прямолинейной зависимости.

Если отклонения наблюдаются в сторону меньших значений, то 
говорят об отрицательном отклонении от закона Рауля (рис. 98); 
если же экспериментальные данные оказываются выше вычислен
ных по уравнению (VIII, 45), то говорят о положительном откло
нении давления пара (рис. 99).

•  Исключение составляют системы с азеотропными смесями, дающие на 
графике пересечение с диагональю.
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К системам первого типа относятся растворы, состоящие из ве
ществ, способных к взаимодействию. Такие растворы образуются 
с выделением теплоты (как правило, для них AV < 0 ) ;  вследствие 
этого теплота парообразования вещества из раствора больше теп
лоты парообразования чистого вещества. Понижение давления 
пара данного вещества, вызываемое растворением другого веще
ства, оказывается больше происходящего при этом увеличения дав
ления. В результате общее давление пара над раствором сни
жается.

К системам второго типа относятся растворы, образующиеся 
с поглощением теплоты (как правило, для них A V > 0 ) .  Поэтому 
теплота парообразования веществ из раствора* оказывается мень
ше теплоты парообразования чистого вещества. Следовательно, 
процесс парообразования облегчается, т. е. давление пара возра
стает (увеличение давления преобладает над депрессией, вызван
ной растворением).

А з е о т р о п в ы е  с м е с и

С увеличением отклонения от идеальности может появиться ми
нимум при отрицательных отклонениях (рис. 100Л) или максимум 
при положительных отклонениях (рис. 100Б). Чем больше раз
ность значений Р\ и Р\ (или t] и й), тем большими должны быть 
отклонения для образования экстремума. В этих случаях давление 
пара целого ряда смесей различных составов выходит за пределы 
интервала — Pi. Минимум характерен для веществ, способных 
к диссоциации, максимум — дли веществ, списибных к ассоциации.

Очевидно, минимуму на диаграмме давление — состав будет от
вечать максимум на диаграмме температура состав и, наоборот, 
максимуму на диаграмме давление — состав будет отвечать мини
мум на диаграмме температура — состав.

В точках экстремума давления пара (температур кипения) со- 
ставы жидкости и пара совпадают (второй закон Д. П. Коновалова, 
1881 г.).

Его справедливость можно доказать рассуждениями от обратного или же 
следующим путем.

Исключим из (VIII, 21) члены, содержащие dN2 \ для этого первое уравне
ние умножим на N\\  а второе на Ntf. Сложив их и учтя, что Nf{N 2 — N\N2 ■ ■  

(1 -  N[) -  N\ (1 -  < )  =  <  -  N\, получим

[ ( s ;  -  5 0  <  +  (S', -  S O  < ]  dT+ [ ( 7 f  -  7 0  n '( +  ( 7 " -  7 ')  < ]  dP +

+  «  -  * 0  (^ O '/d A r f)  dN’i  -  О (X, 5)

Так как в точках экстремума

( dTfdN^p =  0 (на изобаре температура кипения — состав) 

(dPJdN£)г  =  0 (на изотерме давление — состав)
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н множители, стоящие перед dT и dP, не обращаются в бесконечность, 
•  дР(?jdN f2 в 0, то, разделив обе части уравнения (X, 5) на dN'2, найдем, что 
.кстремумы на кривых P=~q> (Л ^) к Г =  ф (Р/'2)  отвечают условию N " ■ = N[ 

и <  =  N'2.

Определив значения d2PfdN'2 и д2Т/дЫ'2 , легко убедиться в том, что вторые 
производные имеют противоположные знаки, т. е. максимуму на кривой Р =  q> (Л/£)
отвечает минимум на кривой Т =  q> (Л ^), и наоборот.

Таким образом, наличие экстремумов свидетельствует о тождестве состава 
фаз.

Р, мм pm. cm.

Pic. 100. Зависимость парциальных и общего давлений пара от состава (не
идеальный раствор):

Л—отрицательныеотклонения от аакона Рауля с минимумом давления пара; 5 —положитель
ные отклонения от аакона Рауля с максимумом давления пара.

Смеси, у которых пар, находящийся в равновесии с жидкостью, 
обладает в данных условиях тем же составом, что и жидкая смесь, 
называются азеотропными *. Эти смеси называют также постоянно 
(или нераздельно) кипящими, так как при перегонке образуется 
конденсат того же состава, что в данных условиях исключает раз
деление смеси. В точках экстремумд по уравнению (V,47) / =  2 — 
— 1— 2 +  2 =  1, а при Р =  const (или Т =  const) /усл =  0 (см. 
с. 295).

Азеотропные смеси являются смесями с предельным отклоне
нием от идеальности, еще обладающими полной взаимной

•  От греч. — lUiv  — кипеть, трот] — перемена, изменение.
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растворимостью; небольшое дополнительное отклонение от идеаль
ности приводит к появлению области взаимной нерастворимости 
(см. § 3).

На рис. 101 схематически изображены диаграммы всех рассмот
ренных типов растворов в координатах давление — состав, темпе
р ату р а-со став  и состав жидкости — состав пара. Он в графиче
ской форме обобщает изложенный материал. Следует обратить 
внимание на то, что вторые и третьи диаграммы для первых трех 
типов растворов одинаковы.

В случае неидеальных растворов по-прежнему соблюдается пер
вый закон Д. П. Коновалова, хотя при наличии азеотропов прибав
ление более летучего компонента не для всех составов увеличивает 
давление пара над раствором.

Появление экстремума возможно не только в системах, компо
ненты которых значительно отличаются по свойствам, но и в си
стемах с веществами, имеющими почти одинаковое давление пара 
(точки кипения), когда небольшое отклонение от линейной зависи
мости приводит к появлению экстремума *. В подобных случаях 
экстремальная точка лежит в средней части диаграммы, в то время 
как при большой разности значений Р] и Р\ (или t] и t\) она сдви
нута к краю диаграммы: в случае минимального давления пара 
в сторону избытка менее летучего компонента, а в случае макси
мального давления — в сторону более летучего компонента; этот 
сдвиг тем значительнее, чем больше разность Р\ и Р\ (или и й).

Координаты точек экстремума можно найти по уравнению 
В. А. Киреева

которое, как правило, дает тем лучшее совпадение с опытом, чем 
симметричнее отклонение от линейности зависимости Р =  <р(м?) и 
чем менее плоский экстремум.

Обобщив уравнения (V III,21), А.. В. Сторонкин вывел совокуп
ность законов, известных под названием законов М. С. Вревского.

Первый закон Вревского гласит: при повышении температуры 
раствора заданного состава его пар обогащается тем компонентом, 
для которого больше дифференциальная теплота парообразова
ния ** . Второй закон Вревского определяет влйяние изменения тем
пературы и давления на состав систем, имеющих экстремум дав
ления и температуры: если давление (температура) системы рас-

*  Для смесей оптических антиподов, для которых Р ° =  Р^, Давление пара 
не зависит от состава и равно давлению пара над чистыми компонентами, т. е. 
линия P — N является горизонталью.

* *  За отсутствием соответствующих данных обычно пользуются не парциаль
ными мольными теплотами парообразования, а теплотами парообразования чи
стых компонентов. Обусловленные этим ошибки тем меньше, чем сильнее отли
чаются теплоты парообразования компонентов и чем. менее теплоты их смешения.
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Рис. 101. -Схематическое изображение разных типов диаграмм 
равновесия жидкость — газ.



твор — пар имеет максимум, то при повышении температуры 
в азеотропной смеси возрастает концентрация того компонента, для 
которого больше дифференциальная теплота парообразования; 
если же давление (температура) системы раствор — пар имеет ми- 
нимум, то при повышении температуры в азеотропной смеси воз- 
растает концентрация того компонента, для которого дифферен- 
циальная теплота парообразования меньше. Этот закон справед
лив для состояний двойных систем, далеких от критических. Третий 
закон Вревского устанавливает связь между смещениями состава 
системы, имеющей экстремум давления и температуры, и свойст

вом фазы, устойчивой выше темпе
ратуры сосуществования, при изме
нении Р и Т\ при изменении темпе• 
ратуры (давления) раствора, у ко
торого кривая давления насыщен
ного пара имеет максимум, состав 
пара раствора и состав азьотропной 
смеси изменяются в одном и том же 
нагсравлении\ при наличии миниму
ма на кривой давления насыщен
ного пара эти составы изменяются 
в противоположных направлениях.

Из изложенного следует, что 
если законы Коновалова описывают 
изменения состояния систем в усло
виях Р =  const или Т =  const, уста
навливая связь между изменениями 
Р или Т сосуществования фаз и из
менениями состава одной из фаз 
при указанных условиях, то законы 
Вревского описывают изменения 
состояния систем, когда на измене
ния их составов наложены ограни
чения либо в виде условия постоян
ства состава одной из сосуществую
щих фаз, либо в виде условия ра
венства составов обеих сосущест
вующих фаз.-Таким образом, по
следние устанавливают связь ме
жду изменением Р или Т и измене
ниями состава при указанных огра
ничениях для последнего.

Рис. 102 иллюстрирует второй закон Вревского. Изображенные 
на нем экспериментальные данные отвечают следующим величинам: 
при Гн.т. к(ЛЯпар)Нр =  1,79, а (АЯпар)С1Р|==6,58 ккал/моль, т. е, 
(Д Я пар)С1Р| >  (АЯпар)нр-

О степени влияния давления или температуры на состав азеот
ропной смеси можно судить по форме экстремума, Чем более он
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Рис.. 102. Влияние температуры 
на состав азеотропной смеси.



острый, тем меньше изменение состава с изменением давления 
или температуры. Наоборот, при плоском экстремуме даже сравни
тельно небольшое изменение давления или температуры приводит 
к значительному изменению состава азеотропной смеси. То же от
носится и к системам, один из компонентов которых сильно ассо
циирован, а другой неполярен; в этом случае стремление к рас
слоению становится значительным.

Исследование азеотропных смесей представляет значительный 
практический интерес. В настоящее время только бинарных азеот-

^опных смесей известно более 3,5 тысяч. К ним относятся смеси 
[20  с HN03, Н20  с НС1, Н20  с С2НбОН и другие, имеющие боль

шое-промышленное значение.

Д а в л е ш е  пара

Для расчета давления пара над неидеальным раствором сле
дует обратиться к уравнению (VIII, 17). Записав его для X =  G и 
приняв во внимание, что при малых давлениях fi =  Ри после со
кращения на RT получим для бинарного раствора

N*d  In Р , +  N f d In Р2 =  0 или
N ? _  д In N *
H f "  d \nN?

Уравнение (X, 7) позволяет по кривой зависимости парциаль
ного пявления одного из компонентов от состава раствора по
строить кривую для второго компонента, если для него известна 
хотя бы одна точка на кривой. Расчеты по (X, 7) могут привести 
к неправильным выводам либо вследствие неточности отдельных 
данных (например, отсутствия соответствия между Pi и Р2), либо 
вследствие отклонения системы от,закона Дальтона (например, 
при ассоциации в парах); это отклонение легко учитывается путем 
замены парциальных давлений компонентов их фугитивностями.

Пря 1 давление пара компонентов определяется по урав
нениям Я, = Р > Г  (V III,45) и Р2 =  K 2N? (V III,51); при 1
по уравнениям P2 =  PlN ? (V III,45) и P \= K \N T  (V III,51).

Для расчетов во всем интервале концентраций обычно поль
зуются следующими эмпирически найденным решением уравнения 
(Х,7)

Р, -  p > f  « р  [ f  - (1 -  jv* ) 2 +  ^ - ( 1 - К У ]

и (X, 8)
Р2- Р \И ?ехр[ * + * 0 - О 2 - ^ ( 1 -  N fy ]

которое можно считать достаточно точным.
Если известны значения Р] и Р2, то постоянные а 2 и аз могут 

быть вычислены либо на основании значений парциальных
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давлений Р\ и Р2 для одного состава (решением двух уравнений 
с двумя неизвестными), либо по уравнениям

а2р +  а 3/3 =  In [ ( a P / d V f ) ^ . ,  +  />;] -  In Р\
И (X, 9)

о2/2 +  о3/б -  in [р] -  - i n ? ;

на основании значений тангенсов наклонов касательных к кривой 
Р  =  <p(N) в точках N\ =  0 и N2 =  1.

Оба метода не свободны от недостатков; для первого необхо
димо определение давления насыщенного пара, которое сложно по 
аппаратурному оформлению и по выполнению анализа паровой 
фазы, а для второго требуется графическое дифференцирование, 
которое не всегда достаточно надежно в точке обрыва кривой.

Н. Д. Литвинов предложил следующий способ. Расчет произво
дится на основании двух значений Р  (при =  0,95 и 
= 0 ,0 5  *), причем если смеси не очень сильно отклоняются от идеаль
ных растворов, то константы (X, 8) можно приближенно найти по 
уравнениям

«з
з

4,606

4(Л Г *)3 - 3 ( Л Г * ) 2

( P ^ - N f P ^ P ]

' *  ( ^ ,ж
И

а±
2

2,ЯПЯ

К ) 2
>g

Nl

(X , 10)

в которых рекомендуется принять NГ =  0,95 и N ' *  =  0,05 (для бо
лее точных результатов соответственно 0,99 и 0,01). Если же смесь 
значительно отличается от идеальной, то для расчета служит урав
нение

0,9Pj -  0,9Р2 -  Р - р  ж
ЛГ,"-0.95 N 1 -0 ,0 5

0,04275 ( * ? ?  +

1,8Р« -  0,9Р: +  1,05Р ж -  1.95Р ж 
4- W f-0,08 N ?-0.» ( , г
т----------------------------Л П/Ю7С \ П 1 )  "Т"0,04275

0,04275Pj — 0,04275Ро — 0,05Р ж +0.95Р ж
д̂1 ™о,95---------S s - b t j ^  +  p; (х,И)

0,04275

из которого определяют производные (дР/дА^Г)^жв0 и (d P /d N ? )^ ^  
а затем по уравнению (X, 9) вычисляют константы а 2 и а*,

*  Если на кривой давления пара имеется экстремум, лежащий за пределами 
N f  -= 0,06—0,95, то приводимые ниже уравнения (X, 10) и (Х,11) должны быть 
заменены другими.
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Определив а 2 и аз, по уравнению (Х ,8 ) вычисляют Pi и Р2, а за
тем Pi +  Р 2 == Р.

Независимо от того, каким образом найдено соотношение ме
жду давлением и составом раствора, состав пара определяется 
с помощью закона Дальтона.

Для расчета равновесия жидкость — пар можно воспользо
ваться также уравнением

(X, 12)

где а  — эмпирическая константа.

Для идеальных растворов а  в соответствии с уравнением (X, 3) 
равно величине Р 1/Р2 . При незначительных отклонениях от иде
альности а  «  const (как для изобар, так и для изотерм). Уравне
ние (X, 1 2 ) удобно для обработки экспериментальных данных, если 
выразить а  »  ф(Р).

3. Разделение компонентов раствора 

Однократное испарение

Процесс однократного испарения (однократной конденсации) 
осуществляется при постоянном общем составе. Если жидкую смесь 
(точка / на рис. 97, с. 284) подвергнуть изобарному нагреванию, 
то при достижении температуры кипения (точка *i)  и последую
щем подводе бQ теплоты появится первый пузырек пара (состава
0 1 ), более богатый легколетучим компонентом, чем первоначально 
взятая жидкость. В результате жидкость обогатится высококипя- 
щим компонентом, что вызовет увеличение его содержания в по
следующих порциях пара и повышение температуры кипения (ис
ходная точка переместится вверх по кривой кипения). Так как про
цесс происходит без отвода пара, то отношение количества пара 
к количеству жидкости непрерывно увеличивается. Если бы подвод 
тепла продолжался до полного испарения жидкости, то пар, обра
зовавшийся из последней капельки жидкости, имел бы состав 
(точка 0 2 ), совпадающий с составом первоначально взятой жид
кости, а микроскопический остаток жидкости, переходящий в паро
вую фазу, имел бы состав * 2. [Процесс однократной конденсации 
схематически показан также на рис. 97 (и7— /').] Плечи рычагов, 
соответствующие жидким, фазам, изображены сплошными линиями, 
а отвечающие паровым фазам — пунктирными. Из схем видно, ка
ким образом изменяются с изменением температуры состав фаз и 
соотношение между ними (правило рычага). Разделение компонен
тов раствора путем однократного испарения или перегонки в рав
новесии отличается простотой и особенно удобно в тех случаях, 
когда температуры кипения чистых веществ резко различны или 
же когда требуется лишь обогащение смеси одним из компонентов. 
На практике обычно ограничиваются испарением части жидкости;
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так, если по достижении температуры t (рис. 97) сконденсировать 
образовавшийся пар, то получится примерно 40% (от первоначаль
ного количества) смеси состава Ь.

Простая перегонка

Дифференциальной или простой перегонкой (постепенным ис
парением) называется перегонка в равновесии с жидкостью, при 
которой образующийся пар отводится и конденсируется.

Соотношение между весом и составом дистиллята и остатка при 
однократном и при постепенном испарении будет различным.

Ректификация

Дифференциальная перегонка и тем более однократное испаре
ние не могут дать полного разделения смеси. Правда, в первом 
случае можно получить почти чистый компонент, однако количе

ство его будет ничтожнСм. Тон
кое разделение осуществляется 
путем ректификации, представ
ляющей сочетание последователь
ных испарений и конденсаций 
(рис. 103), Этот процесс прово
дится в ректификационных ко
лоннах, схема действия которых 
показана на том же чертеже. 
Принцип процесса ректификации 
сводится к следующему. Если 
жидкость состава L и пар со
става V, поступающие на данную 
тарелку, не находятся в равнове
сии, то между ними происходит 
тепло- и массообмен. Результа

том этих процессов будет: 1) смещение состава пара и состава 
жидкости в направлениях, указанных стрелками; 2) охлаждение 
пара, приводящее к частичной его конденсации (точка Р '), и на
гревание жидкости, вызывающее частичное ее испарение (точка 
Р "). Таким образом, восходящий поток пара, теряя в результате 
контакта с жидкостью высококипящий компонент и приобретая 
легкокипящий компонент, обогащается им; жидкость же, стекаю
щая по мере накопления ее на тарелках по переливным трубкам 
вниз, постепенно обогащается высококипящим компонентом. При 
достаточном количестве тарелок, число которых рассчитывается на 
определенную полноту разделения, можно получить пар с мини
мальным содержанием труднолетучего компонента. При необхо
димости получения смеси определенного состава пар (жидкость) 
отбирается на определенной высоте колонны.

В насадочных колоннах составы жидкости и пара меняются 
непрерывно,
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Рис. 103. Схема ректификационной 
колонны и диаграмма, отражающая 

принцип ее действия.



По мере перемещения к низу и к верху колонны (точки а и 6) 
различие в свойствах фаз становится все более незначительным и 
осуществить идеально полное разделение подвергаемой ректифика
ции жидкости не представляется возможным; для этого, очевидно, 
понадобилось бы бесконечно большое число тарелок или соответ
ственно бесконечно большая высота насадки.

Если на кривой t — N или Р — N имеется максимум или мини
мум, то независимо от исходного состава жидкости последняя 
нацело не разгоняется; могут быть получены лишь чистый компо
нент и постоянно кипящая (азеотропная) смесь. Прекращение про
цесса ректификации (или простой перегонки) в точках экстремума 
объясняется совпадением состава жидкости с составом пара, вслед
ствие чего движущая сила разгонки — различие в составе фаз — 
становится равной нулю. Поэтому при равновесии азеотропная 
смесь испаряется как чистое вещество. В этом смысле можно пред
ставить рис. 101, IV и V как бы состоящим из двух диаграмм, по
добных рис. 101,1—III: «компонент 1 — азеотропная смесь» и 
«азеотропная смесь — компонент 2».

Для разделения азеотропных смесей кроме изменения давления 
и температуры применяют введение третьего вещества. Здесь су
щественное значение приобретает химическая природа компонен
тов, так как добавление третьего вещества приводит к различному 
изменению давления пара компонентов смеси.

Высокая теоретическая эффективность процесса ректификации (полное раз- 
яйленир большие выходы, благоприятный тепловой баланс) на практике ниже 
п е ч е т  многочисленных необратимых явлений. При расчете обычно прибегают 
N ряду упрощающих допущений (равновесие между жидкостью и паром на ка
ждом уровне, однородность жидкости по составу на каждой тарелке, для разде
ления требуется минимальная работа, жидкость представляет идеальный рас
твор и т. д.).

Для определения действительного числа тарелок необходимо учитывать свой
ства компонентов, длительность соприкосновения жидкости с паром, высоту слоя 
жидкости на тарелке, расстояние между тарелками и их конструкцию, падение 
давления по высоте колонны, обусловленное потоком жидкости, потери теплоты 
через стенку колонны и т. д. Отклонения от идеального режима нетрудно пред
видеть, но строгий количественный учет их невозможен, поэтому величины к. п. д. 
ректификационных колонн могут быть верными лишь приблизительно.

§ 2. РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ -  ГАЗ ДЛЯ ПОЛНОСТЬЮ 
СМЕШИВАЮЩИХСЯ ЖИДКОСТЕЙ ПРИ ВЫСОКИХ ДАВЛЕНИЯХ

При высоком давлении компоненты раствора не следуют урав
нению (VIII, 45); в то же время паровую фазу нельзя рассматри
вать как смесь идеальных газов, т. е. нельзя пользоваться уравне
нием (VI, 14). Поэтому расчет равновесия по уравнению (Х,2) 
приводит к большим ошибкам.

Вместо (Х,2) пользуются уравнением

/ « = № ) > " ? или а
N f

=  Х / = Ф ( Р ,  Г )(Х , 13)
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откуда

N? О - *« )/(*■ - * i )  и ^ - (1 - /С |) / ( /С 2-/С|) (X, 14)

В (X, 13) фугитивности чистого компонента в жидкой и газовой 
фазах взяты при температуре и давлении раствора (рис. 104). При 
не очень большом давлении фугитивность чистого жидкого компо- 
нента под общим давлением можно заменить его фугитивностью 
при давлении насыщенного пара (при данной температуре). При

значительной разности между /‘
1,00

0,60

*  0,k0

0,20

изо-е д 2

у

/
/

А
А /

/
/

/ -3KiспЛ tow//6/9
/ о -Р а с ч е т  по 

ур-нию  (1 ,13) -  
-Р а с ч е т  по _  

ур-нию  (1 ,2)
/ . О'

и Pi необходим пересчет по урав
нению (VIII, 41):

o n ,  • рIn
( 0 , ; is Vt dP

мС,н3"8 СзН8
Рис. 104. Равновесные составы 
жидкости и пара при высоких давле
ниях в системе пропан — изопентан. 
Проверка уравнений (X. 2) н (X, 13). 

(См. пример 4.)

Pt
Естественно, что уравнении 

(X, 13), так же как и (Х ,2), при
менимо только к идеальным рас
творам; иными словами, уравне
ние (X ,13) не позволяет с боль 
той точностью найти состав паре 
(жидкости) в случае значитель
ного отклонения от аддитивности 
объемов. Для неидеальных рас
творив IQ будет' зависеть не толь
ко от температуры и давления, но 
и от концентрации, причем для 

любого компонента К =  1 в критической точке смеси (см. ниже) и 
при давлении пара чистого компонента (при данной температуре) 

Расчет равновесия жидкость — газ чаще всего производят по 
коэффициентам распределения, которыми при многократных вы
числениях для каких-либо конкретных систем обычно пользуются 
в виде графиков К =  <р(Р, Т). Номограмма на рис. 105 (вкл. в кон
це книги) объединяет данные для ряда углеводородов.

Для определения состава одной из фаз (например, пара) по 
известному составу другой фазы вычисляют п и т и определяют 
фугитивность чистых веществ в жидком состоянии при давлении, 
раёном давлению насыщенного пара при температуре системы, 
Если давление в системе значительно отличается от последнего, то 
расчет уточняют по уравнению (V III,41). Затем вычисляют фуги
тивности чистых компонентов в газовой фазе при температуре и 
общем давлении системы; наконец, по уравнению (X, 13) опреде
ляют состав пара. Если принятое давление достаточно близко к 
действительной величине, то сумма мольных долей компонентов 
в газовой фазе должна равняться единице. Если же £  V/ ф  1, то, 
задаваясь другим давлением пара, повторяют расчеты до тех пор, 
пока расхождение не будет укладываться в ошибки эксперимента,



Практически эти вычисления приходится производить не более 
3—4 раз.

Довольно часто приходится рассчитывать фазовое равновесие 
углеводородов и притом в очень широком интервале температур и 
давлений. Для таких расчетов были построены специальные гра
фики, охватывающие и те области, в которых давления больше, а 
температуры меньше критических, т. е. устойчивой фазой является 
жидкость. В этой области фугитивность можно найти лишь с по
мощью экспериментальных данных о распределении компонентов 
в жидкой и газовой фазах. Подобный график изображен на

Рис. 106. Зависимость коэффициентов активности газообразных 
углеводородов от приведенных температуры и давления.

рис. 106. Линии т =  const в указанной области отделены от зоны 
устойчивости газообразной фазы кривой АВС. Ниже нее график по
строен по эксперимениальным значениям констант распределения.
причем отношение( f j ) *  г заменено отношением (ft)*.

где подбирается таким образом, чтобы при замене

фугитивности жидкости под общим давлением ее фугитивностью 
при давлении насыщенного пара соотношение (X, 13) не измени
лось. Следовательно, рис. 106 особенно удобен, когда нужно опре
делить фугитивность жидкости при столь значительных давлениях, 
при которых уже надо учитывать изменение (f")* с изменением
давления, так как необходимость пользоваться уравнением 
(VIII, 41) отпадает.

На рис. 107 представлен график для непосредственного опреде
ления фугитивности жидких углеводородов при условии равнове
сия их с паром. Этот график еще более упрощает вычисления,
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поскольку отпадает необходимость в определении значения давле
ния пара и его экстраполяции выше критической температуры 
(если / >  Гкр).

Пример 1. Найти коэффициент распределения пропана при / =  75 и общем 
давлении Р =  10.

Решение. С помощью данных, приведенных в табл. 10 (с. 202), вычисляем 
? ■ ■  0,94 и л — 0,24. Далее по рис. 40 (с. 169) находим у =  0,9, откуда фуги- 
гивность чистого газообразного пропана при t «= 75 и Р =  10 равна *  9*
Давление насыщенного пара пропана при / =  75 Рс%н# =  29 (см. рис. ,56), что 
отвечает л =  0,67 (т =  0,94). Из рис. 40 у в  0,71, что соответствует <]>угитив- 
иости чистого пара и тем самым равновесного с ним жидкого пропана ( /С|Н|) Ж=  
■ ■ 28 • 0,71 =  19,9 (при ^С|Нв)* Считая Vя* =  const производим пересчет послед- 
н«А величины на фугитивность С3Н8(ж) при фактических условиях. Для этого 
воспользуемся уравнением (VIII, 41), которое в данном случае примет вид

, Гр 1 1 2 ,5 (1 0 -2 8 ) 
g  19,9 в  2,303 • 82,06•348,2 “  0,0308

где Vq|H| — 112,5 (р =  0,391 г/см3) определен по рис. 61 (см. с. 201). Расчет
дает fp = 1 8 ,6 . Несмотря на почти трехкратную разницу между давлением 

'общ  о о
пара пропана и общим давлением над раствором. ( /с ,н ,)Ж ПРИ ^с,н , отличается 

от (/с ,н .)Ж всего «а 7%.
В соответствии с уравнением (X, 13) получаем К =  18,6/9 « 2 ,1 .  Этот ре

зультат означает, что для любого идеального раствора концентрация пропана в 
газовой фазе будет в 2,1 раза больше, чем в жидкости. Для раствора С3Нв — 
M«o-CsHi2 опыт дает К «  2,3 (см. рис. 105 и ИЗ).

Пример 2. На основании данных, приводеипых на рис. 106, тшчиглитк фуги* 
тивность пропана при / =  30 и Р =  20.

Решение. По значениям т =  0,82 и я  =  0,48 находим из рис. 106, что у =» 
-  0,68 и f =  13,6.

Давление пара пропана по рис. 56 при / =  30 равно 11 атм, т. е. я  =  0,26, 
я по рис. 40 у — 0,84 и (fc ,H .)r “  • 11 =  9,3 (при Р ^ н ,)* Следовательно,
0,68 =  9,3/f, т. е. f =  13,7.

Пример 3. С помощью данных, приведенных на рис. 106 и 107, вычислить 
константы распределения пропана и изопентана и состав равновесных фаз при 
Г -  30 и / =  125.

Решение. По значениям критических параметров (см. табл. 10, с. 202) вычи- 
сляем лс ,н, =  0'71! т с 1н ,“  1'08; Яиао-С,Н, =  °-91 Н Т|ИО-С,Н„ =  ° '86- По Рис- 106 
УГ/Я)с,н. =  0,81 и =  24.3; (Г / /> и .с ,н , .  =  0.51 и ^ да.с, „ ц =  15.3. По рис. 107 

f?,H, =  36-5 и С зо -а д , =  9'2: так» м образом

^ C A - f y - 1-5 "  W . H „ | j  =  0.6

По уравнению (X, 14) вычисляем

* £ н . =  I j T X  ~  0,445 и WC .H .=  1.5-0.445 =  0,667

Следовательно, жидкость состоит из 44,5% СзН8 и 55,5% «30-С5Н12, а пар — 
на 66,7% СзН8 и 33,3% ЦЗО-С5Н12. Результаты расчета находятся в хорошем со
гласии с опытными данными, приведенными на рис. 104, 108, 112 и 113.

Пример 4. На основании приведенных на рис. 108 данных для P = *3 0 :  
I) построить диаграмму ^ с *н ,я = ф (^ с »н ,)  и 2) произвести расчет фазового
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равновесия по (X, 13) и (Х,2) при t =- 100, 120, 140 и 160; результаты расчел 
сравнить с экспериментальными данными.

Решение. После построения графика ^ (^ с ,н .)  (см рис. 104, с. 296)
последовательно вычисляем константы распределения и по уравнению (X, 13) — 
состав (см. пример 1). Затем находим ЯС|Н|« (экстраполяцией) и Риао.с,Н„ * 
производим расчет по уравнению (Х ,2). Результаты расчета сведены в таблицу:

t

Эксперимент

*c ,H , КизО-СьН\2

По (X, 13)

р С 9н 8
о

РМЗО*СбН12

По (X, 2)

мЖ
* C 3H8 ^CsH g * c 8h 8 ^С зН в * С 8Н8 "с .н ,

100 0,69 0,87 1,20 0,40 0,75 0,90 44 7,05 0,62 0,91
120 0,48 0,70 1,46 0,58 0,48 0,70 60 10,5 0,39 0,78
140 0,31 0,49 1,66 0,74 0,28 0,47 75 15,0 0,25 0,63
160 0,14 0,26 1,88 0,89 0,11 0,21 100 21,5 0.11 0,37

Результаты вычисления (см. также рис. 104) показывают, что в данных ус
ловиях уравнение (X, 13) дает хорошее совпадение с опытом, а уравнение

(X, 2), даже если учесть ненадежность экстра
поляции температурной зависимости давления 
пара пропана, приводит к неудовлетворитель
ным результатам.

Пример 5. Смесь, состоящую из 47% СаН* 
8 % изо-СаНю, 32% К-С4Н10, 4% иэо-СБН,2 и 
9% «-СбН,2, сжижают. Вычислить состав жид
кой фазы и необходимое для конденсации дав* 
ление, если / =  93

Решение. Задаваясь общим давлением, по 
номограмме (см. рис. 105) вычисляем Ки а 
затем по уравнению (X, 13 )— состав жидкой

Рис. 108. Фрагмент фазовой диаграммы давло 
ние — температура при постоянном составе 

в критической области.
Система пропан — изопентан (^С |Н , ™ 0.393),

фазы. Расчет повторяем до тех пор, пока принятое значение Роещ не будет 
удовлетворять условию £  N f  =  1. Результаты расчета сведены в таблицу. Они 
указывают на то, что конденсация начнется при давлении, несколько большем 
17 атм.

р общ — 17,5 ^общ — 17

Компоненты * 1
* 1 * * N f

Пропан
Изобутан
Бутан
Изопентан
Пентан

0,47
0,08
0,32
0,04
0,09

2,10
1,15
0,94
0,50
0,43

0,235
0,070
0,341
0,080
0,209

1,90
1,04
0,85
0,46
0,388

0,247
0,077
0,377
0,087
0,232

1,95
1,06
0,87
0,47
0,395

0,241
0,075
0,368
0,085
0,228

0,925 1 :I 1,020 0,997
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1. Критические явления

Для чистых веществ в критической точке равновесие существует 
при Рмакс и /макс и свойства фаз при этом тождественны (см. 
с. 198). Для бинарных систем, как видно из рис. 108, это не на
блюдается (сравните также рис. 61 на с. 201 с чертежом в правом 
нижнем углу рис. 108). Жидкая фаза в бинарных системах может 
существовать и при t >  /Кр и при Р >  Ркр, а давление насыщенного 
пара может уменьшаться с ростом температуры (участок Рмакс—^0- 
В критической области первый закон Д. П. Коновалова и законы 
М. С. Вревского неприменимы.

Для бинарной системы данного состава существует определен
ная область Р и Г, в которой при изотермическом сжатии пара 
вслед за частичной конденсацией происходит превращение жидко
сти в пар. Это превращение получило название обратной (ретро- 
врадной) конденсации. Возможно и обратное (ретроградное) испа
рение: при изобарном нагревании жидкость частично испаряется, 
но, начиная с определенной температуры (различной для разных 
давлений), дальнейшее нагревание приводит к уменьшению коли
чества пара; затем система вновь становится гомогенной, переходя 
целиком в жидкость.

Сказанное можно проиллюстрировать графически. Кривая хКу 
на рис. 108, отвечающая смеси из 60,7% изопентана и 39,3% про
пана, заключает в себе область, содержащую две фазы; справа — 
вниз от ветви уК — пяр, слева— вверх от ветви хК — жидкость. 
Кривая конденсации уК и кривая кипения хК смыкаются в крити
ческой точке /С, в которой исчезает различие в свойствах обеих 
фаз. Обратная конденсация и обратное испарение происходят лишь 
при пересечении гетерогенной области на участке, отмеченном 
штриховкой (заштрихованный участок выше уровня критической 
точки К  для удобства увеличен). Следовательно, если попадание 
в область, ограниченную кривой хКу, и выход из нее связаны с пе
ресечением одной и той же кривой — либо Ку, либо Кх (процессы 
ab и de), то происходит обратная конденсация (испарение). Если 
же процесс протекает при давлении и температуре ниже критиче- 
скйх, т. е. отвечающих точке К (процессы fg  и hi), то происходит 
обычная конденсация (испарение).

Для каждого состава имеется своя ортобарная петля вида хКу, 
но ширина ее и положение меняются при переходе от одного 
состава к другому. Меняется также и положение критической точки: 
для смесей, богатых одним из компонентов, она расположена впра
во от Рмакс или же ниже ?макс« для других смесей она может пере
меститься влево, пройдя для какого-либо состава через максимум. 
По мере перехода к системам, в которых один из компонентов 
преобладает, эта «петля», перемещаясь в системе координат Р — Г, 
сужается в соответствии с уменьшением различия в составе жид
кой и парообразной фаз. Поэтому точки Рмакс И /макс сближаются, 
и в пределе, когда состав отвечает чистому веществу, все три точки
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(^макс» ^макс и /С) сливаются в одну; петля превращается в кривую 
Р =  ф(Г) для чистого вещества. Рис. 109, построенный на основа* 
нии данных о фазовых равновесиях в системе С3Н8 — изо-СвНц, 
иллюстрирует сказанное.

Критическая кривая Кс.н, — /С' — К " — . . .  — Киэо.с.н» (кри» 
вая точек складки) объединяет критические точки для смесей всех 
составов, начиная от пропана (точка /Сс,н,) и кончая изопентаном 
(Кизо-с5н„). Петли отвечают пяти различным составам смесей (при
веденная на рис. 108 кривая хКу является увеличенным изображе
нием верхней части кривой равновесия для ЛСо-ед, =  0,607).

Рис. 109. Равновесие жидкость — пар в системе пропан изопентан 
для смесей различного состава.

Построим на основании данных рис. 109 пространственную 
диаграмму температура — давление — состав* Она (рис. 110) дает 
общую картину фазового равновесия. На оси абсцисс отложено 
температура (кипения), на оси ординат давление (пара) и в на
правлении, перпендикулярном к плоскости Р — Г, — мольная доля 
u30-C 5H i2(W2). На передней плоскости координатного параллелепи
педа (плоскость чистого пропана) изображена кривая PctHt =  y{t), 
обрывающаяся в критической точке С3Н8 (точка /Ci), а на задней 
(плоскость ызо-СбНц})— кривая зависимости давления насыщен
ного пара цзо-СбН^ от температуры, оканчивающаяся в его крити
ческой точке (точка /(2). Обе критические точки связаны кривой 
точек складки, идущей от передней плоскости к задней. Эта кри-
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кая объединяет критические точки для бинарных систем всех со
ставов, в том числе и тех, для которых изучалось равновесие в дан
ной системе (см. рис. 109). Им отвечает пять сечений, отмеченных 
на рис. 110 горизонтальной штриховкой. Проекция кривой 
PciH. — vW и пяти сечений плоскостями, постоянного состава на 
плоскость чистого изо-С5 Н12 показаны на рис. 109.

пропан — изопентан (ийдекс «1» относится к С3Н8; индекс «2> к изо-СвН^). 
Указаны разрезы W«const (см. рис. 109), P«con st (см. рис. Ш) и {«con st (см. рис. 112).

На рис. ПО приведены также изобарные разрезы (Я =  20, 30, 
40 и 43), причем одна из изобар (Я =  20; плоскость аа ') спроеци
рована на основание фигуры, т. е. на плоскость температура — 
состав.

Проекция изобар на горизонтальную плоскость приведена на 
рис. 1 1 1 , на котором показана также проекция кривой точек 
складки на плоскость Р =  const. При Я <  (ЯЦР) с,н. сечения дают 
контуры, подобные контуру ата 'п 'а  на рис. I l l  (Я =  20); кривые 
контуров упираются в плоскости чистых С3На и W3 0 -C5 H 12, огра
ничивающие параллелепипед рис. ПО. При давлениях между 
(PJр)с,н, и (^р^зо-СаН,, сечения не доходят до поверхности изо-С5Н 12 

на определенное расстояние (для Р =  40, например, на расстояние 
4'd"\ см. рис. ПО и 111). Это расстояние с ростом давления

зоз



возрастает. Наконец, при Р >  ( К р ^ ^ н , ,  изобарные плоскости и* 
доходят до обеих ограничивающих плоскостей (Р  =  43).

Изотермические разрезы (/ =  90, 125, 150 и 175; на рис. ПО 
они отмечены наклонной штриховкой) образуют сечения, перпен
дикулярные изобарам. Разрез / =  const при / <  (/кр)с н (90 °С) 
дает кривые, упирающиеся в обе плоскости (сечение а а ') . Сечение 
t =  125 уже не доходит до плоскости Nс ,н ,=  1, ибо эта темпера
тура выше (/;Р)С|Н|. Наконец, при t =  175 интервал составов, отве
чающий сосуществованию двух фаз, становится еще менее значи-

Рис. 111. Равновесие жидкость — пар в системе пропан — изопентан. 
(Изобары температура —состав.)

тельным. Проекция изотерм на плоскость Р — N представлена на 
рис. 112, на котором показана также проекция кривой точек ЯМано 
на плоскость t =  const.

Любая вертикаль, отвечающая заданному составу системы, про
веденная на графике Р — N через гетерогенную область, в соответ
ствии с правилом рычага будет делить изобару — изотерму на от
резки, пропорциональные количеству соответствующих фаз. Отсюда 
легко найти давление, при котором в случае обратной конденса
ции доля жидкости будет максимальной.

Если бы мы изобразили изотермы для рассматриваемой си
стемы в координатах Мс.н, =  Ф (Мс,н,)» то для температуры, ниже 
/Кр обоих компонентов, получилась бы обычная кривая, соединяю
щая углы диаграммы, но кривые, отвечающие изотермам t >  /ир 
в соответствии с рис. 110, не доходили бы до угла ЛГс,н,= 1.

Вид сечений N «  const, Р «=* const и ?  =  const указывает на характер фи
гуры P —  T —  N равновесия жидкость — пар в бинарной системе. Она (рис. 110)
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включает гетерогенную область, ограниченную двумя криволинейными плоско
стями, одна из которых (ближайшая к нам и более округлая) характеризует из
менение состава парообразной фазы с изменением температуры и давления, 
•  другая, изображенная пунктиром, — состав жидкой фазы. Эти поверхности 
смыкаются наверху фигуры, но не в самой верхней части ее, т. с. не по кривой 
Р и т е  и не по линии /кр (см., например, рис. 108), а по критическим точкам. 
В масштабе приведенных чертежей температуры и особенно давления на крити
ческой кривой и на кривой точек максимального давления совпадают. Что ка
сается кривой точек максимальных температур, то в рассматриваемом примере

Рис. U 2. Равновесие жидкость — пар в системе пропан — изо
пентан.

(Изотермы давление —состав).

температуры на ней лишь немногим больше температур на кривой точек макси
мального давления (не более 3 °С ), а давления значительно меньше макси
мальных (до 2 атм). Поэтому на соответствующих рисунках изображена только 
критическая кривая. Фигура P — T — N расширяется в средней своей части и су
жается вверху; ребрами служат кривые Р »  ф(/) для компонентов смеси.

На рис. 113 показана зависимость константы распределения 
СзНа и ИЗО-С5Н 12 от Я и Г. Точки пересечения изотермических пе
тель при высоких температурах горизонталями К =  I отвечают 
критическим давлениям смеси, а при низких температурах — дав
лению насыщенного пара данного компонента. Рост К с увеличе
нием Я объясняется обратной конденсацией.

Рассмотренный случай не является единственным. Так, если 
максимальное давление смеси совпадает с критическим давлением 
одного из компонентов (например, смесь N2 — 0 2), то прерывность 
в равновесии жидкость — пар (а это и является характерным 
признаком, отличающим бинарную систему от чистого вещества)
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наблюдается только на одном конце фигуры Я — Т — N, т. е. для 
смесей, богатых одним из компонентов. В случае же наличия 
экстремума прерывность будет в средней части диаграммы. Изве
стны также системы, характеризующиеся наличием температур
ного максимума и минимума на критической кривой.

Из изложенного следует ряд практически важных выводов, 
в частности, невозможность разделения при высоких Я и Г смесей 
любого состава. Для осуществления перегонки необходимо либо 
понизить P(t),  либо изменить состав. Когда в системе осуществимо 
равновесие газ — газ (см. § 3), разделение смеси становится воз
можным, так как при достижении очень высоких давлений (выше 
ЯкР) не исключено попадание в область петли, подобной изобра
женным на рис. 118 (с. 311).

Рис. 113. Зависимость константы распределения от температуры и
давления.

Система пропан— изопентан.

Пример б. С помощью рис. 110 найти коэффициенты распределения пропана 
и изопентана при t =  125 и Р *= 20.

Решение. Проецируя линию пересечения изотермической плоскости (/ =* 125) 
изобарной плоскостью Р — 20 (линия тп) на плоскость t — N (см. также 
рис. 111, линия m V ), получаем ^Уэо-с,н,, — 0,80 и W£30.CeHu =  °»56» откуда

^зо-С,Н„ =  0.56/0,8 =  0,7 и K CjHl~  0,44/0,2 =  2,2.

К р и т и ч е с к и е  т е м п е р а т у р ы  и д а в л е н и я
Критические температуры смеси различных углеводородов могут быть под

считаны по правилу аддитивности Страуса (1880 г.) — Павлевского (1882 г.):

_ £ i (^Kp)i +  82 (Т'кр)г /v
7 *Р-------------------- ioo----------------  (Х’ 1б)
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W  8\ и 8з — весовые проценты-компонентов смеси. Определение состава в про
центах дает лучшее совпадение с опытом, чем в мольных долях, хотя резуль
таты, как правило, несколько превышают экспериментальные *.

Для априорного определения ЯКР любых веществ еще не найдено удовлетво
рительного метода.

Очевидно

Р КР =  (Рк„)2 +  - j f k  ((РкрЬ ~  (Р»)кр] +  Р *  (X, 16)

ИЛИ

Ркр -  (Ркр)» +  ( ^ ь - ~ ( £ р Т ,- 1(Ркр)| ~  {Рк>),] +  р ь  (Х> 17)

где Я д — отклонение в значении критического давления смеси от правила адди
тивности; индекс 1 относится к более летучему компоненту (первое из этих урав
нений следует из рис. 112, второе — из рис. 109).

Рис. 114. Критические температуры и давления в би
нарных смесях углеводородов.

Проверка экспериментальных данных показывает, что величина Яд дости
гает максимального значения для состава, близкого к 50% по весу, причем для 
смесей углеводородов ряда метана получается общая кривая (рис. 114).

§ 3. РАВНОВЕСИЕ В СИСТЕМАХ С ОГРАНИЧЕННО 
РАСТВОРИМЫМИ ЖИДКОСТЯМИ

1. Равновесие жидкость — газ
Для жидкостей, смешивающихся лишь в определенном соот

ношении, получаются различные типы диаграмм равновесия

•  Критическую температуру смеси двух жидкостей впервые определил 
О. Э. Страус. С помощью уравнения (X, 15) он рассчитал критическую темпера
туру воды по критическим температурам спирта и смеси спирта с водой.
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жидкость — газ. Два из них схематически изображены на рис. 115 
и 116.

Рис. 115 относится к системам, в которых давление пара над

я  Б в  Г

Рис. Пб. Схема фазовых равновесий для систем, состоя
щих из ограниченно растворимых жидкостей (случай I).

любыми смесями больше давления пара чистых жидкостей. Кри
вые ас и db (рис. 115Л) выражают зависимость Р от состава си
стемы над ненасыщенными растворами, а кривые ае и be соответ
ствуют составу насыщенного пара над ними. Горизонталь cdt сое
диняющая фигуративные точки насыщенных растворов с и dt охва
тывает интервал расслоения; точка е характеризует состав пара, 
находящегося в равновесии с сосуществующими насыщенными 
растворами с и d. Линии cf и dg характеризуют взаимную раство
римость жидкостей; в координатах Р — А/ они приближаются к вер
тикалям, так как вследствие незначительного изменения объема 
при растворении влияние давления на взаимную растворимость 
очень мало.

Та же диаграмма и с теми же обозначениями в координатах 
t — N изображена на рис. 1155. На рис. 1155 показана взаимо
связь между составом кипящей жидкости и сухого насыщенного 
пара. Рассматриваемые системы являются как бы логическим про
должением систем с минимумом температуры кипения, что на
глядно показано на рис. 115 Г, на котором точечный пунктир охва
тывает область расслоения (см. с. 309, 310).

На рис. 116 представлена диграмма для систем, в которых дав
ление пара над смесями лежит между Р\ и PJ. Известны системы, 
для- которых на участке db изотермы кипящей жидкости имеется 
максимум; в этой точке кривая JV2 =  <p0v?) пересекает диагональ. 
Примером может служить смесь фенола с водой. Если на 
рис. 115 Г точка состава пара находится между точками состава 
растворов, то на рис. 116 5 — за его пределами.

Во всех случаях трчки с, d и е лежат на одной горизонтали, так 
как давления пара \общее и парциальные) над сопряженными 
растворами (правило Д. П. Коновалова).

Для ориентировочного расчета равновесия жидкость — пар 
можно воспользоваться законами Рауля и Генри, первым— для
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вещества, находящегося в избытке, вторым — для вещества, нахо
дящегося в меньшем количестве. Результаты расчета будут тем 
точнее, чем меньше взаимная растворимость жидкостей.

Рис. 116. Схема фазовых равновесий для систем, состоящих из ограниченно 
растворимых жидкостей (случай II).

В согласии с ^правилом Коновалова для раствора, богатого 
первым (I) и вторым (II) компонентами

н ^  =  (Х.18)

Очевидно также, что

р = р 1 + р 2 = р ; ( лг* )п + * , ( * » ) „

Сочетая эти уравнения с законом Дальтона, получим

N\a~
Р - К 2

Р \ - К 2
и N\ *1

Р К { - Р \
(X, 19)

Вычислив с помощью (X, 18) величины К\ и Кг. можно найти 
парциальные и общее давления пара над смесями любого состава, 
т. е. построить линию acdb на рис. 101 Л; кривую же сухого насы
щенного пара (aeb) строят с помощью уравнения (X, 19).

2. Равновесие жидкость — жидкость
Взаимная растворимость жидкостей при Р =  const зависит 

только от температуры (/усл =  2 — 2 +  1 =  1). Рассмотрим случай 
возрастания растворимости с ростом температуры (рис. 117), что 
обусловлено положительными значениями дифференциальных теп- 
лот растворения жидкостей. Кривая аК  выражает растворимость 
второй жидкости в первой; кривая ЬК — растворимость первой 
жидкости во второй. Точка /С, в которой состав обоих насыщенных 
растворов становится тождественным, называется критической
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точкой растворения *. В ней / =  2 — 1 — 2 +  2 =  1, а /ус л =  0. При 
t >  1Кр обе жидкости смешиваются в любых соотношениях. Таким 
образом, кривая аКЬ делит всю диаграмму на две части: область, 
расположенная под ней, отвечает расслоению, область над ней — 
гомогенным системам.

Изменения состава фаз и соотношения между их количеством 
показаны на примере смеси состава с. При ее нагревании содержа
ние фазы, представляющей раствор второй жидкости в первой, бу

дет уменьшаться и при температуре, 
отвечающей точке t% станет равным 
нулю, т. е. система превратится в го
могенную.

Согласно правилу В. Ф. Алексеева 
(1886 г.) при разделении соединитель- 
ных линий фазовой диаграммы попо
лам точки деления ложатся на общую 
прямую, которая заканчивает я в кри
тической точке растворения (прямая 
еК). Это правило позволяет допол
нить экспериментальные данные о вза
имной растворимости жидкостей, а 
также найти состав в критической точ
ке по известным значениям fKp. Пра
вило Алексеева приближенно, наибо
лее точно оно при выражении состава 
в весовых процентах.

Кроме рассмотренных систем суще
ствуют также такие, в которых на кри

вой растворимости имеется нижняя критическая точка, и такие, 
в которых есть как верхняя, так и нижняя критические точки.

Согласно теории В. К. Семенченко существует подобие между 
критическими точками растворения и точками фазового превраще
ния второго рода (см. с. 222).

Рис. 117. Диаграмма темпера
тура — состав для ограниченно 
смешивающихся жидкостей 
с верхней критической точкой.

3. Равновесие газ — газ

На возможность гетерогенного равновесия газ — газ указывал еще Ван-дер- 
Ваальс. Однако экспериментальное подтверждение эти предположения получили 
сравнительно недавно в работах И. Р. Кричевского, П. Е. Большакова и 
Д. С. Циклиса [Б87]. Ограниченная взаимная растворимость газов наблюдается 
при очень высоких давлениях, когда действие межмолекулярных сил становится 
столь значительным, что уже нельзя говорить об энергетической независимости

* Взаимную растворимость двух жидкостей и ее зависимость от темпера
туры впервые изучил Д. Н. Абашев (1857 г.); он же предсказал существование 
критической точки и впоследствии исследовал зависимость теплоты растворения 
от природы жидкостей В Ф Алексеевым описаны рассмотренные системы, вы
работана экспериментальная методика их изучения и открыто существование 
критических точек растворения (1875—1886 г.).
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газов в смеси *, а поэтому и положение о неограниченной взаимной растворимо
сти газов может быть поставлено под сомнение. Эти работы привели к ряду ин
тересных заключений и позволили не только дать общую картину фазовых рав
новесий в бинарных системах, но и предположить возможность практически ис
пользовать в будущем рассматриваемый эффект для разделения газов.

Результаты некоторых опытов представлены изотермами на рис. 118. Из 
рисунка видно, что при данной температуре существует давление, ниже которого 
газы смешиваются безгранично (критические точки растворения К). При более 
высоких давлениях наступает расслоение гомогенной смеси на две фазы; с ро
стом давления расслоение охватывает все больший интервал концентраций, в со
ответствии с чем области взаимной раствори
мости суживаются и состав равновесных фаз 
становится все более различным. Так, если при 
( тя юо сжимать смесь, содержащую 57 мол.%
NH* то до Р ■ = 2600 (точка К) она будет 
гомогенной; при дальнейшем повышении дав
ления наступит расслоение и, например, при 
Р шт 5000 смесь будет состоять из двух фаз, 
содержащих соответственно 18 (точка а) и 84,5 
(точка Ь) % NH3. Если состав подвергаемой 
изотермическому сжатию смеси сильно отли
чается от критического, то в начале расслое
ния обе фазы сразу будут значительно отли
чаться по составу. С ростом температуры об
ласть расслоения суживается и перемещается к 
высоким давлениям, т. е. давление начала рас
слоения повышается; при этом состав критиче
ских фаз меняется мало.

Все эти выводы указывают на аналогию 
между поведением газовых смесей при высо
ких давлениях и жидкого раствора с ограни
ченной DoaiiMiiofi растворимостью при иичкиу 
температурах, т. е. раствора, обладающего 
верхней критической точкой. Каждую изотерму 
рис. 118 можно рассматривать как «опрокину
тую» изобару рис. 117. Это сходство не являет
ся чисто формальным вследствие очевидной ана
логии в действии повышения давления и пони
жения температуры. Подобие изотерм равнове
сия газ — газ и изобар равновесия жидкость — 
жидкость приводит к возможности использо
вать для построения кривой равновесия газ — 
газ правило прямой средней линии В. Ф. Алексеева. Для решения вопроса, суще
ствует ли давление, выше которого наступает расслоение, необходимо выяснить, 
может ли у смеси при высоких давлениях на кривой фугитивность — мольная 
доля появиться точка перегиба, имеющая горизонтальную касательную * * .

Дифференцируя (VIII, 9) по мольной доле компонента при Р, Т — const и 
приравнивая производную нулю, получаем
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Рис. 118. Ограниченная взаим
ная растворимость газов. 

Изотермы равновесия газ —газ в си
стеме азот—аммиак.

a in и 
dNt )

_  RT 
Р . Т ~  Nt

0 (Х,20)

•  Косвенным подтверждением этого могут служить большие плотности силь
но сжатых газов. Так, при / — 65 и Я — 15000 плотность газообразного водо
рода почти вдвое превышает нормальную плотность жидкого водорода:

* *  Опуская строгое обоснование этого критерия, можно указать на аналогию 
в условиях расслоения двухкомпонентных и однокомпонентных систем: расслое
ние чистого газа на жидкость и насыщенный пар соответствует появлению на 
изотерме давление — объем точки перегиба, имеющей горизонтальную касатель
ную [см. рис. 60 (с. 199) и уравнения (VII, 10) и (VII, 11)],
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Из этого уравнения следует, что (д In fi/dN{)P, г e  0, лишь когда

(dVJdNi)p T <Q  (X , 21)

Уравнение (X, 21) — необходимое и достаточное условие расслоения смеси. 
Таким образом, в соответствии с принципом Ле-Шателье распад на две газовые 
фазы возможен только у тех смесей, которые образуются из чистых веществ 
с увеличением объема.

Из (X, 20) следует, что расслоение не может наступить ни при Af<-+- 0, ни 
при N,-*-1 , так как в первом случае RT/Nt стремится к бесконечности, в то 
время как производная (дУ{/дЫЛР сохраняет постоянное значение (см. рис. 77А, 
с. 248); во втором случае, хотя RTJNt минимально, (dP,/dAf<)P( г тоже стремится 
к нулю. Поэтому расслоение вероятнее всего в «средних» областях концентраций.

К сожалению, произвести расчет по (X, 20) для определения давления, при 
котором наступит расслоение, затруднительно из-за отсутствия числовых данных 
о производных (dVi/dNi)p,T при очень высоких давлениях. Можно лишь весьма 
грубо оценить порядок величины этого давления, приняв, что вплоть до не
скольких тысяч атмосфер (d7x/dNi)p, т =  const.

Пример 7, Определить давление, при котором смесь азота с аммиаком, со
держащая 53 об.% NH3 и имеющая температуру 130°С, начнет распадаться на 
две фазы. Принять, что во всем интервале давлений от Р =  0 до Pj,v значение 
(dV2/dN2)p,T  =  —Ю Проверить правдоподобность этого допущения на основа
нии экспериментальных данных, приведенных на рис 118.

Решение. На основании уравнения (X, 20) получаем

0
или 62 430 — 10 Р =  0, откуда Р *= 6243. По рис. 118 Р =  6300.

§ 4. РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ -  ГАЗ 
ДЛЯ НЕСМЕШИВАЮЩИХСЯ ЖИДКОСТЕЙ

Рассматриваемая система является одновариантной. При нали
чии обеих жидкостей состав и давление пара определяются только 
температурой и не зависят от соотношения между компонентами, 
причем

P =  P°i +  Pl (X, 22)
(изотерма а'Ь' на рис. 119).

Разумеется, совершенно несмешивающихся жидкостей не суще
ствует, так как любые жидкости в какой-то степени растворимы, 
т. е. взаимно понижают давление пара. Поэтому линия а'6' дол
жна быть, во-первых, несколько ниже, чем это показано на 
рис. 119, и, во-вторых, не должна доходить до осей чистых компо
нентов (см. рис. 115Л). Если же взаимная растворимость ничтожно 
мала, то эти поправки практического значения не имеют.

Будем считать паровую фазу смесью идеальных газов; тогда ее 
состав в соответствии с законом Дальтона определится уравнением

N\ =  P :i(P \ +  Pl) И N l~ P l l(P °  +  Pl) (X, 23)

Так, для системы НгО — СбНв при t =  100 
NTc# t -  1360: (760 +  1350) «  0,64
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t. e. состав пара, находящегося при  ̂ =  100 в равновесии с водой 
(точка а') и бензолом (точка Ь')% изобразится точкой /. Это озна
чает, что если над смесью воды и бензола л ю б о г о  состава при 
t =  100 снижать давление, то при достижении Р =  7 6 0 +  1350 =  
■ =*2110 мм рт. ст. начнется кипение.

Если исходная смесь имеет тот же состав, что и образующийся 
пар (например, точка L), то после изобарного испарения всей 
смеси (f7cn =  2 —  3  +  1 =  0 ) давление начнет понижаться ( /уСл == 
=  2 — 1 +  1 =  2), т. е. пар будет перегреваться. При изотермиче
ском сжатии пара рассмотренные явления будут происходить 
в обратной последовательности. Если состав исходной смеси отли
чается от состава пара, процессы 
испарения (и конденсации) будут 
протекать иначе: после испарения 
обоих компонентов (в рассматри
ваемом примере в отношении 0,64:
0,36) в жидкой фазе останется один 
из них, его испарение приведет к из
менению состава пара и вместе 
с этим к понижению давления 
(/уел =  2 — 2 +  1 =  1). Это будет 
происходить до тех пор, пока не 
исчезнет жидкая фаза, после чего 
пар при неизменном составе будет 
перегреваться. Таким образом, ис
парение и конденсация подобных 
смесей характеризуются наличием 
некоторого интервала давлений, в 
котором сосуществуют чистая жид
кость и паровая смесь.

Взаимосвязь между давлением и составом пара выражается 
уравнениями (X, 23), которым отвечают две кривые. Так, при 
т^н , =  0,2 и 0,4 избыточным компонентом .будет вода, поэтому 
давление в системе будет равно соответственно 760:0,8 =  
■ =950 мм рт. ст. (точка U) и 760/0,6 =  1265 мм рт. ст. (точка /2 ); 
при N с,н, = 0 ,7  и 0,85 давление в системе будет равно соответ
ственно 1 3 5 0 :0 ,7 =  1930 мм рт. ст. (точка /3) и 1350:0,85 =  
=  1590 мм рт. ст. (точка / 4 ) .  Следовательно, кривые al и Ы яв
ляются геометрическим местом точек росы, а линия a'lb' — линией 
начала конденсации.

Таким образом, выше а'Ь' лежит область жидкой фазы, ниже 
alb — область перегретого пара; аЧ а— область смеси воды с паро
вой фазой, состав которой определяется пересечением изобары 
с кривой al\ ЬЧЬ — область сосуществования жидкого бензола с па
ровой смесью, состав которой определяется аналогичным путем.

Следует указать, что если сжатая смесь, содержащая 40% 
СвНв, окажется под давлением 2110 мм рт. ст., то после испарения 
кз нее всего бензола (вместе с водой в отношении 0,64:0,36)

Рис. 119. Диаграмма давление — 
состав для двух несмешивающихся 

жидкостей.
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начнет испаряться вода. Разбавление паровой фазы водяными па
рами приведет к изменению ее состава (вдоль кривой 1а). При дав
лении 1265 мм рт. ст. жидкая фаза исчезнет; поэтому при Р <  
<  1265 мм рт. ст. точки системы совпадают с фазовыми точками. 
Если бы давление было снижено, например, только до Р. =  
=  1600 мм рт. ст., то в смеси оказалось бы примерно 77% пара, 
содержащего 52% С6Н6 (точка /').

Если взять пары, содержащие 90% С6Нв, и подвергнуть их изо
термическому сжатию, то при Р =  1500 мм рт. ст. началась бы кон
денсация бензола, т. е. паровая фаза обогащалась бы НгО (пере
мещение вдоль кривой Ь1)\ при достижении точки I оставшиеся

пары конденсируются при неизменном 
составе жидкости.

С повышением температуры фигу
ра а/Ьб'а' сдвинется вверх, причем 
смещение точки /, характеризующей 
состав нераздельно кипящей^меси, мо
жет быть найдено по первому закону 
М. С. Вревского (с. 288). Если при 
этом учесть влияние температуры на 
теплоту парообразования компонен
тов, то расчет дает хорошее совпаде
ние с опытом, так как вследствие вза
имной нерастворимости жидкостей 
теплота парообразования их из смесей 
будет равна теплоте парообразования 
чистых жидкостей.

Для построения диаграммы темпе
ратура— состав (рис. 120) нанесем 

температуры кипения чистых жидкостей t\ и /£. при заданном 
общем давлении Р (точки а и 6); после этого подберем темпера
туру, при которой Р\ +  Р\ =  Р. Температура кипения смеси будет 
меньше /° и /£, так как общее давление больше давления пара над 
каждой из чистых жидкостей. Так, при Р =  760 мм рт. ст. / « 7 0 , 
т. е. линией кипения является прямая а'6'. Содержание бензола 
в парах при / =  70 будет равно 550:760 =  0,725 (точка /). Кри
вую al строят следующим путем, Выбирают ряд температур между 
/? и / 2  и находят Р? и Рг =  Р — РТ; no<jjje этого вычисляют 
Nl =  Рг/Р. Подобным путем строят и кривую Ы точек росы вто
рого компонента. Так, при / =  75 Рн,о =  289 мм рт. ст. и Рс,н,я  
=  760 — 289 =  471 мм рт. ст., т. е. # с вн, =  471 : 760 =  0,62 (точка 1{)\ 
аналогично Рсвн, =  648 и Рн1о =  760— 648 =  112 мм рт. ст., т. е. 
/V c , h ,  =  648 : 760 =  0,85 (точка / 2) .  Полученная диаграмма является 
как бы перевернутым изображением рис. 119.

Следует обратить внимание на очевидное сходство рассмотрен
ной диаграммы с диаграммой плавкости бинарных неизоморфных 
систем (см. рис. 81, с. 256).
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Глава  XI

РАВНОВЕСИЕ В ТРЕХ- И ЧЕТЫРЕХКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМАХ

§ 1. ИЗОБРАЖЕНИЕ СОСТАВА

I. Трехкомпонентные системы
Треуг ольник  с о с т а в а

Состав изображается с помощью точек, расположенных на пло
скости равностороннего треугольника; его вершины отвечают инди
видуальным веществам, точки, находящиеся на сторонах, — соот
ветствующим двухкомпонентным системам, а точки внутри тре
угольника— тройным смесям (рис. 121). Так как состав обычно 
выражается в долях или процен
тах (весовых или мольных), то 
стороны треугольника делятся на 
100 (или на 10) частей и через 
точки деления проводятся пря
мые, параллельные соответствую
щим сторонам.

Соотношения между компо
нентами определяются либо на 
основании того, что сумма пер
пендикуляров, опущенных из лю
бой точки на стороны равносто
роннего треугольника, равна его 
высоте, которая принимается за 
единицу или за 100 (метод Гибб- 
са), либо из того, что сумма от
резков, проведенных из любой 
точки внутри равностороннего 
треугольника параллельно его сторонам, равна стороне треуголь
ника, которая принимается за единицу или за 100 (метод Розебума).

Так, по первому методу содержание компонентов А, В и С в си
стеме, которой отвечает точка Р, выразится соответственно отрез
ками Ра, РЬ и Рс, по второму методу — отрезками Ра\ =  Ра2 =  
«= Вс2, РЬ\ =  РЬ2 =  Ас\ и Рс\ =  Рс2 =  с\с2. Следовательно, си
стема Р содержит 50% А, 20% В и 30% С.

Оба метода приводят, разумеется, к одинаковому результату, 
так как стороны и высоты равностороннего треугольника пропор
циональны друг другу.

с

Рис. 121. Изображение состава трех- 
компонентиых систем (треугольник 

состава).
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Очевидно, что:
1) с уменьшением концентрации данного компонента точка, 

характеризующая состав смеси, перемещается в сторону, 
противоположную отвечающей ему вершине (так, сдвиг вдоль Aat 
по направлению к а% означает уменьшение содержания А );

2) * прямая, параллельная стороне, противолежащей данной 
вершине, является линией постоянного содержания компонента, ко* 
торому эта вершина отвечает (например, любая точка на линии 
Ь2Рс2 отвечает 50% А);

3) прямая, проходящая через вершину треугольника, отвечаю
щую данному компоненту, является линией, соответствующей по
стоянному соотношению между двумя остальными компонентами* 
(например, в любой точке на прямой Аа2 соотношение между В и С 
равно 7 к 3);

4) если данная система получается (распадается) из двух дру
гих (на две другие), то так же, как было для одно- и ^вухкомпо- 
нентных смесей, фигуративные точки всех систем лежат на одной 
прямой (правило соединительных прямых) и располагаются так, 
что соотношение между количествами двух составляющих систем 
определяется правилом рычага; например, если система Р может 
быть разложена на системы Р\ и Р2 или же получена из них, то 
точка Р должна лежать на прямой P\P2t причем

количество Pi РР2
количество Р2 РР\

5) если система составлена из трех других, то фигуративная 
точка ее должна лежать в центре тяжести (правило центра тяже• 
стц, частным случаем которого является правило рычага).

Прямоугольные  координаты

Начало координат отвечает компоненту А. На осях координат 
откладывают концентрации В в А и С в А (обычно в граммах или 
в молях веществ В и С на 100 (1 000) граммов или молей вещества 
А, или же в %). Линия постоянного соотношения между В и С бу
дет прямой, проходящей через начало координат.

Этот способ изображения (метод Шрейнемакерса) особенно 
удобен для изображения систем, представляющих разбавленные 
растворы. Он широко применяется при изучении водных растворов 
солей с общим ионом (А — Н20 ; В, С — соли) и является един
ственно возможным, когда концентрация солей отнесена к постоян
ному количеству воды. Его практическое преимущество заклю
чается в возможности применения обычной миллиметровой бумаги.

Здесь также оказывается справедливым правило соединитель
ных прямых, но правило рычага неприменимо, так как точки, соот-

*  Это положение следует из пропорциональности перпендикуляров, опущен
ных из любой точки прямой на соответственные стороны.
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ветствующие чистым В и С, лежат (по горизонтали и вертикали) 
в бесконечности. Поэтому приводимые ниже пропорции, иллюстри
рующие применение правила рычага, относятся только к тем чер
тежам, на которых изображен треугольник состава.

2. Четырехкомпонентные системы

Для выражения состава систем, состоящих из трех о дноион-  
ных солей (например, одноанионных солей NaCl, КС1 и MgCl2) 
и воды, применяют правильный тетраэдр (рис. 122), длина ребра 
которого принята за 100%, а вершины отвечают чистым веществам 
(А — Н20 ) .  Его ребра изображают соответствующие двойные си
стемы, грани — тройные. Пло
скости, параллельные граням, 
соответствуют системам, со
держащим постоянный про
цент того вещества, которое 
противолежит этой грани. Так, 
плоскость bed отвечает при
мерно 40% A, 6V d' — 30% В.
Линии пересечений двух подоб
ных плоскостей отвечают си
стемам с постоянным содержа
нием двух веществ. Так, линия 
kl соответствует 40% А и 30%
В. Для отыскания точки, от
вечающей системе заданного 
состава, достаточно по ребру 
АВ по направлению от Л к В 
отложить содержание В (в %), 
затем из полученной точки 
вниз в плоскости ABD парал
лельно AD отложить отрезок, 
равный содержанию С, а из 
конца последнего отрезка внутрь тетраэдра по направлению к 
точке С и параллельно BDC — отрезок, равный содержанию D (по
рядок откладывания отрезков может быть любым).

Если в воде растворены разноионные соли (ВМ +  CN BN +  
4- CM — взаимные пары), то для выражения состава строят четы
рехгранную пирамиду, основанием которой # является квадрат, а 
гранями — равносторонние треугольники (рис. 123). Углы основа
ния соответствуют чистым солям (взаимные пары расположены по 
диагонали), вершина пирамиды — воде. Ребра изображают бинар
ные системы, боковые грани — растворы соответствующих солей 
в воде, основание — смеси солей, точки внутри пирамиды — четы
рехкомпонентные системы. В силу взаимодействия [в (V, 48) q »  
*= 1] состав солевой массы в таких системах может быть выражен

Рис. 122. Изображение состава четырех
компонентных систем (три одноионные 

соли и вода).
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тремя солями. Количества солей выражают в эквивалентах, относя 
их к постоянному количеству воды (например, к 1000 моль). Для 
отыскания точки, отвечающей системе заданного состава, посту

пают так же, как и в случае од* 
ноионных солей. На рис. 123 от
резки а, b и с выражают соответ
ственно число грамм-эквивален
тов солей СМ, ВМ и BN в по
стоянном количестве воды. Они 
проведены параллельно соответ
ствующим ребрам пирамиды, при- 

BN чем отрезок с направлен внутрь 
ее.

Рис. 123. Изображение состава четы- 
рехкомпонентпых систем (взаимные 

пары солей).

Как и в случае бинарных и тройных систем, здесь так же при
менимы и правило рычага, и правило соединительных прямых.

§ 2. РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ -  ТВЕРДАЯ ФАЗА 
В ТРЕХКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМАХ

1. Системы из веществ, не образующих соединений

Диаграмма плавкости (политерма растворимости) изобра
жается в виде прямой трехгранной призмы, основанием которой 
служит треугольник состава, а по высоте отложена температура 
(рис. 124). Точки а, b и с представляют температуры плавления 
чистых веществ — соответственно А, В и С *. На боковых гранях 
призмы нанесены кривые аЕ ф , сЕ2Ь и с£3а кристаллизации двой
ных систем. Так как прибавление третьего компонента понижает 
температуру плавления смеси двух других, то, например, введение 
в эвтектическую смесь А +  В (точка Е i) вещества С вызовет по
нижение температуры кристаллизации — получится идущая книзу 
и внутрь призмы кривая Е\Е  равновесия «тройной раствор— твер
дые А +  В». Аналогично образуются кривые Е2Е  и £ 3£  (их иначе 
называют пограничными). Все они сходятся в точке Е  (тройная 
эвтектика), в которой раствор насыщен всеми компонентами; это — 
наиболее легкоплавкая смесь.

Кривые кристаллизации бинарных систем делят поверхность на
сыщения (поверхность ликвидуса) на поля кристаллизации А, В 
и С (соответственно aE\EEit ЬЕ\ЕЕ2 и cE2EEz)t над которыми нахо-

* По-прежнему предполагается, что давление, под которым находится си
стема, больше давления пара над жидкой фазой. Поэтому равновесие между па
рами и кристаллами не может установиться, т. е. газовая фаза отсутствует. Да
вление же считается фиксированным.
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дится жидкая фаза. Так как точки £ |, Е2 и £ 3 расположены на 
различной высоте, то объемы, отвечающие гетерогенным системам, 
отделяются от объемов, отвечающих твердым системам, сложной 
поверхностью (на рисунке эта поверхность не показана). Ниже

Рис. 124. Политерма растворимости смеси трех веществ, не обра
зующих соединений (схема).

точки £  система при любом соотношении между А, В и С будет 
твердой.

Поля кристаллизации спроецированы на основание призмы. 
Стрелками указан путь охлаждения. Чтобы фиксировать и измене
ние температуры, на основание проецируют проведенные на раз
личных высотах линии пересечения изотермических плоскостей 
с полями кристаллизации. Во избежание загромождения чертежа 
изотермические разрезы нанесены только при двух температурах:

Н '2 [('-Л > '*< '*]
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В сечении t2 вся область треугольника состоит из пяти полей: 
поля s2a2l2b2 равновесия кристаллов С (точка s2) с растворами, 
насыщенными С (кривая b j2a2 и ее проекция Ь01а0)\ поля a2s2c% 
равновесия кристаллов В (точка $') с растворами, насыщенными В 
(кривая а2с2 и ее проекция а0с0); поля fr'c's'' равновесия кристал- 
лов А (точка s2) с растворами, насыщенными А (кривая Ь2с2 и 
ее проекция 6V ); поля s2s2a2 равновесия смеси кристаллов С и В 
(линия s2s2) с насыщенными В и С растворами состава а2 (в проек
ции а0) и поля насыщенных растворов (между линиями Ь2с2 и 
b2a2c2i а в проекции— в контуре b'bQa0cQc').

Рассмотрим процесс охлаждения какого-либо ненасыщенного 
раствора, например Р. Система трехвариантна (/усл =  3 — 1 +  
+  1 = 3 ) ,  в соответствии с чем фигуративная точка лежит в объ
еме (можно менять температуру и концентрацию двух веществ *). 
В условиях, которым отвечает точка l\(P i) * * , начнете? кристал
лизация С и система станет двухвариантной. В связи с выпадением 
С концентрация А и В в жидкой фазе будет увеличиваться, а тем
пература кристаллизации понижаться; следовательно, фигуратив
ная точка начнет перемещаться от 1\ по плоскости сЕ2ЕЕ$ вниз, 
Траектория ее перемещения в соответствии с неизменным отноше
нием А к В в жидкой фазе будет лежать на продолжении прямой 
c/j(CPi), т. е. кристаллизация С будет происходить в условиях, 
которым отвечает путь кристаллизации 1\121г (/V P 2). В процессе 
кристаллизации изменение сисюяния твердой фазы будет харак
теризоваться точками, расположенными на вертикали SiS2Ss. Соот
ношение между фазами определяется по правилу рычага. Так, при 
t2 (точка системы т2)

количество закристаллизовавшегося С _  т 2/2 _  Р\1 
количество оставшегося раствора /2 m2s2 — СР\

В условиях, которым отвечает точка h (P 2)***% раствор станет 
насыщенным и в отношении А, т. е. при продолжающейся кристал
лизации С начнется осаждение А. В процессе совместной кристал
лизации С и А изменение состава кристаллической массы отвечает 
линии s3s 4(c6J'), а состав жидкой фазы — линии /3Е(Р2е). На этой 
стадии охлаждения система одновариантна: каждой температуре 
отвечает единственный состав жидкой фазы, в соответствии с чем 
фигуративная точка и окажется на кривой. Когда составу жидкой 
фазы будет отвечать точка £ , раствор окажется насыщенным 
всеми компонентами и оставшаяся жидкая масса отвердеет без 
изменения состава; система становится безвариантной, т. е. харак
теризуется единственными значениями температуры и концентра-

* Концентрация третьего вещества не является независимой переменной. 
** Здесь и в дальнейшем в скобках указаны соответствующие обозначения i 

проекции на основание призмы (или пирамиды).
* * *  Очевидно, что Cs* =  /Уз-
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■ции компонентов. На последней стадии отвердевания фигуративная 
точка кристаллической массы будет перемещаться из точки s 4. ле
жащей на грани призмы, в точку S (P  1), расположенную внутри 
нее*. В точке S  система окажется полностью отвердевшей, т. е. 
одновариантной. Ее фигуративная точка (5) окажется вновь на 
вертикали, отвечающей исходному составу. Поэтому дальнейший 
отвод тепла не может вызвать изменения фазового состава; он 
приведет лишь к понижению температуры (линия SR ).

Температуры отвердевания последовательно кристаллизую
щихся компонентов и соотношения между количествами фаз опре
деляются составом первоначально взятой смеси. Если бы состав 
был таким, что проекция отвечающей ему' точки лежала на изо
терме за точкой пересечения этой изотермы с прямой Се, то 
вслед за кристаллизацией С наступало бы выделение В. Если бы 
проекция точки,, характеризующей исходную систему, находилась 
на линии, соединяющей точки А (или J5, или С) с точкой е, то 
после кристаллизации соответствующего компонента оставшаяся 
жидкость отвердевала бы без изменения состава, и т. д.

Рассматриваемые диаграммы строят по экспериментальным 
данным. Для идеальных растворов (например, для смесей углево
дородов) они могут быть построены на основании значений темпе
ратур и теплоты плавления компонентов с помощью уравнения 
(IX , 3)

18(ЛГ,)Г - (ЛЯпл)1 I■ 1 1 1
4.676 |- пл)| Г J

1В(ЛГ,)Г - (ЛЯлл). Г 1 . 1 ]
4,576 1{Тпл), т \

\athl \ а—г (Д#пл)з Г 1 1 ■
4.576 L (Т’пл)з т.

(XI, 1)

Величину Т (в частности, Гэвт) можно определить методом после
довательных приближений: задавшись температурой, меньшей, чем 
температура плавления наиболее легкоплавкого вещества, и под
ставляя ее в эти уравнения, определяют мольные доли компонен
тов. Получив при различных температурах значения £  #/» графи
ческой интерполяцией находят то значение Г, при котором 
£  Ni =  1. Это й будет искомой величиной.

Для практических целей удобнее рассматривать не проекцию 
политерм, а изотермические сечения (см. с. 322 сл.).

2. Системы из веществ, образующих соединения
Если вещества образуют соединения (в случае водных раство

ров— гидраты, двойные соли и т. д.), то на диаграмме и на ее го
ризонтальной проекции появятся новые поля кристаллизации, число 
которых будет равно числу новых твердых фаз.

•  Очевидно, что P^S — еЕ, т. е. прямая параллельна основанию
призмы (изотерма).
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Так, если два из трех компонентов образуют одно соединение 
(например, когда соли В и С образуют в воде — компоненте А — 
двойную соль D), то диаграмма будет иметь вид, изображенный на 
рис. 125 А (двойная соль устойчива в широком интервале темпера
тур— от криогидратной до температур совместного плавления 
с безводными солями), 125J5 (двойная соль устойчива до некото
рой температуры /) или 125 В (двойная соль устойчива от некото
рой температуры U до температур совместного плавления с без
водными солями). Поэтому в первом случае при испарении рас
твора двойной соли точка на вертикали, отвечающей ее составу, при

Рис. 125. Варианты политермы растворимости смеси трех 
компонентов, образующих двойную соль.

всех условиях попадает в поле кристаллизации двойной соли, во 
втором и третьем случаях это происходит соответственно при низ
ких и высоких температурах; выше t во втором случае и ниже /| 
в третьем изотермическое испарение вызовет кристаллизацию чи
стого компонента (см. ниже).

3. Изотерны водных растворов двух одноионных солей 

В е ще с т в а  не в з а и м о д е й с т в у ю т

На рис. 126А и Б на примере системы НгО — NaCl — КС1 изо
бражены изотермические диаграммы растворимости солей (с об
щим ионом), не вступающих в соединение ни друг с другом, ни 
с водой. Этот график совпадает с чертежом, полученным при про
ведении через призму рис. 124 изотермического сечения при усло
вии, что С и В — соли, А — вода и изотерма лежит ниже темпера
туры эвтектики соль — соль, но выше температуры замерзания 
воды. Если последнее условие не соблюдается и t <  0, то в тре
угольнике у вершины А (НгО) появится поле льда и получится 
изотерма, совпадающая с изображенной на рис. 124 при tz.
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Точки Ь и с выражают растворимость солей в воде. Кривы! 
растворимости be и се показывают изменения концентрации рас- 
творов, насыщенных соответственно В и С, в присутствии другой 
соли при возрастающем ее содержании. По направлению кривых 
видно, что прибавление одной соли к насыщенному раствору дру 
гой приводит к частичной кристаллизации последней. Если бы соли 
взаимно не влияли на растворимость, то линии се и be были бы 
параллельны соответствующим сторонам концентрационного тре
угольника. Случай увеличения растворимости встречается сравни 
тельно редко; он может быть обусловлен, например, образованием 
комплексного иона. Точка е [аг(а0) на рис. 124] характеризует со
став раствора, насыщенного при данной температуре обеими со
лями. По предложению Н. С. Курнакова и С. Ф. Жемчужновя 
(1919 г.) она названа эвтонической * точкой. Происхождение этого 
термина объясняется тем, что в этой точке давление пара над си
стемой минимально, так как суммарная концентрация растворен
ных веществ в ней наибольшая.

Независимо от исходного состава конечным пунктом кристалли
зации будет точка е. Ее сходство с эвтектической точкой заклю
чается и в том, что в ней / =  3 — 4 +  2 = 1  и при t =  cons! 
fycjl=  0. Любая точка в контуре АсеЬ отвечает ненасыщенным 
растворам; поля ЬеВ и сСе на рис. 126Л и соответственно поля, 
расположенные правее кривой eb и выше кривой се и ограничен
ные соответствующими параллельными прямыми ЬВ и еВ', сС и 
еС' на рис. 126 Б, смеси соответствующей соли и насыщенного 
ею раствора; наконец, область СеВ (рис. 126Л).и соответственно 
С'еВ' (рис. 126 Б) отвечает смеси растворов, насыщенных обеими 
солями с различным избытком их в твердой фазе.

Тонкими прямыми на этих и последующих чертежах изобра
жены соединительные линии. Они проведены вр всех гетерогенных 
областях и позволяют судить об изменении состава фаз и соотно
шения между их количеством в любой точке системы, а тем самым 
в каждый момент процесса изотермического испарения. Их направ
ление в областях равновесия между твердой и жидкой фазами на 
рис. 126 Б обусловлено тем, что точки, отвечающие чистым солям, 
расположены на осях координат в бесконечности; таким образом, 
точки смеси твердой соли и насыщенного раствора в соответ
ствии с правилом соединительных линий оказываются на одной 
прямой.

Рассмотрим изотермическое испарение ненасыщенного раствора 
(например, смеси Pi).

Так как до насыщения раствора кристаллизация не наступает, 
то соотношение между солями не изменяется. Поэтому первая ста* 
дия процесса изобразится прямой, являющейся продолжением ли
нии АР\. Когда раствор будет иметь состав Р2, он станет-насыщен
ным и из него начнет выпадать С. В этот момент соотношениа

* От греч. eutonik — легко напряженный.
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между количествами испарившейся воды и оставшегося раствора 
будет равно Р\Р21АР\.

При дальнейшем выпаривании состав системы будет характе
ризоваться точками, лежащими на продолжении луча испарения 
АР2. О ни уже будут отвечать гетерогенным системам — смесям 
твердой С и насыщенного ею раствора. В соответствии с тем, что 
кристаллизация С вызовет обогащение раствора солью В, фазовая 
точка раствора будет перемещаться из Р2 в е, а точки системы — 
из Р2 в Р4. Состав системы изображается точкой пересечения пря
мой испарения с соответствующей соединительной линией, на пе
ремещающемся конце которой лежит фазовая точка насыщенного 
раствора. Так, в тот момент, когда последняя достигнет Яз, состав 
системы изобразится точкой т ,  причем соотношение между коли
чествами раствора и выпавшей соли будет равно Cm/тЯз, а соот
ношение между количествами испарившейся воды и оставшейся 
смеси — mPJPiA.

Как только точка системы достигнет Я4, а фазовая точка — эв- 
тонической точки е, раствор станет насыщенным и солью В. После 
этого начнется одновременное осаждение обеих солей. Они будут 
кристаллизоваться в том же соотношении, в котором находятся 
в оставшемся растворе. (В этот момент количество раствора по 
отношению к количеству выпавшего С будет равно C P JP Ae.) 
Количество раствора е при неизменном его составе будет умень
шаться. Состав твердой массы будет изображаться точками, ле
жащими на прямой СВ. Если прекратить дальнейшее обезвожива
ние в тот момент, когда состав солевой смеси будет характеризо
ваться точкой. Rt т. е. соотношение между количеством выпавших 
солей станет равным RB/CRt то точка системы окажется в mi, 
а доля твердой фазы выразится дробью m\elRe.

Соотношение между количес+вом трех фаз в точке гп\ можно 
найти с помощью правила центра тяжести.

В точке S  смесь будет полностью обезвожена; это видно по 
двум совпадающим признакам:

1) на стороне ВС  отсутствует компонент А(Н20) и
2) плечо жидкой фазы на соединительной линии при достиже

нии пункта 5 обращается в нуль.
Легко проследить также испарение раствора, богатого В.
Если бы исходная точка лежала на линии, соединяющей точки 

А и а, то при испарении ненасыщенного раствора наступила бы 
одновременная кристаллизация обеих солей, прийем соотношение 
выпадающих солей все время было бы постоянным и равным их 
соотношению в первоначальном растворе.

Пример 1, Растворимость NaCl и КС1 в воде при ^ 1 0 0  соответственно 
равна 39,4 и 56,2 г, а совместная растворимость равна 27,39 г NaCl +  35,16 г 
КС1 (на 100 г воды). Построить фазовую диаграмму (считая линии растворимо
сти прямыми) и найти для раствора, содержащего 10 кг КС!, 20 кг NaCl и 100 кг 
HiO, подвергающегося выпарке при t 100:

1) количество испарившейся воды и состав конечного раствора а) до появле* 
аия твердой фазы и б) до начала кристаллизации обеих солей;
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2) количество выпавших солей и состав раствора, оставшегося после удала* 
ния 95% воды, содержащейся в исходном растворе;

3) количество КС1, которое необходимо прибавить к исходному рассолу для 
того, чтобы испарение воды вызвало одновременную кристаллизацию обеих солей.

Решение. На основании приведенных данных строим диаграмму растворимо* 
сти (см. рис. 126).

Исходный раствор содержит

10 +  20 +  100 ,1 0 ° - 7|7%КС|- 'g.<% N«Cl "  76,9%Н30

т. а. его состояние изобразится точкой Р\.
1. а) Чтобы найти количество испарившейся воды (до начала кристаллиэа* 

ции), соединим точку Р\ с А и продолжим эту линию до пересечения с линией св, 
По рис. 126 находим, что раствор в точке Ра будет иметь состав: 34% NaCl, 17% 
КС1 и 49% Н30 . Так как в процессе испарения соли не выпадали, то

[NaCl], % в Р2 _  34 •_  20 
[Н20], % в Р2 "  49 "  л или

[КС1], % в Р2 _  17 _  10 
[НаО], % в Р2 ™ 49 "  х

откуда в растворе будет х — 28,8 кг Н20 , т. е. насыщенный раствор будет содер
жать 10 кг КС1, 20 кг NaCl и 28,8 кг Н20 , а испарится (до начала кристаллиза
ции) 100 — 28,8 — 71,2 кг НаО.

б) По рис. 126 находим, что раствор в эвтонической точке будет состоять 
из 27% NaCl, 35% КС1 и 38% НаО. Так как при испарении до состава, отве
чающего эвтонической точке, хлористый калий не выпадал^ то

[КС1], % в в _  35 _  10 
[Н ,0]. % в е ~  38 “  *

откуда количество воды в эвтонической точке х == 10,8, т. е. в процессе кристал
лизации NaCl испарится 28,8 — 10,8 =» 18,0 кг Н20 .

Количество невыпавшего NaCl определится из пропорции
[КС1], % в е __ 35 _  10 
[NaCl], % в е “  27 “  *

т. е. х ■ = 7,7 кг NaCl; в осадок перейдет 20 — 7,7 =  12,3 кг NaCl, т. е. 61,5% от 
первоначального количества NaCl.

Таким образом, раствор к началу кристаллизации КС1 (точка е) будет со
стоять из 10,8 кг Н20 , 10 кг КС1 и 7,/ кг NaCl.

2. Воды должно остаться 100 — 95 =  5 кг.
В данном случае в отличие от ранее рассмотренных меняется содержание 

всех компонентов, но так как состав эвтонического раствора остается неизмен
ным, то

[NaCl], % в е _  27 __ х 
[НаО], % в а "  38 “  5 <

т. е. в жидкой фазе останется х — 3,5 кг NaCl я выпадет при испарении эвтонн- 
ческого раствора 7,7 — 3,5 ■ = 4,2 кг NaCl.

Аналогично
[КС1], % в е _  35 _  х 
[НаО], % в е “  38 ”  5

т. е. в растворе останется х «= 4,6 кг КС1 и выпадет при испарении эвтонического 
раствора 10 — 4,6 * *  5,4 кг КС1.

Следовательно, в конце испарения твердая фаза (точка R) будет состоять 
из 12,3 +  4,2 =  16,5 кг NaCl и 5,4 кг КС1, т. е. из 75% NaCl и 25% КС1, жидкац 
фаза (точка е) — из 5 кг Н20 , 3J5 кг NaCl н 4,6 кг КС1 (проверка: 38% Н А

328



27% NaCl, 35% КС1), а соотношение между ними в соответствии с правилом 
рычага будет равно

к ■ , !6,5 +  5,4 1,67 м  е т х
ж - 5  +  3,5 + 4,6- 1 m\R

т. е. состав смеси изобразится точкой mt.
3. Для решения поставленной задачи необходимо, чтобы состав раствора 

изображался точкой, лежащей на прямой, соединяющей вершину А (Н20 )  с эвто- 
нической точкой. Так как к исходному раствору добавляется только КС1, иско
мая точка должна в то же время лежать на прямой, соединяющей точку Р{ с 
вершиной В. Следовательно» положение искомой точки определится пересечением 
прямых Ае и Р\В. Ее координаты таковы: 13,5% NaCl, 19% КС1 и 67,5% НаО.

Так как
[NaCl], % _  13,5 _  20 
[КС1], % “  19 “  *

количество КС1 в конечном растворе {х) будет равно 28 кг, т. е. надо прибавить 
к исходному раствору 28 — 10 =* 18 кг КС1.

Од на  из  с о л е й  о б р а з у е т  к р и с т а л л о г и д р а т

1. Если кристаллогидрат (обозначим его Н) устойчив, то изо
терма растворимости примет вид, изображенный на рис. 127.

Эту диаграмму можно рассматривать как диаграмму простей
шего типа (рис. 126Л), в которой треугольник АСВ заменен тре
угольником АНВ и дополнен полем НСВ равновесия твердых без
водных сол^й и кристаллогидрата. Диаграмма в прямоугольных 
координатах (рис. 127 Б) отличается от рис. 1265 тем, что точка Н 
будет находиться не в бесконечности, а в точке, отвечающей кон
центрации С в кристаллогидрате. Поэтому область кристаллизации 
кристаллогидрата ограничена сверху линией Не, образующей не 
прямой, а тупой угол (НеВ'), а области кристаллизации В и С 
разделены полем совместной кристаллизации В и Н (Н'НеВ').

Испарение раствора Р\ вплоть до точки 5 будет протекать ана
логично испарению раствора солей, не вступающих во взаимодей
ствие с водой (см. рис. 126), с той лишь разницей, что будет выпа
дать не С, а Н, сначала в чистом виде (в интервале Р2Р 4), а затем 
в смеси с солью В (в интервале P*S). При дальнейшем выпарива
нии раствора начинается обезвоживание Н, и, например, в момент 
достижения точки т 2 (рис. 127 А) твердая масса будет состоять из 
В и С (в соотношении cRi/RiB), и Н, причем доля последнего 
в общей массе составит В момент полного обезвожива
ния состав изобразится точкой Si и сухой остаток будет состоять 
из В и С в том же соотношении, в котором они содержались в ис
ходном растворе (C S JS \B ).

2. Если растворы по достижении некоторой концентрации раз
рушают кристаллогидрат, обезвоживая его, то диаграмма примет 
вид, изображенный на рис. 128. Здесь d — точка перехода, отве
чающая равновесию раствора С и Н, а область HCd — смеси кри
сталлов Н и С с раствором d% насыщенным ими.
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При выпаривании раствора, для которого прямая испарения ле
жит в секторе A d— Ab, процесс будет совпадать с рассмотренным 
на рис. 126. Если же состав исходного раствора выражается точ
кой, лежащей в секторе Ac — Ad (например, Pi), то, когда рас
твор станет насыщенным (в Я2), начнется кристаллизация Н. Она 
закончится в Рз, когда соотношение- между количеством выпав
шего гидрата и оставшимся раствором будет равно P^d/HPi. Д а
лее начнется кристаллизация С и обезвоживание ранее выпавшего 
Н. В момент прохождения прямой испарения через точку системы

Ряс. 128. Изотерма растворимости в воде двух одноконных солей, одна из ко
торых образует неустойчивый кристаллогидрат (схема).

т  состав солевой массы изобразится точкой R (в ней будет при
мерно одинаковое количество Н и С). После полного обезвожива
ния гидрата (в Ра) система из безвариантной превратится в одно
вариантную. Это означает, что пока в равновесии будут нахо
диться все три фазы (раствор, соль С и кристаллогидрат), состав 
раствора меняться не будет. Но после того, как весь Н перейдет 
в С, из раствора начнет осаждаться С. При непрекращающемся 
осаждении С (на пути Р 4 — Рь) изменение состава раствора будет 
описываться кривой de.-

Дальнейшее течение процесса не будет отличаться от рассмот
ренного ранее (см., например, с. 325); из оставшегося раствора, 
составу которого отвечает точка а, будут выделяться одновременно 
С и В.

Пример 2, Растворимость NaCl и NaaS 0 4 в Н20  при t =■  16 выражается 
данными, представленными на рис. 127.

Определить выход Na2S 0 4 при изотермическом испарении раствора, содер
жащего 5 кг NaCl, б кг Na2S 0 4 и 90 кг НзО, до начала выделения NaCl и со
ставить- материальный баланс системы.
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Решение. В исходном растворе (точка Р>) содержится 5% NaCl, 5% NaaSO« 
и 90% Н20 . В конечном растворе (эвтоническая точка е) будет 6% Na2S 0 4, 23% 
NaCl и 71% Н20 .

Обозначив через х количество NajSO^ оставшегося в растворе, получим 
23 : 6 =  5 : х, откуда х »  1,3 кг, т. е. на участке Ра — е выпадает 5 — 1,3 — 
*=  3,7 кг Na2S 0 4, или 74% от первоначального количества.

Обозначив через у количество оставшейся в растворе воды, получим 23:71 — 
=  5 : у, откуда «= 15,5 кг, т. е на участке Л  — Ра — е будет удалено 90 — 
— 15,5 =  74,5 кг Н20 ;  часть воды испарится, а часть будет выведена в составе 
глауберовой соли. Обозначив эту часть через г, получим ^ N a ,so 4/^^H iO
-в 142 :180 ■ = 3,7 : z, откуда г 4,7 кг, т. е. испарится 74,5 — 4,7 — 69,8 кг Н20, 

Таким образом, в твердой Лазе будет 3,7 +  4,7 =  8,4 кг N ajSO r ЮН20 ; в 
жидкой фазе — 15,5 кг Н20 , 5 кг NaCl и 1,3 кг Na2S 0 4.

Очевидно, что 8,4 : (15,5 +  б +  1,3) =  ePJHPA.

Д в о й н ы е  с о ли

Если В и С образуют двойную соль D, то вид диаграцуы будет 
зависеть от того, образуется ли одна или несколько двойных солей, 
безводные они или гидратированные, растворяются ли они с раз
ложением или без разложения.

Ограничимся рассмотрением лишь нескольких простейших ви
дов диаграмм для случая образования безводных двойных солей,

1. Диаграмма системы, в которой при данной температуре су
ществует одна двойная безводная соль, образованная из двух без
водных солей, отличается от диаграммы простейшего типа (см, 
рис. 126, с. 323) наличием дополнительного поля кристаллиза
ции D.

Если D конгруентно растворима (рис. 129), т. е. растворяется 
в воде без разложения, то линия, соединяющая точку с вершиной 
А (Н20 ) ,  пересекает кривую е\е% кристаллизации D. При испаре
нии раствора, приготовленного из D или соответствующих коли
честв ее составных частей, будет кристаллизоваться D (в точке Я 5).

Если же D является инконгруентно растворимой (рис. 130), т. е. 
при растворении будет разлагаться с выделением соответствующей 
простой соли, то линия, соединяющая точки D и Л, пересекает 
лишь продолжение линии de кристаллизации D, т. е. кривую кри
сталлизации одной из простых солей. В этом случае при испарении 
раствора отвечающего составу D, из него будет осаждаться не D, 
а соответствующая простая соль (в точке Р2)«

Из рис. 129 и 130 видно, что о характере растворимости D мож
но судить по следующим признакам: если точка соприкосновения 
поля кристаллизации D с полем кристаллизации простой соли ле
жит в треугольнике составов, отвечающих D, то она будет устойчи
вой, точка — эвтонической, а растворимость — конгруентной (точка 
г\ в треугольнике ACD на рис. 129Л). Если же указанная точка не 
попадает в этот треугольник, то D будет неустойчивой, точка d — 
точкой перехода, а растворимость — инконгруентной (точка d вне 
треугольника ACD на рис. 130 Л). Это правило может быть названо 
правилом треугольника.
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В первом случае диаграмму можно представить состоящей как 
бы из двух диаграмм простейшего вида — ACD и ADB (см. 
рис. 129), аналогично тому, как рис. 87 (с. 264) является как бы 
сочетанием диаграмм, представленных на рис. 81 (с. 256). Поэтому 
испарение раствора совпадает с процессом, рассмотренным на 
с. 324, 325, с той только разницей, что при испарении исходного 
раствора Р[ или Pi вместо простой соли (в данном случае С) 
в осадок будет выпадать D. Если же растворить D в воде, — чему 
отвечает перемещение вдоль линии DP'2 — и образовавшийся насы
щенный раствор (точка Pi) разбавить (фигуративная точка при 
•том будет перемещаться в том же направлении, т. е. к вершине Л),

Рве. 129. Изотерма растворимости в воде двух одноионных солей, образующих 
устойчивую двойную соль (схема).

а затем подвергнуть его изотермическому испарению, то кри
сталлизация D вновь начнется при составе, отвечающем точке Р2 
и раствор полностью высохнет без изменения состава (хотя, в этой 
точке система не безвариантна). Тот же результат получится, если 
раствор, соответствующий составу D, будет приготовляться из про
стых солей. Таким образом, в рассматриваемом случае составы 
твердой (точка D) и жидкой фаз соответствуют друг другу.

Во втором случае (рис. 130) испарение исходного раствора Р\ 
приводит после частичной кристаллизации С (вдоль кривой P2d) 
к осаждению в точке перехода d двойной соли. Но так как ее со
став не соответствует составу жидкой фазы D (богаче С, чем рас
твор d), на ее формирование пойдет не только раствор, но и ра
нее выпавшая С (см. также с. 265 сл. и рис. 88). Последняя будет 
растворяться так, что в каждый момент суммарный состав жидкой 
фазы, т. е. раствора d и частично растворившейся С, совпадает 
с составом D. Тождество составов отвечает правилу фаз, так как 
система будет безвариантной. Как только запас ранее выпавшей С
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иссякнет (это произойдет в точке Ре), система станет одновариант
ной и дальнейшая кристаллизация D приведет к изменению со
става раствора (d), что вызовет перемещение фигуративной точки 
в эвтоническую точку е% которая является конгруентной. Следует

(н„о) (н ,0)
л 6

Рис. 130. Изотерма растворимости в воде двух одноионных солей, образующих 
неустойчивую двойную соль (схема).

иметь в виду, что если до того, как образуется раствор состава d% 
соли С выпадает достаточно много (прямая испарения располо
жена левее AD и плечо твердой фазы больше Pjd)» то раствор d 
высохнет прежде, чем его состав начнет меняться, т. е. прежде, чем 
вся ранее выпавшая С израсходуется на пополнение состава жид
кой фазы. Таким образом, этот случай аналогичен рассмотренному 
на с. 2(э6 (см. рис. 88).

Во всех случаях наклон линий, ограничивающих поле кристал
лизации безводной D в прямоугольных координатах (D'ei и D"ei 
на рис. 1295 и D'd и D"e на рис. 1305), а также соответствующих 
соединительных линий определяется весовым соотношением солей, 
образующих D. Это соотношение проще всегсгнайти из треугольной 
диаграммы по положению точки и.

На рис. 131 приведен пример системы, в которой одна из двой
ных солей (Di) является конгруентно растворимой, а другая (Da) 
инконгруентна (?к=40); при 1 =  20 обе соли становятся никои- 
груентно растворимыми.

2. Диаграмма системы, в которой при данной температуре существует двой
ная безводная соль, а одна из простых солей образует кристаллогидрат, пред* 
ставлена на рис. 132 (случай конгруентной растворимости). Анализ с помощью 
диаграммы процессов, происходящих в'указанной системе, представляется чита
телю. Следует обратить внимание на то, что зту диаграмму, если мысленно раз-



бить ее на треугольники ADB и ACD, можно рассматривать как сочетание диа
грамм, изображенных на рис. 126 (с. 323) и 127 (с. 328).

Легко изобразить и диаграмму инконгруентной растворимости, отвечающей 
данному случаю.

Когда образуются водные двойные соли, т. е. точка D оказывается внутри 
треугольника, то в прямоугольных координатах поле их кристаллизации также

Рис. 181. Изотерма растворимости в воде двух одноконных солей, образующих 
две двойные соли. Инконгруентная (/ *■  20) и смешанная ( t 30; 40) раство

римости.
Система HtO»NH4Cl-ZuCl|.

будет иметь вид треугольника; так как состав двойной соли в этом случае изо
бражается точкой, лежащей не в бесконечности, то и соединительные линии будут 
изображаться пучком сходящихся прямых.

Влияние температуры аа характер растворимости 
двойной соли

Ввиду большей или меньшей растворимости двойной соли по 
сравнению с растворимостью составляющих ее простых солей при 
различных температурах характер диаграммы растворимости за
висит от температуры. Пусть кривые be' и се' (рис. 133 и 134) вы
ражают растворимость простых солей, а кривая fD g — раствори
мость двойной соли D (нижними индексами будем обозначать тем
пературу).. Наклон прямой ADi выражает пропорцию (весовую или 
мольную) с которой простые соли входят в D.

При t\ кривая растворимости f\D\g\ двойной соли лежит в об
ласти пересыщенных растворов чистых солей. Это означает, что 
раствор D будет неустойчив по отношению к простым солям; при 
соприкосновении D с последними произойдет их кристаллизация и 
образуется устойчивый раствор состава е[. Поэтому, если прово
дить процесс выпаривания ненасыщенного раствора, будут выпа
дать только простые соли.
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С изменением температуры все три кривые начнут переме
щаться. Пусть /г—'Температура, при которой кривая раствори
мости D придет в соприкосновение с кривыми растворимости про
стых солей. Этой температуре отвечает точка превращения е2, 
в которой растворимость D в смеси простых солей буд$т одинако
вой, т. е. раствор будет насыщен одновременно тремя солями, и 
поэтому процесс образования D из простых солей будет обрати
мым. Так как при t2 раствор, насыщенный относительно D, будет

Рис. 133. Схема влияния температуры на характер растворимости 
двойной соли. (См. рис. 134).

пересыщен С (точка D2 лежит над кривой с2е2, вследствие чего 
точки D2 и е2 не совпадают), при соприкосновении D с водой из
быток С будет осаждаться, а раствор— обогащаться В (переме
щение из D2 в  е'). В момент, когда раствор достигнет состава е2, 
осаждение С закончится и раствор окажется насыщенным относи
тельно всех солей.

При *з двойная соль в интервале концентраций Z)3— d3 раство
ряется хуже смеси простых солей (так как точка D3 ближе к вер
шине водного угла, чем точка е'3). Поэтому в указанном интервале 
составов она устойчива, однако растворяется инконгруентно (ср. 
с рис. 130, с. 332 и изотермой t =  20 для соли на рис. 131, 
С. 333) .
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При tA двойная соль начнет растворяться конгруентно (ср, 
с изотермой t =  30 на рис. 131 для соли DO, a D будет выделяться 
из раствора е', приведенного в соприкосновение с нею.

При ts двойная соль D может существовать в твердом видя 
в соприкосновении с растворами, содержащими больше В и С, чем 
их содержится в ней самой (ср. с изотермой t =  40 на рис. 131 
для соли Di).

Температурный интервал конгруентной растворимости D (в дан
ном случае t2 — U) называется интервалом превращения. Только 
вне его D растворяется без разложения. Следовательно, он яв
ляется интервалом между той температурой, при которой D мо
жет образовываться, и той, выше которой ее растворение прекра
щается. Он тем значительнее, чем больше различие в растворимо
сти простых солей, и исчезает, если обе соли в точке превращения 
одинаково растворимы.

Если на график нанести ряд изотерм, охватывающий опреде
ленный температурный интервал, то можно производить расчеты 
процессов охлаждения, растворения, испарения и кристаллизации 
растворов, т. е. решать задачи, возникающие в связи с получе-

Рис. 134. Характер растворимости двойной соли при разных темпе
ратурах.

Проекция изотерм политермы, изображенной на рис. 133, на плоскость состава.

нием, очисткой и переработкой солей. Пользоваться пространст
венными графиками [см., например, рис. 124 (с. 319 и 133] не
удобно, поэтому изотермические разрезы проецируются на пло
скость состава, причем обычно пользуются прямоугольными 
координатами (см. рис. 134).

На рис. 135 приведен пример такой диаграммы, причем в верх
ней его части изображен в увеличенном масштабе и более де
тально фрагмент диаграммы, охватывающий область двояконасы
щенных растворов.

Из этого графика видно следующее.
1) Поскольку растворимость КС1 изменяется с изменением t 

значительнее, чем растворимость NaCl, эвтоническая линия 
е0 — е10о (нижними индексами отмечены значения t в °С) накло
нена к оси КС1, таким образом, охлаждение двояконасыщенного 
раствора, изображающееся в начальной стадии горизонталью (на
пример, процесс бюо — ^з), будет сопровождаться кристаллизацией
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КС1 (процесс «юо — «во)* Содержание же NaCl в растворе изме
няться не будет, так как его растворимость в эвтоническом рас
творе с понижением t увеличивается. Это положение справедливо, 
разумеется, только в отсутствие твердого NaCl; в противном слу
чае увеличение ненасыщенности раствора будет компенсироваться 
растворимостью NaCl и результат будет зависеть от количества 
избыточного (твердого) NaCl.

8 КС1/1008 н8о

Рис. 136. Изотермы растворимости в системе Н30 —NaCl—КС1.
(См. пример 3.)

2) Нагревание двояконасыщенного раствора приведет к раство
рению КС1, так как горячие двояконасыщенные растворы содер
жат больше КС1, чем холодные.

3) Охлаждение раствора, насыщенного NaCl, вначале изобра
зится вертикалью. Дальнейшее течение процесса будет зависеть от 
того, меньше или больше растворимость NaCl при начальной тем
пературе, чем его растворимость в двояконасыщенном растворе, 
имеющем конечную температуру. Покажем это для охлаждения от 
100 до 0°С.

а) Первый случай рассмотрим на примере рассола а. На вер
тикальном участке будет выпадать NaCl. Затем состав раствора 
начнет изменяться вдоль эвтонической кривой, так как в твердую 
фазу будет переходить КС1. Но в силу большей растворимости 
NaCl в холодных растворах ранее выпавший NaCl начнет раство
ряться. Этот процесс будет продолжаться до тех пор, пока t не 
достигнет того значения, при котором растворимость NaCl в двоя-
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конасыщенном растворе совпадет с первоначальной концентрацией, 
т. е. пока эвтоническая точка не окажется на одной горизонтали 
с точкой а. Это произойдет в эвтонической точке 6 2 5 . когда послед
ние кристаллы NaCl окажутся растворенными и раствор в отно
шении NaCl станет ненасыщенным.

Дальнейшее изменение состава раствора будет происходить по 
горизонтали е2Ь — Ь при продолжающемся выпадении КС1. При 
изотермическом выпаривании раствора b в точке е0 он вновь ста
нет насыщенным обеими солями.

б) Второй случай рассмотрим на примере рассола а'. Вдоль 
линии а' — ебо будет выпадать NaCl. Дальнейшее же изменение 
состава раствора будет происходить по эвтонической кривой вплоть 
до е0, так как содержание NaCl в е0 меньше, чем в а', и поэтому 
выпавшего на пути а' — ебо хлористого натрия окажется больше, 
чем может раствориться при перемещении вдоль эвтонической кри
вой. Следовательно, в точке е0 в равновесии с раствором будет на
ходиться не только КС1, но и избыток NaCl.

Анализ охлаждения раствора, насыщенного КС1, предостав
ляется читателю.

4) Теперь проследим процесс изотермического выпаривания при 
/ =  100 ненасыщенного рассола (Pi). На участке Р\ — Р2 будет 
испаряться вода. В точке Р2 начнется кристаллизация КС1. Про
должим изотермический подвод теплоты до начала выпадения 
NaCl (точка еюо)- Затем охладим раствор до 50°С (точка Р3), 
после чего отделим выпавший КС1, а раствор вновь нагреем до 
100 °С *. В точке Р4 начнется кристаллизация NaCl, которая будет 
продолжаться до точки еюо- Оставшийся рассол можно присоеди
нить к исходному рассолу и цикл Р3 — Р4 — еюо повторить.

Как видно из изложенного, чем больше различие температур
ной зависимости растворимости солей, тем легче осуществляется 
их разделение. Если концентрация солей в эвтонической точке 
почти не изменяется, то их разделение практически невозможно.

Пример 3, Растворимость КС1 и NaCl в воде при 0—100 °С выражается 
данными, представленными на рис. 135. Рассчитать описанный в тексте процесс 
Pi — Рг — eioo — Ръ — Ра испарения 10 кг рассола состава Рь

Решение. Исходный рассол состоит из (10 • 10) : (100-f 10 4*20) =  0,77 кг 
NaCl; (10 • 20) : 130 =  1,54 кг КС1 и 7,69 кг Н20. В точке Р2 на 41 г КС1 (20,5 г 
NaCl) приходится 100 г воды. Следовательно, на 0,77 кг NaCl (1,54 кг КС1) бу
дет приходиться (100 • 0,77) : 20,5 =  (100 • 1,54) : 41 — 8,76 кг Н20, т. е. на пути 
Pi —/Увыпарится 7,69 — 3,76 =  3,93 кг воды. Система в Р2 будет состоять.и» 
0,77 кг NaCl, 1,54 кг КС1, 3,76 кг Н20  (общий вес 6,07 кг).

В точке вюо на 27,5 г NaCl приходится 100 г Н20  и 35 г КС1, а на 0,77 кг 
NaCl -  (100 • 0,77) : 27,5 =  2,80 кг Н20  и (2,8 • 35) : 100 =  0,98 кг КС1, т. е. ня 
пути Р2—-еюо выпарится 3,76 — 2,80 =  0,96 кг Н20  и осядет 1,54 — 0,98 =  
=  0,56 кг КС1, а на пути Pi — Р2 — «юо испарится 3,93 +  0,96 =  4,89 кг Н20 и 
выпадет 0,56 кг КС1; эвтонического раствора останется 0,77 +  0 ,98+2 ,80» 
=  4,55 кг.

При охлаждении до t =  50 (процесс еюо — Рз) выделяется КС1. Координаты 
конечной точки таковы: NaCl — 27,5 г; КС1 — 23,5 г и Н20  — 100 г. Поэтому tin

* Если не отделить КС1, то он при нагревании начнет растворяться.
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2,80 кг Н20  (количество воды остается прежним) приходится (2,80*23,5) : 100 «  
в  0,66 кг КС1, т. е. выпадает 0,98 — 0,66 *  0,32 кг КС1 и останется 2,804-0,77+ 
4- 0,66 =  4,23 кг раствора Рг.

После этого отделяем весь. выпавший КС1, а оставшуюся жидкость нагре
ваем до / =  100 (точка Ра\ 30,5 г NaCl 26 г КС1 и 100 г Н20). В точке Ра бу
дет (0,77 • 100) : 30,5 «  2,53 кг Н20, т. е. на пути Pi—Ра испарится 2,80 — 
— 2,63 =  0,27 кг Н20  и останется 2,53 4- 0,77 4- 0,66 =  3,96 кг раствора /\.

Так как в точке еюо на 27,5 г NaCl приходится 35 г КС1 и 100 г Н20, то 
останется (0,66 • 100) : 36 =* 1,83 кг Н20  и (0,66 • 27,5) :35 *  0,52 кг NaCl, т. е. 
испарится 2,53 — 1,83 =  0,70 кг Н20  и выделится 0,77 — 0,52 *  0,25 кг NaCl.

Следовательно, в результате процесса Pi — Р2 — «юо — Ра— Ра — *100 оста
нется 3,01 кг рассола (0,52 кг NaCl 4- 0,66 кг КС1 4- 1..83 кг Н20) и 0,88 кг КС1 
и 0,25 кг NaCl, т. е степень извлечения солей будет равна (0,88:1,54) • 100 «  
*  57% КС1 и (0,25 :0,77) • 100 — 32,5% NaCl.

§ 3. ВЗАИМНАЯ РАСТВОРИМОСТЬ ТРЕХ ЖИДКОСТЕЙ

Рассмотрим систему (рис. 136), состоящую из трех жидкостей, 
в которой одна пара жидкостей ограниченно растворима (точки а 
и b отвечают насыщенным растворам В в А и А в В), а две дру-

с

гие — неограниченно растворимы друг в друге. В этом случае при
бавление к первой паре жидкостей, образующих гетерогенную си
стему, третьей жидкости приводит к увеличению взаимной раство
римости первых двух. При определенном содержании прибавляе
мой жидкости (зависящем от соотношения количеств ограниченно 
смешивающихся жидкостей) система становится гомогенной. Та
ким образом, диаграмма растворимости оказывается разделенной 
бинодальной кривой аКЬ на гетерогенную область, лежащую под 
этой кривой, и гомогенную область, расположенную над ней.

Рассмотрим процесс перехода от гомогенной системы к гетеро
генной. Смешаем, например, 300 г А с 100 г В; на рис. 136 этому
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случаю отвечает точка системы с. Система будет состоять из рас
творов а и 6; соотношение между их количествами равно cb/ac, 
Следовательно, раствора, богатого веществом А, будет 298 г н 
раствора, богатого веществом В, будет 102 г. Добавление к полу
ченной смеси С вызовет перемещение точек системы вдоль линии- 
сС, а фазовых точек — вдоль левой и правой ветвей бинодальной 
кривой. Составы тройных насыщенных растворов, богатых А, бу
дут определяться точками а<, а сопряженных с ними растворов, 
богатых В, точками Ь{. Допустим, что прибавлено 50 г С; тогда 
точка системы окажётся в с\ \ в ней будет (50:450) • 100 =  11 % при
бавленной жидкости. При этом соотношении между компонентами 
система по-прежнему будет двухфазной. Так как С по-разному 
растворяется в двух сопряженных растворах, фигуративные точки 
тройных насыщенных растворов окажутся не на горизонтали, а на 
наклонной прямой. Наклон соединительной линии будет опреде
ляться относительной растворимостью С в растворах, богатых А и 
В. Допустим, в первом растворе растворимость вещества С больше, 
чем во втором. Если составы этих тройных растворов будут харак
теризоваться точками fli и Ьи то соотношение между ними опреде
лится пропорцией

количество раствора at cib1
количество раствора Ь\ а хсг

Следовательно, раствора а\ будет примерно в 3,5 раза больше, 
чем Ьи т. е. первого будет 350 г (82% А, 5% В и 13% С) и второго 
100 г (13% А, 82% В и 5% С); таким образом, из 50 г прибавлен
ного С примерно 45 г окажется в растворе а\ и 5 г в растворе Ьи

Дальнейшее прибавление С приведет' к сближению составов 
обоих слоев; вместе с этим возрастет доля первого раствора. Так, 
когда будет прибавлено еще 50 г С, точка системы окажется в с%% 
а фазовые точки соответственно в а2 и Ь2. На рис. 136 отмечены 
также точки, отвечающие составам системы и сопряженных рас
творов в тот момент, когда количество С в системе станет 150 г.

Когда содержание С в системе окажется равным 38% (точка 
а4), т. е. этой жидкости будет прибавлено 245 г, система станет 
гомогенной; в этот момент на диаграмме плечо второго раствора 
обратится в нуль. При дальнейшем прибавлении С система будет 
оставаться гомогенной. Если прекратить прилипание С в тот мо
мент, когда система будет содержать 1000 г этой жидкости, то фи
гуративная точка системы окажется в d. Изменение составов фаз 
в рассмотренном процессе изображено линиями со стрелками.

Если бы первоначально система имела состав с', то она стала 
бы гомогенной в точке с\\ если бы смесь А и В отвечала точке 
с", то гомогенизация наступила бы в точке /С, а для состава с'" — 
в с".

Точка К является критической точкой раствореНия; в ней ветви 
кривых сопряженных растворов смыкаются. Следовательно, в К
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обе фазы становятся тождественными, поэтому при изменении со
става системы от с" к С, когда точка системы перемещается вдоль 
линии с"С, гомогенизация наступает не вследствие исчезновения 
одного из слоев, а в результате выравнивания их составов. По этой 
причине, если во всех точках на бимодальной кривой система ус
ловно одновариантна (t =  const), то в точке К ойа будет условно 
безвариантной: в соответствии с (V, 49) /усл =  3 — 1— 3 +  1 = 0  
(в отсутствие пара /усл 
при Р, Т =  const также 
равняется нулю).

Если фигуративная 
точка исходной смеси рас
положена правее с" (на
пример, с " ') , то в отличие 
от рассмотренного случая 
по мере прибавления С 
уменьшается доля рас
твора, богатого А, т. е. 
превращение системы из 
гетерогенной в гомоген
ную означает исчезнове
ние первого раствора и 
при тем меньшем количе
стве вводимой жидкости 
С; чем ближе исходная 
точка к Ь.

Согласно правилу Д. Н. Тарасенкова Цродолжения соединитель
ных прямых пересекаются в одной точке, лежащей на продолже
нии той стороны диаграммы, на которой отложена концентрация 
ограниченно растворимых жидкостей (точка о на рис. 135),

Этому правилу отвечает уравнение

Рис* 137. Изотерма растворимости трех жидко
стей. Одна пара жидкостей растворима огра

ниченно. (Схема.)

а̂ с 1 —  Q\c3 
а 2 “  °1

или а3
0 \ —  о  

с2 — о (XI, 2)

где fli и Оа — концентрации сорастворимой жидкости в двух фазах; сх и са — 
концентрации одной из частично смешивающихся жидкостей; о — абсцисса точки 
пересечения продолженных коннод.

С помощью (XI, 2) легко найти составы сопряженных раство
ров и положение критической точки растворения (линия ОК яв
ляется касательной к бинодальной кривой). Следует подчеркнуть, 
что рассмотренное правило является приближенным и во многих 
случаях не соблюдается.

Рассмотрим обратный процесс.
Допустим, что к смеси А и С, содержащей 50% А (рис. 137, точка dt), при

бавлено В. При прохождении через точку о' система станет гетерогенной — по
явится первая капелька сопряженного раствора Ь'. Дальнейшее прибавление В 
приведет к появлению, а вслед за этим к увеличению количества второй фазы 
и уменьшению количества первой фазы при непрерывном изменении их состава. 
Так, когда точка системы окажется в с', в равновесии будут растворы а" и Ь" 
в соотношении <fb"(Q"c\ т. е. примерно в равном количестве. При дальнейшем
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прибавлении В точки системы приближается к Ь'", в соответствии с чем правоа 
плечо рычага, т. е. плечо левой фазы, уменьшается, а ее фигуративная точка пе
ремещается вдоль бинодалыюй кривой по направлению к а"'. В тот момент, 
когда точкой системы окажется & , это плечо обратится в нуль, т. е. последняя 
капелька исчезающей фазы будет иметь состав а'". Дальнейшее прибавление В 
отвечает перемещению от Ь'" к В, Так, если разбавление будет завершено, когда, 
содержание В станет равным 90%, то фазовая точка окажется в d2. Чем ближ« 
точки d\ и А, тем меньше концентрационный интервал сосуществования двух 
слоев; наоборот, по мере перемещения dt к С он расширяется, но затем начинает 
уменьшаться и в точке d' исчезает, т. е. тогда при любом содержании В система 
гомогенна.

Аналогичные явления наблюдаются при прибавлении А к смеси С и В. Если 
исходной смеси отвечает точка над прямой Ае', то система гомогенна. Перемеще»

ние в гетерогенной области (по напряг 
лению к А ) под прямой Ае" соответ- 
ствует уменьшению доли раствора, со
держащего много В. Перемещение же 
между A d  и А е"  (например, вдоль еА) 
отвечает следующему: точке пересечения 
с бинодальной кривой соответствует ня 
чало расслоения системы; пн  дальней 
шем перемещении точки системы плечи 
правой фазы сначала растет, а затем со
кращается и в точке а\ делается равным 
нулю. Это означает, что образовавшийся 
вначале второй слой прсле некоторого 
увеличения начинает растворяться в пер
вом слое и затем исчезает. Таким обра
зом, наблюдается явление обратной рас
творимости, аналогичное описанному ия 
с. 301 процессу обратной конденсации, 
Как в упомянутом, так и в данном слу
чае рассмотренный процесс наблюдается 
тогда, когда вход в гетерогенную об
ласть и выход из нее связаны с пересе
чением одной и той же ветви бинодаль
ной кривой.

Для определения состава си
стемы, полученной в результате 
смешения двух тройных раство

ров, служат правила соединительной прямой и рычага: фигуратив
ная точка конечной смеси лежит между фигуративными точками ис
ходных смесей на одной прямой с ними и на расстояниях, отвечаю» 
щих правилу рычага. Если при смешении происходит расслоение, то 
прямая, на которой будут лежать указанные, три точки, пересечет 
гетерргенную область. Если смешиваются три раствора, то соствв 
получающейся смеси определяется по правилу центра тяжести.

Влияние температуры на растворимость показано на простран
ственной политермической диаграмме, изображенной на рис. 138, 
Этот случай отвечает положительным значениям дифференциаль
ной теплоты растворения, т. е. росту растворимости с увеличением 
температуры. Поэтому кривая аК\Ь% лежащая на передней грани 
призмы, совпадает с кривой, изображенной на рис. 117 (с. 310). 
В основании призмы лежит изотерма растворимости аКЬ, приве
денная на рис. 136 и 137 (на рис. 138 показан также процесс, рас*

Рис. 138. Политерма растворимости 
трех жидкостей. Одна пара жидко
стей растворима ограниченно. (Схема.)
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смотренный на рис. 136). Линия К\К!К — геометрическое место 
критических точек. По линии критических точек смыкаются поверх
ности сопряженных растворов аа\К\К'К  и bbiK\K'K, образующие 
в совокупности поверхность расслоения. На этом рисунке пока
зана также изотерма растворимости a\K'b\ при t2.

При отрицательных значениях дифференциальной теплоты рас
творения в рассмотренной системе была бы нижняя критическая 
точка и поверхность, ограничивающая объем растворения, оказа
лась бы выпуклой книзу.

Другие типы систем, характерных для ограниченно раствори
мых жидкостей, показаны на рис. 139. На чертеже 139 Д поле acb

Рве. 130. Схемы некоторых случаев растворимости трех жидко
стей.

соответствует трехфазным системам: смесь, отвечающая точке, рас
положенной в этом поле, распадается на слой а, с и 6, количество 
которых определяется правилом центра тяжести.

§ 4. РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ -  ГАЗ В ТРОЙНЫХ СИСТЕМАХ 

1. Изотерма
В простейшем случае жидкость является идеальным раствором, 

а паровая фаза — смесью идеальных газов. Изотермическая диаг
рамма равновесия жидкость — газ имеет вид, изображенный на 
рис. 140, где линии Аа% ВЬ и Сс представляют давления паров чи
стых компонентов. На гранях призмы построены кривые равнове
сия жидкость — пар соответствующих бинарных систем, Плоскость 
кипящей жидкости acDbE выражает зависимость давления пара от 
состава раствора, поверхность пара afcGbH характеризует coctae 
сухого насыщенного пара. Проведя изобарное сечение DGb'HE, по
лучим соединительные линии DG(dg) и EH(eh) для соответствую
щих двойных систем. На плоскости DGHE между прямыми DE(de) 
и GH(gh) находятся фигуративные точки, характеризующие при 
данных Р и Т равновесие жидкость — пар в тройных системах.

Допустим, что на изобаре жидкости DE дана фигуративная 
точка L; спроектировав эту точку на основание призмы (точка /), 
определим состав раствора, после чего путем сочетания уравнений
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Pi — PiNT (VIII, 45) и P{ == PN{ (VI, 14) найдем состав сухого на* 
сыщенного пара, отвечающий заданному составу жидкости; тогда 
получим на изобаре пара GH фигуративную точку К {к). Ее поло
жение можно найти и графическим путем (см. схему на том же ри
сунке): соединяем точки / и В; проводим прямую gr , параллель
ную de\ из точки р их пересечения проводим линию, параллельную 
АВ, и получаем искомую точку к. Действительно, так как gk/kh

=  gplpr =  dl/le, то точка к делит 
изобару пара в том же соотноше
нии, что и точка / изобару жидко
сти, т. е. концентрации компонентов 
в парах пропорциональны их кон
центрациям в жидкой фазе.

Таким образом, прямая 1к явля
ется соединительной линией для 
данной системы. По мер* прибли
жения состава к бинарной смеси со
единительная линия приближается 
к соответствующей стороне треу
гольника (в данном случае к АВ или 
СВ) и становится почти параллель
ной ей.

Система состава Р (давление 
~ 5 5 0  мм рт. ст.) представляет жид
кую смесь; при изотермическом сни
жении давления над ней до 
350 мм рт. ст. (точка М) она стано
вится гетерогенной вследствие ча
стичного испарения (в соответствии 
с правилом рычага в ней оказывает
ся примерно 30% пара). Если си
стема задана точками, лежащими 

на продолжении соединительной линии (например, точками О и 
V), то они характеризуют соответственно некипящую жидкость 
и перегретый пар.

В случае неидеального раствора плоскость acDbE превратится 
в криволинейную поверхность, а изобары жидкости и пара — в кри
вые. Если одна из двойных систем образует йзеотропную смесь, то 
экстремум будет наблюдаться и для тройных смесей (подробнее 
см., например, [Б 1]).

2. Изобара
Диаграмма равновесия жидкость — пар для той же системы 

в координатах температура — состав при Р =* const изображена 
на рис. 141 (концентрации в бинарной смеси АВ отложены в на
правлении, противоположном направлению на рис. 140). Поверх
ности CGbfaH и CDbhaE характеризуют соответственно сухой на
сыщенный пар и кипящую жидкость.

Рис, 140. Диаграмма давление — 
состав для идеального раствора 

и смеси идеальных газов. 
Изотерма давления пара в системе 

*-C sH«(CH|)i -  СвН,СН*- С«Н,С|Н«. *«100.
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р=350ммрт.ст.

Рис. 141. Диаграмма температура — состав.
Изобара равновесия жидкость —пар в системе 

*-С,Н|(СН|>|-С(Н1СН|-С(Н|С|Н|.

Рис. 142. Развертка диаграммы температура — состав. 
Изобара равновесия в системе С|Н|-С'Н|СН4-ж-С'Н«(СН|)|.



Проведем изотермическое сечение b'a'EHGD , тогда получим СО* 
единительные линии DG(dg) и EH(eh) для изотермы — изобары 
соответствующих двойных смесей. На плоскости DEHG между 
прямыми DG и ЕН лежат фигуративные точки, характеризующие 
при данных Р и Т равновесие жидкость — пар в тройных системах,

Допустим, что на изотерме жидкости дана фигуративная точка 
L{1) \ ей будет отвечать состав насыщенного пара К (к) (положа* 
ние точки К определяется с помощью построения, указанного на 
рис. 140). В первом приближении соединительные линии, подобные 
линии KL(kl), можно считать прямыми.

Точка Ai, расположенная на прямой KL, соответствует влаж* 
ному пару, в котором содержится примерно 30% жидкости; точки 
О и N, лежащие на ее продолжении, характеризуют соответственно 
перегретый пар и некипящую жидкость.

На рис. 142 изображена развертка призмы, на основание кото
рой спроектированы изотермы жидкости и пара (на сторонах 
призмы показана только одна изотерма). Изотермы кипения отме
чены сплошными линиями, изотермы конденсации — пунктирными,

§ 5. РАСПРЕДЕЛЕНИЕ РАСТВОРЕННОГО ВЕЩЕСТВА МЕЖДУ ДВУМЯ 
НЕСМЕШИВАЮЩИМИСЯ ЖИДКОСТЯМИ

Предельным случаем систем, рассмотренных в разд. 4, яв
ляются системы, состоящие из трех веществ, из которых одно рас
творено в двух несмешиваюшихся жидкостях Условием равнове
сия в такой системе является равенство парциальных мольных 
энергий Гиббса растворенного вещества в обеих фазах.

В соответствии с правилом фаз для трехкомпонентной системы 
при двух фазах будет три степени свободы, поэтому N? — <р(Я, Г, 
Ni). Если Р. Т =  const, то У 2 = ф (У2), и тогда при изменениях 
концентрации растворенного вещества на dN2 устанавливается но
вое равновесие. Отсюда

(dO'2ldN'2)p T dN'2 -  (dQ "ldN ")p T dN"

Для идеального раствора в соответствии с уравнением (VIII,44) 
это уравнение принимает вид:

N2) P T — co n st или (c'2lc 2) p,iT ’- K  (XI, 3)

где с2 и с2 — концентрации вещества, распределенного между двумя фазами; 
К — константа распределения.

Следовательно, отношение равновесных концентраций веществ*, 
распределенного между двумя фазами, не зависит от общего коли
чества его.

Поскольку в идеальных растворах не может быть ни диссоциа
ции, ни ассоциации растворенных молекул, постоянная уравнения 
(XI, 3) для них не зависит от концентрации. Если же в одном и.1 

растворителей растворенное вещество находится в ассоциирован*
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ном или диссоциированном состоянии, то это осложняющее обсто
ятельство учитывают, либо заменяя концентрации активностями 
(см. гл. XII, с. 359 сл.), либо вводя в (X I,3) коэффициент, который 
определяют на основании экспериментальных данных из графика 
|g =  Ф (lgC j') (рис. 143). В последнем случае расчетное уравне
ние примет следующий вид:

( 4 ) 7 с"  =  *  (XI, 4)

Уравнения (XI, 3) и (XI, 4) являются количественным выра
жением закона распределения Нернста — Шилова.

Рис. 143. Распределение вещества между двумя несмешн- 
Бающимися растворителями (концентрация выражена в моль/л). 

Проверка уравнения (XI, 4). (Си. пример 4.)

Пример 4t Распределение пикриновой кислоты между бензолом и водой при 
t mm 18 характеризуется следующими данными (моль/л):

• • • • 0,0,932 °-00228 °-01 ° . ° 2 0.05 0,10 0,18

* ш р .  *•!»  • • • • О'0»417 0.0015S ° . ° 142 ° . ° 396 ° . 156 0.416 0,963

1. Найти уравнение закона распределения.
2. Какой вывод можно сделать из найденного уравнения, если известно, что 

в бензольном растворе пикриновая кислота имеет нормальный молекулярный 
вес?

3. Определить расход бензола (в литрах на 1 л водного раствора) на экс
тракцию пикриновой кислоты из водного раствора и найти степень экстракции, 
если водный раствор содержит 50 г/л пикриновой кислоты, а бензольный рас
твор должен иметь концентрацию кислоты 5 г/л.

Решение. 1. Построив график в координатах lg с”и̂ р K. ra * q > ( | g  к.та)  
(рис. 143) и продолжив прямую до пересечения с осью ординат, в соответствии
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с уравнением (XI, 4) получаем Ig/C — 1,1 и К — 12,6; из наклона прямой нахо- 
ним п — 1,46. Следовательно

сн,о
ьпикр. к-та

(СМ\*пикр. к-та)
1,46

(сСЛ  Успикр. к-та)
1,46

СН»0.
спикр, к-та

12,6 ила 

-0 ,0 7 9 4

2. Для решения второго вопроса удобнее записать последнее уравнение в
виде

Сс,и.
спикр. к-та

40,686
'пикр. к-та/

0,176

Отсюда следует, что пикриновая кислота в воде частично диссоциирует.
3. По найденному уравнению (или по рис. 143) вычисляем равновесную кон

центрацию кислоты в водном растворе при к.Та в ® : 229,1 — 0,0218 моль/л.
Она равна 0,0474. Следовательно, в бензольный раствор должно перейти (501 
: 229,1) — 0,0474 =  0,1708 моль кислоты, на что потребуется 0,1708:0,218 — 
=  7,84 л бензола. Степень экстракции равна 0,1708- 100 : 0,2182 — 78,3%.

Пример б, 1. Найти соотношение, связывающее величину не извлеченного 
после каждой экстракции количества вещества х< с исходным количеством а, под
лежащим экстракции, объемом раствора V0, объемом каждой порции экстрагента 
V, и числом экстракций л.

2. На основании найденнего соотношения показать эффективность экстракции 
не всем объемом жидкости сразу, а по частям, последовательными порциями. Для 
расчета принять К =  0,2 (в граммах на 1г), а — 100 г, V0 — 1 л и  общий объем 
экстрагента равным 1 л. Рассмотреть два случая: экстракцию двумя и четырьмя 
равными порциями.

Решение. 1. Уравнение (XI, 3), учитывая приведенные в условии обозначения, 
примет вид:

XilVo —  К х2/Уо
(О -  Xi)/Ve (*1 -  x2)/Ve "

или
XtKVo .  (

1 КУо +  V, • х2 в KV , +  v . Ч
или после п экстракции

К и т. д.

ку* у
КУо +  Уе) И т. д.

2. При экстракции двумя равными порциями- в исходном растворе оста
лось бы

* - ,Чт!зтаб)2“,(Мвг
а после экстракции четырьмя порциями

^ ■ 1№( о.2 °1 + ш ) 4" 3-90г

что отвечает степеням извлечения соответственно 91,84 и 96,10%. Если же на об
работку пустить сразу 1 л экстрагента, то степень извлечения составит всего 
83,4%.

848



Настоящий расчет основан па предположении постоянства коэффициента 
уравнения (XI,3) что, как правило, не соблюдается (см., например, условие пре
дыдущего примера). Однако увеличение К с уменьшением концентрации способ
ствует тому, что на практике достаточно ограничиться двумя-тремя операциями.

§ в. ЧЕТЫРЕХКОМПОНЕНТНЫЕ СИСТЕМЫ 

1. Раствор трех солей с общим ионом 

В е ще с т в а  не в з а и м о д е й с т в у ю т

На каждой грани тетраэдра строится диаграмма, подобная изо
браженной на рис. 126j4. Е сли  прибавить к эвтоническому раствору 
с\ солей В и С срль D, то совместная растворимость В и С в воде 
уменьшится и ее'изменение изобразится кривой Е\Е. В четверной 
эвтонической точке Е  раствор будет насыщен всеми солями. Ана
логичные кривые Е$Е и Е 2Е  характеризуют растворимость соответ
ствующих пар солей в присутствии третьей соли. Следовательно, 
поверхности ЪЕгЕЕ\% E^dE2E  и Е2ЕЕ\С являются полями кристалли
заций В, D и С.

Для практического применения удобнее всего пользоваться не 
ортогональной проекцией, применяемой в тройных системах, а кли
нографической. Она получается с помощью прямых, проводимых 
через вершину А (Н20 ) и через проектируемые точки (рис. 144) *. 
Ее удобство по сравнению с ортогональной проекцией в том, что 
пути кристаллизации изображаются на ней прямыми линиями, по
этому, например, испарение растворителя из ненасыщенного рас
твора изображается неподвижной точкой. (В обоих случаях приво
дится состав только солевой массы).

Рассмотрим процесс изотермического испарения ненасыщенного 
раствора Р (см. рис. 144). До насыщения раствора проекция точки 
Р остается неподвижной (точка Pi). Точка 1\ отвечает началу кри
сталлизации В из раствора, что приводит к изменению солевого 
состава раствора и соответственно к смещению проекции точки. 
Так как С H.D остаются в растворе, т. е. соотношение между ними 
не изменяется, путь кристаллизации на схеме лежит на продолже
нии прямой Ь1\(ВР\). Осаждению В отвечает кривая lil2(P\P2), 
Точка 12 соответствует началу совместной кристаллизации В и D. 
В этот момент отношение количества выпавшей соли к количеству 
оставшихся солей будет равно P\P2IP\Bt а выход В (по отношению 
к сумме солей раствора) выразится' отрезком DFt так как из усло
вия параллельности прямых P\F  и P2D следует, что Р\Р2/ВР2 =  
шв DF/BD =  D F/100%. Обе соли будут выпадать совместно до 
точки Е. К этому моменту твердая фаза обогатится D до состава 
S, так как в соответствии с правилом соединительной линии про
екции точек, характеризующих состав жидкой фазы (е), твердой 
массы (5) и смеси в целом (Pi), должны лежать на одной прямой.

* На последующих рисунках эти прямые проведены не полностью
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Таким образом, в процессе кристаллизации D состав твердой 
массы будет изменяться вдоль ВР. Точка Е(е) будет отвечать 
осаждению всех трех солей, т. е. на схеме фигуративная точки 
твердой смеси переместится от S к Р\. Точка Р\ будет характери
зовать полностью обезвоженную систему.

Таким образом, рассмотренная диаграмма подобна изображен
ной на рис. 124 (с. 319), и процесс изотермического испарения

Рис. 144. Изотерма растворимости в воде трех не
взаимодействующих одноионных солей. (Схема.)

в данной системе аналогичен процессу охлаждения в трехкомпо
нентной системе.

Одна нз солей о б р а з у е т  к р и с т а л л о г и д р а т

Диаграмма примет вид, схематически изображенный на рис. 145 
(Н — кристаллогидрат; грань АВС совпадает с рис. 128 А, с. 329), 

Плоскость Be3d'(dl — клинографическая проекция поля кристал
лизации Н, плоскость d"ee{d , — проекция поля кристаллизации 
безводной соли В, плоскости eiCe^e и ezd'leerf) — проекции полей 
кристаллизации С и D.
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Так как проекции точек состава Н и В совпадают, путь кри
сталлизации в поле В является продолжением пути кристаллиза
ции в поле Н.

При испарении раствора Р точка 1\(Р\) будет отвечать началу 
осаждения Н; точка /2(Лг) — началу выпадения D вместе с Н. Обе 
соли кристаллизуются совместно до точки d. (dГ)> которая соответ
ствует началу обезвоживания ранее выпавшего И. С этого момента

л(н2о)

D

Рис. 146. Изотерма растворимости в воде трех одно- 
ионных солей, одна из которых образует кристалло

гидрат (схема).

система безвариантна (/ =  4 — 1 — 5 +  2 =  0). После растворения 
(обезвоживания) всего Н система станет одновариантной и совме
стное осаждение В и D будет происходить из раствора. Фигуратив
ная точка начнет перемещаться из d '\(d") в Е (е). Точка Е(е) бу
дет характеризоваться совместной кристаллизацией В, D и С. Рас
сматриваемый процесс заканчивается не в точке dГ, а в точке е 
вследствие того, что d'\ в отличие от е, инконгруентна. Восполь
зуемся правилом треугольника (см. с. 330): точка d7 соответствует 
равновесию В, Н и D, так как для первых двух солей точки совпа
дают, то треугольник, образованный фигуративными точками трех
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твердых фаз, превращается в прямую (BD). Точка d\ лежит вне 
ее, поэтому она является точкой перехода и в ней не происходит 
осаждения D. Наоборот, точка е соответствует равновесию твер- 
дых В, С и D, следовательно, она является эвтонической.

Рассмотрим случай, когда фигуративная точка'исходного рас* 
твора лежит в той же области, но на прямой, расположенной между 
линиями Bd" и ВС. При изотермическом испарении будет проис
ходить следующее: точка 1\ (Р\) отвечает началу кристаллизации 
Н, точка D'Xd')— началу обезвоживания. После того как весь ра
нее выпавший Н будет обезвожен, начнется осаждение безводной 
соли (чему будет соответствовать перемещение точки в прежнем 
направлении). Точка /3(Р3) соответствует началу выпадения D вме
сте с В (кривая Ptf), после чего (точка е) будут кристаллизо
ваться три соли. Если же исходная точка будет расположена в сек
торе СВе, то прямая испарения после пересечения с кривой d\d" 
закончится в точке встречи с кривой е\е (эта точка отг^чает на
чалу совместного выпадения В и С) и фигуративная точка свернет 
в сторону эвтонической точки в.

Двойные соли

В случае конгруентной растворимости диаграмма имеет вид, 
схематически представленный на рис. 146 (эвтонические точки е и 
е' конгруентны). в случае инконгруентной растворимости — вид. 
представленный на рис. 147 (эвтоническая точка е' конгруентна, 
точка перехода d' инконгруентна) (ср. рис. 147 с рис. 130, с. 332). 
На этих диаграммах плоскость аЕ\ЕЕ^(Ае\ве^) и соответственно 
adEE3(Ad\dre^)— поля кристаллизации А (или при наличии кри
сталлогидрата-поля кристаллизации гидрата); плоскость 
E xE2EfE (e le2e'e) и соответственно dE\E'E(d\e\vd') являются по
лями осаждения двойной соли; остальные два участка проекции 
представляют поля кристаллизации чистых веществ.

Рассмотрим рис. 146. Здесь так же, как и для соответствующих 
тройных систем, следует различать два случая: в зависимости от 
того, где лежит исходная точка — левее или правее линии С£> — 
испарение закончится в эвтонике е или е'. Если же точка лежит 
на этой прямой, то процесс закончится в точке пересечения DC и 
ее', хотя последняя точка и не является безвариантной (сдвиг пря
мой испарения вдоль линии е — е' означал бы изменение соотно
шения А и В в растворе, что невозможно).

Теперь рассмотрим рис. 147. Особенность этой системы обус
ловлена тем, что точка d' лежит вне треугольника ADC. В зависи
мости от расположения начальной точки здесь возможно пять слу
чаев.

1) Точка в треугольнике CFA. После кристаллизации А (или
С) происходит совместная кристаллизация А и С; по достижении 
точки d' начнется осаждение D с одновременным растворением А.
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Последнее объясняется, тем, что D относительно богаче А, чем рас
твор d7. Состав жидкой фазы вплоть до ее высыхания неизменен, 
причем в конце процесса останется часть ранее выпавшей А.

2) Точка в треугольнике Cd'F. Этот случай отличается от пре
дыдущего следующим: так как рассол беднее А, чем D, указанный 
в пункте 1 процесс закончится раньше обезвоживания раствора. 
Поэтому после полного превращения осевшей соли А в D будет

ft (н2о)

с
Рве, 146. Изотерма растворимости в воде трех одно- 
ионных солей, образующих конгруентно растворимую 

двойную соль (схема).

продолжаться кристаллизация D и С, что соответствует перемеще
нию точки df в е'. Когда будет достигнут состав е\ эти соли будут 
выпадать совместно с В, после чего раствор обезводится без изме
нения состава.

3) Точка в треугольнике AFD. После кристаллизации (процесс 
d\d') А вновь растворяется и выпадает D. При составе d7 и про
должающемся растворении А вместе с D начнет оседать и С. При 
содержании солей, отвечающем точке d7, раствор полностью обез
водится (прежде, чем вся А растворится).

4) Точка в треугольнике D d'/\ Этот случай отличается от пре
дыдущего тем, что при составе d7 раствор не обезводится до
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полного растворения А, поэтому кристаллизация продолжится по 
кривой d'e* и закончится в е' (см. пункт 2).

5) Точка в треугольнике d\Dd\ Вначале процесс совпадает 
с рассмотренными в пунктах 3 и 4. Когда положение точки на кри
вой d\d' совпадает с точкой пересечения прямой охлаждения, про
веденной через исходную точку в точку Z), протеканию процесса 
будет отвечать перемещение фигуративной точки по продолжению

Рис. 147. Изотерма растворимости в воде трех одноионных 
солей, образующих инконгруентно растворимую двойную соль 

(схема).

этой прямой. Это означает, что растворение А закончится и будет 
продолжаться только кристаллизация D. Затем (попадание на кри
вую d'e') начнется совместная кристаллизация D и С, после чего 
(точка е') будут выпадать D, С и В.

В о д н а я  д и а г р а м м а

Для расчетов, связанных с изменением температуры, можно пользоваться 
политермической диаграммой. Однако удобнее применять так называемые водны! 
диаграммы.

Восстановим к плоскости проекции изотермической диаграммы перпендику* 
ляры, на которых вверх отложим содержание воды в растворе (в моль на 1 ила
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100 эквивалентов суммы солей раствора, солевой состав которого изображается 
точкой основания перпендикуляра). Если соединить концы перпендикуляров, отве
чающих составу насыщенных растворов, то получится диаграмма (рис. 148), по
верхность которой состоит из полей кристаллизапии соответствующих веществ. 
Таким образом, водная диаграмма является видоизменением диаграммы, пред
ставленной на рис. 144 (с. 350). Процессы изотермического испарения (или раз
бавления) в обеих диаграммах тождественны; отличаются лишь тем, что* в первой 
они изображены наклонными прямыми, а во второй — вертикальными. Так как 
в водной диаграмме точки чистой воды удалены в бесконечность, то правило 
рычага в вертикальном измерении здесь неприменимо.

Кроме того, водная диаграмма характеризуется следующей особенностью: 
если твердым фазам для простых и двойных солей отвечают точки А, В и С и 
точки на соответственных сторонах ос
нования, то точки кристаллогидратов 
простых и двойных солей располагают
ся выше указанных точек (на высоте, 
отвечающей содержанию воды в кри
сталлогидрате)

Следует обратить внимание на из
вестную внешнюю аналогию между рас
сматриваемой диаграммой и диаграм
мой рис. 124 (с. 319); она, в частности, 
выражается в том, что проекция на ос
нование плоскостей равного содержания 
воды (их называют иэогидрами) сходна 
с изотермическими проекциями на 
рис. 124 (на рис. 148 показано одно та
кое сечение — изогидра hi).

При охлаждении ненасыщенного 
раствора состав системы не изменяется, 
и поэтому точка системы остается непо
движной. С уменьшением растворимо
сти содержание воды в насыщенном 
растворе увеличивается, чему будет от
вечать перемещение поля кристаллиза
ции к точке системы. Как только рас
твор станет пересыщенным, начнется 
образование твердой фазы. В этот мо
мент на водной диаграмме точка системы окажется под поверхностью кристал
лизации (число и характер выпадающих солей будут зависеть от «объема кри
сталлизации», в котором окажется исходная точка).

Допустим, система имеет состав т ;  проведем через эту точку и ребро приз
мы, соответствующее выпадающей соли, поверхность fbBfи перпендикулярную 
основанию призмы (для наглядности часть этой поверхности заштрихована). Если 
из смеси т  будет кристаллизоваться В, то состояние насыщенного раствора в со
ответствии с правилом соединительных прямых изобразится точкой Если

же из рассола выпадает Н, то его состав изобразится точкой 1И 0 я ) .  Обе эти 
точки, характеризующие состав жидкой фазы после охлаждения, естественно, 
будут лежать на прямой кристаллизации В и Н, т. е. на продолжении ли
нии Ьп.

По мере уменьшения содержания воды в начальном растворе, чему отвечает 
понижение точки т ,  опускаются и точки / *  и /я. &огда содержание воды умень
шится настолько, что эти точки окажутся ниже f, совместно с В (или Н) начнет 
кристаллизоваться А и состав насыщенного раствора изобразится точкой, лежа
щей в «водоразделе» Е\Е ниже точки f. Поэтому точки твердой смеси начнет 
смещаться от В к А или — в случае осаждения кристаллогидрата — от Н к А. 
В тот момент, когда состав насыщенного раствора будет характеризоваться 
точкой Е{е), твердая смесь будет иуеть состав s  (в случае осаждения 
кристаллогидрата— Л). Поэтому для того, чтобы осаждение двух солей смени-

Рис. 148. Водная диаграмма для рас
творов трех одноионных солей (схема).
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лось осаждением всех трех, необходимо, чтобы начальный состав системы в 
случае кристаллизации безводной соли отвечал точке т \, а в случае кристалли- 
зации гидрата — точке т 9 (линиями со стрелками изображен процесс изменения 
состава жидкой и твердой фаз для случая осаждения безводной соли).

2. Раствор разноионных солей (взаимные пары)

Изотерма растворимости в воде* четырех солей, образующих 
взаимные пары (см. с. 317), изображена на рис. 149. Поверхности 
аЕ2Е 'Е и Е2ЬЕ2Е "Е \ ЕгсЕ*Е" й cIEaE "E 'E i являются соответственно

Н2о

полями кристаллизации солей CM, CN, BN и ВМ. Линии Е2£' 
£ 3£ ", Е4£ "  и £ i£ ' — линии совместной кристаллизации соответ
ствующих солей; Ei, £ 2, Ез и £ 4 — двойные эвтоники; £ ' и £ "  — 
тройные эвтоники. Строчными буквами отмечены также точки 
в клинографической проекции (на горизонтальной проекции содер
жание воды не выражено).

Линии CN — BN и СМ — ВМ характеризуют растворы, содер
жащие соответственно 100% аниона N и 100% аниона М. Линии 
CM — CN и BM — BN соответствуют 100% катиона С и 100% ка



CN

тиона В. Поэтому, если задан состав солевой массы тМ  +  /iN +  
+  5В +  сС, он изобразится точкой Р (Р i). Если в систему входят 
ионы различной валентности, то для иона с меньшей валент
ностью применяются соответственные кратные величины (напри
мер, Na2Cl2 — с двухвалентными, NaaCU — с трехвалентными и 
Т. Д.).

Для того чтобы судить о количестве воды в системе, строят вод
ную диаграмму, откладывая по вертикали содержание воды, т. е. 
заменяют пирамиду призмой. Проводя на различной высоте изо
гидры и проецируя сечения их по
лем кристаллизации на основание 
призмы, получают график, изобра
женный на рис. 150.

Процесс изотермического испа.- 
рения раствора Р' после рассмот
рения аналогичного процесса для 
раствора трех солей с общим ионом 
(рис. 144 и 145) не нуждается в до
полнительном освещении (до мо
мента кристаллизации трех солей).
Необходимо только обратить вни
мание на следующее.

1. Если тройная эвтоника распо
ложена в «треугольнике состава», 
вершинами которого являются вхо
дящие в раствор соли, то процесс 
кристаллизации заканчивается в 
этой эвтонике, т. е. раствор в этой 
точке будет конгруенгно насыщен
ным (для раствора Рх точка е" на рис. 149). Действительно, в со
ответствии с правилом фаз / =  4 — 5 +  2 =  1 при t =  const полу
чим /уел =  0, т. е. все фиксировано (в том числе и концентрация 
раствора).

2. Если тройная эвтоника расположена вне треугольника со
става, вершинами которого являются соли, входящие в раствор, то 
неизменность состава ж;идкой фазы в процессе кристаллизации 
(система при t =  const безвариантна) обусловливается растворе
нием одной из солей (в данном случае ВМ), т. е. течением про
цесса ВМ (из осадка)+ C N  (из раствора) =» B N (k) +  СМ (к). 
Следовательно, эвтоническая точка ех (см. рис. 150) будет инконг- 
руентной. Здесь может быть три случая.

а) Исходная точка расположена дальше от вершины ВМ, чем 
диагональ CM — BN (точка Рь рис. 150). Солевой состав рассола 
по мере испарения воды изменяется вдоль линии Pi — Р2 — ех. 
В момент достижения точки ех твердая масса будет иметь состав 
R. После этого начинается указанный выше процесс, что приведет 
к появлению в твердой фазе соли СМ, поэтому точка R будет пе
ремещаться по направлению к ех. В момент достижения точки о

Рис. Проекция изотермы рас
творимости в воде четырех со
лей, образующих взаимные пары 

(схема).
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ранее выпавшая ВМ окажется полностью израсходованной, и так 
как из оставшегося раствора будут продолжать выпадать СМ и 
BN, то состав жидкости начнет изменяться по кривой е\— е2, а со
став твердой массы — вдоль линии о — о̂  (так как в ней будут на
ходиться только две соли — СМ и BN). При достижении конг- 
руентной эвтоники е2 начнется осаждение трех солей (CN, BN и 
СМ), система станет вновь безвариантной и, когда по составу со
левой массы точка 0 \ достигнет исходного пункта Ри вся смесь 
окажется высохшей.

б) Исходная точка расположена ближе к вершине ВМ, чем диа
гональ СМ — BN (точка Р\). Состав рассола ло мере испарения бу
дет меняться по кривой Р[ — Р' — а,, а состав солевой массы — по 
линии [BN] — R' — Р\. Так как точки Р [  и ех лежат по разные сто

роны диагонали CM — BN, то соли 
ВМ до начала ее растворения выпа
дет так много, что раствор исчезнет 
ранее этой соли, т. е. процесс за
кончится в точке в\.

в) Исходная точка лежит на
диагонали C M — BN (например, в 
точке Oi); процесс закончится в
точке б\ при одновременном исчез
новении ВМ и CN, т. е. солевая 
масса — это смесь СМ и BN.

3. Линия тройных эвтопнк пере
секает диагонали квадрата, таким 
образом обе эвтоники конгруентны, 
При. охлаждении любого раствора 
с фигуративной точкой, лежащей на 
этой диагонали, например P'(L)
на рис. 149, вслед за кристаллиза
цией того компонента, в поле кото

рого лежит исходная точка, происходит осаждение «соседней» 
соли. Так как обе соли кристаллизуются в том же соотношении, 
в каком находятся в растворе, процесс в этой точке заканчивается 
(точка S ). Таким образом, в S  раствор полностью обезвоживается, 
хотя система и не является безвариантной (/ =  4 — 4 +  2 =  2 и
ПрИ t =  Const /уел = 1 ) .

4: При изменении температуры концентрация насыщенного
раствора изменяется, поэтому изменяется и положение кривых на 
горизонтальной проекции (рис. 151) и размер полей кристаллиза
ции. В связи с этим насыщенный раствор может оказаться в поле, 
насыщенном другой солью, и тройная эвтоника может из конгру- 
ентной стать инконгруентной и наоборот. Все это позволяет указать 
конкретный путь изменения температуры для осаждения соответ
ствующей соли.

Рис. 151. Проекция изотерм рас
творимости в воде четырех со
лей, образующих взаимные пары 

(схема).



Г л а в а  XII

АКТИВНОСТИ

§ 1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ОПРЕДЕЛЕНИЯ

В неидеальных растворах концентрация перестает быть вели
чиной, однозначно характеризующей раствор. Различные поправки, 
вводимые с целью количественного учета факторов, отличающих 
реальный раствор от идеального, далеко не всегда приводят 
к удовлетворительным результатам, а если и приводят, то лишь 
ценой значительных усложнений. Это создает большие практиче
ские неудобства.

Как уже указывалось, в случае реальных систем давление сле
дует заменить фугитивностью, а концентрацию — активностью. Ак
тивность, а не стехиометрическая концентрация, является мерой 
реального действия вещества в растворах при любом установив
шемся равновесии, включая химические и электрохимические про
цессы, распределение между фазами и т. д. Весьма важно, что 
концентрацию можно заменить активностью, так же, как и давле
ние фугитивностью, только в уравнениях, характеризующих равно
весие. При такой замене, например, закон распределения для лю
бых систем примет вид:'

а2 I а2 в  сопз*
так как надобность в показателях степеней, учитывающих неиде- 
альность растворов [уравнение (XI, 4)], отпадает.

По аналогии с фугитивностью активность можно назвать эффек
тивной концентрацией, при которой идеальный раствор приобре
тает термодинамические свойства данного реального раствора. 
Введением активности чисто ф о р м а л ь н о  учитывается взаимодей
ствие между молекулами растворителя, эффект гидратации, элект
ростатическое притяжение между ионами (в случае раствора элект
ролитов), словом, все то, что отличает реальный раствор от 
идеального и что, строго говоря, не поддается в настоящее время 
количественному учету.

Необходимость замены концентрации активностью для электро
литов возникает, естественно, при меньших концентрациях, чем 
для неэлектролитов. Известно также, что все выражения, в кото
рые согласно теории электролитической диссоциации входит 
концентрация, для сильных электролитов не справедливы (анома
лии в осмотическом давлении, электропроводности, э.д .с.). При
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замене концентраций активностями эти аномалии можно в расчет 
не принимать.

Отношение активности компонента растворач к его концентра* 
ции носит название коэффициента активности. Б соответствии 
с различными выражениями концентрации раствора коэффициенты 
активности записывают так:

Yi “  ailmii У' i - a t /Сц у" =  al/Nl (XII, 1)

Связь между этими коэффициентами можно найти из соотношения 
между mu Ci и Ni. Для разбавленных растворов эти коэффициенты 
равны или почти равны друг другу. Так, для одновалентного 
электролита различие между у* и у" до == 0,1 М не превышает 
0,3%, до Ci =  1 М составляет'1,7%. Поэтому в дальнейшем везде 
употребляется величина уи хотя, строго говоря, в уравнение 
(X II,25) входит у'п а в уравнения (XII, 27—32) — у".

Активность электролита определяется произведением активно
сти его ионов. Так как при бесконечном разбавлении активность 
каждого из ионов становится тождественной его стехиометрической 
концентрации, то, предполагая полную диссоциацию и тем самым 
объясняя аномалии растворов лишь действующими в них силами, 
мы можем распространить это положение на любой раствор.

В качестве стандартного удобно принять состояние, при кото
ром (в случае бинарного электролита) я+я» =  I. Тогда для элект
ролита, молекула которого распадается на v ионов (v+ положи
тельных и v- отрицательных), активность определится уравнением

а =  а \+ a l "  (XII, 2)

Так как получение ионов одного знака в изолированном виде 
исключается, а в концентрированных растворах я+ Ф  я_, непосред
ственное определение активностей отдельных ионов невозможно. 
Поэтому целесообразно ввести понятие о среднегеометрической 
активности ионов

о± ■ = « +a !r ) ,/v -  (XII, 3)
где v v+ +  V-.

Коэффициент активности электролита определяется величиной
у ± - а ± / т ±  (XII, 4)

которая в предельном случае для бесконечно разбавленного рас
твора совпадает с кажущейся степенью диссоциации а  (рис. 152). 

Комбинируя уравнение (XII, 3) с (X II,4), получаем

а “  (m±Y±)V (XII, 5)

Точно так же, как и (fjP)p^0- И , отношение активности к кон
центрации при уменьшении последней стремигся к единице; в бес-
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конечно разбавленном растворе активности совпадают с концент
рациями.

В соответствии с определением активности
Pi — RT In о/ +  p j (Р, Т)

или
Qt «  RT In а ,  +  const — RT In yt +  RT In mi +  const (XII, 6)

Коэффициент активности, выражение для' которого в случае 
идеального раствора уже упоминалось (с. 244), в соответствии 
с. (XII, 6) отвечает той дополнительной работе, которую следовало 
бы затратить при Р, Т =  const для 
преодоления силы взаимодействия при 
переносе одного моля компонента иде
ального раствора реальный раствор 
той же концентрации. Чем больше 
разбавление раствора, тем меньше эта 
работа; ц случае идеального раствора 
она в соответствии с уравнением 
(VIII, 43) обращается в нуль. Наобо
рот, в концентрированных растворах 
работа, затрачиваемая при разбавле
ний на преодоление притяжения ме
жду отдельными частицами, особенно 
если эти частицы несут заряд, стано,- 
аится столь значительной, что коэффи
циент активности превышает единицу 
(см. рис. 152), и активность (эффек
тивная концентрация) становится 
больше фактической концентрации.

Согласно (XII, 6) активность является относительной величи
ной. Ее значение может быть вычислено с точностью до независи
мой от концентрации постоянной, которая равна парциальной 
мольной энергии Гиббса компонента раствора в стандартном со
стоянии.

Следовательно, разность между парциальной мольной энергией 
Гиббса в состоянии, которому отвечает активность а*, и ею в стан
дартном состоянии, когда =  1, выражается уравнением

Qt - Q ]  =  RT In at (XII, 7)

Если для отыскания свойств реальных газов следует обратиться 
к вычислению фугитивности, то в случае неидеальных растворов 
надо вычислять активности. Нахождение связи между актив
ностью, с одной стороны, и температурой, давлением и концентра
цией, с другой, делает возможным применение термодинамических 
закономерностей к реальным растворам.

Очевидно, что активность данного компонента в каждом случае 
должна относиться к одному и тому, же стандартному состоянию, 
выбор которого определяется соображениями удобства.

Рис. 1М. Яяиисимость кажу
щейся степени диссоциации и 
коэффициента активности НС1 
при * « 2 5  от концентрации 

соляной кислоты.
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Для растворителя в качестве стандартного состояния обычно 
принимают состояние чистого растворителя, т. е. полагают, что

В качестве стандартного состояния растворенного вещества 
(для последнего понятие об активности особенно важно) целесооб
разно выбрать состояние в бесконечно разбавленном растворе, 
когда активность вещества становится равной концентрации

° ★  *
а2 — а1 — т 2

(здесь, как и везде в дальнейшем, индекс* относится к бесконечно 
малой концентрации). Таким образом, стандартным состоянием 
растворителя и растворенного вещества будет их состояние в бес
конечно разбавленном растворе, в котором активности равны кон
центрациям.

Если известна активность одного из компонентов раствора, вер
нее, зависимость активности от концентрации, то активность вто
рого компонента (в случае бинарного раствора) определяется из 
уравнения (V III,47), которое в соответствии с (X II,7) примет вид:

N |d  In fli +  N 2d  In a2 =» 0
или

d  In a2 =  ( -  N J N t )  d  In a, —  ( -  55,61/m) d  In в, (X I I ,  8)

или же в соответствии с (XII,I)
J M I n v ^ J M I n  Y a - 0  (XII, 9)

Зависимость активности компонента раствора от давления вы
ражается уравнением

(д in а{/дР)Т tN ^ V {/RT (XII, Ю)

совпадающим с (VIII, 7).
Зависимость активности от температуры определяется уравне

нием
(д In a,/dT)Pt „  -  ( я ;  -  7 7 ,) /Я Г 2 (XII, 11)

совпадающим с (V III,8).

§ 2. МЕТОДЫ РАСЧЕТА АКТИВНОСТЕЙ

Методы вычисления активности основаны на том, что уравне
ния, справедливые для всех растворов, экстраполируются на бес
конечное разбавление, тогда активности в этих уравнениях могут 
быть заменены величинами, которые поддаются непосредственному 
измерению (концентрация, давление насыщенного пара и т. д.).

Такая экстраполяция позволяет найти соответствующие коэф
фициенты, с помощью которых при обратном переходе к конечным 
концентрациям можно рассчитать активности на основании экспе
риментальных данных.



Кроме этого способа, не связанного с какими-либо предположе
ниями, возможен расчет активности (коэффициента активности) 
с помощью величины AG =  RT\ny, отвечающей работе переноса 
одного моля растворенного вещества из идеального в неидеальный 
раствор при постоянной концентрации. Для теоретического вычис
ления AG требуется ввести предположение о природе и действии 
сил, вызывающих отклонение раствора от идеального состояния. 
Этот расчет удалось осуществить лишь для весьма разбавленных 
растворов электролитов (его краткое описание будет дано ниже).

1. Неэлектролиты

Р а с ч е т  по з а к о н у  р а с п р е д е л е н и я

Для равновесного распределения какого-либо вещества между 
двумя несмешивающимися растворителями, с которыми это веще
ство образует реальный раствор, уравнение (XI, 3) примет вид 
а£ =  / ( ’ а 2 . Если известна зависимость а2 от N2 для одного из 
растворов, то можно найти ту Же зависимость для сопряженного 
раствора.

Константу распределения К определяют из предельных усло
вий: так как при бесконечном разбавлении а *  =  N * ,  то

Пример /.Распределение HgCl, между водой и бензолом при 2БвС харак
теризуется следующими данными:

e g g s , .....................  0,0,155 0,0,310 0,0,618 0,00524 0,01222 0,0210

mHeCi*..................... 0,001845 0,00369 0,00738 0,0648 0,1578 0,2866

Найти активность соли в водном растворе, в котором т  =  0,2866, и срав
нить ее с концентрацией раствора.

Решение. Считая для разбавленных растворов в  т> находим кон*
станту распределения делением т  на с:

т/с  ~  0,001845:0,0,155 »  11,90

Поскольку константа распределения характеризует равновесие, заменяем 
при больших концентрациях отношение т/с  через flHgci, / aHgCi,* Считая, что

^g ci,в  КвнкС1, ^де * “  11,9°^ П0ЛУчаем ат - 0.28в6 в  1 W * °»0210 “  °»260. что
отличается от значения концентрации на 12,8%.

Р а с ч е т  по д а в л е а в ю  п а р а

Если одной из фаз является газ, т. е. изучается равновесие 
в системе жидкость — пар, то уравнение а'2 =  Ка% примет вид 
а2 =  Ка\ (где а2 — активность растворенного вещества в растворе).

В разбавленном растворе а *  = (Л Г ?)* и а2 =  Р2» поэтому зави
симость а2 =*= К&2 в соответствии с (VIII, 51) примет вид N f =  К Р*9 
где значение константы экстраполировано на бесконечное разбавле-
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ние. Построив по опытным данным график в координатах Ыг/Р* =- 
=  ф (А ?) и продолжив прямую до N ? — О (рис. 153), получим 
в точке ее пересечения с осью ординат величину К, так как при 
бесконечном разбавлении активность равна концентрации и К =  К'* 
Умножая далее К в согласии с уравнением а *  =  /(а£ на парциаль-

Рис; 153. Определение активно
сти по зависимости давле
ния пара от состава раствора 
(индекс «2» относится к 

СН,СОСН8).
(См. пример 2.)

ное давление пара растворенного ве
щества при различных концентрациях 
его в растворе, определяем, что aj —
= ф ( лг2ж).

Активность растворителя в соответ
ствие с предположением, что его пове
дение в газовой фазе следует уравне
нию (VIII, 45), определяют из отноше
ния парциального давления к давле
нию насыщенного пара чистого рас
творителя, т. е. с помощью уравнения 
ai =  P \/P i. Этот метод определения а\ 
особенно удобен в тех случаях, когда 
растворитель обладает измеримым 
давлением пара.

Пример 2. На основании данных, приве
денных в ([Г5], 5, 449), вычислить активности 
компонентов раствора ацетона в сероуглероде 
при различных концентрациях.

Решение. Принимая за растворенное вещество ацетон и считая его пары 
идеальным газом, заменяем а% величиной Wa.Вычислив отношение N f jP 2=*Kf
при различных значениях Ы2 , строим график в координатах К '=  ф(/У*) (рис. 
153); экстраполируя затем к ' на бесконечное разбавление, находим (/(0 * в  К — 
»= 0,0004. Далее из уравнения а*  f аг2 —. а * / Р2=я К в  0,0004 вычисляем актив
ность ацетона при различных концентрациях.

Активность сероуглерода принимаем равной отношению его парциального 
давления (при данной концентрации) к давлению пара чистого растворителя. 

Ниже приведены результаты расчета:

*1  =  * C S 2 0,06

о* “  в СН8СОСН3 • 0,132

Oie flcsa • • • * 0,216

. . . 0,50

а* в  а СН3СОСН3 • 0,091

e i " *e c s 2 • • • • 0,789

0,07 0,12 0,20
0,132 0,125 0,116
0,240 0,374 0,531

0,61 0,67 0,72
0,087 0,083 0,072
0,849 0,855 0,874

0,276 0,35 0,446
0,110 0,106 0,097
0,631 0,699 .0,762

0,83 0,935 0,96
0,044 0,029
0,908 0,960 0,97

Эти результаты показывают, что летучесть CS2 при всех концентрациях 
больше, чем СН3СОСН3. Для обоих компонентов она больше, чем в случае со
хранения ими в данном растворе тех свойств, которые они имели бы в идеаль
ном или бесконечно разбавленном растворе (это видно также из рис. 78, с. 250),
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Опре деле ние  ах по а2 в а2 по ах

Интегрируя уравнение (X II,9) в пределах от N2 =  0 до некото
рой концентрации N2t получим

так как (a{/Ni)Niim0̂ \ .  Решение этого уравнения осуществляется
интегрированием по зависимости а2 =  <p(A2)графическим 

(рис. 154).
Уравнение для расчета а2 по 

а\ совпадает с (XII, 12), отличаясь 
от него лишь индексами, однако 
вычисления приводят к неточным 
результатам: если в расчете а\ 
по а2 кривая lgy2 =  <p(lgyi) эк
страполируется в начало коорди
нат (рис. 154), то в случае вы- 
чйсления а2 (по ai) кривай асим
птотически приближается к вер
тикальной оси (так как по мере 
разбавления, т. е. увеличения от
ношения N\/N2 до  оо, величина 
lgai/Wi уменыиаетсй до нуля);, 
это вносит значительную погреш
ность в графическое интегрирова
ние. Поэтому был предложен ис
кусственный прием, а именно, по
строение ч графика условно вы
бранной функции от аи которая 
по мере разбавления прибли
жается к нулю [А 27].

В случае летучего растворителя расчет производят с помощью 
соответствующего графика, построенного на основании уравнения

ig aa/Ng

Рве. 154. Определение активности 
растворителя по зависимости актив
ности растворенного вещества от кон

центрации.
Амальгама T1. / —26. (См. пример 3.)

>7

г
А

I d In а2 e  d In -А-
J J N2 /V

(XII, 13)

Пример 3, Вычислить активность ртути в амальгамах таллия при 25 °С, если 
активность таллия в амальгамах разной концентрации при этой температуре 
имеет следующие значения:

N................  0,01 0,06 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5
а%............... 0,0115 0,090 0,284 0,996 1,98 3,03 3,99

Решение. Расчет производим по уравнению (XII, 12), для чего вычисляем 
значения N JN X и lg a3/N3, а затем на основании этих данных строим график в 
координатах NilNi «в <p(lgaz/Wa) (см. рис. 154).



Площадь, заключенная между кривой, осью абсцисс и соответствующей ор
динатой, отвечает значению a\/Nx. Промежуточные вычисления и окончательный 
результат приведены ниже:

N J N l . . . 0,0101 0,0526 0,111 0,250 0,429 0,666 1,000
\ g a 2/N 2 . . 0,061 0,255 0,453 0,697 0,820 0,879 0,902
—lgfli/Wi . 0.0005 0,0065 0,0220 0,0635 .0,103 0,134 0,151
ai . . . . . 0,989 0,936 0,855 0,691 0,552 0,441 0,353

Р а с ч е т ПО П0ННпкеняю темп е р а т у p Ы 0 Т 1i е р д е ваняя

Разделив уравнение (X II,8) на dT, получим
d, In e2 __ Nx d  In a x N\ Д//пл

“  N2 dT “  N7 RT*dT
а для водных растворов

d In a2 _  55,51 ДЯПл
dT ™ m RT*

Последнее соотношение в соответствии с тем, что для раз*
бавленных водных растворов RT2: 
:55,51 ЛЯПЛ == 1,858 (с. 257), примет 
вид

d ( T ° - T )  db 
1,858m “

- j /m
0,12

0,10

0,08

у

/
d In a2 (XII, 14)

!,G 2,0 3,0 k,0 m

Рис. 1Б5. Определение актив
ности растворенного вещества 
по понижению температуры 

отвердевания раствора. 
Водный раствор тростникового са

хара. (См. пример 4.)

1,858т
В уравнении (XII, 14) d$ =  d(T°-~ 

— 7), 1 де Т° и Т равны сиитветственно 
температурам отвердевания чистого 
растворителя и раствора. Для удоб
ства интегрирования вводят [А 27] ве« 
личину

/ — 1 — ф/1,858m (XII, 15)
Дифференцируем уравнение

(XII, 15). Полученное соотношение в 
сочетании с (XII, 14) после преобразования * и интегрирования дает

тп
- 1 л - £ — $ / d l n m - Н  (XII, 16)

О
Уравнение (XII, 16) достаточно точно до m =  5, интеграл берут по 
графику / / т  =  ф (т ) (рис. 155).

* Действительно, переписав (XII, 15) в виде 
- /  =  0/1,858m — 1

найдем, что

или

или

see

-d / =  dO/1,858т -  О </т/1,858т2 
dO/l,858m *= (0/1,858т) din m — dj =  (1 — /) din m — dj 

d In a2 =  d In m — jd in m — dj



Для очень разбавленных растворов отношение Ц т  можно счи
тать примерно постоянным; при этом уравнение (XII, 16) превра
щается в

1а (а2/ т )  «** — 2/ (XII. 17)

Вычисление активности по повышению температуры кипения 
можно осуществить аналогичным приемом, однако с меньшей точ
ностью.

Пример 4. По приведенным ниже значениям понижения температуры отвер
девания водных растворов тростникового сахара вычислить коэффициенты актив
ности сахара при указанных концентрациях:

т ................  0,800 1,674 2,114 2,922 3,572 4,384
& ................  1,60 3,42 4,91 7,31 9,32 11,98

Решение. Прежде всего по (XII, 15) вычисляем значения /. Затем опреде
ляем отношение j/m и в соответствии с (XII, 16) строим график в координатах

т

J/m =  ф (т )  (см. рис. 155). По этому графику вычисляем \Jd \n m ,  а затем
о

lg у* и Y2 ■ ■  а г М

Результаты всех промежуточных вычислений и окончательный результат при
ведены ниже:

т .................... . . 0,800 1,574 2,114 2,922 3,572 4,384

- / ............. . . 0,076 0,169 0,250 0,346 0,404 0,469
- Ц т 0,095 0,107 0,118 0,118 0,113 0,107

 ̂j din т 0,070 0,147 0,210 0,304 0,353 0,444
и

lg Y2 0,0647 0,137 0,200 0,282 0,329 0,397

V 2..................... . . 1,161 1,357 1,585 1,915 2,133 2,495

2. Электролиты

Расчет активности и коэффициентов активности электролитов 
осуществляют теми же методами, что и для неэлектролитов. Ниже 
приводится краткий обзор всех методов, за исключением расчета 
по изменению растворимости соли в присутствии других солей, 
который изложен на с. 376, и метода э. д. с., перенесенного в 
гл. XIV в связи с расчетом равновесия в электрохимических систе
мах (с. 473 сл.).

Определение активности по коэффициенту распределения при
меняется для случая распределения электролита между двумя 
жидкостями, в одной из которых вещества не диссоциируют. Вы
числение активности по давлению пара растворенного вещества 
ограничено теми немногими случаями, когда молекулы электро
лита имеют значительную летучесть (к числу таких соединений 
можно отнести, например, галогеноводородные кислоты).
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В обоих случаях при наличии экспериментальных данных 
[в первом случае с2 =  <p(ci), во втором Р =  <р(т)] расчет осущест
вим, если возможна экстраполяция на бесконечное разбавление, 
так как тогда получатся (для одно-одновалетного электролита)

У сг / с и а ± / т  =  д / а ^ / т = *  ^ Р / т  =  Ку

коэффициенты пропорциональности которых равны У с 2/<м и 
У  Pjm (при т  =  т * ,  когда у =  1).

Определение активности по давлению насыщенного пара рас
творителя целесообразно производить для концентрированных рас
творов, так как для разбавленных растворов этот метод дает ре
зультаты, уступающие по точности другим, в частности, весьма на

дежному методу расчета по пони
жению температуры отвердева
ния растворов.

Последний метод для электро
литов видоизменяется следую
щим образом. Уравнение (XII, 14) 
в соответствии с (XII, 4) примет 
вид
d In у ± ■ ■  dTJ\,Sb8m — dlnm (XII, 18)

Для интегрирования уравне
ния (XII, 18) была введена [А 27] 
эмпирическая функция

/ =  (a/l,858v) т ь (X II,19)

которая дает определенное зна
чение при экстраполяции на бес

конечное разбавление. Коэффициенты (XII, 19) определяют из гра
фика

lg (l,858v — Ъ/т) «= ф (lg  т )
[где О — понижение температуры отвердевания (рис. 156)], по
скольку при сочетании (XII, 15), записанного для электролита, 
с (XII, 19) следует, что

l,858v — bjm =  amb
Комбинируя (XII, 16), записанное в дифференциальной форме, 

с (XII, 19), получаем *
lgY± —  а (1 +  Ь) m*/4,279v6 (XII, 20)

► iga

Рис. 156. Определение активности 
растворенного вещества по пониже
нию температуры отвердевания рас

твора электролита.
Водный раствор NatSO,- (См . пример 5.)

или для данного электролита
1бГ Y ± ~ - К т ь

где
/С — a (1 +6)/4 ,279v5

(XII, 21)

*  Действительно, d In у =  }d In m — dj =  (a/l,858v) •m*-1 dm — (e/l,858v)d • 
• ( т ь), поэтому In у e — (a/l,858v) {mb/b) — (a/l,858v)mb (так как константа 
интегрирования равна нулю); из последнего уравнения следует In y — 
=  — (e/l,858v) (\/о +  1 ) т ь,
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Результаты вычисления точны до т  =  0,01 ч- 0,05 в температурном 
интервале ±15°, когда а2 Ф у ( Т ) .

В табл. 15 приведены значения коэффициентов активности не
которых электролитов в водных растворах при 25 °С. Более пол
ные таблицы значений у (охватывающие и высокие концентрации) 
приведены в [Б 12].

Разлагая в ряд, получим (для b =  0,5)

Y± 1 За
l85§v л + м - ш '

Пренебрегая для очень разбавленных растворов всеми членами 
разложения, кроме первых двух, в соответствий с (XII, 19) найдем

Y — 1 — 3/ (XII, 22)

Для расчета коэффициента активности в концентрированных 
растворах, где уже нельзя пренебречь теплотой разбавления и ее 
зависимостью от температуры, необходимо знать парциальные 
мольные теплоемкости и энтальпии.

Расчеты показывают, что для одно-одновалентных электроли
тов b «  0,5 т. е.

/ =  а  Vm/l,868v (XII, 23)

и в соответствии с уравнениями (XII, 20) и (X II,22)

In v ± “  -  За Vm/l,858v «  -  3/ (XII, 24)

Пример 5. Водные растворы Na»SC>4 имеют следующие температуры отвер
девания:

...................... 0,0035272 0,0086030 0,016155 0,032064 1,10338
- f s a м • • • 0,018382 0,043557 0,079371 0,15160 0,45022

Вычислить коэффициенты активности NaaS 0 4 для m 0,001; 0,002; 0,005 и
0,01.

Решение. Для отыскания коэффициентов а и 6, входящих в (XII, 20), в со
ответствии с (XII, 19) строим график в координатах

lg ( l ,8 5 8 v - 0 / m ) - < p ( lg m )

(см. рис. 156. с. 368). По графику находим Ъ =  0,3846 и а =  anti l g 0,50 «  3,16.

Следовательно, уравнение (XII, 20) имеет вид:

iev±
3,16(1 +0 ,3846) _о.змб 
4,279-3 0,3846 -  0,889т0-’ *4в

Подставляя в последнее уравнение заданные в условии примера 
значения т ,  получим

т .............................  0,001 0,002 0,005 0,01
у± .........................  0,87 0,83 0,76 0,69
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Пра вило  войной силы

В отличие от температуры изменение концентрации существенно 
влияет на значения коэффициентов активности. Для слабых элект
ролитов можно Принимать у< == он и таким образом связать умень
шение коэффициентов активности при увеличении концентрации 
с падением степени диссоциации. При значительных концентра
циях, а для сильных электролитов — при всех концентрациях такое 
объяснение совершенно неудовлетворительно (все это иллюстри
рует рис. 152, с. 361).

Решение задачи необходимо искать в электрической природе 
межионного взаимодействия; отклонения объясняются не неполно
той диссоциации, а электростатическими эффектами.

Было предложено эмпирическое соотношение, связывающее 
коэффициент активности с концентрацией ионов данного вида, их 
валентностью и диэлектрической проницаемостью растворителя:

(XII, 2Я)

Несколько позже была установлена закономерность, известная 
как правило ионной силы и особенно важная при изучении смесей 
электролитов. Согласно этому правилу коэффициент активности 
данного сильного электролита одинаков во всех растворах с рав
ной ионной силой, причем под ионной силой р подразумевается 
полусумма произведений мольностей всех ионов на квадрат их ва
лентности *, т. е. величина

>* =  т Е т г ' (XII, 28)

Из правила ионной силы следует, что в растворе сильных элект
ролитов одинакового валентного типа коэффициент активности 
каждого из них зависит только от общей концентрации.

Необходимо подчеркнуть, что эта закономерность, строго го
воря, применима лишь к бесконечно разбавленным растворам, а ее 
практическое применение ограничено разбавленными растворами 
(до ~ 0 ,2  н.).

Вычисление коэффициентов активности отдельных ионов можно 
было бы произвести по коэффициенту активности соли, если из
вестен коэффициент активности второго иона. Для расчета обычно 
принимают, что коэффициенты активности ионов С1_ и К+, обла
дающих примерно одинаковой подвижностью, равны (для 
т  =  0,01 ук+=  YCr  == 0*922). Тогда, предполагая, что коэффи
циент активности отдельного иона зависит лишь от ионной силы 
раствора, можно, переходя от одного электролита к другому 
(с общим ионом), вычислить коэффициенты активности отдельных 
ионов. Такой расчет в силу некоторой произвольности исходных

* Иногда под ионной силой подразумевают величину
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данных и невозможности распространения правила ионной силы 
на любые концентрации не может дать точных результатов, хотя 
для практических целей весьма удобно считать коэффициенты ак
тивности ионов одинаковой валентности приблизительно равными, 
если одинаковы ионные силы растворов.

Обобщенные значения коэффициентов активности приведены 
ниже:

и 0,001 0,01 0,02 0,05 0,10

у одновалент
6,92 0,85ных ионов . 0,98 0,89 0,80

двухвалент
ных ионов . 0,77 0,68 0,60 0,40 0,30

Коэффициенты а к т и в но с т и  в с ме с я х  э л е к т р о д н о й  
и р а с т в о р и м о с т ь

Так как активность твердой соли равна активности ее в насы
щенном растворе, а последняя при Я, Т =  const — постоянна, иэ 
(X II,4) следует, что коэффициент активности соли должен изме
няться обратно пропорционально средней мольности ее ионов. Если

на основании данных о рас
творимости исследуемой со
ли в присутствии других со
лей построить график в ко
ординатах — <р (У ц)
(рис. 157), то экстраполя
цией кривой до пересечения 
с осью ординат легко найти 
предельное значение 1 / т * .  
Разделив любое из экспери
ментальных значений т~ ' 
на найденную величину, по
лучим коэффициент актив
ности, отвечающий данной 
концентрации ф. Этот способ 
расчета отличается большой 
точностью. Им можно ре

шать и обратную задачу — определять растворимость малораство
римой соли в присутствии других солей. При этом легко показать, 
что в присутствии солей, содержащих одноименные ионы, раство
римость малорастворимой соли уменьшается, а в присутствии со-

*  Почему по оси абсцисс откладывается не ц, а У |i, будет видно из даль
нейшего. Пока мы можем мотивировать этот выбор удобством экстраполяции, так 
как при малых концентрациях (ц-»-0) кривая обращается в прямую линию. Это 
положение было найдено эмпирически, а впоследствии получило теоретическое 
обоснование (см. с. 377),

Рис. 167. Определение коэффициентов 
активности по растворимости солей в рас

творах электролитов.
TIC1 в воде в присутствчи других солей; /-25. (Сы. 

пример о.)
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Лей, не содержащих одноименных ионов,она возрастает по сравне* 
нию с растворимостью в чистой воде.

Пример 6. На основании данных, приведенных в ([Г5], 10, 268), определить 
коэффициент активности Т1С1 в 0,025 М водном растворе КС1. Растворимость 
Т1С1 в этом растворе при / — 25 равна 0,00869 моль/л.

Решение. Для m sci *=  0,025 mxici *=  0,00869, поэтому т +  =  0,00869, а т -  =  
-  0,025 +  0,00869 — 0,03369 и т ± — (0,00869 0,03369) ‘/а — 0,01711; следовательно,

— 68,4.
Проведя подобный расчет для других концентраций и определив для них по 

(XII, 26) значения р, строим график в координатах /л " 1 — <p (V й ) (см. рис. 157), 
по которому экстраполяцией определяем (/п ^ 1) *  «>70,3. Затем находим

(Y±)«KCI - м и -  68.4:70,3 -  0,831

Ура внения Дебая-Хюикеля

Понятие об активности и коэффициенте активности как о чисто 
эмпирических функциях нашло теоретическое обоснование в раз
работанной Дебаем, Хюккедем (1923 г.) и др. теории сильных 
электролитов.

Вывод формулы для расчета коэффициентов активности элек
тролитов основан на постулате о полной диссоциации и вытекаю
щем отсюда предположении, что все аномалии в свойствах рас
творов сильных электролитов (в осмотическом давлении, давлении 
насыщенного пара, электропроводности и т. д.) обусловлены элек
тростатическими силами, действующими между ионами.

Рассматривая каждый ион как центр, вокруг которого группи
руются другие ионы в виде как бы диффузного слоя (ионной ат
мосферы^, можно вычислить электрический потенциал иона по 
отношению к окружающему его раствору. Определив после этого 
работу удаления ионов друг от друга в процессе разбавления.рас
творов, можно на основании соотношения между активностью и из
менением изобарного потенциала найти уравнение для расчета 
коэффициента активности каждого вида ионов:

- i gY:
z]e**j2nNk/1000 

%m{DkT)4'
YmtzJ (XII, 27)

где # а — число Авогадро; D — диэлектрическая проницаемость среды; к — по
стоянная Больцмана.

Объединив все постоянные уравнения (XII, 27) и принимая во 
внимание уравнение (XII, 3), можно записать его применительно 
к среднему коэффициенту активности * в виде

(XII, 28)

•  В соответствии с тем, что l gY±  а  U/v) (v+ lg Y+ +  v .JgY -.)»  н очевид
ным равенством v+ z+  — v _ z _ .
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Следовательно, при равных ионных силах электролиты должны 
иметь одинаковые коэффициенты активности. Так получает обос
нование правило ионной силы.

Для водных, растворов при 25 °С А =  0,5085, поэтому уравне
ние (XII, 28) принимает вид:

для одно-одновалентных электролитов, у которых в соответствии 
с (X II,26) ц =  т

— lg Y± 0.5 Vm (XII, 29)

для одно-двухвалентных электролитов, у которых z + z _ = 2 и |л = 3 т

- l g v ± «  1.0 V S »  (XII, 30)

для одно-трехвалентных электролитов, у которых z + z _ = 3 и р = 6 т

- I g Y ±  -  1.5 У б т  (XII, 31)

и т. д. Эти уравнения хорошо пере- 
экспериментальные

г
3-1 г-1У

1R А
( /to

/ / 1-1
1L / / л Гнг

У

) А

дают данные
(рис. 158). Однако при больших 
концентрациях линейная зависи
мость lgy± =  <p(V^p) нарушается. 
Невозможность применения правило 
ионной силы при значительных кон
центрациях растворов объясняется 
не столько математическими упро
щениями, сколько допущениями, 
сделанными при выводе (X II,27) 
(предположение, что ионы являют
ся точечными зарядами, что обра
зование ионной атмосферы вокруг 
данного иона является независи
мым от образования ионной атмос
феры вокруг прочих ионов, что 
влияние растворителя может бьш* 

полностью учтено введением его диэлектрической проницаемости). 
Эти допущения справедливы лишь для очень разбавленных рас
творов. После внесения поправки на размер ионов было получено 
уравнение

_ | BV _  г+г-ЛУц 
ev±  1 +  a .a V F

Рис. 1Б8. Зависимость коэффи
циентов активности от ионной 
силы, найденная по растворимости 
солей различных типов в раство

рах разных электролитов.
Проверка уравнения (XII. 28).

(XII, 32)

в котором константа В объединяет несколько постоянных, а по
стоянная А имеет то же значение, что и в уравнении (XII, 28). 
Значения этих констант для водных растворов приведены 
в табл. 16.

Величину ао в уравнении (XII, 32) можно приближенно при
нять равной размерам ионов, приближенно не потому, что она ме
няется от одного иона к другому, а вследствие того что уравнение 
(XII, 32) учитывает лишь одну погрешность из многих. Поэтому
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подстановка в него радиуса иона не может дать точных результа
тов, хотя в первом приближении можно считать величину а0 рав
ной среднему расстоянию, на которое каждый ион может прибли
жаться к другому (а0 =  2 • 10-® -т- 5 • 10” 8) .

Т а б л и ц а  16. Постоянные А  н В уравнения (XII, 32) для водных
растворов

t А а -к г 8 | t А В-10” 8 t А В - И Г *

0 0,4883 0,3241 35 0,5175 0,3297 70 0,5537 0,3354
б 0,4921 0,3249 40 0,6221 0,3305 75 0,5596 0,3363

10 0,4960 0,3258 45 0,5279 0,3314 80 0,5638 0,3372
16 0,5000 0,3266 50 0,5319 0,3321 85 0,5722 0,3380
20 0,5040 0,3273 55 0,5371 0,3329 90 0,5788 0,3390
25 0,5085 0,3281 60 0,5425 0,3338 95 0,5857 0,3399
30 0,5130 0,3290 65 0,5480 0,3346 100 0,5029 0,3409

Хюккель, учитывая измеьения диэлектрической проницаемости 
около иона, вывел более точное уравнение, отличающееся от 
(X II,32) наличием дополнительного члена, пропорционального 
ионной силе (со знаком минус). Коэффициент пропорциональности 
определяется подстановкой в это уравнение экспериментальных 
данных.

Для неэлектролитов, находящихся в присутствии электролита, 
можно воспользоваться уравнением

lg Y -  Ар (XII, 33)

в котором коэффициент k зависит от природы ионов электролита 
и определяется от опыта. Из (XII, 33) следует, что выделение ве
щества из раствора с ростом ионной силы увеличивается, следо
вательно, в присутствии электролита растворимость вещества по
нижается (эффект высаливания).

Пример 7КПользуясь уравнением (X II,32), найти по растворимости Са(О Н)2 
в воде при / =  30 ([Г5], 6, 359) коэффициент активности его в насыщенном рас
творе.

Решение. По (XII, 26) находим ионную силу Са(ОН)3 в насыщенном рас
творе: р'са(ОН), -  1/2(1 - 0.0202 • 22 +  2 • 0,0202 • I 2) -  0,0606.

Принимая Оо =  4 • 10~* в соответствии с данными табл. 16 по (XII, 32) по
лучим

-lBY ±
2 • 1 • 0,513 У0,0606 

1 +  4 • 10~8 • 0,329 • 10е V<M)666
0,1908

У* — 0»64
и



Глава  XIII
•

КОНСТАНТА ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 
И ИЗМЕНЕНИЕ ЭНЕРГИИ ГИББСА*

•

§ 1. ВВЕДЕНИЕ

Первые попытки (начало XVIII в.) дать количественную оценку 
способности различных веществ вступать в химическое взаимодей
ствие были основаны на представлении об определенной связи 
между силой «химического сродства» и состоянием веществ и их 
составом. Эти попытки привели к систематизации уятериала 
в «таблицах сродства», в которых сначала приводилась взаимная 
последовательность сродства веществ, а позднее появились и ко
личественные соотношения. По мере накопления данных обнару
жилось много исключений из этих таблиц. Поэтому сама идея их 
составления в конце концов была поставлена под сомнение, в чем 
большую роль сыграло введение Бертолле понятия о химическом 
равновесии и предположения о том, что течение реакции зависит 
и от количества реагирующих веществ. Однако Бертолле ошибочно 
отрицал постоянство состава химических соединений, причислив 
к ним и растворы. Эта ошибка, возможно, явилась причиной того, 
что правильные идеи Бертолле долгое время оставались непри
знанными; лишь в 60-х годах прошлого столетия они получили 
дальнейшее развитие.

В результате работ Н. Н. Бекетова (1865 г.), математика 
Гульдберга и химика Вааге (1867 г.) нашла подтверждение 
мысль-о том, что химическое действие зависит от концентрации 
взаимодействующих веществ. Был установлен закон действия 
масс, и тем самым идеи Бертолле были облечены в математиче
скую форму— обратимость химической реакции получила коли
чественное выражение.

Что же является мерой «сродства»?
Томсен (1853 г.); а вслед з!а ним Вертело (1867 г.) предло

жили измерять химическое сродство количеством выделенной при 
реакции теплоты. Эта идея впоследствии была возведена Вертело 
в принцип (принцип Вертело), согласно которому химические ре
акции самопроизвольно протекают в направлении выделения 
теплоты.

По мере накопления экспериментального материала обнару
жили, что принцип Вертело в общем виде неверен. Во-первых,

* Перед изучением настоящей главы рекомендуется повторить материал гЛ. V, 
особенно разделы 1, 2 и 4.
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пришлось считаться с тем, что существует огромное число само
произвольных эндотермических процессов. Во-вторых, в результате 
работ Н. Н. Бекетова (1865 г.) выяснилось, что одни и те же ре
акции, идущие при одних условиях с выделением теплоты, т. е. 
в соответствии с принципом Вертело, при иных условиях проте
кают с поглощением теплоты.

Существенная роль в выяснении ограниченности применения 
принципа Вертело принадлежит Д. И. Менделееву (1875 г.), и осо
бенно А. Л. Потылицыну (1874 г.), который в ряде работ доказал 
справедливость принципа лишь как предельного закона при 
Т =  0. На это же обстоятельство указал и Н. Н. Бекетов в своем 
курсе «Физикохимия» (1886 г.)*.

Современной теории химического сродства положили начало 
Гиббс (1878 г.) и Гельмгольц (1884 г.). Вант-Гофф (1885 г.) раз
вил ее и облек в математическую форму, дав термодинамический 
вывод закона действия масс.

Мерой химического сродства служит та работа, которую можно 
полупить при обратимом проведении данного процесса, т. е. изме
нение термодинамического потенциала. В применении к процес
сам с Р, Г =  const это означает, что мерой сродства является из- 
менение энергии Гиббса. Действительно:

1) величина AG зависит не от пути процесса, а от свойств ре
агентов и от их состояния;

2) знак AG определяет направление процесса;
3) при равновесии потенциал минимален, т. е. самопроизволь

ные изменения в системе исключаются.
Решение проблемы об истинной мере сродства позволяет обос

новать методику его измерения и расчета и создает возможность 
дать верную оценку принципу Вертело. Последнее имеет большое 
значение и потому, что гораздо легче определить А Я, чем A G.

Различие между истинной мерой сродства (—AG) и мерой 
сродства по Вертело (—АН) выражается уравнением (V.22)

— ДО — — ДЯ +  7 AS — — Д (Я  — TS)
Из нега следует равноценность принципа Вертело утвержде

нию, что работа осуществляется за счет убыли энтальпии. Однако 
это утверждение при постоянных Р и Т справедливо в. применении 
к убыли энергии Гиббса.

Аналогичные рассуждения можно применить и к (V.7).
Из уравнения, связывающего A G и А Я, следует, что принцип 

Вертело строго справедлив в двух ч а с т н ы х  случаях:
1) при AS =  0, т. е. когда в соответствии с уравнением 

(dSGIdT)p =  — AS, вытекающем из (V.24), максимальная полез
ная работа не зависит от температуры;

*  Необходимо отметить, что принцип Вертело предвосхитил Г. И. Гесс 
(1839 г.); он утверждал, что «... чем прочнее соединяются вещества между собой, 
тем больше должно выделяться тепла» и «...количество выделяющегося тепла 
может служить мерой химического сродства» (1842 г.). Однако Гесс не придавал 
этому положению категорического смысла.
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2) при Т =  0. Чем ближе Т к абсолютному нулю, тем точнее 
величина ДН выражает величину AG и тем вероятнее такое на
правление процесса, при котором теплота будет выделяться.

В сущности, достаточно, чтобы значения Д$ или Т были неве
лики, а не равны нулю, так как если Г Д5 будет мало, знаки АН 
и ДG совпадут. Действительно, при очень низких температурах са
мопроизвольно протекающими обычно оказываются экзотермиче
ские процессы. Поэтому при низких температурах принцип Вер
тело может служить простым и достаточно надежным, хотя бы 
в первом приближении, критерием возможности протекания про
цесса, причем он особенно надежен для реакций в конденсиро
ванных системах, где значение AS невелико.

Опытные данные указывают также на справедливость этого 
принципа при умеренных температурах (особенно для веществ 
с высокой температурой разложения). Это не является неожидан
ным, так как обычно применяемые температуры следует отнести, 
в сущности, к низким. Кроме того, для химических реакций часто 
и при умеренных температурах изменение энтропии невелико, 
и поэтому АН »  Т AS.

Для самопроизвольно протекающих эндотермических реакций 
и для неосуществимых (в данных условиях) экзотермических ре
акций АН и AG, однако, уже отличаются не только по порядку ве
личины, но и по знаку. Так, если горение графита является приме
ром процесса, для которого ДG и АН при Р =  1 совпадают по 
знаку и величине, то реакция образования пентана из простых ве
ществ может служить примером, когда ДG и АН отличаются и по 
знаку, и по величине; в последнем случае АН <  0, a AG >  0, т. е. 
вопреки принципу Вертело эта реакция неосуществима.

Таким образом принцип Вертело, названный им принципом 
максимальной работы, вернее было бы Назвать п р а в и л о м  м а к 
с и м а л ь н о й  т е п л о т ы.  Несмотря на все недостатки и неудач
ное название, которое может только ввести в заблуждение, отри
цать значение принципа Вертело безусловно нельзя. Он был пер
вой серьезной попыткой дать количественную оценку сродства 
и способствовал накоплению обширного экспериментального ма
териала, позволившего установить истинную меру химического 
сродства. Наконец, существенно то, что при очень низких темпера
турах реакции протекают практически без ^изменения энтропии, 
т. е. принцип Вертело действительно оправдывает название прин
ципа максимальной работы. Так, если при условии Р =  const со
блюдается условие S  =  const, то убыль энтальпии в соответствии 
с уравнением (V,4) равна уменьшению энергии Гиббса.

§ 2. ОПРЕДЕЛЕНИЕ AG ПО Э. Д. С.

Для того чтобы найти изменение энергии Гиббса, необходимо 
провести реакцию обратимо и при Я, Т =  const. Наиболее целе
сообразно Использовать метод определения AG по э. д. с. гальва-
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нического элемента, так как протекающий в нем процесс макси
мально приближается к обратимому: э. д. с. элемента и внешняя
э. д. с. могут быть точно сбалансированы.

Измеряя потенциометрическим методом максимальную э.д.с. 
элемента, определяют AG реакции по уравнению

AG я  акс я  — 23062/iEMaKC (XIII, 1)

(В дальнейшем индекс «макс» опускаем.)
Принятые в уравнении (XIII, 1) знаки отвечают условию са

мопроизвольного протекания процесса при Е >  0. Уравнение элек
трохимической реакции должно отвечать условию, что при работе 
элемента анионы внутри последнего перемещаются справа налево, 
а электроны во внешней цепи — слева направо.

Ввиду невозможности определения абсолютного потенциала 
электрода в качестве условного нуль-электрода принят водород
ный электрод, погруженный в раствор, содержащий ионы водорода 
с активностью, равной единице. В соответствии с принятым пра
вилом знаков электрод с более сильными окислительными свой
ствами, чем у водорода, является положительным.

Сочетая уравнения (XIII, 1) и (V, 26), получаем

ДО =  — 23062л£ =  ДН  -  23062п Т  (d E f d T ) p

откуда
£  — -  ДЯ/23U62rt +  Т  (0 Е / д Т ) р  (XIII, 2)

Это уравнение выражает связь между электрической энергией об
ратимо работающего элемента (при Р, Г =  const) и тепловым 
эффектом токообразующего процесса.

Соотношение между AG и ДН определяется знаком темпера
турного коэффициента электродвижущей силы элемента. Воз
можны следующие случаи (рис. 159).

1. Температурный коэффициент э .д .с . (дЕ/дТ)Р =  0 (линия / ) ;  
тогда —Да =  Лм&Кс =  — ДЯ, т. е. работа происходит за счет 
убыли энтальпии, поэтому элемент работает без теплообмена. Про
цессы, для которых ДН =  0 (Е =  0) или ДН > 0  (Е <  0), исклю
чаются. Рассматриваемый случай отвечает правилу Томсона 
(1847 г.), установленному им на основании закона сохранения 
энергии. Ясно, что правило Томсона является принципом Вертело 
в применении к электрохимическим процессам; оно так же, как 
и этот принцип, справедливо не только при AS =  0, т. е. при 
(дЕ/дТ) р =  0, но и при Т -*■  0.

2. Значение (дЕ/дТ)Р <  0 (кривая 2); тогда — ДС(Лмак с )<  
<  —ДЯ, т. е. работа меньше теплового эффекта соответствую
щего химического процесса. Исключаются процессы, для которых 
Д Ж О  (Е <  0). Избыток энергии элемент отдает в окружающую 
среду, т, е. только часть химической энергии переходит в электри-
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ческую. Если отвод теплоты от элемента невозможен, то он будет 
нагреваться; строго говоря, он должен нагреваться бесконечно 
медленно, иначе процесс станет необратимым, т. е. нарушится 
условие применения уравнения (V,26). Этот случай в изученных 
процессах встречается чаще других.

3. Значение (д£/дГ)Р >  0 (кривые 3); тогда — AG (ЛСакс) >  — 
— ДЯ,т. е. работа электрического тока больше теплового эффекта 
реакции. Поэтому теплота заимствуется из окружающей среды,

Рис. 159. Зависимость э. д. с. от температуры.
К расчету изменении иаибарнши потенциала. (См. пример 2.)

а при адиабатном режиме элемент бесконечно медленно охла* 
ждается.

В последнем случае надо учитывать характер изменения 
£  с Г:

а) если зависимость £  от Г прямолинейная (линия За), т. е. 
(дЕ1дТ)Р =  const или (дЕ/дТ) P =  (EIT)Pt то Т (дЕ/дТ) Р * в Е  и в 
соответствии с (XIII, 2) ДЯ =  0; это означает, что работа произво
дится только за счет теплоты из окружающей среды;

б) если температурный коэффициент с ростом температуры 
уменьшается, т. е. (дЕ1дТ)Р < .(Е /Т )Р, то Т (дЕ/дТ) Р <  £ , .поэтому 
ДЯ <  0 (кривая 36), т. е. работа производится частично за счет 
поглощения теплоты извне;

в) если величина (дЕ/дТ)Р с возрастанием температуры увели
чивается (кривая Зв), т. е. (дЕ/дТ) Р >  (E/T)Pt то Т (дЕ/оТ)Р >  £, 
следовательно, ДН >  0, т. е. часть поглощенной теплоты идет на 
работу, а часть расходуется на увеличение энтальпии системы. 
При этом необходимо, чтобы второй член правой части (XIII, 2) 
был по абсолютной величине больше первого (малые ДЯ> высо
кие Т).

Соотношение между £  и Г (дЕ/дТ) Р для случая (2) всегда оди
наково, так как (дЕ/дТ)Р <  0, а (£/Г)р -> 0.
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К анализу рассмотренных случаев можно было бы подойти, 
исходя и из влияния знака ДН на характер изменения Е с Г, т. е. 
на основании принципа Ле-Шателье (см. гл. V, пример 6, с. 125).

Следует отметить, что при отсутствии фазовых превращений 
в изучаемом температурном интервале, как правило, дЕ/дТ** const. 
Если температурный коэффициент электродвижущей силы строго 
постоянен, то ДСР =  0. Действительно, в этом случае д2АG/dT2 =  0 
и в соответствии с (V, 26)

а  д 'о /аг -  а  д я / а г  +  г а *  д о /а г 2 +  а д о /а г  — о
т. е.

а  д я / а г  «= о

Еслц же в изучаемом температурном интервале происходит фа
зовое превращение (например, плавление одного из электродов), 
то при неизменной э. д. с. (—л 5 Д£ф.д. =  Д(/ф.п. =  0) величина 
дЕ/дТ в этой точке скачкообразно изменится, так как

23062л дЕ/дТ -  (а  Д0/аГ)ф. п -  -  Д5ф. „ *  о

По скачку (дЕ/дТ)ф.п можно определить ДЯф.п: так как 
Ягф. n+dT =  Ягф. u-dT, в соответствии с (XIII, 2)

^ Т ф .п + л г  , „ д я гф. п-а г  , „ дЕтъ ,п-аг
~  23062/1 +  ф* п дТ "  23062л +  ф* п дТ

ИЛИ

откуда
Гф. п ад Е/дТ -  -  ДЯф. п/23062л 

ДЯф,п -= -23062лГдД £/аГ

Описанный метод расчета AG получил распространение лишь 
при изучении неорганических реакций; в органической химии он 
может быть применен для сравнительно немногих окислительно
восстановительных процессов. Поэтому его нельзя рассматривать, 
как один из общих методов расчета равновесия.

Следует указать на актуальную проблему, вытекающую из 
возможности проведения реакции в гальваническом элементе, а 
именно, на проблему превращения химической энергии топлива не
посредственно (без промежуточного перевода в теплоту) в элект
рическую. Расчет показывает, что обратимо работающий углерод
но-кислородный элемент, т. е. элемент, в котором протекала бы 
реакция С +  0 2 =  С02, позволил бы превратить 99,78% энергии 
горения в полезную работу (AG «  АН). Теоретическая возмож
ность доведения коэффициента использования топлива до больших 
величин привлекает к задаче создания топливного элемента боль
шое внимание.

Проведя реакцию в гальваническом элементе, можно помимо 
AG найти тепловой эффект реакции. Из (XIII, 2) следует, что для 
этого необходимо располагать зависимостью э. д. с. от темпера
туры в соответствующем температурном интервале. Для расчета 
можно обратиться к графику Е  =  q> (Т) , по которому легко найти
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необходимые для вычисления ЛЯ значения Е  и (дЕ/дТ) Р. Резуль
таты вычислений отличаются высокой точностью потому, что элек
трохимическая реакция фактически может являться обратимым 
процессом и электрохимические измерения точнее (и проще) ка
лориметрических.

Анализ (XIII,2) показывает, что разность между суммами зна
чений теплоты образования и растворения одноименных соедине
ний двух элементов — величина постоянная для всех соединений 
этих элементов (при Т =  const). Это правило, позволяющее про
изводить оценку величин теплот образования и растворения для 
аналогичных соединений (например, для солей двух металлов), 
было установлено Н. Е. Хомутовым.

Пример 1. Произвести термодинамический анализ процесса, протекающего 
в свинцовом аккумуляторе, и найти (дЕ/дТ)р, если Е%м =  2,03.

Решение. Если поместить раствор серной кислоты, свинец и двуокись свинца 
в калориметр с постоянным давлением, то произойдет необратимый процесс

Pb +  Pb02 +  2H2S 0 4 =- 2PbS04 +  2Н20
сопровождающийся выделением 121,41 ккал (см. Приложение 1). Но из тех жа 
веществ можно построить гальванический элемент. Погрузим его в термостат при 
t =  25 и замкнем цепь накоротко; при этом на каждый грамм-атом проре
агировавшего свинца будет выделяться 60 705 кал. Если же элемент будет рабо
тать в условиях компенсации, то его э. д. с. будет 2,03 В. Поэтому, разряжая 
аккумулятор обратимо, получим работу в 2-23062-2,03 »  94 600 кал.

В соответствии с (V, 22) и (XII, 2)

Г AS =  23 062 • 2 • 298,2 {дЕ/дТ)р — 33 895 -

Это значение представляет собой теплоту, поглощаемую реагирующими 
веществами (в расчете на грамм-атом свинца) из окружающей среды при обра
тимой изотермической и изобарной разрядке аккумулятора. Если же разрядка 
осуществляется адиабатно, то аккумулятор охлаждается. Таким образом, в дан
ном случае тепловые эффекты необратимого (—60 705) и обратимого (+ 3 3  895) 
процессов отличаются не только по величине, но и по знаку.

Из последнего соотношения следует, что

( w ) P -  23 063238295298,2 ~  ° '002464 В' К

Пример 2. Найти стандартный тепловой эффект реакции 

»/2Н2 +  VfHfcCI, -  НС1 (0,1m) +  Hg

если для элемента Pt(Hj) |НС1| (0,1 m)VaHgiCU|Hg £ «  0,39946 и (dEfdT)ptm 
=  0,000115. Полученный результат сравнить с калориметрической величиной
А//29i ~  —8000.

Решение. Подставляя в уравнение (XIII, 2) Е ■ « 0,39946, п — 1, 7  — 298,2 и 
(дЕ/дТ) р =  0,000115, получаем

А#298 =  23 062 - 1 • 298,2 - 0,000115 — 23062 • 1 • 0,39946 *  -  8420

Весьма большое (отрицательное) значение (С р ) hci (см. рис. 73, с. 235) при
водит к значительной абсолютной величине A£j>, и поэтому в соответствии с 
(111,22) температурный коэффициент АН рассматриваемой реакции очень высок. 
Следовательно, необходим пересчет от Г =  298,2 к Т =  291. Так как

Д//291 -  298 +  ДСР (291,2 -  298,2)
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то, взяв из Приложения 1 значения теплоемкости Hs, HgaClj и Hg и определив 
по рис. 73 теплоемкость НС1 (0,1 т ) ,  получим

ЛЯ2в1 «  -  8420 +  [ ( -  29,3 +  6,69) -  (*/, • 6,89 +  «/а • 23,88)1 ( -  7 ) «  -  8163 

Это значение отличается от найденного калориметрическим путем на 1,3%.

§ 3. СВЯЗЬ МЕЖДУ ИЗМЕНЕНИЕМ ЭНЕРГИИ ГИББСА 
И КОНСТАНТОЙ РАВНОВЕСИЯ

Наиболее важным и общим методом расчета изменения энер
гии Г иббса является определение его из д а н н ы х  о х и м и ч е с к о м  
р а в н о в е с и и .

Если при Р, Т =  const протекает реакция
6В +  с С +  . . .  =  rR +  sS +  . . .  

то изменение энергии Гиббса определится уравнением 

&G = *( rG R +  sGs +  . . . )  — (bG B +  cGc  +  . . . )

Если же все вещества находятся в стандартном состоянии, сов
падающем со стандартным состоянием ч и с т ы х  компонентов, то 
изменение энергии Гиббса AG (называемое иногда нормальным 
или стандартным сродством) будет равно

Ao’ =(ro°R + sOs+ . . . ) - ( ь а ° в +  со°с +  ...)
Поэтому

Д о  -  Д о 0= [г  ( o R -  o ’R)  +  s ( o s - o ° s) +  . . . ] -

— [ *  ipB ~  ®в) +  c (®C -  ®c) +  • • '3

Это уравнение справедливо для любой системы: как гомо
генной, так и гетерогенной. Единственным требованием остается 
условие, чтобы стандартное изменение энергии Гиббса отвечало 
таким состояниям исходных и конечных веществ, при которых ак
тивность к а ж д о г о  из них в течение в с е г о  процесса равнялась 
бы единице/

Так, если речь идет, например, о реакции С О +2Н г=СН зО Н (г), 
то указанное условие означает, что в течение всего процесса 
Рсо =  Ян| =  />сн,он — 1, т. е. общее давление равно 3 атм. Сохра
нение постоянства давления возможно при условии, что взаимо
действие («исчезновение» I моль СО и 2 моль Нг и «появление» 
1 моль СН3ОН) не приводит к изменению свойств смеси, т. е. что 
исходное количество каждого компонента по сравнению с проре
агировавшим и образовавшимся очень велико (строго говоря, 
б е с к о н е ч н о  в е л и к о ) .  Необходимость практической неизмен
ности концентрации каждого из реагентов следует из того, что 
только в этом случае парциальные мольные энергии Гиббса каж
дого компонента в течение рассматриваемого процесса остаются 
неизменными.
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Поскольку изменение энергии Гиббса при переходе 1 моль 
f-того вещества из выбранного стандартного состояния в данное 
в соответствии с (VI, 35) равно

— о hG( — Gt = R T  In -4- =  RT In at 
fi

TO

AG — AG° =  RT In ° R
J j  _c 
a B ‘ a Z

Но при равновесии AG =  О (V, 31), поэтому

" ' • [ 4 4 — 1L лв • flc • • • J
— AG*

(XIII, 3)

(XIII, 4)
рави

Величины or, as и т. д. в (X III,4) являются р а в н о в е с н ы м и  
активностями реагентов в. отличие от величин уравнения (XIII, 3), 
где они представляют активности, соответствующие л ю б о м у  мо
менту реакции, в частности и исходному состоянию системы.

В соответствии с (X III,4) уравнение (XIII, 3) можно записать 
в виде

a R ' a S • DT In 1
eB • aC • • • -lp««u

< = R T  In ttR ’ °S  • ' •
R T  In K a (XIII, В)

fls • flc  • • •

ff _ Г Or -OS ] (XIII,#)A a —
L «в  • « с  • • • ■-*равн

(в дальнейшем индекс «равн» опускаем).
Величина /Са, характеризующая устойчивое равновесие си

стемы, возникающее в результате данной обратимой химической 
реакции, является термодинамической константой равновесия. 
Так как активности — величины отвлеченные, то и константа рав
новесия безразмерна — вывод, вытекающий непосредственно и из 
(XIII, 4), и из сравнения размерностей AG° и #7\

Уравнение (VIII, 6) является общим выражением закона дей
ствия масс. Для идеальных систем (для них активность компо
нента равна его концентрации) оно переходит в уравнение закона 
действия масс в той форме, в которой он в простейшем случае мо
жет быть найден с помощью кинетических представлений. Приве
денный вывод (XIII, 6) является общим и не основывается на ка
ких-либо представлениях о механизме процесса.

Для газа a* =  ft, поэтому для реакций в газовой фазе Ка =  Ки 
т. е. в константу равновесия входят фугитивности компонентов 
равновесной газовой смеси. Вели давление в системе невелико! то



f< s= Pi и Ka =  Kt =  Kp% т. e. константа равновесия выражается 
через равновесные парциальные давления:

Рьъ-Р°с. ..
Константу равновесия можно представить также через равно

весные концентрации, т. е. считать

Кс
_г $ 
CR * CS

.ссв ’ сс
(с< выражена в моль/л). Тогда в соответствии с тем, что для ком
понента смеси идеальных газов

Pt =  (ni/V) РТ =  CiRT
получим

K p - K ^ R T )^  (XIII, 7)
где Ап — изменение числа молей газообразных реагентов.

Из (XIII, 7) следует, что соотношение между Кр и Ке опреде
ляется знаком Дп и что Кр =  /Сс, лишь если Дп =  0, так как слу
чай RT аа 1 не может иметь практического значения (он отвечает 
Г .=  12,2).

Уравнения, определяющие величины Кр и /Се, абсолютно точны 
при Я - *0 , так как только при 0 закон Дальтона, положен
ный в их основу, справедлив для любых газов. Однако эти урав
нения практически можно считать справедливыми и при Я »  1, 
В общем же. случае Кр и /Сс. разумеется,.не являются истинными 
константами равновесия: если f i¥ *P u  то Кр (Кс) в отличие от /С/ 
будет зависеть не только от температуры, но и от давления, 
а также и от соотношения между реагентами. Так, для реакции

’/jN* +  V2H2 «  NH3

при 457 °С К р  увеличивается примерно на 35% при возрастании 
давления от 1 до 300 атм.

Уравнейие (XIII, 4) в соответствии с (ХЙ1,6) можно записать 
в виде

AG® — -  R T \n  К а -  -  4,6767 lg К а (XIII, 8 )

Уравнения (XIII, 5) и (XIII, 8) являются одними из наиболее 
важных в химической термодинамике и носят название уравнений 
изотермы химической реакции.

Из (XIII, 3) и (XIII, 5) видно, что химическое сродство изме
няется в зависимости от исходных (произвольных) концентраций 
реагентов, от давления и от температуры. Но если AG =  <p(/>, Г, 
яв, пс, . . . ,  Яш ns, • • •), то поскольку выбор стандартного состояния 
уже фиксирует давление и агрегатное состояние реагентов, вели
чина ДG° зависит только от температуры. Иначе говоря, для рас
сматриваемой при данной температуре реакции б е с ч и с л е н н ы м
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значениям AG отвечает е д и н с т в е н н о е  значение AG0. Из этого 
следует, что числовое значение константы равновесия Ка для дан
ного процесса при данной температуре зависит только от выбора 
стандартного состояния.

Если (дКа/дР) т *= 0, то в общем случае d K JdP  Ф О , так как 
при изменении давления может измениться температура, что при
ведет к изменению константы равновесия.

§ 4. ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ НА КОНСТАНТУ РАВНОВЕСИЯ

Записывая уравнение (V.26) для стандартной реакции, по
лучим

d (  д о°\ д/У°
Чт \  т

Подставив в него значение AG0 из (XIII, 8), после преобразо
вания получим уравнение Вант-Гоффа

d In Ka/dT =  &H°fRT2 (XIII, 9)

где A H° — стандартный тепловой эффект реакции (не А Я0, так как стандартным 
состоянием для всех реагентов было принято их состояние в чис т о м виде).

В дальнейшем (гл. XV) индекс ° будет применяться лишь для 
сохранения единства общепринятых записей. Эта оговорка объяс
няется незначительной зависимостью АН от давления (и концен
трации). Поскольку Ка зависит только от темпррятуры, замена 
(XIII, 9) уравнением (д\п K Jd T )P =  AH/RT2 является излишней. 
Поэтому (XIII, 9) следует называть уравнением изобары реакции 
только в том смысле, что в него входит изобарный тепловой эф
фект, в то время как уравнение

(д In К р/дТ)р -  ДЯ/ЯГ* (XIII, 10)

будучи, частным случаем предыдущего, является изобарой и в от
ношении Кр, так как КР =  <р (Р).

Если бы в качестве стандратного состояния реагентов было выбрацо состоя
ние каждого из них в чистом виде при С{ =  1, то (XIII, 10) приняло бы вид:

d In K<JdT «=* AU°/RT2

и, в частности, для идеального раствора
d In Rc/dT шт b(J°IRT2

или в общем виде
(a In KctdT)v ~M JIRT*

которое обычно называют уравнением изохоры реакции. Строго говоря, это 
уравнение и было выведено Вант-Гоффом (1885 г.), оно связано с уравнением 
изобары, так как оба они согласуются с уравнениями (XIII, 7) и (VI, 10).

Уравнение (XIII, 9) имеет исключительно большое значение: 
применение константы равновесия можно распространить на лю«
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бые типы равновесия, включая гомогенные и гетерогенные реак
ции и фазовые равновесия в однокомпонентных и многокомпонент
ных системах. Поэтому, например, уравнения (VII,2) и (IX, 2) 
можно рассматривать как частные случаи (XIII, 9), первое— когда 
Ка =  Р% и второе — когда /Са =  Я2- Но эта тождественность фор
мальная: в (XIII, 9) величина ЛЯ° является тепловым эффектом 
заторможенного процесса (стандартной реакции), а в уравнении 
(VII, 2) ЛЯ представляет тепловой эффект равновесного перехода. 
Впрочем, переход от стандартных условий к реальным практиче
ски не отражается на значении теплового эффекта.

Из (XIII, 9) следует, что Ка увеличивается с повышением Т 
в процессах, сопровождающихся поглощением теплоты (ЛЯ° >  0). 
Если же стандартная реакция является экзотермическим процес
сом, т. е. ЛЯ° <  0, то Ка увеличивается при понижении Г  Таким 
образом, в соответствии с принципом Ле-Шателье, характер сме
щения равновесия под влиянием температуры определяется зна
ком теплового эффекта: при нагревании реакция смещается в сто
рону поглощения теплоты, так как это препятствует повышению 
температуры в системе (см. также с. 476 сл.).

Пример J .  При получении водорода железо-паровым способом в период вос
становления протекают реакции

F e ,0 4 +  На *  ЗРеО +  НаО (г) (а)

“  FeO +  H a - F e  +  H30 ( r )  (б)

С помощью данных табл. 1 (с. 45) определить влияние температуры на их 
Направление.

Решение. Иа табл. 1, пользуясь законом Гесса, получаем для реакций (а) и 
(б) соответственно Д#™» — 19 300 и 6 600. Знак АЯ® указывает, что повышение

О О
Т благоприятствует восстановлению. Так как ДЯ1> Д Я 2, то (/Ce)j увеличивается 
с ростом температуры быстрее, нежели (/Се)а*

1. Приближенное интегрирование

Если допустить в первом приближении, что АЯ° =  const 
[(ДСр =  0), то из (XIII, 9) следует

IgK в — -  ДЯ®/4,576Г +  const или 

ДЯ®«  -  4,576 dig Ka/dT-1 •
lg Ка ~ А /Т  +  В 
— 4,5761ga

(XIII, 11)

отсюда

(ДйЬ. _  .± £ 1 ГJ ____
V e)r. 4.676 V г ,  T j (XIII. 12)

где А н В — постоянные; а  — угол, образованный прямой линией l g /С =* ф СГ-1) 
я  осью абсцисс.
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Подобный график приведен на рис. 160, причем на нем ука
заны исчерпывающие данные только для одной реакции; для 
остальных же приведены лишь наиболее надежные величины, пе
ресчитанные на округленные значения температуры. Сводка по
стоянных А и В для реакций образования некоторых соединений 
из простых веществ дана в табл. 17.

Т а б л и ц а  17. Значения констант уравнения (XIII, 11) для реакций 
образования некоторых газообразных соединений из простых веществ

Соеданение А в Соединение А В

СО 5 794 +4,680 к-С4Н10 7835 -24,02
С02 20 600 +0,153 к-С8Н|2 9050 -28,95
НС1 4 796 +0,525 «-СвН,4 10210 -33,89
Н20 12 650 -2 ,3 2 н-С8Н1в 11470 -38 ,86
NH3 2410 -5 ,2 0 СНаОН 10560 -6,91
СН4 3 958 +4,24 С2НвОН 12 370 -11,72
С2Н2 -1 1 8 5 0 +3,08 CHjOCHa 9635 -12,10
С2Н4 - 2  276 -2 ,8 2 С2НвОС2Нв 12940 -22 ,46
с2н* 4505 -14 ,06 неон 6090 -1 ,05
С3Нв (пропен) -9 7 9 +7.59 CHjCOH 9206 -5 ,99
с3нв 6685 -19,07 СН3С1 4 300 -4 ,70
С4Нв (бутен-1) 105 -12 ,66 С2Н6С1 5 560 -9 ,48

Если известны тепловой эффект и константа равновесия при од
ной температуре, то с помощью уравнения (XIII, 11), а также со
ответствующего ему графика можно найти значение константы 
равновесия при любой температуре, а также по значениям 
(Ka)Tl и (Ка)т, определить среднее значение ДЯ? реакции в данном 
температурном интервале.

Этот метод расчета ДН° аналогичен методам, определения теп- 
лот-парообразования и растворения [ср. рис. 160 с рис. 54 (с. 189)* 
и 80 (с. 255)]. В общем случае наиболее точные результаты Дает 
применение (XIII, 12) к реакциям, протекающим при сравни
тельно невысоких температурах.

Если известны стандартные энергии Гиббса и тепловые эф
фекты, то (XIII, 12) целесообразнее придать вид:

I* ( K a) r  -  lg ( К а)ш  -  дН °ю 1 1364 -  Д^„/4376Г 
или в соответствии с (XIII, 8)

lg ( К а )т -  0,0,7330 (Дя;м -  Д<4л) -  ДЯ^/4,6767 (XIII, 13)
Это уравнение полезно для оценки возможности протекания ре
акции, для которой известны только данные при t =  25. Они, ра
зумеется, неточны, особенно при высоких температурах, так как
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в расчете по (XIII, 12) обычно пользуются значением

дя° ~ V, (д/4,+ д^)
а в (XIII, 13) фигурирует тепловой эффект, отвечающий одной из 
крайних температур. При малом тепловом эффекте и при нерав
номерном его изменении с температурой среднеарифметическое 
значение ДН° не будет удовлетворять зависимости Ка от Т.

Г 1 -10*

Рис. 160. Зависимость логарифма константы равновесия некоторых реакций от 
обратной абсолютной температуры. (Для реакции С3Н4 +  Н30  (г) С3НвОН (г) 

приведены данные, полученные разными авторами.)
П роверка уравнения (X III. 11).

Если в рассматриваемом интервале температур ДН° изменяется 
линейно, можно пользоваться (XIII, 12) в более широком 
интервале, но в этом случае ДН будет отвечать значению

Т ~ Т ХГ3 !? Гд/?> . (XIII, И )
— т \
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Пример 4. На основании приведенных ниже данных о реакции коекинга 
метана определить среднее значение ДЯ° в температурных интервалах 700—800, 
1100—1200 и 1400—1500 К. Сопоставить результаты решения с результатами 
графического расчета.

Т . . . 700 800 900 1 000 1 100 1200 1 300 1 400 1 500
ЛG0 . . 3050 550 - 2 0 1 0  - 4 6 1 0  - 7 2 2 0  - 9 8 5 0  -1 2 5 0 0  - 1 5  140 -1 7 8 0 0

Решение. Вычисляем К о  по (XIII, 8); из (XIII, 12) получаем соответственно 
ДЯ° =  20 550, Д#2  =  21.710 и Д Я з = 2 2  100 (отклонение от наиболее точных 
значений не превышает 100 кал). Построив график lg K e'= s  «р ^-1) (см. рис. 160), 
из угла наклона прямой в соответствии с (XIII, 11) находим среднее значение 
теплового эффекта рассматриваемой реакции в интервале 700—1500 К:

Д//“ =  -  4,576 — в .  21240 
(1 4 ,6 -6 ,6 7 ) Ю- *

Пример $, Для реакций
С0 +  Н20 ( г ) - С 0 2 +  Н, (а)

СН4- С + 2 Н 2 (б)

А^поо и Аб“100 соответственно равны —8070 и 21 650 (ДЯ° — см. рис. 15, 
с. 67) и 12 500—7220 кал/моль.

1. Вычислить по (XIII, 11) lg /C ee <p(r) в интервале 700—1500 К (через 
каждые 200°) и сопоставить с данными рис. 160.

2. Оценить возможность расчета с помощью табличных значений Д Я^з 11

Д(?298-
Решение. 1. Подставляя в (XIII, 11) ДЯ° и Ко,  найденное по (X III,8), полу

чаем значения коэффициента В d (XIII, 11). Они решил 1,628 (а) и 5,737 ((ft. 
Следовательно, для реакции (a) lg Кв =  1764// — 1,628 и для реакции (о) 
\и Ко =» —4732/7* +  5,737.

2: Взяв из табл. 1 (с. 45) и 18 (с. 402) значения Д Я ^8 и KG# 8 для соот
ветствующих веществ, получаем для реакции (а)

д / 4 в -= (Д /4 ,)С01 -  (Aff°m)co -  ( д я ; 98ун10 -----  9840

и аналогично ^0^98в  ®843; для второго процесса Д Я ^ ™  17 880 и Д О эд*1 
»  12 146. Эти данные в соответствии с (XIII, 13) приводят к следующему

для реакции (a) lg Ка *= 2151/7 — 2,197 и для реакции (б) lg/Ce — 
«= —3908/Г +  4,205.

Результаты расчета приведены ниже, они сопоставлены с точными значе
ниями lg/(o  (см. рис. 160).

т, к  . ........................  700 900 1100 1300 1500
СО +  Н20 ( г ) - С О а, +  н2

( точное значение . . 0,96 0,34 -0 ,0 2 -0 ,2 6 -0 ,4 3

lg Ка . . . . ........................  0,89 0,33 -0 ,0 2 -0 ,2 7 -0 ,4 5
1 2 .  . . ........................  0,88 0,19 -0 ,2 4 -0 ,5 4 -0 ,7 6

СН4= С  +  2Н:2
[ точное значение . . —0,95 0,49 1,43 2,10 2,59

lg Ко 1 1 . . . ........................  -1 ,0 2 0,48 1,43 2,10 2,58
1 2.  . . .........................  -1 ,3 8 0,14 0,65 1,20 1,60
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Неточность расчета по Д#298 и ДС298 объясняется тем, что исходные данные 
лежат далеко за пределами рассматриваемого температурного интервала. Пер
вый способ дает хорошие результаты, несмотря на то, что была допущена неиз
менность АН* в восьмисотградусном температурном интервале. Ббльшая точ
ность вычисления для второго процесса объясняется сравнительно незначитель
ным изменением АН0 с изменением Г [см. рис. 16 (с. 67)].

Примере. Для реакции СО -+■ Н^О(г) «  СО* +  Н2 (Ка) т  =  126,0 и 
(/Со) 1600 -  0,3704. Вычислить АН0 и оценить на этом примере надежность 
(XIII, 14), если в указанном температурном интервале АН0 изменяется с 7  ли
нейно (~ 2 3 5  кал на каждые 100 градусов).

Решение. На основании (XIII, 12) АНЬ «  8690. Найденному значению АН4 в 
соответствии с (XIII, 14) отвечает Т =  824. Точное значение Д # 824, найденное 
с помощью закона Гесса (по рис. 16), отличается от вычисленной величины на 
0,6%, в то время как среднеарифметическая величина (Д Я 1ооо*=8310, см. 
рис. 16) отличается на 4,6%.

Н е к о т о р ы е  з а к о н о м е р н о с т и

Для приближенных расчетов часто применяют уравнение

AG°*=a +  bT (XIII, 16)

полученное сочетанием (X III,8) и (XIII, 11).
Это упрощение вполне оправдывается при отсутствии надеж

ных экспериментальных данных, когда для нахождения уравнения 
Ка =  Ч>(Т) приходится прибегать к аналогиям с другими близ
кими по свойствам веществами.

Вмести экспериментального определения CDofiCTD часто исполь
зуют значения свойств, предсказанных на основании известных 
свойств небольшого числа соединений какого-либо класса или го
мологического ряда. Такого рода данные, относящиеся к AGm 
приведены в табл. 18.

Легче всего установить закономерность для простейших орга
нических соединений — углеводородов, тем более, что термодина
мика углеводородов в последние десятилетия стала особенно 
актуальной в связи с широким применением ряда новых органиче
ских реакций (крекинг, пиролиз, синтез бензина, превращение 
олефинов в высшие спирты и т. д.).

Экспериментальные данные о зависимости AG° от Т сведены 
в ряд эмпирических уравнений.

Так, были предложены приближенные уравнения:
для я-алканов

ДО®«  -  Ю550 -  5890л +  2б,2я7 -  2,27

для 1-алкенов (а-олефинов)

AG° -  20 321 -  5835л +  24,52лГ -  33,267

для алкинов
AG0 -  70425 -  8633л +  26,09л7 -  67,57

(XIII, 16) 

(XIII, 17)

(XIII, 18) 
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(XIII, 19)
и для простейших полиметиленовых углеводородов 

ДG0 — 10375 -  8633л +  26,09лГ -  15,19Г 

где п — число атомов углерода в соединении.

Погрешность расчета по (XIII, 16—19) составляет примерно до 
500 кал/моль.

2. Точное интегрирование
В случае точных расчетов и при больших температурных ин

тервалах при интегрировании (XIII, 9) необходимо учесть зависи
мость теплового эффекта реакции от температуры.

Сочетая (XIII, 9) с уравнением ДЯ° =  ДЯо +  ДаГ-f V* ДМ*2 +  
+  1/з ДсГ3 — Дс'/Г (111,25) и интегрируя, получаем

in Д Яс
RT

1 С dT г 
R J ШТГ J * Ср dT +  I'

Д Я., Да Д b Д с а Д с л •

- Ж  + 1Т'пГ + Ж т + й Г  т + i/ r r + I
ИЛИ

l g X a * “
ДЯ, Да lg т +

Д Ъ
9 J50

Т +
Д с

Ш б г Ч
Дс

“Ш Т Г " 2 +  / "

(XIII, 20)
4.576Г 1 1,987

или в соответствии с (XIII, 8)

ДО° =  дя; -  Т \ у г  ДС р 4 Т  +  1 Т = *

=  д я £  -  Д а П п  Т -  ~  л6г2 -  т  Дсг3 “  Т  +  !Т  (х ш »21)

Константы интегрирования этих уравнений связаны очевидным 
равенством

/  =* — 45,76 • / *  =  — 1,987 • / '

Уравнение (X III,21) может быть найдено и непосредственно 
интегрированием (V, 26) в применении к стандартной реакции.

Уравнения (XIII, 20) и (XIII, 21) могут быть использованы для 
расчета лишь в том температурном интервале,, в котором справед
ливы соотношения для теплоемкостей.

Для вычисления ДG0 и тем самым для нахождения константы 
равновесия при любой температуре в общем случае необходимо 
знать:

1) зависимость СР от Т (теоретически Ср от Т) для всех ре
агентов;

2) одно значение ДЯ;
3) величину Ка или ДG° хотя бы при одной температуре.
Первые два требования связаны с необходимостью распола

гать значением константы интегрирования ДЯо уравнения (111,25)
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(см. с. 69 сл.). Третье обусловлено тем, что прежде чем вычислять 
Д0° и л и  Ка при заданной температуре, надо определять константу 
интегрирования (XIII, 20) или (XIII, 21).

Подставляя (К а)т  в (XIII, 20) или же АОт в уравнение 
(XIII, 21), находим константу интегрирования / "  или /. После 
этого становится возможным определить Ка или ДО° при любой 
температуре. Вычисления упрощаются, если пользоваться таблич
ными значениями ДбЗэв (с. 402) или же особыми способами рас
чета (см. ниже).

Располагая значениями Ка или ДG0 при двух температурах 
и решая совместно уравнения (111,25) и (XIII, 21), можно найти 
обе константы интегрирования, т. е. ДЯо и /.

При наличии соответствующих табличных данных для расчетов 
пользуются и приведенной энергией Гиббса

где базисная температура Т\ равна или нулю, или 298 К. Эти 
функции обычно табулируют с шагом в 100 градусов. Они удобны, 
так как в отличие от дг и ДОг мало изменяются с изменением 
температуры, что облегчает интерполяцию. Приведенные энергии 
Гиббса определяют для газов на основании спектральных данных 
(см. гл. XV), для кристаллических веществ, следующих третьему 
закину термодинамики, по уравнению

При наличии для всех реагентов величин (Gf — #о)/Г расчет 
можно осуществить по уравнению

Если стандартные тепловые эффекты известны для темпера
туры, отличающейся от базисной, для которой есть величины 
(От — НтУ/Т, то вместо (XIII, 23) следует применять уравнения

т

или
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в (XIII, 236)ACj. )
Метод £-фу нации

Если известен ряд значений Ка при нескольких температурах, 
то можно воспользоваться графическим приемом одновременного 
нахождения ЛЯ о и /: переписывая (XIII, 20) в виде

£  -  -  4,576 lg К а 4- 2,303 • Да lg Т +  »/i МТ +
+  'ЫЬсТ2 +  ‘/2 Дас'г-2 -  Д н\Т“ х + /  (XIII, 22)

находим, что левая часть (XII 1,22) является динейной функцией 
Г "1, График Х  — представляет собой прямую линию, на-

Рис. 161. Зависимость ^-функции от обратной абсолютной 
температуры.

Проверка уравнения (XIII, 22). (См. пример 8.)

клон которой равен ДЯо, а отсекаемый ею отрезок ординаты—* 
константе интегрирования /  (рис. 161).

Последнюю можно определить и иным путем: подставир в урав
нение £  =  Ч>(Т) найденное из графика значение ДЯо, рассчитать 
для каждой температуры значение /, а затем взять среднюю ве
личину.

Описанный прием особенно удобен при обработке большого 
числа опытных данных с целью нахождения точного уравнения 
/Са =  ф(Г). Его можно применить и для определения ДЯ° =  ф(Г); 
это целесообразно в тех случаях, когда имеются достоверные кон
станты равновесия и значения теплоемкости реагентов, а тепловые 
эффекты неизвестны или сомнительны.

Пример 7. Найти уравнение ДО® =* ф(Г) для реакции СН4+Н*0(г) — 
«  СО +  ЗНа, если (/(«) юоо ■*= 26,56, Д#эд •=» 49 260 [по табл. 1 (с. 45) на осно-

398



вании закона Гесса] и температурная зависимость теплоемкости реагентов выра
жается уравнениями:

(Ср) с о  — 6.25 +  2.091 • ,0 - 3Г -  0,459 • 10~6Г2 

(Ср)н — 5.88 +  0,066 • !0 ~ 37 +  0.279 • 10- в 72 

(Ср)СН( =  3,422 +  17,845.10-3 Г  -  4,165 • 1 0 "67*

( С р ) ^ о - 7^ 19 +  2374 • 10-37 +  0,267 • 10-572

Решение.

Л с я -  [ ( С р ) с  о +  3 (с я) н ,]  -  [<С р>сн. +  (с р ) нй ]  =

-  16,249 -  17,930 • 10-*Т  +  4,276 • Ю” 6? 2

Подставляя в (III, 25) значения Д #£93 “  260, Да «  16,249, Д6 *■  — 17,930 • 10~ 3

и Ас =  4,276- 10-® находим Д#о==»45174. Тогда уравнение ДО° =  <р(Г) запи
шется в виде:

ДО0 «= 45174 -  16,2497 In Т +  8,965 • Ю ^ Г 2 -  0,712 - 10“ *Г 3 +  /Г

Подставляя в это уравнение значение *= — 6617, вычисленное по ве
личине Ка с помощью (XIII, 8), находим константу интегрирования / «  52,318. 
Следовательно, для процесса конверсии метана водяным паром

ДО* — 45 174 -  37,427 lg  Г +  8,966 • Ю ^ Г 2 -  0 ,712 .10^*7 * +  52,3187

Поэтому в соответствии с (XIII, 8) уравнение (XIII, 20) примет видг*

lg  к а — -  +  8-1794 |8 Г “  1.9596 • 10—*7  +  0,1556 • 10“ * 7 2 -  11,433

Ниже приводим сравнение результатов вычисления ДО0 по найденному урав
нению с наиболее достоверными данными:

Т ............................. 300 700 1 100 1 500

ДО® ..................... 33 868 11 436 - 1 2  577 - 3 6  869вькч
А 0®о т а ................. 33 873 11 437 - 1 2  563 - 3 6  869

Пример 8. Изучение равновесия Н2 +  Vj 0 2 =  Н20 (г )  дало следующие ре
зультаты:

Т .............................1325
Кв-Ю - * . . . .  76,5 
Т .............................1550

1354 1393 1397 1433
41,3 24,7 20,5 13,5
1561 1705 1783 1863
22,6 2,3 1,82 6,70

1455 1474 1480 1531
8,35 8,45 5,66 3,47
1968 2155 2257
3,79 10,94 5,90• • • •
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Пользуясь методом S -функции, найти уравнение Д(?в =  <р(Г) для указанного 
процесса. Принять, что

(Ср)^ =  8,22 +  0,15 • 1<Г37 +  1,34.10~6Г2 

(Ср)н>=  6,62 + 0 ,8 1-Ю _3Г 

(Ср)о =  626 +  2,746 • 10~37 -  0,770 • 10“ 672

Решение. В соответствии с тем, что

ДСр =  -  1,53 -  2,033 • 10~37  +  1,725 • 10-е 7’2 

уравнение (XIII, 22) принимает вид:

£  =  -  4,576 l g  К а — 3,524 l g  Г — 1,0165 • \0Г3Т +  0,2875 • Ю- 6 ? 2 =  ДЯд • Т ~ 1 +  /

Вычислив значение 2 при указанных в условии задачи температурах, строим 
график 2  =  Ф ^ -1) (см. рис. 161, на котором отмечены результаты, полученные в 
разных исследованиях). Через найденные таким образом точки проводим пря
мую, наклон которой в соответствии с (XIII, 22) дает ДН () — 57 500, а отрезок,
отсекаемый на оси ординат, — константу / — —0,10 (для нахождения последней 
величины следует продолжить ось абсцисс до значения Г '1 =  0, как это указано 
на чертеже, вписанном в поле рис. 161). В результате получаем

AG° =  — 57 500 +  3,5247 l g  7 +  1,0165 • 10-3  • Г 2 -  0,2875 • 10~ 67 3 -  0,107

Для проверки определяем по (III,25) на основании значений Д С р==ф (Г) 
и Д #2$д == —57  796 (см. табл. 1) значение ДЯ0 =  — 57 265; она в пределах ошибок 
исходных данных совпадает с принятым значением этой постоянной. Если по наи
более достоверному значению ДG?9a =  — 54 638 (см. табл. 18 с. 402) и по ДЯ0 == 
=  —57 265 найти по (XIII, 22) константу интегрирования /, то она окажется рав
ной —0,174. Хотя эта величина значительно отличается от найденной по графику 
^ = ф ( 7 ’“ ,) 1 она мала, и расхождение, равное в общем случае 0,074 Т, даже 
при Т =  3000 составит только 220 кал. Поэтому при приближенных расчетах 
последним членом найденного уравнения ДО° =  ф(Г) вообще можно пренебречь.

Н е к о т о р ы е  з а к о н о м е р н о с т и

В основу расчета AG0 =  ср(Т) можно положить допущение, что 
стандартная энергия образования Гиббса обусловлена природой 
и числом атомных связей в молекуле соединения, т. е. приписать 
каждому типу связи определенное значение энергии образования 
Гиббса. Суммированием этих величин можно найти AG ° для дан
ного вещества (этот метод аналогичен рассмотренному на с. 47 
методу'расчета А Я ).

Значения AG° для различных связей могут быть найдены из 
наиболее точных уравнений AG° =  ($(T) для соответствующих ве
ществ. Так, например, делением уравнения ДС° =  ф(Т) для ме
тана на 4 получается уравнение ДО° =  ср(Г) для С—Н-связи. Вы
читая затем из уравнения ДО° =  ср(Г) для октана 18 AGg- h и раз
делив результат на 7, получаем AGq- c - Подобным образом могут
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быть найдены уравнения для AG0 других связей (В. Б. Фальков* 
ский):

АОс-н 
^С?с_с1 

Абс=*с 

А^С-СНэ 
Ь°С-СН

А<?° п 
с- <

дос-соон

. —3344,5 +  2.97Г In Т — 2,25• 10-3Г 2 +  0,188. к г ' г 3 -  15,687 

. 4 437 +  0.421Г In Г +  1.7 • К Г ’Г * -  0,62 . 1 0 " * Г * +  9,637

. 28 024 +  2,75 Г In Г -  1,4 • 10-3Г 2 -  0,80 • Ю“ вГ* -  24.86ГI
- — 7 624 +  10,427 In 7  -  6,7 • 10-37 2 -  0,15 • \0~*7* -  36,127 

.—34984 +  6,187 In 7 - 3 , 3  • Ю "3? 2 -  0,311 • 10"в7 3 -  18,67

. 22 933 -  12,917 In 7 +  6,84. 10” 3Г 2 -  0,66 • 10~673 +  60,137

3—89867 +  6,297 In 7 - 6 , 8  .И Г 3! *  — 0Д6 • 10~в73 -  7,377
(XIII, 24)

следую-Упрощенные уравнения для некоторых связей имеют 
щий вид:

ДО^_С -  —з  846 +  3,07 In 7  -  2 • Ю "372 -  13,77 

Д 0 “ _ „ -  4 440 +  0,47 1 n 7 + 2 . 1 0 - 372 +  9,67 

ЬОоыс -  28 020 +  2,8 7  In 7  -  1 . 10~372 -  24,97 

д 0 О-СН3"  —7,620 +  10,47 In 7  -  6 • Ю "3̂  -  36,17

(XIII, 24а)

Значение Atif образования органических соединений можно 
оценить на основании изменения этой величины, обусловленного 
изменением структуры молекулы, в частности, по методу Ван Кре- 
велина и Чермена, рекомендовавших групповые составляющие ко
эффициентов уравнения (XIII, 15). Последние приведены в табл. 18; 
они являются приближенными и в большинстве случаев могут слу
жить лишь для ориентировочных расчетов. Более надежные дан
ные могут быть получены по уравнению (V, 22) на основании при
ближенных значений ДЯюз и AS»8, вычисленных по методам, из
ложенным соответственно на с. 48—50, 442.

Пример 9, Найти AG°000 для образования С4Н}0 из простых веществ по 
уравнениям (XIII, 16), (XIII, 24) и (XIII,24а).

Решение. По (XIII, 16)

дорадо — 10 650 -  6890 • 4 +  25,2 - 4-1000 — 2,2 -1000 — 64 490

По (XIII, 24) ДОв - Ю Д < £ _ н +  З Д < £ _ с -

— —20 134 +  30,9637 In 7  -  17,4 • Ю ^ 2 +  0 ,0 2 .10~e7 2 -  108,217 

откуда AOjooo * *  68 200.
По (XIII, 24а) АО0 — 25 130 +  31,27 In 7  — 14 - 10” 37 2 -  108,57 

откуда AG^qoq — 67 930. Точный расчет дает A G — 64 500,
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Т а б л и ц а  18. Групповые составляющие в поправки на отклонение 
в структуре углеводорода для вычисления 

(ЛО°г) обр (в к жал/моль) по Чермену
А. Коэффициенты групповых составляющих уравнения (XIII, 15) 

для алканов, нафт гное, алкенов, алкинов и ароматических углеводородов

Группы
Г -300+800 7 —i800+1500

А В-10» А JM0I

СН, — 18,719 2,180 -2 1 ,1 6 1 2,587
— СНз - 1 0 ,8 3 3 2,176 - 1 2 ,3 9 3 2,436

\ : н , - 5 ,2 8 3 2,443 - 5 ,9 1 3 2,548

^ с н - 0 ,7 5 6 2,942 - 0 ,7 5 6 2,942

X 3,060 3,636 3,840 3,506

н ас = с н 2 11,653 1,552 9,451 1,889

н , с « с ^ 14,281 1,642 13,513 1,770

HjC—C ^ 16,823 1,864 15,785 2,037

н \  / н
(чнс) 18,407 1,834 16,781 2,114

н \  / нС=С (транс) 17,019 2,007 16,755 2.051

<  ,  

> 4 20,273 2,306 19,913 2,366

Х С - ( / 23,955 2,839 25,731 2,543

Н 2С —с * с н а 45,293 1,010 43,439 1,319

/ Н
н , с = * с — 48,871 1,063 48,133 1,186-

н » с ™ с ™ с ^ 51,159 1,481 51,159 1,481

) с - с - с ч 63,176 1,528 52,690 1,609

Н С а 27,104 - 0 ,7 7 5 26,678 - 0 ,7 0 4
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Продолжение табл. 18

Г руппы
Г—300+600 7=600+1500

А В-102 А В-102

- C s 27,478 -0 ,617 27,346 -0 ,595

НС (ароматические) 3,100 0,610 2,536 0,704

/ •
—С ' (то же)

N
5,280 0,994 5,634 0,935

< 2,260 0,553 2,566 0.502

Сопряженные алкены! 
Н8С +-+ 9,634 1,088 8,980 1,197

нс( 3,100 0,610 2,536 0,704

н с ^ 12,302 1,438 12,408 1,420

< 5,280 0,994 5,634 0,935

В. Коэффициенты поправок на отклонение в структуре алканов, 
нафтенов и ароматических углеводородов

Поправка
Г-300+600 7 —600+1500

А В-юг А В-102

Разветвление в алканах:
боковая цепь с 2С и более 1,31 0,0 1,31 0,0

3 смежные С Н ^ 2,312 0,0 2,312 0,0

смежные ^ С Н  н ^ С ^ 1,625 0,0 1,625 0,0

2 смежные ^ С ^ 2,543 0,0 2,543 0,0

Образование нафтеновых колец: 
трехчленных 
четырехчленных 
пятичленных 
шестичленных 
циклопентеновых 
циклогексеновых

27,215
25,689
5,511

-0 ,707
3,455

-1 ,043

S
s

iill
со cs оТ •—* сТ сТ 
1 

1 
1 

1 
1 

1

26,495
24,459
3,417

-1 ,145
2,189

-0 ,737

-3 ,027
-2 ,696
-2 ,234
-1 ,550
-2 ,237
-2,121
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Продолжение табл. 18

Поправка
Г—300+600 Г—600+1500

А В .102 А в - 102

Разветвление в нафтенах: 
пятичленное кольцо

одна группа -0 ,665 -0 ,065 -0 ,443 -0,102
две группы в положении 1,1 -1 ,880 -0 ,138 -1 ,112 -0,266
цис 1,2 -1 ,485 0,245 -0 ,939 -0,159
транс 1,2 -2 ,163 —0,138 -1,377 -0 ,269
цис 1,3 -1 ,423 0,0 -0 ,637 -0.131
транс 1,3 -1 ,888 -0 ,138 -1 ,048 -0,278

шестичлеиное кольцо
одна группа -0 ,370 —0,106 0,452 -0,243
две группы в положении 1,1 -1 ,722 0,0 -0 ,432 -0,215
цис 1,2 -0 ,500 0,0 1.432 -0,322
транс 1,2 -2 ,003 -0 ,138 —0,173 -0,443
цис 1,3 -3 ,055 0,0 -1 ,687 -0,228
транс 1,3 -1 ,718 0,0 0,262 -0,330
цис 1,4 -1 ,152 0,0 0,0 -0 ,192
транс 1,4 -3 ,125 0,034 -1 ,205 -0,286

Разветвление в ароматических циклах:
положение 1,2 0,955 0,055 1,687 -0,067

1,3 0,352 -0 ,057 0,574 -0,094
1,4 -0 ,183 0,105 0,615 -0,028
1,2,3 1,463 -0 ,112 1,039 -0 ,043
1,2,4 0,297 -0 ,070 0,243 -0,061
1,3,5 -0 ,320 -0 .137 -0 ,436 -0,116
1.2,3,4 3,664 -0 ,007 4,456 -0,139
1,2,3,5 2,861 0,025 3,359 -0,058
1,2,4,5 2,736 -0 ,150 3,072 -0 ,206

5 замещений 4,400 0,091 5,468 -0,087
6 замещений 8,254 0,260 10,006 -0,032

В. Коэффициенты групповых составляющих неуглеродных групп

Группа
г —300+600 Г-600+1800

А В-102 А В’ Ю2

Н ,0 -58,076
-15,790

1,154
-0 ,8 5

-59,138 1,316

< -18,37 0,80 -16,07 0,40

н , с о -29,118 0,653 -30,327 0,854

н с = о -29 ,16 0,663 -30,102 0,802

^ с = о -28,08 0,91 -28,08 0,91
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Продолжение табл. 18

Группа
Г -300+600 T —600 + 1500

A 0.102 A 0.102

н с = о - 8 7 ,6 6 2,473 - 9 0 ,5 6 9 2,958

А н

— с = о - 9 8 ,3 9 2,86 - 9 8 ,8 3 2,93

Ан
— с = = о - 9 2 ,6 2 2,61 - 9 2 ,6 2 2,61

А -

н ас = с о - 1 4 ,5 1 5 0,295 - 1 4 ,5 1 5 0,295

н с = с = о - 1 2 ,8 6 0,46 - 1 2 ,8 6 0,46

\ = с = о - 9 ,6 2 0,72 - 9 ,3 8 0,73

H C N 31,179 - 0 ,8 2 6 30,874 - 0 ,7 7 51ч

30,75 - 0 ,7 2 30,75 - 0 ,7 2

— N = C ^ 46,32 - 0 ,8 9 46,32 - 0 ,8 9

N H 0 - 1 1 ,6 0 6 2,656 - 1 2 ,9 7 2 2,784

— NHa 2,82 2,71 - 6 ,7 8 3,98

\ ш 12,98 3,16 12,93 3,16
/

> -
19,46 3,82 19,46 3,82

<
11,32 M l 12,26 0,96

— NOa - 9 , 0 3,70 - 1 4 ,1 9 4,38

H F - 6 4 ,4 7 6 - 0 ,1 4 5 - 6 4 ,8 8 4 - 0 ,0 8 1

F — - 4 5 ,1 0 - 0 ,2 0

HC1 - 2 2 ,1 0 - 0 ,2 1 5 - 2 2 ,4 6 0 - 0 ,1 5 6

- C l - 8 ,2 5 0,0 - 8 ,2 5 0,0

H B r - 1 2 ,5 3 3 - 0 ,2 3 4 - 1 3 ,0 1 0 - 0 ,1 5 8

- B r - 1 , 6 2 - 0 ,2 6 - 1 ,6 2 - 0 ,2 6

H I - 1 ,1 3 0 - 2 ,2 1 5 - 1 ,7 1 8 - 0 ,1 7 6

— I 7,80 0,0 7,80 0,0
H aS - 2 0 ,5 5 2 1,026 - 2 1 ,3 6 6 1,167

— S - - 3 ,3 2 1,42 - 3 ,3 2 1,44
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Продолжение табл. 18

Г -300+600 Т е  600+1600
Группа

А В. 102 А в * юз

< - 0 ,9 7 0,51 - 0 ,6 5 0,44

- S - S - - 1 8 ,6 0 6 2,664 - 1 8 ,2 0 4  | 1 2,697
—SH {пере) - 1 1 ,8 2 7 0,975 - 1 1 ,8 1 5 0,973
« S O - 3 0 ,1 9 3,39 - 3 0 ,1 9 3,39
* = s o a - 8 2 ,5 8 5,58 - 8 0 ,6 9 5,26
—ОН {пере) - 4 2 ,9 5 9 1,134 - 4 3 ,1 0 3 1,158
—ОН {втор) - 4 4 ,5 3 8 1,18 - 4 4 ,2 3 2 1,136
—ОН {трет) - 4 9 ,4 0 7 1,020 - 4 9 ,1 9 3 1,001
—ОН (арильная) - 4 5 ,6 4 4 1,533 - 4 5 ,5 0 6 1,510

Кольца:

— сА 12,86 - 0 ,6 3 12,86 - 0 ,6 3

V
>-< 
<LC> / /\

I СЛ 00 ю 0,25 - 3 ,5 3 - 0 ,1 6

§ 5. КОСВЕННЫЙ РАСЧЕТ РАВНОВЕСИЯ 

1. Стандартные энергии Гиббса

Изменение энергии Гиббса можно пересчитать на любые тем
пературы и давления, поэтому достаточно, чтобы были известны 
величины AG, отнесенные к одному давлению и к одной темпера
туре. Обычно пользуются величиной AGSw- Такая систематизация 
материала устраняет возможность ошибок, которые могли бы воз
никнуть, если бы значения AG были отнесены 1C разным, хотя и до
статочно близким друг к другу состояниям веществ.

Величины AGms (табл. 19 и Приложение I) представляют изме
нение энергии Гиббса, которое наблюдалось бы в изотермическом 
процессе при условии, что расходуемые простые вещества и полу
чающиеся соединения находятся при давлении в 1 атм каждое 
(более строго, при активностях, равных единице), причем первые 
находятся в модификациях, устойчивых при / = 2 5  и Р = 1 .  Если 
реагенты находятся в смеси или в растворе, то требуется и ука
зание стандартной с (в случае растворенных веществ =  1).
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Если реальный газ в стандартных условиях значительно откло
няется от идеального состояния, то необходимо ввести поправку 
по уравнению (V,25)*.

Т а б л и ц а  19. Стандартные энергии Гиббса (в к кал/моль) 
образования некоторых вещ еств*

Вещество ч. Вещество ч.
СО (г) -32,778 N 0 (Г) 20,693
СО, (г) -94,259 NOJ (р) - 8 ,8 6
СаСО, (к) -269,78 SO , (г) -71,752
Н (г) 48,582 СН4 (г) -12,146
НВг (г) -12 ,75 С,Н, (г) 49,827
НВг (р) -24 ,88 С,Н< (г) 16,334
НС1 (г) -22 ,78 С,Нв (г) -7 ,883
H N 03 (р) -20 ,67 СдН. (ж) 29,72
Н ,0  (г) -54,638 СНдОН (ж) -39 ,94
Н20  (ж) -56,703 СНдСООН (ж) -93 ,06
H ,S  (г) -8,081 С,Н6ОН (ж) -41 ,64
NH3 (г) -3 ,993 CgHgCl (ж) 21,32
NHg (р) -6 ,3 7 CgHeNO, (ж) 34,95

т +  (р) — 19,00 CelUNIIa (ж) 35,83

* См. также Приложение I.

Значение ДGm для ионов (см. Приложение 1) отнесено к зна
чению этой величины для иона водорода, принимаемой равной 
нулю. Стандартным состоянием для иоИЪв принято их состояние 
в гипотетическом идеальном водном растворе мольной концентра
ции. Рассм'отренная унификация важна не только потому, что 
Дбюв (или в общем случае ДО?) * *  непосредственно связана с кон
стантой химического равновесия, но и по другой причине: разли
чие в значениях AGm(AGr) образования двух веществ, так же, 
как и различие в значениях AHmlAffr), отражает лишь различие 
в природе этих веществ.

Необходимо помнить, что температура, при которой происхо
дит подавляющее большинство химических процессов, значительно 
выше 25 °С, и поэтому экстраполировать результаты расчета на

*  Поправки к ДА/ на неидеальиость (при переходе в стандартное состояние) 
можно не вводить, так как в соответствии с уравнением (IV, 23) энтальпия бу
дет изменяться с повышением давления лишь при очень больших давлениях.

* *  И те, и другие приведены в справочной литературе.



высокие температуры следует с осторожностью. Реакции синтеза 
многих веществ при стандартных условиях являются гипотетиче
скими. Это, однако, не может служить препятствием к расчету 
Д02вз, так как изменение энергии Гиббса не зависит от пути пе
рехода. В то же время, если бы таблицы содержали значения 
AG5ea только для веществ, устойчивых в стандартных условиях, то 
для очень многих реакций при вычислениях пришлось бы прини
мать во внимание поправки не только на температуру и давление, 
отличающиеся от стандартных, но и на переход в другие фазы. 
Последнее неудобно, и поэтому предпочитают заранее вводить 
в таблицы неустойчивые фазы. Поясним это на примере.

Во всех расчетах оперируют для Н2<Э(г) величиной AG298, хотя 
состояние водяного пара в виде идеализированного газа при 
Р =  1 и t =  25 экспериментально неосуществимо. Действительно, 
пар при 25 °С, обладая даже значительно более низким давле
нием, чем 1 атм, самопроизвольно конденсируется, так как давле
ние насыщенного водяного пара при 1 =  25 равно все. о лишь 
0,03126 атм. Но термодинамические свойства пара при этих усло
виях могут быть найдены экспериментально. Для пересчета слу
жит уравнение

(Л О ^ У  - (А О т)ж +  13641г(1/Рйв) (ХШ . 25)

где Рмв — давление насыщенного пара данного вещества при t — 25.

Пример 10. На основании данных приведенных в табл. 19 и на рис. 65. 
вычислить Д029з для реакции СО +  2Н2 — СН3ОН (г).

Решение. Из табл. 19 для реакции СО +  2На — СН8ОН(ж)

Л0°т  =  —39 940 -  (—32 778) = - —7162

По графику Я * © ( Г )  (рис. 55) для СН8ОН Я2д«-»0 ,15 , откуда в соответ
ствии с уравнением (х Ш ,2 э ) для процесса СН8ОН ( ж )«  СН8ОН (г) получаем: 

а  —4 576 • 298,2 • lg 0,15 *  1 120. Следовательно, для синтеза газообразного 
метанола AGjg8 —■ — 7 162 +  1 120 — — б 802.

2. Расчет константы равновесия

Величина AG298 для данного процесса может быть вычислена по 
правилу, аналогичному тому, которое было применено при вычис
лении тепловых эффектов (см. гл. III, разд. 1). Это еще один ме
тод расчета константы равновесия (при комбинировании необхо
димо, чтобы все вещества во всех реакциях были при одинаковых 
Р и Т и в одинаковых агрегатных состояниях).

Для реакции
Ь В + с С +  . . .  =»rR  +  s S +  . . .

до0г - [ г ( д о ° ) г + 5(до“ )т +  . . . ] - [ 6 (Д£?в)г + с(дОс)т +  •••]
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или в соответствии с (XIII, 8)

<К«)Г
(Kg)rR - ( K f l ) | . . .  

(К«)в-(К«>С •••
где ДО* и (/Са) / отвечают реакциям образования соответствующих соединений нз 
простых веществ.

Подобный расчет можно сделать для любой температуры Г, 
имея значения AGr(/Cr) д л я  всех реагентов, а также для некото
рого температурного интервала, комбинируя уравнения AG0 =  
=  <р (Г) [или /С0 =  <р(Г)] Для соответствующих процессов.

Косвенный метод расчета позволяет с минимальной затратой 
времени сделать исчерпывающие выводы относительно многих ре
акций, не прибегая к опыту. Этот метод имеет большое значение 
при расчетах сложных равновесий, когда одновременно протекает 
несколько реакций (гл. XIV, разд. 4). Естественно, что он особенно 
полезен, когда изучить равновесие данной реакции трудно или 
совсем невозможно. Кроме того, при высокой точности величин, 
положенных в основу расчета, косвенный метод позволяет прове
рить правдоподобность различных данных и тем самым оценить 
достоверность того или иного способа изучения равновесия.

Пример 11. Для реакций
с2н4 + н2
2G +  2На •

■ С2Н*
С2Н4

(а)
(б)

были предложены соответственно следующие уравнения:
lg {ка)л -  6366/Г -  2,961 lg  Т +  0,0*7668Т -  0,0*17647'* 4- W  
lg (/Ca)<5 -  —2413/Г -  6,589 lg  Г +  0.0ЭЮ25Г +  0,0*17574 +  13,0 

Найти уравнения (XIII, 20) и (XIII, 21) для реакции
2С +  ЗН2 С2Н* (в)

Решение. Так как реакция (в) является суммой реакций (а) и (б), то 

(К в) в - ( К в ) а * ( К в)б и lg (K e) -  l g ( * e ) a + 1 * ( * в)б
т. е.

Ig (Кв)в -  3953/Г  -  8,55 lg  Т +  0,00179187’ -  0,0*14Г* +  15,3

откуда
АО* -  -  18085 +  39,116Г lg  Т -  0,0081982^ +  0,0б8064Г3 -  70,0Г

§ 6, ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ И ТЕПЛОВОЙ ЗАКОН

1. Реакции в конденсированных системах

Полученные ранее уравнения позволяют рассчитать константу 
равновесия для любой температуры, но при условии обязатель
ного ее определения хотя бы при одной температуре: значение по
стоянной /  в (XIII, 21) нельзя вычислить заранее, так как не из
вестно, какими свойствами реагентов она обусловлена. Будучи



независимой от температуры, она различна для разных реакций. 
Иными словами, неопределенность / препятствует отысканию ДG 
интегрированием уравнения (V, 26). Она не может быть опреде
лена с помощью первого и второго начал термодинамики, дающих 
только дифференциальное соотношение для химического сродства 
(изучение реакции в гальваническом элементе возможно лишь для 
немногих процессов). Следовательно, исходя из первого и второго 
начал термодинамики, задачу расчета равновесия в общем виде 
решить нельзя. Это вытекает также из того, что равенство AG =  
=  ДН соблюдается только в двух частных случаях (см. с. 381),

Рис. 162. Кривые ДН  **<р (Г) и Д (/«ф (Г ) в области низких температур.

Рис. 163. Схема построения кривой ДО-пф(Г) по кривой ДН  « ф (Г ) .

Попытка определить I с помощью начальных условий не при
водит к положительным результатам: уравнение (V,26), записан
ное в виде г Л„

д о *»  — т \ ат  +  it

при Г =  0 дает неопределенность, которую невозможно раскрыть 
без дополнительных допущений. Таким образом, по значениям 
Д(?о вычислить ДGT не представляется возможным.

Все это наглядно иллюстрируется рис. 162. Ход кривой ДЯ =  
*= ф(Г) ясен из термических данных, но наличие /  делает неопре
деленным положение кривой AG =  <р(Г).Константа не может быть 
выбрана произвольно, а должна иметь вполне определенное зна
чение, иначе ДG вообще не может быть однозначной функцией 
температур. Без опытных данных нельзя выбрать какую-либо 
одну кривую AG из бесчисленного числа кривых, отличающихся 
величиной /. Если же значение константы равновесия при какой- 
нибудь температуре известно, то можно найти истинную кривую. 
Действительно, зная (Ко) т и тем самым ДGr, можно найти при 
данном значении / направление кривой ДО =  <р(Г), так как со
гласно (V,26) нужно лишь перенести разность ДН — ДG из на
чала координат вверх (рис. 163). Линия аЬ дает направление ка
сательной к кривой Ди для AGT, так как d(&G)/oT е=аО  :ОЬ, 
Строя путем последовательного передвижения касательные к кри
вой, можно провести полную кривую ДG *= ф(Г).



Тепловой з а к о в

Нернстом (1906 г.) было высказано предположение, что кри
вые ДЯ =  ф(7) и АС =  ср(Г) при 7 =  0 имеют общую касатель
ную, т. е.

limг-*о
Г^(АО)1 
L дТ \ Р (XIII, 26)

Индексы Р (и °) могут быть отброшены, так как в конденсиро
ванных системах АЯ и AG практически не зависят от давления. 
Поэтому единственным ограничением значений д(Д Н)/дТ и 
d(AG)/d7 можно считать отнесение их к области температур, 
близких к Т =  0.

Из (V, 26) следует, что производная d.(AG)/dT при 7 =  0 пре
вращается в неопределенность, так как

Г д ( Д О ) !  ( А О ) г ^ 0 - ( ^ ) г - > 0  0
L дТ 1т + 0 "  0 “ 0

Но взяв для раскрытия неопределенности отношение пределов 
производных числителя и знаменателя (V, 26), найдем в соответ
ствии с (XIII, 26), что

Г a (AG) 1 _  [д(ДС)/дГ]г*0-[д(ДЯ)/дГ]г+0 А
L дТ \ т+ 0-  (дТ/дТ)т+ 0

Поэтому (XIII. 26) может быть окончательно записано в виде:
и т  а  (д я ) / а г  *  iim а  (д о )/а г  -  о (х ш ,2 7 )
Г-*0 ГХ)

или в соответствии с (111,22) и (V, 24)
Ит Д0 о — Пт Д5 =  0 (XIII, 28)

г - ю  и г - *  о

Уравнения (X III,27) и (XIII, 28) представляют первоначальный 
вид так называемого теплового закона (теоремы Нернста). По 
смыслу он относится только к конденсированным системам.

Тепловой закон можно рассматривать как распространение 
принципа Вертело с 7 =  0 на 7 >  0. Этот закон был высказан 
вначале в виде гипотезы, однако вскоре получил эксперименталь
ное подтверждение. Оказалось, что при реакциях, протекающих 
между чистыми кристаллическими и жидкими веществами, раз
ность между А Я  и АС невелика, а изменение ее с изменением тем
пературы в области низких температур незначительно.

Из (XIII, 28) следует, что теплоемкость конденсированной си
стемы при 7-»-0 не должна изменяться при реакции. Поэтому пра
вило аддитивности теплоемкостей (см. с. 63) точно лишь при абсо
лютном нуле и вблизи него. (Аналогичные выводы можно было бы 
получить и для изохорной теплоемкости.)

Уравнение (XIII, 28) показывает также, что процесс в конден
сированных системах при абсолютном нуле и вблизи него протекает
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без изменения энтропии. По этой причине адиабата и изотерма при 
7  =  0 совпадают.

Первоначально идея нового закона была выражена с помощью равенства 
(ДО)г ^ 0 = ( Л / / ) т ^ о  н уравнения (X III,26).

В дальнейшем было показано, что его существо может быть сведено к ус
ловию

[д(ДО)/дГ]г ^ 0 - 0

Равенство [д(ЬН)/дТ\Тч>о *= 0, вопреки (XIII, 27), казалось, могло бы иметь ме
сто и в тех случаях, когда [д(Ьи)/дТ\т -+ о Ф  0. Действительно, с одной сто
роны

Нш
Г-*о

Д б - Д Я
т

Г-ь о

а с другой

<Э(Д G)
вт

Игп
Г-*0

д о - д я
т

а (доп
дт Jr-bO

отсюда
[д (до)/аг]г ^ 0 -  [а (дв)/дТ)т+ 0 -  [д (дя)/аг)г^0

Но из последнего соотношения вытекает, что [<5(ДН)/дТ]т 4 0 в О при единствен
ном требовании, чтобы [а(ДО)/дТ]г 0. Это равенство соблюдалось бы и В 
том случае, если бы тепловой закон был неверен и [д(Д0)/д7]т Лишь при
соблюдении теплового закона обе производные равны.

Рис. 164. Кривые ДЯ в ф ( Г ) и  AG ™ <р(Г) (верен вариант 4 ).

Из (X III,27) следует, что кривая Д(3 =  <р(7) должна горизон
тально достигать оси ординат. Поэтому кривые Д# =  <р(7) и 
Д(5 =  <р(7) не просто соединяются в точке абсолютного нуля, но 
касаются друг друга уже при приближении к ней; в соответствии 
с (XIII, 27) они имеют общую горизонтальную касательную 
(рис. 164 А).

Как долго кривые ДН и ДG идут слитно, т. е. до какой темпе
ратуры справедлив «принцип максимальной работы» и соблюдает
ся аддитивность теплоемкостей и энтропий, не может быть указано
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термодинамикой. Можно сказать лишь одно: чем меньше 
d (A G )/d 7 \ а потому и AG — ДЯ, тем выше температура, при ко
торой процесс начинает выходить из области равенства величин 
А Я и A G. Для химических (и 
электрохимических) процессов 
в конденсированных системах 
кривые АЯ и AG начинают за
метно расходиться уже при 
сравнительно низких темпера
турах (см., например, рис. 165).
Наоборот, для процессов, ко
торые протекают только за 
счет кинетической энергии дви
жения (например, чисто меха
нические процессы) или. же за 
счет внутриядерной энергии 
(радиоактивные процессы), 
практически при всех температурах AG =  АЯ. Иначе говоря, для 
подобных процессов принцип максимальной работы справедлив 
при любых температурах.

2. Уравнения Д Я  =  <р(Г) и AG =  <p (f)  
для конденсированных систем

Тепловой закон позволяет выбрать для конденсированных си
стем кривую AG ня основании кривой ДЯ. Выводы, вытекающие 
из него, можно распространить и на область высоких температур, 
но лишь при условии, что не происходит фазовых превращений. 
Действительно, если, например, один из реагентов при некоторой Т 
начнет сублимироваться, то в этой точке на кривой AG произойдет 
излом (так как изменится величина AS), а кривая А Я сдвинется 
по вертикали (на ДЯсувл) и на ней появится перегиб (так как из
менится величина AGP). Ход кривых ДЯ и AG станет совершенно 
иным и их экстраполяция к Т =  0 не приведет к ситуации, отве
чающей уравнению (X III,27) и рис. 164Л.

Поэтому уравнения АЯ =  <р(Г) и A<j =  <p(7’) для конденсиро
ванных систем в отличие от ранее применявшихся следует состав
лять на основании соотношений для теплоемкостей, справедливых 
вплоть до абсолютного нуля. Такие соотношения отличаются от 
обычных,, так как в области низких температур характер кривой 
Ср =  <р(Г) изменяется (см. с. 57). Учитывая это, снабдим все 
постоянные, входящие в уравнения температурной зависимости 
теплового эффекта и изменения изобарного потенциала для кон
денсированных систем, индексом *«. Величина ДЯоА в отличие от 
ДЯо имеет физический смысл теплового эффекта реакции при 
Г =  0. Также и константа /кд, оставаясь постоянной вплоть до аб
солютного нуля, приобретает смысл изменения энтропии при Т =  0; 
она отличается от константы интегрирования в (XIII, 21),

Рнс. 165. Графический расчет ДО — <р (Г). 
(См. пример 13.)
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Взяв производные д(&Н"*)1дТ и d(bG **)ldT  в соответствии с 
уравнением (X III,27) получим*

До**-О (XIII, 29)
/“ -О  (XIII, 30)

Поэтому (111,25) и (XIII, 21) • *  для конденсированных систем 
должны быть записаны в виде

д я кд -  д я ; д +  ч2ьь*лт2 +  V» t u n *  ( х ш ,  31)

ДОкд -  дл;д -  ‘/2АЬК*Т2 -  (XIII, 32)

В дальнейшем индекс отбросим, помня о том, что он должен 
ставиться во всех случаях, когда речь идет о свойствах веществ 
вблизи абсолютного нуля.

Из (XIII, 31) и (XIII, 32) следует, что кривые ДЯ и ЛG расхо
дятся в противоположные стороны, а , при условии, что Л с =  0, 
являются симметричными. Это не значит, что при любых темпера
турах производные д(АН/дТ) и d(AG/dT) будут иметь различные 
знаки, так как при высоких температурах на ЛЯ- и AG-кривых мо
гут появиться максимумы и минимумы. Как было указано выше, 
найденные уравнения могут применяться при высоких температу
рах только к таким системам, которые состоят из веществ, не из
меняющих своего агрегатного состояния при охлаждении до тем
ператур, весьма близких к абсолютному нулю.

Уравнение (XIII, 32) устраняет неопределенность кривой AG =
ф(Г), и поэтому можно применить графический метод-расчета, 

который дает точное решение, не зависящее от случайностей в вы
боре функций для теплоемкостей.

Для построения графика необходимо знать ДСр =  <р(Т) во всем 
интервале температур, а также одно значение ДЯт. По этим дан
ным строят кривую ЛСр==ф(Г) и графическим интегрированием 
определяют ЛЯ при разных температурах (см. стр. 68). Затем 
строят кривую ЛЯ =  ф(Г), а по ней ЛG =  ф(Г). Концы обеих кри-

*  Из

d(ar't')- ~ — + in г) — дб“Г - 1  дс“г* + л*
следует, что Да"* может равняться либо 0, либо оо. Действительно, если А о **# 0 . 
то при Г - *-0 In Г -*-—«> и

Нш д ( д ^ —  а«М1 +  1п Г) +  /*“  — +  оо
Г-►О ОТ

что дает Да"* «= оо. Но так как это значение До** абсурдно (ему отвечает 
Ср «= оо), то Да** =  0, а поэтому и / " *  =  0. Таким образом, существенно то, 
что Да** не просто очень малая величина, а нуль.

* *  Первое уравнение без последнего, а второе без предпоследнего члена, 
т. е. полученные на основании уравнения (III, 19), так как применение уравнения 
(111,20) привело бы к абсурду: ИшСр, ДЯ, AG — оо.т->о
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вых в области очень низких температур экстраполируют (см. 
рис. 165).

Уравнение (XIII, 31). можно получить, разложив в ряд ДН =  
=  <р (Г) и другими способами. Например, нет необходимости, что
бы члены разложения содержали целые степени Т. Вместо того, 
чтобы начинать разложение с члена, содержащего Г2, можно на
чать с члена, содержащего Та (где а ф  1). Этим подтверждается, 
что для доказательства теплового закона нельзя исходить только 
из первого и второго начал термодинамики; уравнение (XIII, 27) 
из них не вытекает.

В этом смысле и говорят о тепловом законе как о третьем за
коне термодинамики.

Пример 12, Найти температуру превращения S (ромб.) в S (мои.), если для 
этого процесса АЯ — 50,4 -f- 3,69 • 10~Ф.

Решение. Так как в точке перехода ДО *  0, то rta основании (XIII, 32)
50.4 — 3,69 • Ю^Г2 =  0, откуда температура превращения равна 369,6 К или
96.4 °С (вместо опытного значения, равного 96 °С).

Подобная задача может быть решена также графически. Получится рисунок, 
сходный с рис. 165 (с 413). В соответствии с данными, приведенными в усло
вии, обе кривые начнутся (при Т *=  0) в точке ДЯ =  ДО =  50,4. Затем кривая 
ДЯ »  ф(7’) пойдет вверх, а кривая AG =  ц>{Т) — вниз, причем они будут сим
метричны. Точка пересечения кривой AG с осью абсцисс (AG =  0) отвечает тем
пературе перехода. Ниже нее устойчива ромбическая сера (ДО >  0), выше — 
моноклиническая (ДО <  0).

Формула  с двойными инт е г ра лами.  Р а с ч е т н ы е  т а бли цы

Если учесть (XIII, 30), уравнение (V,26) для реакций в конден
сированных системах примет вид

ДО —  г  ̂л я - ^
0

(нижний предел интегрирования, строго говоря, указать нельзя, 
так как AG =  0, еще когда Т ф  0). Комбинируя последнее урав
нение с (X lll.31), записанным в виде

г
ДЯ -  АЯ0 +  $ ДСр dT (XIII, 33)

о
получим т  т

АО -  ДЯ0 -  Т  ̂  ̂ АСр dT (XIII, 34)
о о

Уравнения (X III,33) и (X III,34) удобны для расчета АН и 
д G, так как интегралы Могут быть подсчитаны заранее по зависи
мости Ср от Т. На основании значений теплоемкостей вплоть до са
мых низких температур составлены таблицы (см., например, [А15]),
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в которых для различных веществ приведены значения

и

г
Cp dT

GT- 0 0

Нт - Н  o“ S
О

т т

- № J CpdT

GT G0 Cp dT

Первый интеграл рассчитывается по графику Cj> =  <p(7'), вто- 
т

рой— по графику y f^ C p d T  =  ф (Г). Для удобства все величины
о

в таблицах отнесены к грамм-атому.
Если известно ДН при данной температуре, то с помощью таб

лиц нетрудно найти значения ДН и AG при любой температуре, в 
частности при температуре, достаточно близкой к абсолютному 
нулю, когда значения ДЯ (и ДG) не поддаются непосредственному 
измерению. Расчет по (XIII,33) и (X III,34) дает более надежные 
результаты, чем по (XIII, 31) и (X III,32), так как степенные ряды 
СР =  ф(7) не всегда точны.

Пример /Л. На основании приведенных ниже данных, взятых из справочных 
таблиц, вычислить Дб2в8 Для реакции Fe +  2S  (ромб) =  FeS2 и построить график 
температурной зависимости AG и ДИ от Т »  0 до Т =  300. Тепловой эффект 
ДЯотв принять равным —39 000.

Т .........................................  20 50
Fe

(Я г - Я 0) ..................... 0,20 8,04

- ( ° Г в 0  о ) ..................  ° ’07 2’64
S  (ромб.)

Нт - Н 0 ......................... 4,57 44,5

- i p T " 0о ) ................  1,68 28,2
V3FeSa

Нт - Н 0 ......................... 0,08 2,73
—(Gr  -  G0) ....................  0,02 0,92

100 200 250 280 290 300 320

87,7 496 769 946 1007 1069 1195
36,0 297 526 691 760 812 941

168 556 801 958 1012 1067 1178
144 592 908 1112 1197 1274 1434

42,5 323 534 672 720 769 867
14,7 161 306 415 455 496 588

Решение. Интерполируя приведенные данные, в соответствии с (XIII, 33) на
ходим ДЯ0 — -3 9 0 0 0 -1 3  • 759— (1056 +  2 • 1056)] =  38 109. Затем по (XIII. 34) 
вычисляем

»  — 38 109 -  (3 • 488 -  (800 +  2 • 1257)] -  -  3G269

Подставляя табличные величины при разных температурах в (XIII, 33) н 
(XIII, 34), получаем зависимость ДЯ и Дб от Т (рис. 165, с, 413),
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3. Газовые и гетерогенные реакции

Точное  решение

Нернст показал, что тепловым законом можно пользоваться и 
для расчета газовых и гетерогенных реакций. Для этого следует 
провести процесс обходным путем с помощью цикла, состоящего 
из обратимой конденсации исходных веществ, реакции между ними 
в конденсированной фазе и обратимой сублимации продуктов ре
акции.

Тогда, найдя AG0 (вывод опускаем) *, получим

ДЯп г ДСр dT
' ‘ * Я “ - Т 5 7 < Г - \ - Ж -  +  Л' <ХШ' 36>

О
где Д/ — алгебраическая сумма так называемых истинных химических постояк- 
ных (о них см. ниже)

Если в соответствии с (III, 18) разделить теплоемкость газооб
разных реагентов на две составляющие: не зависящую от темпе
ратуры (СР) const и зависящую от нее (С р )^ ), то после подстановки 
в (X III,35) уравнения ДЯ° =  ф(Г) получим

Igtfp | (^p)const 
4,576Г 1,987 1 g r  + 1 С dT Г

4,576 J  Т 7" ) (ЛСр )ф (Т) 
о о

dT +  Д/

(XIII, 36)
где Д т е п л о в о й  Эффект реакции, пересчитанный на абсолютный пуль.

Уравнению (X III,36) соответствует точная зависимость давле
ния насыщенного пара от температуры

г ‘  дЯ0 . (Cp)So„,t
I еР

ДЯ° dTг Д Н 
1 Т 5 7 6 Т2 +  1 4,676Т 

т т
1,987 lg Т +

4.676 \  у г  \  [(Ср)ф(Г, -  (Cp)“ nst]  dT + 1 (XIII, 37)

которая получается в результате интегрирования уравнения (VII, 2) 
и выражения ДЯ° =  <р (Г) в виде уравнения

т
д /г = д я г  +  5 [(Cp)r -  (Cp) - , t] dT

О
с последующей заменой величины (Ср)р на (Cp)Ponst + (Ср)р(Л. Урав
нение (XIII, 37) по виду совпадает с эмпирическим уравнением (VII, 5).

Сравнивая (X III,35) с (X III,20) и принимая во внимание 
(X III,8) и (XIII, 30), находим

____________ Г  — Д/ или /  =  - 4 ,6 7 6  Д) (XIII, 38)

*  См., например, [А 16].
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т. е. константа интегрирования уравнения газового равновесия 
равна алгебраической сумме констант интегрирования в уравне
ниях давления пара (X III,38), т. е. истинных химических постоян
ных.

Значения химических постоянных не зависят от агрегатного 
состояния конденсированной фазы, а также от вида кристалличе
ской модификации. Так, для паров ромбической, моноклинной или 
жидкой серы уравнение Я =  ф(Г) будет содержать одну и ту же 
константу.

Значения двойных интегралов в уравнениях (XIII, 36) и 
(XIII, 37) можно заимствовать из таблиц, составленных для каж
дого вещества [А 15], или же из Приложений 3 и 4 на основании 
данных Приложения 5.

Т а б л и ц а  20. Истинные химические постоянные некоторых газов

Газ

1

Газ

i

экспери
ментальные 
по (XIII. 37)

теорети
ческие

экспери
ментальные 

по (XIII, 37)
теорети

ческие

Ag 2,10 1.45 Вгз 2,57 2,47
А1 0,79 0,81 С12 1,65 1,347
Аг 0,79 0,813 н 2 -3 ,6 8 -3,357
Аи 1,00 1,11 13 3,08 3,03
Вг 1,91 1,25 n 2 -0 ,153 -0,174
С -0 ,7 9 — 0 2 0,547 0,533
Cd 1,60 1,488 с о -0,075 0,041
Cl 1,44 0,73 с о 2 0,85 -0,830
Си 1,00 1,11 НВг 0,24 0,20

Не -0 ,6 2 -0 ,6 8 HC1 -0 ,40 -0,419

Hg 1,83 1,866 HI 0,65 0,61

I 2,08 1,56 Н20 -1 ,860 -1,775

К 1.Ю 1.0 H2S -0,918 -0,897

Mg 0,47 0,49 NHS -1 ,5 0 -1 ,55

Na 0,78 0,756 NO 0,55 0,550

Ne 0,396 — N20 0,86 1,10

Pb 1,80 1,887 PHS -0 ,666 -0 ,662

Zn 1,21 1,135 CH4 -1,941 -1 ,9 0

Следует отметить, что если в уравнениях (XIII, 36) и (XIII, 37) 
температурная зависимость теплоемкости реагентов предпола
гается заданной квантовыми формулами, то в (XIII, 20) и (XIII, 21) 
она дается эмпирическими степенными рядами, которые обычно
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рассчитываются по данным, отнесенным к температурам вышеОвС, 
т. е. справедливы, как правило, начиная с 0°С. Поэтому (X III,38) 
будет абсолютно точным, «ели в (XIII, 20) и (XIII, 21) будут фигу
рировать квантовые формулы. Иными словами, если в эти уравне
ния подставить значения А/, отвечающие (XIII, 36), то значения 
lg Кр в общем случае окажутся несколько «смещенными» и для 
получения правильных значений lg Кр понадобится замена Л/ на 
некоторую величину, которую нужно определять подбором.

Константы / вычисляют либо по экспериментальным данным, 
т. е. в соответствии с (XIII, 37) на основании температурной зави
симости давления пара, значений теплоемкостей и теплот агрегат
ных превращений, либо теоретически (гл. XV, разд. 2). В табл. 20 
приведены результаты обоих методов вычисления.

Так как погрешность значений /, определенных на основании 
экспериментальных данных, составляет, как правило, несколько 
сотых, то расхождение большинства величин / следует признать 
лежащим в пределах ошибок опыта. Это подтверждает справедли
вость теплового закона.

Кроме того, совпадение констант интегрирования /, найденных 
по температурной зависимости констант равновесия, с алгебраиче
ской суммой истинных химических постоянных, найденных из за
висимости Р =  ф(Г) по уравнению (X III,37), доказывает правиль
ность (XIII, 38), что также подтверждает справедливость теплового 
закона.

Пример 14, Найти значение истинной химической плгтоянной для ртути, если 
Гол — 234,4; ДЯпл =  555; ДЯпар ■ = 14 884; Ягзм =  2,67 • 10-9 и согласно табли
цам [А1Б] //234.4 - Я 0 -  1256; (О а з м -  Н0) /234,4 =  8,34.

Решение. Так как пары ртути одноатомны, (Cp)£onst *=  3/2R +  R и (Ср)^ *я 
« 0 .  Поэтому (XIII, 37) принимает вид

ДHi 1 ?  dT f
lg P “  4,5767’ +  2,6 Ig T ~  4376 J "W  ) C P d T  +  l

0 0
Энтальпию ДЯ0 для сублимации определяем по (XIII, 33), согласно которому

т
ДЯ'о — Д н ’г -   ̂(С'р -  Ср4)  dT 

0
Поскольку С рф  ф (7), то

Г
Д н] -= ДЯр -  СГРТ +  J  с у  dT

о
ИЛИ

Л Я о  —  (14 884 +  555) -  2,5R * 234,4 +  1256 =  15 531 

Тогда по (XIII, 37)

1е2,67• К Г »  - -  ■ J ^  +  2 ,6 l g 234.4- ^  + 1

откуда i =  1,83, что отличается от теоретической величины (табл. 20) менее 
чем на 2%.
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Приближенвые решении

Нернст упростил (X III,36), предложив приближенные урав
нения

•в К р -----18 ^ ^ +  Ы  (ХШ.39)

18 КР ----- j ^ r  +  1,75 Дп lg Г +  М (XIII, 40)

где Д/ — алгебраическая сумма так называемых условных (эмпирических) хими
ческих постоянных.

Им же предложено уравнение
ДЯ°0 -  Д Я  J. -  3,6 Д* Т - 1  Д&г2 (XIII, 41)

причем (в отличие от нахождения ДЬ) при определении Ля учиты
вают только газообразные компоненты.

Уравнение (XIII, 39) получается из (XIII, 36) в предположении 
линейного хода теплоемкости реагентов по эмпирическому урав
нению

Ср - 3 , 5  +  6Г (XIII, 42)

[Поэтому величины /±Н1 в (XIII, 36) и (XIII, 39) отличаются друг 
от друга.] Уравнение (XIII, 40) получается из первого, если заме
нить ДЯо на Д # 2эа и пренебречь температурной зависимостью 
теплоемкостей. В соответствии с (XIII, 42) член [(ACP)COn8t/l,987]lg Т 
уравнения (XIII, 36) превращается в (3,5Дл/1,987 lg Т) =  1,75Л/г lg Г. 
При Дл =  0 уравнения (X III,39) и (X III,40) становятся тожде
ственными.

Условные химические постоянные некоторых газов приведены 
в табл. 21.

Т а б л и ц а  21. Условные химические постоянные I некоторых газов

Газ 1 Газ i | Газ i Газ 1

Вг 1,6 НВг 3,2 СО, 3,2 с,н. 3,2
CI 1.6 НС1 3,0 C S , 3,1 с,н4 2;8
Н 0,6 HF 3,4 HCN 3,8 С ,н в 2,6
I 2,0 н, 1,6 Н ,0 3,6 СвНв 3,0
N 1,3 1а 3,9 H ,S 3,0 с,нвон 4,1
0 1,4 N0 3,5 Н ,0 3,3 (С Н ,),0 3.7
Вг, 3.2 N, 2,6 SO , 3,3 (С,Нв),0 3.3
СО 3,5 0 , 2,8 NH3 3,3 СНС13 3,2

С1. 3,1 Sa 2,8 СН4 2,8 СС14
.

3,4
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Значения I могут быть найдены либо подбором, причем ошибки, 
связанные с переходом от (X III,36) к (X III,39) и (XIII,40), дол
жны быть по возможности скомпенсированы, либо по приближен
ным уравнениям кривой давления пара, т. е. в соответствии с 
(X III,39) по уравнению

и в соответствии с (XIII, 40) по уравнению

lg P  —  - ^ r + m i f T +  L (XIII, 44)

Определение i по (X III,44) дает ориентировочные результаты, 
вследствие чего в этом случае метод подбора предпочтителен.

При отсутствии каких-либо данных о зависимости Р * *  ср(Г) значения I мо
гут быть приближенно определены по эмпирическим формулам

; - 0 , 1 4 / _1, 1в ,  J -  1,761 lg />Kp
1 Н. Т.К

где а — константа уравнения Ван-дер-Ваальса.

Из данных табл. 21 следует, что при отсутствии значений услов
ных постоянных приближенно можно считать, что для одноатомных 
газов они равны 1,5, а для всех прочих 3. Это облегчает расчет, так 
как единственная неизвестная величина в (XIII. 40), т. е. АЯ]о8, 
Может быть найдена с помощью соответствующих таблиц по за
кону Гесса.

Разумеется, пользоваться I можно только при расчете пара
метров равновесия по (XIII, 39) и (X III,40), в то время как расчет 
по (X III,36) требует знания истинных химических постоянных 
[/ отличаются от i не только абсолютной величиной, но иногда и 
знаком (см. табл. 20 и 21)].

Если в реакции кроме газов участвуют и твердые вещества, то 
рассмотренные уравнения можно использовать, но необходимо 
лишь во все члены с теплоемкостью вводить ее составляющие для 
твердых реагентов, помня, что для них (СР) 0 =  0 и / =  0.

Пример 1В, Рассчитать равновесие реакции НаО(г) *** Hj +  VjOj  в  интервале 
1000—-3000 К (через каждые 500°) с помощью: 1) точного уравнения (XIII, 36) 
и 2) приближенных уравнений [а) (XIII, 39) и б) (XIII, 40)].

Решение. 1. Значение ДЯ0 вычисляем по (XIII, 33), пользуясь значением 
ДТ/эд s s  57 796 (см. табл. I, с. 45). Так как Т мало, значения 6/Т очень велики 
и последний член уравнения (111,18) очень мал, поэтому (XIII, 33) примет вид 
A/f%3 — AtfJ +  298.2 ДСр или 57796 — АН*п +  298,2 (6,96 +  0,5 - 6 ,9 6 -7 ,9 5 ), откуда
AtfJ -■  57054. Второй член (XIII, 36) в соответствии с (III. 18) равен 1,253 lgT .

т т
Третий член, содержащий алгебраическую сумму интегралов  ̂  ̂ (с р\р ( л ^ ’

о о
вычисляем по данным, приведенным в Приложении 5. Последний член уравне-
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ния определяем по табл. 20 (с. 418): Д/ =■  [(—3,357) + 0 ,5  • 0,533] — (—1,775) ■ ■  
"  “ 1,315.

Таким образом, для процесса диссоциации водяного пара (XIII, 36) примет 
вид

Г г

Ч Х р ---- - ^ + |.253le r  +  w 1 ) 7 * - i * l ^ ' ,<r +ю о

+

+

+ , -253|* г + т к { 5 4 И Ч - ЁИ ‘,гvo о

is4s»m«-[s4i4T)"+
0 0 L o о

5 0 П П  J  /

1.315 (a)

Значения интегралов определяем по Приложению 3. Например, при Г »  1000 
величина 0/Г  *=  2,224 и

s ^ U ^ r 1) " 7 - 0-228о о

2. а) Выражения (Ср )< =  <р(7) (пример 8, с. 399) приводим х виду 
(XIII, 42). Для пересчета выбираем Т =  1000, тогда получаем

ь (с я)ю00-3>б
1000

Вычислив b для На, Oj и Н20 (г ) , находим

(Ср)н2- 3,5 +  3,93 -1 °-9Г

(Ср)Оа- 3>6 +  4>74- ,0" 3г

(Ср)н1о - 3'5 +  6'2 ,- ,0" 3г

По (XIII, 41)

ДН°0 — 57 796 -  3,5 • 0,5 • 298,2 -  0,5 (3,93 +  0,5.4,74 — 6,21) 10” 3 • 298,22 — 57 270 

Уравнение (XIII, 39) в соответствии с данными та0л. 20 принимает вид

lg Кр -  — +  0,875 lg Т +  0,009836 • 10“ 3Г -  0,6 (б)

б) Уравнение (XIII, 40) примет вид

+  0,875 lg Г -  0,6 (в)

Результаты расчета по найденным уравнениям приведены ниже. В пятой 
строке указаны данные, полученные по уравнению (б) с Д1 =  —0,12. В последней 
строке даны наиболее точные значения, сравнение с которыми дает среднюю По-
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грешность: 0,3% по (а), 15,5% по (б) и 16,4% по (в) *• Замена А/ «= —0,6 на 
—0,12 (г) дает хорошие результаты (средняя ошибка понижается до 1,1%).

l g * p
1000 1500 2000 2500 3000

по уравнению (а) . 10,05 5,72 3,53 2,24 1,34
> » (б) . 10,50 6,18 3,99 2,66 1,76
» » (в) . 10,61 6,24 4,03 2,68 1,77
» » (г) . 10,13 6,76 3,55 2,20 1,29

по опытным данным 10,06 5,73 3,52 2,21 1,31

Пример 16. 1. Найти уравнение (XIII, 40) для процессов диссоциации карбо
натов (Я =  1). 2. Оценить точность полученного уравнения на примере диссо
циации СаСОз, если наиболее досто
верные опытные данные отвечают 
Т двое =  1167,6. Можно ли сушить 
влажный карбонат на воздухе при 
Т «  1000 без опасности его разложе
ния?

Решение. 1. Из уравнения (XIII,
40) и табл. 21 следует, что

АЯ™
“  !g pco2 “  0  “  4 ,5 7 6 Я ^

+  1,75 lg  7 +  3,2
Это уравнение в графическом виде 
представлено на рис. 166.

2. Значение Д//ш  для диссоциа
ции СаСОа определяем по теплотам 
образования соответствующих ве
ществ (см. табл. I, с. 45):

iW 29S “  ( Л Й 29в)С а 0  +  ( Д / /29з)С О ; ~

-  (Д "2 98) СаСОз =  «  610

Поэтому в соответствии с найденным 
уравнением 9312/Г =  1,75 lg Т +  3,2. Путем последовательных приближений нахо
дим Гдисо^.ПОО, что отличается от экспериментального значения на 67 градусов.

При Т =  1000 по найденному уравнению lg Я =  ф(7*) ^C0i 7»7® * 
т. е. на воздухе произойдет разложение. Избежать его можно, либо понизив 
температуру, либо доведя содержание СОа в газовой фазе примерно до 10%.

При оценке изложенного метода расчета необходимо отметить 
следующее: точное уравнение громоздко, требует для решения мно
гочисленных данных, которые зачастую отсутствуют, и большой за
траты времени. Приближенные уравнения в общем случае неточны 
и большей частью могут служить лишь для ориентировочных вы
числений. Особенно это относится к (XIII, 40). При его выводе 
предполагалось, что теплоемкости жидких и кристаллических ре
агентов равны нулю, а теплоемкости газов неизменны и для

*  Почти одинаковая погрешность расчета по (XIII, 39) и (XIII, 40) обуслов
лена тем, что в данном случае значение ДЬ крайне мало.

Рис. 166. Теплоты и температуры дис
социации некоторых карбонатов. 

Проверка уравнения (XIII. 40). (См. пример 16.)
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каждого компонента независимо от температуры равны 3,5; таким 
образом, в этом уравнении исчезает третий член точного уравнения 
(XIII, 36). Поэтому пренебрежение температурной зависимостью 
теплоемкости приводит к минимальным ошибкам в тех случаях, 
когда оно в равной степени касается исходных веществ и продуктов 
реакции. Следовательно, (X III,40) наиболее точно, если реакция 
протекает без изменения числа молей, тогда уравнение становится 
двухчленным, т. е. совпадает с (XIII, 11). При Дл =  ±  1 резуль
таты расчета не всегда достаточно надежны,, а при Дп =  ± 2  и, тем 
более, при Дп =  ± 3  могут оказаться неудовлетворительными (сле
дует помнить, что ошибка на каждую единицу в значении lg К р  
отвечает десятикратной погрешности в значении Кр).

Если в ряде случаев удается весьма точно передать зависи
мость Кр от Т даже посредством (XIII, 40), то это большей частью 
осуществляется заменой табличного значения i на другое значение, 
определяемое подбором. Поэтому в отсутствие каких-либо экспери
ментальных данных нельзя предугадать, насколько надежны ре
зультаты в каждом отдельном случае; кроме того, ошибки вычис
ления растут вместе с абсолютным значением последнего члена 
уравнения (XIII, 40).

При экстраполяции на высокие температуры уравнения 
(X III,39) и (X III,40) могут дать качественно неудовлетворитель
ный результат, так как формула Нернста по температурной зависи
мости давления пара, как показал А. И. Бачинский (1928 г.), при 
высоких температурах дает уменьшение давления с ростом тем
пературы.

В настоящее время при расчетах равновесия уравнениями 
(XIII, 36,39,40) пользуются редко, предпочитая более простой и 
точный метод, основы которого изложены ниже.

§ 7. РАСЧЕТ РАВНОВЕСИЯ ПО АБСОЛЮТНЫМ ЗНАЧЕНИЯМ ЭНТРОПИИ 

1. Абсолютные значения энтропии

До сих пор речь шла только об и з м е н е н и я х  свойств системы 
(Я  и CPt G и S  или соответственно U и CVt F и S ). Абсолютные 
величины теплоемкости и энтропии по уравнению (X III,28) нельзя 
вычислить, т. е. они могут иметь любые- (конечные) значения. 
Нернст перешел от условия АСР =  0 (XIII, 28) к условию

lim CD- 0  (X III, 46)
т-►о г

обосновав его экспериментальными данными о температурной за
висимости теплоемкости и квантовой теорией теплоемкости (см. 
с. 55 сл.).

Планк расширил тепловой закон, перенеся условие А5 =  0 
(XIII, 28) с системы на вещество, т. е. постулировав, что

l im S - Q  или 5 0- 0  (X III, 46)
Г-И)

424



Справедливость постулата Планка можно пояснить на примере. 
При' постепенном охлаждении монокристалла (например, NaCl) 
термодинамическая вероятность ад (см. гл. V, раздел 3) резко умень
шается и при Т =  О, когда все ионы окажутся в узлах кристал
лической решетки, ад достигнет минимального значения, т. е. еди* 
ницы. Отсюда следует, что данное макросостояние — состояние 
и д е а л ь н о г о  кристалла при абсолютном нуле — может быть осу
ществлено единственным микросостоянием, и в соответствии с 
уравнением (IV ,26) энтропия превращается в нуль. Таким обра
зом, уравнение (XIII, 46) находит наглядное толкование.

Была высказана мысль, что беспредельное увеличение давления должно 
влиять на величину энтропии так же, как и понижение температуры до абсолют
ного нуля. С математическоА точки зрения это не вызывает сомнений, ибо из ура
внения (IV, 19) следует, что (dS/3P)T <  0, и поэтому

Игл S  «я О
Р-Ьоо

Однако ряд исследователей считает мало вероятным, что вещество при очень 
высоких давлениях будет обладать теми же свойствами, как вблизи абсолютного 
нуля: при сверхвысоких давлениях атомы вещества будут так тесно уложены, 
что их электронные оболочки перекроют одна другую, вследствие чего темпера
тура должна повыситься

Наоборот, А Ф. Капустинский (1945 г.), исходя из соотношения (IV, 19), вы
двинул новый постулат Одна из предложенных им формулировок гласит: по мере 
сжатия чистой кристаллической фазы до «нулевого объема» (сверхвысокое давле
ние) энтропия обращается в нуль, т. е.

11т S — 0
v-bV,

Заметим попутно, что аналогия в поведения вещества при 7 -►  О и Р-+<х>, 
возможно, сказывается также в том, что и при сверхнизких температурах и при 
сверхвысоких давлениях вещества образуют много модификаций, например у 
камфоры до Р =  35 000 обнаружено 11 модификаций

Иногда постулаты Нернста и Планка объединяют под общим 
названием «третий закон термодинамики», но это не означает, что 
между ними ставят знак равенства.

Несмотря на большое значение третьего закона, оц по своей 
общности уступает первому и второму началам термодинамики. 
В отличие от них, третий закон не приводит к определению каких- 
либо фундаментальных величин, подобных энергии (первое на
чало), энтропии и абсолютной температуре (второе начало), а 
только ограничивает в соответствии с (X III,46) значение одной 
из них.

Уравнение (XIII, 46) может быть записано в виде соотношения

Й .  ( # ) - , ' ! ? ,  ( З г ) - 9 <х ш -<7>
являющегося частным случаем равенства

Шп C-™-) —0 (XIII. 48)
Г - *0  V 01 / х

где X обобщенная сила; х — обобщенный путь (см. с. 115),
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В частности, если X =  р  и соответственно * =  V, уравнение 
(XIII, 48) принимает вид равенства

вытекающего из сочетания уравнений (X III,46) и (IV, 18). 
Из (XIII, 46) следует также, что

Иначе говоря, изменение температуры тела вблизи абсолют
ного нуля при V =  const не вызывает изменения давления, а при 
Р =  const — изменения объема, т. е. не влечет за собой никакой 
работы расширения или сжатия.

Все это позволяет заключить, что ряд свойств конденсирован- 
ной фазы (G, Я, F, V, Ср, Cv, коэффициенты термического расши
рения, электропроводности и т. д.) вблизи абсолютного нуля пе
рестает зависеть от температуры.

Из этого следует, что еше при Г - * 0 гппйгтия пещества стано
вятся такими, что достижение абсолютного нуля температур прин
ципиально невозможно. Действительно, при достаточном прибли
жении к абсолютному нулю теплоемкость вещества становится 
исчезающе малой, вследствие чего нельзя отнятием теплоты до
стичь абсолютного нуля.

Наличие предельно низкой температуры предсказывал еще 
М. В. Ломоносов. Он указал на существование «...наибольшей 
и последней степени холода, состоящей в полном покое ча
стиц...» *.

Формулируя принцип недостижимости абсолютного нуля, часто 
исходят, как и для первого и второго начал термодинамики, из 
невозможности вечного двигателя (третьего рода): нельзя по
строить машину, которая работала бы за счет охлаждения тела 
до абсолютного нуля.

Технический прогресс позволяет достигать все более низких тем
ператур (в настоящее время осуществлено охлаждение до 0,002 К)**, 
однако это вовсе не означает, что когда-нибудь удастся достичь 
абсолютного нуля.

• Л о м о н о с о в  М. В. Поли. собр. соч. В 10-ти т. Т. 2. М., Изд-во АН 
СССР, 1951. См. с. 39.

• •  С помощью адиабатного размагничивания парамагнитных веществ.

lim (dS/dP)T~ Q

и в соответствии с (IV, 19)

lim (dV/dT)D~ 0г-*г» г
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Р а с ч е т  а б с о л ю т н ы х  з н а ч е и й  э нт ро о иш

Уравнение (XIII,46) позволяет вычислить а б с о л ю т н о е  зна
чение энтропии. Необходимость выбора условного начала для от
счета этой функции теперь отпадает. Действительно, интегрируя 
уравнение (IV ,21) в пределах от Т =  0 до 7\ получаем уравнение

ST- s o = \ ^ - dT
О

которое в связи с (XIII, 46) принимает вид
т In г IgT

ST - = ^ - £ - d T  -  J  Cpd In Г - 2 , 3 0 3  J  Cpd lg  T (X III ,  49 )

Анализ этого уравнения показывает, что если бы уравнение 
(XIII, 45), подтверждаемое опытными данными и квантовой тео
рией, не было справедливым, то энтропия стремилась бы к беско
нечности, что противоречит (X III,46).

Абсолютное значение энтропии в соответствии с (XIII, 49) вы
числяют по уравнению

I—II

S' ^ dT
\Н I—II
Г1-ц

(с р)?, д я пл— JL d T  + - * г ^
I—II

V  г ж Г г г
+  j  J  Z f-dT  (X III,60)

т тпл кип

Первый член равен энтропии кристаллического вещества при 
температуре Г щ  перехода его из одной модификации в другую; 
второй член соответствует изменению энтропии при фазовом пре
вращении; третий — приращению энтропии при нагревании веще
ства от температуры 7i_n перехода до температуры плавления; чет
вертый член представляет изменение энтропии при плавлении и 
т. д. Если вещество имеет всего лишь одну кристаллическую мо
дификацию, то первые три члена уравнения заменяются интегра
лом, соответствующим энтропии твердого вещества при темпера
туре его плавления. Наоборот, при наличии нескольких модифика
ций число членов соответственно увеличивается. Если при данной 
температуре вещество, энтропию которого надо определить, нахо
дится не в газообразном, а в жидком или кристаллическом состоя
нии, то в (X III,50) исчезнут соответствующие члены. Например, 
при вычислении S 8oo Для Н20  в (X III,50) выпадут последние два
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члена, а верхний предел предпоследнего интеграла станет равным 
300 К.

Так как значения Ср =  <р(7') известны в большинстве случаев, 
начиная лишь с Т «  90 (и с 10 — 20 К, если охлаждение осущест
вляется с помощью жидкого водорода) *, то первый член (X III,50) 
приходится разбивать на два интеграла. Значение первого из них 
(взятого в пределах от Т =  0 до температуры Г , при которой зна
чения теплоемкости уже известны) рассчитывают либо с помощью

Рис. 167. Графический метод расчета энтропии. 
(См. пример 17.)

данных, приведенных в Приложении 4, либо графической экстрапо
ляцией кривой теплоемкости, или же, наконец, специально разра
ботанными методами (см., например, [Б58] и [Г72]).

Энтропия кристаллических веществ при температуре, начиная 
с которой получены экспериментальные данные, может быть также 
вычислена экстраполяцией на.основании уравнений (111,14) или 
(111,15,16); так, для «трехмерного» кристалла

3 (XIII, 5 0

Общих математических соотношений между СР и Т (за исклю
чением очень низких температур) до сих пор не найдено, и инте
гралы, входящие в уравнение (X III,50), определяют по графикам 
Ср/7' =  ф(7') или Cp =  cp(lgr) (рис. 167). Даже в тех случаях, 
когда значение энтропии можно найти с помощью теоретических

•  Лишь в последние десятилетия удалось измерить теплоемкости, начиная 
с 0,1 К.
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уравнений теплоемкостей или с помощью соответствующих функ- 
ций (Приложения 3 и 4), все же графический метод расчета наибо
лее надежен. Его результат не связан с точностью того или иного 
уравнения, в то время как, например, расчет по (III, 14) при повы
шенных температурах дает малоудовлетворительные результаты, 
а для некристаллических тел ненадежен даже при низких темпе
ратурах.

Расчет по графику Cp =  <p(lg7') вследствие невозможности 
экстраполировать кривую на большое расстояние (lim lgC P =»

г-»о
=  —оо) несколько неточен (заниженные результаты), но при низ
ких температурах, когда теплоемкость быстро уменьшается до 
нуля, погрешность ничтожно мала.

Вычисление абсолютной энтропии вещества будет рассмотрено 
в примере 17 (стр. 434).

Огравцяеняя постулата Планка

Рассмотрим состояния веществ, для которых даже при Т =  О 
термодинамическая вероятность больше единицы и, следовательно, 
So >  0. Это возможно, когда данное вещество является раствором, 
смесью, образует метастабильную кристаллическую модификацию, 
стеклообразно или же имеет неупорядоченную кристаллическую 
структуру; известны и некоторые другие случаи.

Во d c c x  перечисленных состояниях имррт место известная не
упорядоченность структуры; если она сохраняется вплоть до абсо
лютного нуля, то появится и нулевая (остаточная) энтропия, вели
чину которой в большинстве случаев можно оценить.

Допустим, что данное вещество, являющееся смесью, можно считать идеаль
ным раствором. В соответствии с уравнениями (V, 24) и (V III,44) при любых 
температурах образование идеального раствора сопровождается изменением эн
тропии, равным — R£ л / ,  In Nt. Предположим далее, что мы охладили этот рас
твор и он остался идеальным вплоть до Т -■  0 (чтобы избежать распада на со
ставные части, раствор следует охлаждать очень быстро). Тогда, считая для ка
ждого компонента (S o ) i * » 0 ,  получим для раствора 50 -■  — In Л/«. Так,
для бинарного раствора, в котором Nt ■ = 0,272

S 0 =* — 4,676 (0,272 lg 0,272 - f  0,728 lg  0,728) -  1,16

что находится в согласии с величиной 1,03 ± 0 ,1 5  э.е., найденной на основании 
экспериментальных данных (для смеси AgCl и AgBr, содержащей 27,2 мольных 
процента AgCl).

Если жидкость при отвердевании становится стеклообразной, кривая С р / Г  — 
— Ф(Г) в точке плавления не разрывается (рис. 167). Поэтому при прочих рав
ных условиях энтропия стекла оказывается больше энтропии кристаллического 
тела на величину

0
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Первый член правой части этого уравнения равен заштрихованной на рис. 168 
площади. Примером подобных веществ могут служить этанол и глицерин, для 
которых S 0 равны соответственно 2,6 и 4,6 э. е.

Если вещество при охлаждении образует метастабильную кристаллическую 
модификацию (этот случай можно иллюстрировать графиком, подобным рис. 168, 
при условии, что Тая ~  7*ирввр, а нижняя и верхняя кривые характеризуют соот
ветственно устойчивую и неустойчивую модификации), то

Д Зпревр —
Р)  иеуст
Т

О

dT , ^^превр 
Т  т

1 превр

Величина Д5превр равна заштрихованной на рис. 168 площади. Например, для 
фосфора (Гпревр=49,34) член, содержащий интеграл, равен 3,748 э. е., a ASnpeBP =

=3 ,757  э. е.
Помимо этих двух случаев, обусловленных 

переохлаждением фаз, а также возможным на
рушением правильного строения твердого тела, 
источником искажений может быть и неупоря
доченность структуры кристаллов, так как при 
охлаждении кристалла до очень низких темпе
ратур ориентационное торможение становится 
столь значительным, что упорядочение в рас
положении молекул может не успевать за 
охлаждением. Другими словами, «беспорядок», 
созданный при высоких температурах под 
влиянием энергии теплового движения, пру 
низких температурах бесследно не исчезает, 

v Тпл Т так как возможности перемещения умень
шаются настолько быстро, что упорядочение 

Рис. 168. К графическому ме- не наступает, поэтому вещество на всех ста- 
тоду расчета энтропии. днях охлаждения не будет находиться в устой

чивом равновесии, отвечающем минимуму энер
гии Гиббса.

Таким образом, при 7’ =  0 получается кристалл, характеризующийся нали
чием нескольких ориентаций равной (минимальной) энергии. Рассматривая такой 
кристалл как идеальный твердый раствор, можно принять нулевую энтропию 
равной энтропии смешения различных видов его частиц.

Например, если считать двоякую ориентацию молекул СО (С =  О, О =  С) 
вследствие примерной энергетической равноценности их углеродного и кислород
ного концов равновероятной не только при обычных, но и при низких температу
рах, то нулевая энтропия окиси углерода должна равняться —4,576 (0,5 lg0,5 +  
+  0,5 lg 0,5) =  1,377 э. е. Разность же между значениями абсолютной (найден
ной на основании спектроскопических данных) и калориметрической энтропиями 
для СО при Т =  298 оказалась равной 1,10 э. е.; для сходных с СО линейных 
молекул N30  и N 0 она составляет соответственно 1,14 и 0,75 э. е .ф,

*  Следствием неупорядоченного расположения молекул в кристаллах нели 
нейных молекул Н30  и D30  является наличие нулевой энтропии, равной соот
ветственно 0,83 и 0,69 э е. Если же взять такие линейные молекулы, как, напри
мер, HCN, то вследствие резкого различия в свойствах атомов Н и N будет на
блюдаться почти полная упорядоченность вплоть до низких температур, и для 
таких веществ S p «  0.
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Кроме перечисленных, существуют и другие источники нулевой энтропии 
(наличие изотопов, спина ядра и неравномерность распределения молекул между 
энергетическими уровнями), которые рассматриваются в гл. XV. Здесь укажем 
лишь, что нулевая энтропия, обусловленная эффектом изотопии, может быть 
количественно учтена, если считать смесь изотопов идеальным раствором. Энтро
пия ядерного спина проявляется в молекулах, атомы которых обладают спи
ном ядра; имеются молекулы (к ним относятся водород и дейтерий), в которых 
на эффект ядерного спина накладывается эффект неупорядоченности. Так, при 
охлаждении водорода должен происходить переход ортоводорода в пароводород. 
Ниже указан процент пароводорода в равновесной смеси пара- и ортоводорода.

Т ................. 273 230 200 150 100 75 50 40 30 20 0
[napa-H2j,

% . . . 25,13 26,24 25,90 28,54 38,51 61,86 76,89 88,61 96,98 99,82 100,0

Но скорость этого процесса с понижением температуры в отсутствие соответ
ствующего катализатора падает, поэтому при Г *= 0 водород представляет затор
моженную систему (твердый раствор обеих форм).

В табл. 22 представлены разности между значениями спектроскопической в 
калориметрической энтропии при Т =  298,2 для Н2, D2, НаО и DjO и указаны 
теоретические значения SQ.

Т а б л и ц а  22. Энтропии Н2, D2, Н20  и D20 , найденные 
на основании калориметрических в спектроскопических данных

Вещество ( 52®в)спекТр (s° ^V. 2в8/калорим 4si „ ( S o)teop

На 33,979 29,69 4,29 4,390
Da 38,731 33,65 5.08 5,093
Н20 47,848 44,28 3,66 3,787
DjO 46,66 45,89 0,77 0,77

Различия в значениях 5 0, найденных в результате калориметрических изме
рений (с. 427)* и теоретических расчетов (см. гл. XV), свидетельствуют в первую 
очередь о некотором упорядочении структуры, т. е. преобладании одной из форм. 
Разность значений всегда имеет один и тот же знак, -так как теплоемкости, по 
которым вычисляются калориметрические энтропии, при температурах, близких 
абсолютному нулю, меньше тех, которые должны быть при наличии незатор
моженного равновесия.

Многочисленные ограничения постулата Планка вовсе не озна
чают, что рассмотренный в предыдущем разделе расчет абсолют
ных энтропий теряет смысл. Если не учитывать эти ограничения 
даже в тех единичных случаях, когда они достигают значительных 
величин, то расхождения в S и AS будет порядка R э. е., что в пе
ресчете на AG составляет значение, лежащее, как правило, в пре
делах точности тепловых эффектов. Ошибки, обусловленные такими 
постоянно действующими факторами, как эффект изотопии и спин
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ядра, при определении А«S реакции взаимно погашаются вследствие 
того, что одни и те же атомы входят в качестве составных частей 
как в исходные реагенты, так и в продукты реакции *.

С т а в д а р т в ы е  э н т р о п и и

Расчет равновесия (см. с. 445) значительно упрощается благо
даря наличию таблиц значений (об аналогичных таблицах АЯ^в 
и AGie см. соответственно с. 42 сл. и с. 401 сл.), найденных одним 
из следующих способов.

1. По уравнению (XIII, 50), последний член которого равен

298,2

тфаз. превр

с пересчетом для газов к стандартному состоянию по записанному 
для температуры кипения уравнению

St +  *о7Г
27 RT]V Р
32 Г* кр

(XIII, 52)

которое получается сочетанием уравнения состояния (VI, 20) и 
уряпн рни я (IV , 10^

Поправка, выражаемая уравнением (X III,52), составляет, как 
правило, значение порядка 0,1 э. е. и в приближенных расчетах 
может не учитываться.

Значения Sm  для соединений в состоянии идеального газа 
(когда при 25 °С вещества находятся в жидком или твердом со
стоянии) рассчитаны по уравнению

( 5 29в)Г * "  5 293 +
(А̂ парЬэЯ

298
27«rJpPs„  n , 1

3 2 .2 9 8 ,2 » ./>кр * т  Р,и (XIII, БЗ)

Значения Sm  для ионов (в водном растворе) в отличие от дру
гих стандартных значений энтропий не являются абсолютными. 
Они отнесены к стандартной энтропии водородного иона, принятой 
равной нулю. Такая условность отпадает, если вычисляют суммар
ную энтропию ионов, на которые распадается химическое соедине
ние. Например, величина

2 +  (s »»)co |-=  2 •24,12 +  (~ 13,6)“  34,64 Э- е-

*  Исключения составляют процессы изотопного обмена и низкотемператур
ные реакции, в которых принимает участие водород (ниже 0°С ) или дентерий 
(ниже — 70 °С ).
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представляет абсолютную энтропию карбоната калия в водном 
растворе в стандартном состоянии при полной его диссоциации.

2. На основании статистических методов по модели молекулы 
и спектроскопическим данным (см гл XV).

3. С помощью косвенных методов вычисления, например на 
основании значений Дбяя и Д/ / $ 9 8  в сочетании с известными зна
чениями 5298, т. е. по уравнению (V, 22).

4. Посредством приближенных методов расчета (см. с. 437—444).
Значения S fa  (не считая оцененных) в настоящее время из

вестны более чем для 2500 веществ.
Сводка стандартных4 энтропий дана в табл. 23, 24 и Приложе

нии 1.

Т а б л и ц а  23. Стандартные энтропии некоторых веществ *

Вещество | Вещество
О

5 * а

Ва (к) 16 ,0 ** НаО (г) 45,106
Вг2 (г) 58,645 НаО (ж) 16,75
С (алмаз) 0,566 КВг (к) 22,93
С (графит) 1,372 КС1 (к) 19,73
СО (г) 47,214 КаС г04 (к) 46,2 • •
СаН5СООН (ж) 51,0 M gS (к) 10,6 * •
СаН,ОН (г) 67,5 NU (г) 50,33
СаНв (г) 54,85 NOC1 (г) 62,53
С .Н . (г) 64,34 NaCI (к) 17,24
C aS (к) 13,5 Nal (к) 24,0 • • •
C aS I0 3 (к) 19,6 NaaS i0 3 (к) 27,21
Са2ТЮ 4 (к) 31 <♦ S a (г) 54,50
FeCla (к) 28,2 Sn  (к), серое 10,55

Fea0 4 (к> 34,94 S rS  (к) 17,0 • •
На (г) 31,195 I ZnCla (к) 26,64

*  См. также табл. 24 и Приложение 1. 
Рассчитано по методу Киреева (см. с. 437).

*м Рассчитано по уравнению (XIII, 66) с Х —Ср. 
4ф Рассчитано по уравнению (XIII, 65).

В табл. 24 сравниваются стандартные энтропии, вычисленные 
с помощью уравнений (XIII, 50) и (XIII, 52) и найденные теорети
чески на основании статистических методов. Правильность обоих 
методов расчета подтверждается совпадением приведенных данных 
в пределах их погрешности,
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Таблица 24. Стандартные энтропнн некоторых газов, вычисленные 
термодинамическими и статистическими методами

Газ Газ
с°
^288

термохимия. спектроскоп. термохимия. спектроскоп.

Аг 36,95 ±0,2 36,99 ±0,01 НВг 47,63 ±0,15 47,46 ±0,05
Кг 39,17±0,10 39,20 ±0,01 HCN 47,98 ±0,2 48,21 ±0,10
N е 35,01 ±0,10 34,95 ±0,01 НС1 44,47 ±0,15 44,64±0,05
Хе 40,7 ±0,3 40,54 ±0,01 HI 49,48±0,15 49,35±0,05
С1а 53,31 ±0,10 53,29 ±0,01 HaS 49,10±0,10 49,18±0,10

45,93 ±0,1 б 45,77 ±0,01 NH3 45,96 ±0,10 46,03±0,03
оа 49,10 ±10,10 49,00 ±0,01 РН3 50,35±0,10 50,37±0,2
со 46,2 47,21 ±0,01 so2 59,24±0,10 5ft29±0,15
со2 31,И±0,10 51,07 ±0,05 сн4 44,45±0,2 44,52±0,10
cos 55,27 ±0,10 55,32±0,10 сан4 52,48 52,45

Пример 17* На основании приведенных ниже данных вычислить 
стандартную энтропию этена:

т Ср г Ср Г Ср

15 0,682 80 11,55 120 16,32
20 1,519 85 12,35 130 16,21
25 2,537 90 13,29 140 16,12
30 3,559 95 14,73 150 16,07
35 4,682 98,1 16,03 160 16,04
40 5,665 100 17,05 169,4 * * * 32374*
45 5,542 101,4 17,97 179.6 8,786
50 7,394 102,3 18,59 192,8 8,807
55 8,211 103,0 19,62 210,8 8,930
60 8,923 103,6 20,58 231,4 9,177
65 9,553 103,9* 800,8 ** 250,9 9,464
70 10,18 105 16,54 272,1 9,910
75 10,83 1 П0 16,46 293,5 10,337

*  г пл: • •  ДЯПЛ; • • •  Гкип: ДЯпар.

Решение. Энтропия этена в соответствии с уравнением (XIII, 60) равна 
15 //"• чК 103,9 т  \К
Г \L Pk- S )с2Н* dT + S

15

СаН4 ат . 800»8 I 
103,9 ^  103,9 ^

169,4+ i
103,9

(Ся )с ан4 dT +  3237
298,2 ,г чг

5 щ * L dT
160,4
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Находим интегральные члены, построив график в координатах СР/Т  =  ф(7) 
(см. рис. 167, с. 428), для чего пересчитываем приведенные значения Cj* в СР/Т.

Первый интеграл, получаемый по графику экстраполяцией, дает Sie.o =  0,24 
[вычисление по (XIII, 51) дает Sis,о =  0,23; экстраполяция по (111,14) (0 =  130) 
дает 5|б,о =  0,25]. В результате имеем:

5“5,о — S J ,  эк стр ап о л я ц и я .............................................

S*o3 9 — S f5 0, графическое интегрирование.................

Д5ПЛ — 5103,9 =  800,8: 103,9 .............................

S ^9 4 ““ ^103 9* графическое интегрирование . . . .

Д^пар — 5 |69.4 -  5Й9.4 — 3237 :169,4 .............................
/о« \Г ог 27.1,987.282,43.1
^169,4; *169,4в  3 2 . 169.43 -50,0 ..........................

^298 2 “  ^69,4» графическое интегрирование . . . .

0,24

12,21

7,70

7,91

19,11

0,16

6,12

s i298 52,45 э. е

Сумма первых пяти членов (47,17 э. е.) дает энтропию этилена в состоянии 
реального газа в точке кипения. Шестое слагаемое отвечает поправке на откло- 
нение С2Н4 от состояния идеального газа; оно определено с помощью (XIII, 52) 
(критические параметры заимствуем из табл. 10, с. 202). Таким образом, сумма 
первых шести членов равна энтропии этилена в состоянии идеального газа при 
Р — 1 и ?  =  159,4

Энтропия и природа вещества

Введение стандартных энтропий позволяет поставить вопрос 
о связи между энтропией и особенностями веществ, так как раз
ница в значениях S%h(St) отражает (при одинаковом агрегатном 
состоянии) лишь различие в природе веществ.

Энтропия в рядах Эп, ЭС1П, A-/iH20  и в подобных им родствен
ных рядах веществ растет с ростом молекулярного веса. Примером 
могут служить Se(r) (5298 =  42,21 э. е .)* , Se2(г) (60,22), See(г) 
( - 1 1 0 ) ;  PtBr2(K) (12,77); PtBr3(K) (26,60), PtBr4(x) (39,09). 
Энтропия увеличивается в гомологических рядах органических со
единений.

Из уравнения (IV, 26) следует, что при прочих равных усло
виях Sm  должна падать с возрастанием твердости вещества, т. е. 
межатомного притяжения в нем. Так, S a w (20,16) ^  Swoo(7,80).

Наиболее отчетливо связь 5 f (и, в частности, S !9e) с природой 
вещества проявляется при рассмотрении неорганических веществ 
с позиций Периодической системы элементов Д. И. Менделеева. 
Общая картина периодичности выражается графиком, подобным

*  Здесь и далее в скобках указаны значения 5 ^ 8 в э. е.
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рЧя-W-/---

Рис. 169. Зависимость стандартных энтропий S ^ e  хлоридов от порядкового
номера элемента:

/ —кристаллические; 2— жидкие; в—газообразные соединения.

представленному на рис. 169. В данном случае, учитывая чувстви
тельность значений S  к агрегатному состоянию вещества (5Г >  
^ > 5 Ж> 5 К), она несколько искажена тем, что некоторые хлориды 
в стандартных условиях являются жидкими (например, SiCl4) , а 
некоторые — газообразными (например, НС1). Эти приводи! к уве
личению (особенно резкому для газообразных веществ) значенйй

«%«, т. е. смещению соответ
ствующих точек на рис. 169 
бверх. В ряду сходных ве
ществ Slw в подгруппе растет 
(рис. 170). В периоде измене
ние $ 2 9 8  может быть более 
сложным. Это видно на одном 
примере из рис. 171; переход от 
мягкого лития к сверхтвердому 
алмазу сопровождается паде
нием Здо, (хотя атомный вес 
возрастает), затем в связи с 
газообразным состоянием по-

Ряс* 170. Зависимость стандартных следующих элементов SU, реэ- 
энтропий Н2Х И НХ (X — F, Cl, Вг, I) ко увеличивается. (И з пред- 

от 2Х. ставленных на этом чертеже
значений Sm  для элементов 

подгруппы VII следует, что водород является в какой-то мере 
аналогом галогенов ) Сходство веществ, обусловленное располо
жением составляющих их элементов в периодической системе, 
проявляется и в близости стандартных энтропий этих веществ. Так,



соединениям. У них особенно ярко 
энтропии к структуре, в частности

she

Saw ( -4 ,8 )  ж  Sc (0,666) +  SJ, (4,50), « „ * ( -  20) ж  S&e(7,44) +  5Sn 
(12,32). Такого рода приближенные равенства тем точнее, чем 
ближе сравниваемые вещества по структуре (и твердости).

Обратимся к органическим 
проявляется чувствительность 
к тому, что упорядочение 
строения (большая симмет
ричность) молекул приводит 
к падению энтропии. Вот два 
примера:

CHj—(CHj)e—СН, (ж) (78,6)
СН,

СН,—d—СН,—СН# (ж) (71,6)

с!н,

W

20

/ f N

1н

Вг

СН*СН—СН3—СН3—СН, (ж)
(63,8)

СН2

(ж) (48,8)

н,с—£н,
В ряду газообразных 

к-пентан (83,0), пентен-1 
(82,5) и пентин-1 (78,82)

-J__ I__ L
20 30 д ~ ЧkO 50

Рис. 171. Зависимость стандартных энтро- 
пиЙ элементов 2-го периода (сплошная ли
ния) и VIIА — подгруппы (пунктир) от по

рядкового номера.

энтропия понижается не столько за счет уменьшения числа атомов 
водорода, сколько в связи с ростом кратности связи — последнее 
делает структуру молекулы более жесткой.

Некоторые приближенные методы

Наличие значений She Д^я большого числа различных веществ 
позволяет обнаружить некоторые закономерности. Это дает воз
можность расширить количество данных, не прибегая к непосред
ственному измерению равновесия и трудоемким калориметрическим 
измерениям при низкой температуре. Ниже приведены некоторые 
уравнения для расчета стандартной энтропии неорганических и ор
ганических соединений (обозначения Slw большей частью заме
нены S ).

Неорганические вещества. В основу расчета S° по методу 
В. А. Киреева положены:

1) ASe — энтропий образования соединения из элементов в гипо
тетическом состоянии одноатомного идеального газа при данных 
Р и 7';

2) ASJ—- энтропии образования соединений из элементов при 
условии, что и элементы, и соединения находятся в состоянии 
идеального газа (для элементов — одноатомного).
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Следовательно

< = 5 - 2 > „ ( 5;л) ( (хш, и)
И

(хш, 85)

Связь между AS°, AS°a и А5? выражается соотношением

AS* “ -  [ I  "эл4 -  I  "М «*) J =
= a s ; + ( s *  -  s ; )  -  [ £  -  Е  »9Л ( s ;„ ) (]  ( щ  вц

Величина AS® определяется, за исключением единичных случаев, 
в основном количеством атомов в молекуле соединения. При срав
нительно больших колебаниях значений ASI можно, объединив 
вещества по признаку однотипности молекул (по составу и струк
туре) в подгруппы, сузить интервал колебаний, Так, для 42 изу
ченных пятиатомных соединений AS°e меняется в пределах j T —127 
до —183 э. е., для окислов и сульфидов (Ме20 3 и Me2S3) — от —173 
до —183 э. е., для МеС03 и M eSi03 — от —164 до —175 э. е., для 
соединений типа МеХ03 (X—N, Cl, Вг, I) — от —157 до —163 э. е. 
Внутри подгруппы однотипных соединений, в свою очередь, обна
руживаются закономерности, обусловленные видом металла, кис
лотного остатка и положением соответствующего элемента в пе
риодической системе. Например, переход внутри одной подгруппы 
системы Менделеева от элемента е меньшим атомным весом к эле
менту с бильшим атомным весом сопровождается уменьшением аб
солютных значений ASa однотипных соединений.

В результате закономерность изменений ASa проявляется столь 
отчетливо, что можно предсказать неизвестные значения ASJ, а по 
ним с помощью (XIII, 54) вычислить стандартные энтропии еще не 
изученных веществ. Изменения энтропии при переходе 1 г-атом 
элемента из нормального его состояния в стандартных условиях в 
состояние идеального одноатомного газа, т. е. величины (SLO* — S»A| 
необходимые для пересчета, известны почти для всех элементов; 
они приведены в табл. 25. Для их вычисления послужили значения 
стандартной энтропии элементов, теплоты диссоциации, теплоты 
сублимации (или парообразования) и давления насыщенного пара 
при 25 °С.

Таким путем удалось предсказать неизвестные значения стан
дартных энтропий многих соединений с точностью от 0,3 до 1,5 э. е. 
(некоторые из этих данных включены в табл. 23). В среднем по
грешность расчета составляет 1—2 э. е. и лишь в единичных слу
чаях возрастает до 5 э. е. При сопоставлении энтропии большого 
числа соединений и при высокой точности данных, по которым 
производили расчет AS£, погрешность вычисления удается сни
зить до величин меньше 1 э. е.

Вследствие исключения влияния агрегатного состояния элемен
тов в значениях ASa имеются определенные закономерности. Еще
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более это характерно для AS?, так как в них исключается влия
ние агрегатного состояния самого соединения: AS? внутри групп 
испытывают меньшие колебания, а между AS? разных групп 
имеется более резкая граница, чем в случае AS?,. Так, для 52 изу
ченных двухатомных соединений AS?, лежит в пределах от —52 до 
—74 э. е., a AS0* меняется от —17 до —28 э. е.; для 15 галогенидов 
МеХ первая величина принимает значения от —56 до —62, а вто
рая— от 19,5 до —22,5 и т. д. Незначительные колебания для сход
ных соединений внутри подгруппы позволяют предсказать с боль
шой точностью значения S ° для неизученных соединений.

Т а б л и ц а  25. Изменение энтропии при переходе 1 г-атом элемента 
из нормального состояния в стандартных условиях в состояние 

идеального одноатомного газа

н 11,78 Be 30,28 Al 32,56 Ge 30,0 Sb 32,6 Mo 36,6 Co 36,1

L1 26,45 Mg 35,51 Ga 30,19 Sn 27,9 Bi 31,1 w 33,6 N1 36,4
Na 24,52 Са 27,05 In (29,2) Pb 26,4 V 36,6 F 13,64 Ru 37,6

К 23,1 Sr (26,7) T! 27,8 Ti 36,5 Nb (31,99) Cl 12,81 Rh 36,8

Rb 24,0 Ва (24,5) Sc (33,8) Zr 33,8 0 13,96 Br 23,46 Pd 31,0
Cs 22,2 Zn 28,46 Y (32,4) Hf 31,6 s 32,48 I 29,2 Os (38,0)
Си 31,78 Cd 27,8 La 29,9 N 13,72 Se 31,2 Mn 33,89 Ir 36,6

Ag 31,13 Hg 23,3 C 36,41 P 28,4 Те 31,8 Fe 36,63 Pt 36.0
Аи 31,74 В 35,0 Si 35,63 As 33,2 Cr 36,0 '

Ограниченность экспериментального материала [Д # Пар, ДЯсубл, 
Р =  ф(Г)] для соединений, а также невозможность в ряде случаев 
установить эти данные для неустойчивых соединений, например для 
кристаллогидратов, карбонатов, двойных солей, не позволяет ши
роко применять расчет AS?. Поэтому расчет через ASa был произ
веден В. А. Киреевым для 260 соединений, а расчет через AS? уда
лось выполнить только для 70 соединений.

А. Ф. Капустинский и К. Б. Ядимирский предложили метод ра
счета энтропии кристаллических соединений ионного типа, осно
ванный на аддитивности энтропий ионов в кристалле. В качестве 
исходной величины было принято значение S*+ =  10 э. е., отве
чающее значению S kci =  19,8 3. е. Энтропии ионов, необходимые 
для вычисления, могут быть найдены либо по энтропиям изучен
ных соединений на основании правила аддитивности, либо по урав
нению

SKt * .  */аЯ In А -  1,бг2/г (XIII, 57)

где А — атомный вес; г — заряд иона; г — его радиус в А.

Проверка на 30 соединениях, образованных одно- и двухзаряд
ными ионами, показала, что расхождения между вычисленными и 
экспериментальными данными не превышают 2 э. е. Для ионов

439



с более высокими зарядами правило аддитивности вряд ли будет 
соблюдаться.

В. А. Киреев в развитии предложенного им метода расчета 
энтропии показал, что хороших результатов при вычислении можно 
добиться, рассматривая реакцию образования соединения не из 
простых веществ, а из более сложных составных частей, например 
карбонатов металлов из окислов металла и двуокиси углерода, 
водных солей и НгО(т) и т. д. При этом, исключаются не только 
влияние различия в валентном состоянии, но в значительной сте
пени и различия в структуре, так как сравниваются однотипные 
соединения. Так, для однотипных солей кислородных кисЛот

S’ - S X . o  +  AS0'

причем в первом приближении A S ° '= 0 ,  во втором Д 5 ° '=  const.
Беннер [В4] рекомендует приближенные соотношения:
1) для твердых соединений

S =  A IgM  +  В (XIII, 68)
2) для газов

S  =  A'Ma' (XIII, 69)
где М — молекулярный вес.

Константы А, В, Л' и В' в этих уравнениях постоянны для однотипных ве
ществ. Поэтому, имея значения энтропии двух представителей какой-либо группы 
соединений (например, галогенидов МеХ или окислов МеО и т. д.), можно по 
графику In S  =  qp(ln М) найти энтропии неизученных веществ.

Подобный прием можно использовать и для расчета по (XIII, 59), в котором 
А' и В' постоянны для веществ с одинаковым числом атомов в молекуле. Ошибка 
расчета не превышает, как правили, 2—4 э. е Остановимся еще на двух уравне
ниях, в которых энтропия вещества связывается с другими свойствами.

По Истмену (1923 г.), энтропии твердых веществ (в расчете на 1 г-атом)
S =  In Лср +  R In Vc? -  »/2Я 1п Тпл +  а (XIII, 60)

где ЛСр — средний атомный вес, т. е. молекулярный вес, делений на число ато
мов в молекуле; Уср — средний атомный объем, т. е. средний атомный вес, де
лений на плотность; а — константа, равная 12,5 ±  2 (для родственных веществ 
интервал колебаний меньше)

Герц (1931 г.) нашел, что

5° $ 7  «  const *  4,9л (XIII, 61)
где с — удельная теплоемкость при / =  25°С; л — число атомов в соединении.

Проверка (X III,61) на элементах галогенидах (с двух-, трех- и четырех
атомными молекулами) и сульфидах (с двух-, трех-, четырех- и пятиатомнымн 
мрлекулами) показала, что погрешность не превышает в среднем 1—2 э. е.

Из других уравнений следует отметить приближенную формулу К. Б. Яцц- 
мирского (1947 г.)

S  =  £ S M - « - A V  (XIII, 62)

точность которой для бинарных соединений оценивается автором в ± 2  э. е. (все 
V относятся к твердым элементам). Это уравнение приложимо и к более слож
ным соединениям, причем в этих случаях Sea можно приравнять к сумме эн
тропий составных частей молекулы (например, Na20  и S i0 2 дЛя Na2S i0 3); тогда 
ДУ будет равна разности между объемом 1 моль соединения и суммой мольных 
объемов составных частей. При выражении ДУ в см8/моль константа пропорцио
нальности а «  Vi-
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А. Ф. Капустинский (1941 г.) установил, что в растворах
1) энтропии ионов, обладающих одинаковыми размерами, являются линей

ными функциями зарядов ионов;
2) энтропии ионов одинаковой валентности являются линейной функцией об

ратной величины ионных радиусов
Пример 18. На основании данных, приведенных в табл. 23 (с. 433), 25 

(с. 439) и в Приложении 1, найти энтропию образования КС1 из элементов, взя
тых в состоянии одноатомного идеального газа Пользуясь полученным значе
нием, вычислить S^gg для КХ и МеС1. Оценить также точность вычисления 
$298 по методУ Киреева для МеХ.

Решение. В соответствии с табличными данными энтропии элементов в идеа
лизированном состоянии равны

(S/)K*  23,1 +  15,34 — 38,44 
{St)cl *  12,81 +  0,5 • 53,293 — 39,46

Тогда по (XIII. 54) (Д5а) кci — 19,73 -  (38,44 +  39,46) — -58,17.
Принимая найденное значение за bSa и для КВг, получим — 58,17 *  

“ ( 5Квг)гзв ~  I38'44 +  (23'46 +  О-8 • 33.38)], откуда ( ^ В г ^ в  =  21.92. что отли
чается от табличного значения* на 1,0 э. е. Среднее расхождение для изученных 
солей типа КХ составляет ~1,2 э. е.

Расчет 5̂ 9g для NaCl, RbCl, CuCl, AgCl, HgCl, T1C1 (обЩий анион) дает 
результаты, отличающиеся от калориметрических в среднем на 0,8 э. е. Среднее 
расхождение для 19 изученных соединений типа МеХ составляет 1,2 э. е.

Пример 19. Вычислить по методу Капустинского и Яцимирского стандартную 
энтропию Nal, если rNa+*0 ,9 5  и «=2,1бА.

Решение. 1. Пользуясь правилом аддитивности, на основании данных, приве
денных в табл. 23 и Приложении 1, походим

s r  “  5К1 ~  SK+ в  24’9 ~  10 -  14’9 9-е* 

s c r  “  s kci — s k*  “ 19,8 ~  10 “  9,8 *• * •

С* =  9 .
^ N a+ ^N aCl 5 CI

1 7 ,2 -9 ,8 *7 ,4  э.е.

Поэтому S® . *  +  S * « 7 ,4  +  14,9 *2 2 ,3  э. е., что отличается от таблич-Nttl N® I
ного значения на ~  1,7 э. е.

2. По (XIII, 57) получаем

—5-Я 1п23,0- 1,5-гаг-7,77 9.е.0,95

SJ- - 4  R In 126,9- l . S  2J 6 -  13.75 9 .*„

откуда —7,77 +  13,75 *  21,52 э. е.
Пример 20. Вычислить стандартную энтропию КС1 по уравнениям (XIII, 58), 

(XIII, 60) и (XIII, 61) и сравнить с точным значением S ^ 8 *  19,73.
Решение /. Для расчета по (XIII, 58) воспользуемся значениями S lN(aC1 *  

17,34 н S^Br *  23,05, тогда после подстановки получаем

17,34 -  1,7668Л +  В и 23,05 -  2,0756Л +  В
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откуда А ■ = 18,6 и В =  — 15,6. Следовательно, для галогенидов S ^ eX-*18,6 Ig М — 

— 1 5,6; <SXq  в  19,2.
2. Находим по справочнику рКС1 ■ * 1,992 г/см» ([Гб] т. б, с. 183) и 

(^пл) кс] • *  772,3 ([Гб], т. 7, с 323) и по (X III,60) получаем
ев „ - ,с /  3 , 74,553
^KCl e  4*576 lg 2

откуда 5цС1 =  16,6.
3. По (XIII,61)

— 8,3 кал/(град • г-атом)

4 ,9 .2  
'КС' “  •.У0,164

17,5

где 0,164 — удельная теплоемкость КС1 при t *= 25 (см. Приложение 1).

Органические вещества. Для оценки 5 органических соединений 
в состоянии идеального газа можно применить метод вычисления, 
аналогичный методу расчета стандартной теплоты образования 
1В26] (см. с. 48 сл.). Необходимые для вычисления величинвг приве
дены в Приложении 2. Расхождение с экспериментальными дан
ными не превышает 2 э. е. Для приближенного расчета можно ре
комендовать уравнение (XIII, 58).

Для весьма ориентировочной оценки энтропии соединений в 
твердом и жидком состоянии можно воспользоваться данными, по
лученными на основании сопоставления изменения значений AS, 
вызванных различными изменениями молекулярной структуры. 
Сводка таких данных приведена в табл. 26.

Для примерной оценки можно воспользоваться уравнениями 
И. И. Стрелкова (1936 г.)

S K ~ 1 , 1 C £  И S *  «  1,4Ср (XIII, 63)

Стандартные энтропии жидких алифатических углеводородов 
с разветвленной цепью и ароматических углеводородов могут быть 
оценены по уравнению

5 «  25,0 +  7 ,7т +  4,5г +  19,5р, +  26,5р* (XIII, 64)
где т  — общее число атомов углерода вне кольца; г — число разветвлений; pi — 
число фенильных групп; р2 — число насыщенных колец (циклопентана или цикло
гексана)

Пример 21. Вычислить стандартную энтропию газообразных 2,3-диметилгек- 
сана и 2,2-диметилгексана.

Решение. Для 2,3-диметилгексана имеем (Приложение 2):
Основное вещество (СН<) (Приложение 2 А ) ................. 44,50
Замещение первичного Н группой СНЭ (Приложение 2Б) 10,35

Замещение вторичного Н группой СНЭ 
(Приложение 2В)

Боковые метильные группы 
(Приложение 2В)

(А) (В)
1 1 . . . . 10,10
1 2 .  . . . 9,18

| 1 2 .  . . . 9,18
[ 1 2 .  . . . 9,18

2 2 .  . . . 7,15
2 3 .  . . . 6,53

106,17 в. е.
что отличается от экспериментального значения 106,11 на 0,06 э!«.
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Для 2,2-диметилгексана составляющие те же. за исключением последней 
величины, равной 3 ,8 7 [ ( А ) « 3  и (В) =* 2]. Поэтому для этого соединения 
S29g«  103,51 э.е., что отличается от экспериментального значения 103,06 на 
0,45 э. е.

Т а б л и ц а  26. Изменения в зависимости от изменений 
молекулярной структуры [Б 58]

Структурное изменение

Изменение мольной 
энтропии

кристалли
ческого жидкости

вещества

Введение группы —С
\ >

в углеводородную цепь при образовании сложного 
эфира

Введение в цепь связи —О— при образовании про
стого эфира

Замещение Н в главной углеводородной цепи группой 
CHj

Замещение Н в главной углеводородной цепи группой 
СгНя

Замещение Н группой СН8 в углеводородном кольце 
Замещение Н группой С2Ня в углеводородном кольце 
Замещение И группой СООН с образованием кислоты 
Замещение Н группой NHa с образованием амина 
Замещение Н группой NOa с образованием нитросое

динения
Замещение И группой ОН с образованием первичного 

одноатомного спирта
Замещение Н группой ОН с образованием вторичного 

одноатомного спирта
Замещение Н группой ОН с образованием третичного 

одноатомного спирта
Замещение Н группой ОН с образованием фенола 
Замещение Н на ОН с образованием полигидроксиль- 

ного соединения 
Замещение Н бромом 
Замещение Н иодом 
Замещение Н хлором
Замещение Н группы СвНв, связанной с С 
Замещение Н, связанного с С, кольцом циклогексана 

или циклопентана
Замещение 2Н кислородом при образовании альдегида 
Замещение 2Н кислородом при образовании кетона 
Замещение О двухвалентной серой 
Превращение простой связи в двойную, этиленового 

типа
Удлинение углеводородной цепи на группу СНа

5,0 (?)

5.8
11,6 (?)
5.8
0,0
7.0

0  (?) 

0,5 (?) 

0,5 (?) 

0,0
0,5 (?) 

7,5
9.0 (?)
6.0

17,0

1,0
2,0 (? )

- 2 ,7

5,8

13,2

5.0 

3,2 

10,9

7.7 
15,4
7.7
0.0
8.0

- 1 .5

- 4 ,0

- 6,0

0 (?) 
0,5 (?)

9.0 (?)
П,0 ?)
7.0 (?)

19.5
26.5

5.0 (?) 
0,5 (?)
2.0 (?

- 2 ,7

7,7

Сравнительный расчет. Для приближенного расчета энтропии 
неорганических и органических веществ можно воспользоваться
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методами сравнительного расчета [Б31], в частности зависимостями
5 ц  -  A S i + В (XIII, 65)
S ~ A X  +  B (X III.ee)

соответствующими сопоставлению (при данных условиях) значе
ний 5 в двух рядах I и II сходных веществ (пример первого ме
тода сравнительного расчета) и значений 5 и характеристики X

Рве* 172. Взаимосвязь между стандартными энтропиями однотипных соедине
ний НГ (Г — F, Cl, Вг, I) и Н2Х (X — О, S, Se, Те).

Рис. 173. Взаимосвязь между удвоенными стандартными энтропиями Sjgg эле
ментов подгруппы углерода и стандартными энтропиями соединений An iBv (/), 

An BVI ( / / )  и А ^ 11 (III):
/  — BN (боразон); 2 — BN; 5 — AIP; 4 —G aA s; 5 — InSb; 5 — TIB I; 7 — BeO; в —M gS; 9— CaS«| 

/0—S rT e; / / - B a P o ;  /2—LlF; W -N a C l; /4—KBr; 15—R bl; /6 - C s A t .

в одном ряду сходных веществ (пример второго метода сравни
тельного расчета), а также соотношением типа

S N ~  a s m + b  (X lll, 67)

в котором сопоставляются значения 5  двух веществ (М и N) при 
одинаковых значениях переменного параметра (пример четвертого 
метода ср мнительного расчета). Иллюстрацией (X III,65) служит 
зависимость, представленная на рис. 172. Линейность являете^ ре
зультатом симбатности в ходе значений SSee в сопоставляемых ря
дах сходных веществ (см. рис. 170); в каждом ряду молекулы со
держат общую частицу, а отличаются частицей — аналогом по Пе
риодической системе элементов. Чем ближе сопоставляемые ряды, 
тем ближе А в (XIII, 65) к единице. Это непосредственно видно 
из рис, 173,



Другим примером (XIII, 65) служит зависимость

( 5 298)»Т (г) т  ( 5 29e)9H (г) 7 »3

связывающая (со средней погрешностью меньше 0,3 э. е.) стан
дартную энтропию газообразных гидридов и фторидов щелочных

}гзз

металлов и свидетельствующая об уже упоминавшейся выше 
аналогии водорода с галогенами. ^
Для наиболее близких веществ не 
только А\ «  I, но и Bi «  0 (прямая 
/  на рис. 173).

Примером соотношения (XIII, 66) 
является связь, представленная 
рис. 174, — рост плотности изострук- 
турных аналогов (рутилоподобные 
модификации S i0 2) приводит к па
дению их энтропии. Другим приме
ром может служить линейная зави
симость между энтропией и тепло
емкостью (X =  Ср) в некоторых 
рядах подобных соединений.

Рис. 175 показывает справедли
вость (X III,67) на примере различ
ных пар сходных веществ. Обращает на себя внимание прямая НЬ 
во-первых, сходство СО и N2 столь велико, что для них Л4 »  1; 
во-вторых, сходство простирается на весь изученный интервал тем
ператур, охватывающий как газообразное, так и жидкое и кристал
лическое состояние этих веществ-аналогов. Уравнение (XIII, 67) 
можно использовать и в виде соотношения

Рис. 174. Взаимосвязь между 
плотностью и стандартной энтро
пией различных модификаций S10a.

( 5 Г —  5 29в)м ~  А ( 5 Г —  5 29в)м  +  В

И здесь нередко А »  1 (или В «  0).

2. Расчет равновесия по абсолютный значениям энтропии
Расчет равновесия производится на основании уравнения (V, 22)

ДОт -  ДЯ^. -  Г ASj. (XIII, 67а)

где Д$* — алгебраическая сумма (с учетом стехиометрических коэффициентов) 
стандартных энтропий S°T реагентов.

Вычислив AGr, определяют с помощью (XIII, 8) константу рав
новесия при данной температуре, а по уравнениям (X III,20, 21) 
AG° и Ка при любой температуре. Тем самым задача равновесия 
по одним лишь т е р м и ч е с к и м  данным оказывается решенной. 
При наличии значений $ 29в<см. с. 432 сл.) вычисления еще более 
упрощаются, так как в этом случае расчетное уравнение примет вид

АО»а “  АЯдоз -  298,2 AS^g (XIII, 68)
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т. е. отпадает не только необходимость вычисления энтропий ре
агентов, но и теплового эффекта, так как величины ДЯгэа можно 
заимствовать из таблиц или определить косвенным путем (напри
мер, по закону Гесса) Заметим попутно, что именно с помощью 
уравнения (X III,68) были рассчитаны значения AGm для многих 
соединений,

При наличии табулированных значений Яг — Яме и SJ—  $ т  
для всех реагентов можно воспользоваться

AQf — ДЯда — Т Д$298 "I" Д ( я Г  *“* — ГД ( S f  — ^29в)
о

Тепловой эффект реакции может быть также найден подобно ДS T алгебраи
ческим суммированием энтальпий веществ. Комбинируя (XIII, 8) с (XIII, 52), по
лучаем

* 8 * 0 =  4^76 ( iS I Т~)
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или
I Г о д ( я вт - # в0)  ЛЯП

W . “ ® l 4Sr -----■ V  - — т ~̂J  <х ш -69>
В этом уравнении энтальпия каждого реагента отсчитана от абсолютного нуля

— Я 0)  и определена по уравнению

* т  -  к  -  £  \ < v л т + Е  ляф«- пр« р (хП1' 70)
а гипотетический тепловой эффект при абсолютном нуле —по уравнению

Д Н о - Л Я г - л ( Я г - Я о )  (XIII, 71)

Для расчета ДЯ^при базисной Т (см. с, 71) можно воспользоваться уравнением

ДНт, -  -  Г |  R In к т +  д [ ( 0Г ~ ЯГ')]  }  (ХШ, 72)

Расчет равновесия на основании абсолютных значений энтропий 
позволяет проверить, насколько опытные данные совпадают с вы
численными. Такая проверка на чистых кристаллических веществах 
подтвердила справедливость третьего закона.

Однако и для органических реакций расхождения между зна
чениями AS?, вычисленными по третьему закону на основании 
уравнения (XIII, 50) и найденными через тепловые эффекты и кон
станты равновесия или через э. д. с. по уравнению AS? =  
*= 23062ft дЕ°/дТ (XIII,72а), получающемуся из (XIII, 2) и (XIII, 52), 
большей частью не выходят эа пределы ошибок опытя (тябл. 27).

Таким образом, можно утверждать, что третий закон в равной 
степени справедлив и для неорганических и для органических ре
акций. Это. позволяет весьма широко применять его в органической 
химии, где часто нет иных методов решения вопроса, так как не
редко реакция протекает слишком медленно для непосредствен
ного измерения равновесия.

Следует обратить внимание на то обстоятельство, что фактором, 
ограничивающим достоверность результатов расчета равновесия, 
является малая точность значений тепловых эффектов. Ошибки 
в их определении гораздо сильнее сказываются на результатах 
расчета, чем неточность вычисления энтропии. Даже ошибка в 
± 3 э. е. вызывает погрешность в значении AGJqs менее чем 
±900  кал, что в большинстве случаев меньше возможной ошибки 
АН°. Вследствие того что большая часть погрешности в константе 
равновесия падает на долю АЯ°, справедливость третьего закона 
долгое время была под сомнением.

Необходимо подчеркнуть, что для расчета равновесия важна 
а б с о л ю т н а я  погрешность в определении энтропии, а не относи
тельная ее величина.

Пример 22. С помощью данных, приведенных на рис. 160 для реакции 
С*Н44- Н20 ( г> =  СгНвОЩг), и в табл. 1, 10, 12, 13 и 23, вычислить стандартную 
энтропию этена.
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Т а б л и ц а  27. Сравнение значений некоторых реакций, 
найденных по равновесным и термохимическим данным

Реакция
AS298

по (XIII. 67a) 
или (XIII. 72a)

по (XIII, 50) 
и (XIII, 52)

A g + l/2 B ra (ж )*=А£Вг * -3 ,0 2 -2 ,9 5
A g + l/2 C la (r )-A gC I -13 ,73 -13 ,86
A g + '/ .H g jC b - A g C I+ H g -7 ,7 8 -7 ,5 4
С +2Н а= С Н 4 19,4 19,8
С + 1 /2 0 **—СО 21,14 21,34
(СНзЬСНОН (ж )= (С Н 3)2СО (ж )+ Н 2 36,4 36,1
С О +Н аО (ж)=НСООН (ж) -3 0 ,3 -30,1
НООС(СН2)2СООН (к)=тракс-СООНСН—СНСООН 
(к )+ Н 2 30,0 28,9
С3Н4(ОН)а (к ) - С вН40 2 (к )+ Н 2 • • 35,5 36,4
С аС 0 3= С а 0 + С 0 2 38,10 38,37
Н2+ О а+С ~Н С О О Н  (ж) -4 9 ,3 -50,75
2На+ 1 /20а+ N2+ С—СО(NH2)а (к) -108,2 -108,9
Mg(OH)2= М gO -ЬН20  ( г ) 36,67 36,45
l/2 P b + A g C I= l/2 P b C la+ A g 4,29 4,50
l/2Pb-fAgI=—l/2PbI2+ A g 3,99 4,23
S  (poM 6.)=S (монокл.) -0 .2 2 -0 ,15

Sn (cep .)=Sn  (бел.) 1,87 1,75

Z n +  l/2 0 2= Z n 0 -24,24 -24,02

•  Г-263,В К; м Т-285 К.

Решение. Для рассматриваемого процесса в соответствии с рис. 162 

l g * p ~  2 2 8 0 /7 -6 ,4 5  и lg (Кр) ^  -  1,20

откуда =  -  4,576 • 298,2 • 1,20 — — 1637.

Для реакции получения жидкого этанола из этена в соответствии с данными 
табл. 1 (с. 45) Д//2вв -  -66190 -  [12540 +  (-57796)] -  -20934. Теплота паро
образования этанола при / *= 25 в соответствии с уравнением (VII, 34) и данными 
табл. 10 (с. 202), 12 (с. 214) и 13 (с. 216) равна приблизительно 1,13-8970 — 10136. 
Следовательно, для синтеза газообразного этанола ДЯ29ь ■ ■  —10798. По уравне
нию (XIII, 67)

Л5.
- 1 0  7 9 8 - ( — 1637) 

298,2
—30,72

и по табл. 23 (с .433) ( S c , H , ) * » - 67.5 -  46,106— (-30,72) -5 3 .1 1 ,



Совпадение найденного значения с табличным хорошее, хотя вероятная по
грешность А(7298 может достичь 10 — 30%.

Пример 28. Покажите, что А5 ° можно определить на основании значений К 
и зависимости К ■ * <р(Г).

Решение. В соответствии с уравнением (dAG/dT)P * ■  —AS, записанным для 
стандартных условий, и уравнением (XIII, 8) получаем

AS **= R {T d  I n f f / d r + h t  К)

или для сравнительно узкого интервала температур

ASy «  4,576 ч> Г , -  Г ,
lgKr, +  lg *r , 

2 )
3. Приближенные методы расчета равновесия по 

стандартным данным
Так как

т
A # =  Д#298 4“ \  ACpdT и AS*T 

298 298

то в соответствии с уравнением (V, 22)
т т

О О О С Г
AOt -~AH2M- T A S ^ - T  X - f ^ d T  +  \A C RdT =»

298 298
Г Г

=  ДЯ^в -  г  ASMS -  г  \  4 £ -  [  л с р  dT (XIII, 73)
298 298

Будем считать условно, что ACP =  const =  a, тогда (XIII, 73)
примет вид:

АО" =  Д#298 -  Т -  аТМ0 (XIII, 74)

где
. .  Т , , 298,2 Мо — In 298 2 1 +  г

(значения М0 приведены в табл. 28, с. 452).
Если зависимость СР от Т известна для всех реагентов в широ

ком интервале температур, то расчет по(ХШ ,73) не вызывает за
труднении, ибо значения ASm  и ДЯгэв могут быть найдены с по
мощью соответствующих таблиц. Однако этбт метод расчета 
непригоден при реакциях между мало исследованными или совер
шенно не изученными веществами, а также если в реакции участ
вуют хорошо известные вещества, но она протекает при очень вы
соких температурах. В этих случаях можно рекомендовать следую
щие приближенные методы расчета.
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Первое  првбл ш е и е

Примем а =  ДСр =  0, тогда (XIII, 74) переходит в уравнение 

ЛОу -  -  т  AS2»8 (XIII, 76)
поэтому

Д// OQB AS OQO
W  +  W  <х ш ™

Последнее уравнение тождественно (XIII, 11) при условии, Ч то  
ASSee =  4,576В, и (XIII, 40) при условии, что Дл =  0 и AS»а =  
*= - 4 ,5 7 6  Д/.

Первое приближение для многих практически важных реакций 
дает удовлетворительные результаты (во всяком случае, для боль
шинства реакций вплоть до 500—600 К) и может быть применено 
при расчете констант равновесия реакций при отсутствии точных 
экспериментальных данных *. Достоинство этого метода — чоступ- 
ность значений ДЯ&в и S»e.

Второе пр1 бд1 ж е и е

Учтем изменение ДЯ0 и AS0 с изменением температуры, предпо
ложив, что а =  (ДСр)гее =  const. Тогда (XIII, 74) примет вид:

поэтому
ДО°г -  Д Я »8  -  г  * s m  -  (М р )ы  TMQ

• г* _  А#298 . Д$293 . (ДСР)298
4,5767’ ^  4,576 ^  4,576 Af0

(X III , 77) 

(X III , 78)

Когда ДСр сильно меняется с изменением температуры, второе 
приближение может привести к худшим результатам, чем первое. 
В этом случае рекомендуется пользоваться средними значениями 
теплоемкостей (между 298,2 и Г К).

Переход от первого приближения ко второму имеет смысл 
только тогда, когда величина (ЬСР) 2юТМ0 будет больше погреш
ностей Д/ / 2 9 8  и Т hSm  для данной реакции. Чем значительнее будут 
указанные ошибки, тем больше должны быть значения (ДСр)29в- 
Так, если Т <  1000, а неточности ДЯгэа и ДSJge не будут превы
шать соответственно ± 1 0  и ±0,05 кал/моль," то всегда следует 
пользоваться вторым допущением, а если возможно и более точным 
уравнением (см. ниже); если же указанные ошибки равны ±1000 
и ± 5  кал/моль, то второе допущение следует применять лишь при 
УСЛОВИИ, ЧТО (ДСр)29 в >  Ю.

Так как До >  ДСр, энергия Гиббса реакции гораздо значитель
нее зависит от температуры, чем ее тепловой эффект.

*  Для газофазных реакций ДСр обычно невелико. Кроме.того, сказывается 
взаимная компенсация в изменениях А Яэд и ^298  с 7.
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О соотношении температурных коэффициентов величин AG° и 
АЯ° можно судить по приведенным ниже результатам расчета для 
некоторых реакций:

А//1600~~ЛЯ300 А01500~ АО300
1200 1200

С +  С 0 2 «= 2 С О ................................. 1.47 42,2
С +  Н аО !г)-.С О  +  Н , ................. 1,04 34,1
C 0  +  7 j 0 2 - C 0 2 ......................... 0,52 20,9
СО +  Н20  (г) -  СО* +  Н2............... 2,20 8,1

CH4 +  V A  — СО +  2Н, . . . . 2,53 46,2
CH4 +  COj - 2 C O  +  2Hj  . . . . 2,01 67,1
СН, +  Н20  (г) -  СО +  ЗН2 . . . 4,21 59,1
СН( +  2НаО (г )»  СОа +  4На . . 6,42 50,9

Если известны средние теплоемкости в интервале Т\ — Т, то 
для расчета можно воспользоваться приближенным уравнением 

Д(?г -  AH°Tl -  A S ,, +  ДСр [(Г -  Г ,) -  Г In (Г /Г ,)]

Однако для реакций в растворах оно даже в узком температурном 
интервале (50—100°) может привести к ошибочным результатам.

Т р е т ь е  п р и б д | ж е 1 ие
Предполагается, что а =  ДСр =  <р(7). Весь температурный ин

тервал, в котором рассчитывают равновесие, делят на участки, для 
каждого из которых подбирают одно (постоянное) значение и. Так, 
по Улиху можно выбрать участки, пропорциональные lg Г, напри
мер 300-г-600, 600— 1200, 1200- г  2400 К , и определить средние 
значения _

(А^зоо+воо « ,/а [(АСр ) 300 +  (ДСр)600]

(ДСр)в00+1200 "■'/j [(Д̂ р)воо +  (ДСр)1200] (XIII, 79)

1230 ■*. 2400 “  V* [(A £p)i200 +  ( Д£р)г40о]

Затем вводят вторичное усреднение (ДСр). Результаты полу
чаются наиболее точными, если принять, что для
1) г »  300 +  450,

2 ) Г  —  450 +  550,

3) Г »  550 +  1100,

4) Г  - 1 1 0 0  +  1500, 

б ) Г  -  1500 +  2600,

6 ) Г  « 2 6 0 0

7) Т  >  3400

а . “ (л? р )1 =  (д с р)зоо

аз “  (л^р)з “  (дср)зоо *  «00

вв“ (̂ р)« — 1/»1(д 1̂>)ооо+воо "*■ (̂ pieoo+iaool 
3400, о ,  -  ( д Г я)в  -  V , I ( A f f A  +  К . ) , ]

“ V» Кл с р)эоо+«оо +  (д с р)«оо+иоо+ (4Ср)|аоо+моо1

(Х Ш , 80)
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В отличие от расчета равновесия с помощью степенных рядов 
для ДСр = ф (Г) (см. ниже) при изложенном методе всегда суще
ствует возможность видоизменить и упростить вычисления (в зави
симости от требуемой степени точности), однако применять второе 
и, особенно, третье приближения при обычной точности значений 
ДЯ и Д5 в большинстве случаев нецелесообразно.

Метод Т е мк и н а — Ш

В тех случаях, когда необходим точный расчет, вместо слож
ного способа отыскания средних значений а для каждого интервала 
температур (третье приближение) лучше пользоваться методом, 
предложенным М. И. Темкиным и Л. А. Шварцманом (1948 г.). 
Запишем (X III,73) в виде:

дО“ в ЛЯ^93-  rA S]93- Г(Л10Д а + Mi Д6 +  М2 Дс +  М_2 Лс') (XIII, 81)

В этом уравнении значение М0 совпадает с Af0 в (ХГГ1,74), а 
функции температуры Mi, М2 и М_2 выражены уравнением

„  Т п , 298,2Л+1 298,2*
М п = в  п ( п +  1) +  ( п + 1 ) Г  п

(XIII, 82)

Удобство применения (XIII, 81) обусловлено возможностью за
ранее вычислить значения Mo, Mi, М2 и М_2 для различных темпе
ратур (табл. 28). Отметим, что это уравнение позволяет не только 
легко найти зависимость AG° =  <p(r), но при наличии ряда значе
ний AGe (или Ка) при различных температурах определить ДЯ»з

Т а б л и ц а  28. Константы уравнений ( X II I ,74) и ( X II I ,81)

Г Mq Afj • 10 3 м Г - ю - Ml* ,  ю5 т < м ; * . 10“ 3
• • •ма . 10"® М?9.10е

300 0,000 0,0000 0,0000 0,0000 1700 0,9162 0,5780 0,4424 0,3824
400 0,0392 0,0130 0,0043 0,0364 1800 0,9635 0,6265 0,5005 0,3915
500 0,1133 0,0407 0,0149 0,0916 1900 1.009 0,6752 0,5619 0,3998
600 0,1962 0,0759 0,0303 0,1423 2000 1,0525 0,7240 0,6265 0,4072
700 0,2794 0,1153 0,0498 0,1853 2100 1,094 0,7730 0,6948 0,4140
800 0,3597 0,1574 0,0733 0,2213 2200 1,134 0,8220 0.7662 0,4203
900 0,4361 0,2012 0,1004 0,2521 2300 1,173 0,8711 0,8411 0,4260

1000 0,5088 0,2463 0,1134 0,2783 2400 1,210 ©,9203 0.9192 0,4314
1100 0,5765 0,2922 0,1652 0,2988 2500 1,246 0,9696 1,0008 0.4363
1200 0,6410 0,3389 0,2029 0,3176 2600 1,280 1,0189 1,0856 0.4408
1300 0,7019 0,3860 0,2440 0,3340 2700 1,314 1,0683 1.1738 0,44505
1400 0,7595 0,4336 0,2886 0,34835 2800 1,346 1,1177 1,2654 0,4490
1500 0,8141 0,4814 0,3362 0,3610 2900 1,3775 1,1672 1,3603 0,4527
1600 0,8665 0,5296 0,3877 0,3723 3000 1,408 1,2166 1,4585 0,4562

•  (М0)т <  igoo -0.0007Г—0,20.
• •  M l- ( Г  — 298,2)2/2Г.

• • •  Ма- Г * /6  +  298.23/ЗГ—298.21/2- ТЩ +  8 836 400/Т-44 450. 
4* М _ а - ( Г  -298,2)2/2-298,22.П -  (Г -298,2)1/177 800Г*<
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и ASka\ для этого следует построить график, откладывая на оси 
абсцисс 1/7, а по оси ординат (AG°/T) ^-МоДа +  ••• Тогда в соот
ветствии с (XIII, 81) наклон прямой определит ДЯгэв, а отрезок, 
отсекаемый на оси ординат,— значение AS^e- Таким образом, 
если ставится задача найти значения АИ^а и AGJge, то более це
лесообразным следует считать не ранее рассмотренный способ 
одновременного определения АЯЗ и I (см. стр. 397), а только что 
рассмотренный способ.

При а =  ДСр =  0 уравнение (X III,81) совпадает с (X III,76), 
а при a а= АСр =  Аа — с (XIII, 77).

Пример 24. Пользуясь приближённым методом расчета равновесия, найти 
АО® при Т »  700, 1100 и 1500 для реакции СН4 +  Н20 (г ) — СО +  ЗН, и сопо
ставить результаты вычисления с точными значениями и с данными, полученными 
при решении примера 7, с. 398.

Решение. По табл. 1 (с. 45) для рассматриваемой реакции АЯ298 =  49 260; 
по Приложению 1 «̂̂ 293 =  51,16. Тогда по (XIII, 75) (первое приближение) 
АО® =  49 260 — 51,167.

Второе приближение: (АСр)зд м П»Ю (см. пример 7) и в соответствии 
с (XIII, 74) АС® =  49 260 — 51,167 — 11,107*Л1о*-

Третье приближение: в соответствии с уравнением ACp =  <p(7’ ) (пример 7)

( ДСр)зо о “  I ,,2 2 S ; <д с р)в00 —  7 -031 "  (A C P W “  0,892.
Пользуясь найденными значениями (ДСр ) т . по (XIII, 79) вычисляем средние 

АСр : (АСр )300-1-воо — 9,128 и (ACp)eoo -имо * *  3,962. Затем по (XIII, 80) последо
вательно находим а\ »  (Д ?р ), — 11,225, а8 =  (А ?р)з — 9,128; а , — (АСр), — 
■ я 10,176; as =  (А^р)в — 6,545 и а* ■ ■  (А ?р )4 =  7,837.

Подставляв « (XIII, 74) значения а<, вычисляем АС® ■ » q>(7). Для увеличе
ния точности результатов в качестве величин AG"I00 и А С ^  берем среднее из 
значений, вычисленных соответственно по а , и а4, а4 и а9. •

Уравнение (XIII, 81) для рассматриваемого процесса примет вид:

Д0°т =  49 260 -  Б1.16Г -  Г (16,249М0 -  17,930 • 10_3М, +  4,276 • К Г *  М2)

Значения М0, Mt и М» заимствуем из табл. 28. Результаты расчетов приведены 
ниже:

Г ..................................................... 700 1 100 1500
АС®
I приближение ......................... 13 448 - 7  016 - 2 7  480
II приближ ение......................... 11253 - 1 4  134 - 4 1  187
III приближение......................... 11683 - 1 2  396 - 3 6  226
Метод Темкина н Шварцмана 11 575 - 1 2  333 - 3 7  6531
Точный расчет............................. 11 437 - 1 2  563 - 3 6  869

Н е к о т о р ы е  з а к о н о м е р н о с т и

Наибольшей энтропией обладают газообразные вещества; по
этому AS в химической реакции (в частности, ’A S m s  и  ASr) опре
деляется прежде всего изменением объема AV в процессе; оно бу
дет тем больше, чем значительнее скачок изменения Апг числа мо
лей газообразных реагентов. В качестве величины, характеризую
щей особенность процесса, выберем тепловой эффект — наиболее



доступный параметр. Примем в первом приближении, что зависи
мость AS =  ф(Дnv, АЯ) имеет вид:

AS ~  а Длг +  Ь Aff +  С (XIII, 83)

где а, b и с — константы.

В этом, соотношении с Ф  0, так как при Дпр =  0 и ДЯ =  0 в общем 
случае AS Ф  0.

Подставляя (XIII, 83) в уравнение (V, 22), после преобразова
ния получаем приближенное соотношение

A G ~  А&Н +  В  (XIII, 84)

в котором A G и А Я  отнесены к 1 г-экв (А пт =  const). Это соотно
шение, являющееся одним из примеров второго метода сравнитель

ного расчета, в виде прибли
женной зависимости [Б31]

АОдо «  А АН°т  +  В -  (XIII, 85)

применяется для расчета хи
мического сродства при от
сутствии значений энтропий 
реагентов. Использование 
(XIII, 85) проиллюстриро
вано рис. 176 на примере 
нитратов: В (XIII, 84) и 
(XIII, 85) коэффициенты Л и 
В характеризуют данную 
группу веществ. Так, для 
процесса
1 /т  Э (к) +  V*Na (!•) +  ■ /* Оа (г ) -  

— 1 / т Э ( Ш а)я (к)

отвечающего рис. 176, А2 =  
=  0,981; В2 =  21,42. С неко

торой потерей точности приближенное уравнение AGms»  0,986 АЯгэв— 
— 9,4Дпг, в котором сопоставлены грамм-эквивалентные характе
ристики веществ, можно применить для любых объектов.

Вернувшись к (X III,83) и пренебрегая в нем вторым и третьим 
членами правой части, получаем

A S ~ a A n r (XIII, 86)

(в ккал/г-экв) образования нитратов.

Если принять в (XIII, 86) а =  23, то получим правило Н. И. Кобо
зева, которое означает следующее: возникает ли 1 моль вещества 
путем парообразования жидкости, т. е. в результате фазового пре
вращения, или путем взаимодействия, т. е. в результате химиче
ского превращения, энтропия изменится примерно на одно и то же 
значение. Считая это правило грубо ориентировочным, надо еще 
иметь в виду, что а зависит от природы реагентов (так, для 
газообразных окислов азота а =  32,5 ±  3,5 э. е.) и что примерное
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постоянство мольной энтропии парообразования относится лишь 
к величине (Л5аар)н.т.к. но отнюдь не к (ASSapW 8 тем более не 
к (ASnaphse в равновесных условиях (см. рис. 68).

Все изложенное в этом разделе, разумеется, не относится к про
цессам, в которых AS ф  0, хотя A V »  0, например, к реакциям 
изомеризации (см. с, 437),

Рас. 177. Взаимосвязь между ЛОдо образования различных соединенна 
натрия (I), калия и аммония (II).

Наряду с (XIII, 84) для приближенных расчетов можно вос
пользоваться и соотношениями вида:

и

Д*ц ~  ЛДХ* +  В (XIII, 87)
д;г~ лдх' + а (хш.88)
Д*И -  Л ДХМ +  В (XIII, 89)

в которых X =  S  или G и которые можно рассматривать как рас
пространение зависимостей вида (XIII, 65), (XIII, 66) и (XIII, 67) 
с вещества на процесс.
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Примеру зависимости (XIII, 87) отвечает рис. 177, примеру 
(XIII, 89) — рис. 178 (линия I). Выделение сходных веществ повы
шает точность результатов; на примере соотношения (XIII, 87) это 
иллюстрируется графиком, представленным в правом нижнем 
углу рис. 177.

Справедливость (XIII, 87) и (X III,89) для аддитивных свойств 
(например, в случае высших гомологов) очевидна — на сооТвет- 
ствующих прямых точки для последовательного ряда веществ (или 
реакций) будут равноотстоящими.

Рнс* 173* Вэонмоспяоь между Д5® в реакциях MgO 1 2HF — M gF* +  11*0 (г) (/) 
и MgO +  2НС1 -  MgCl2 +  На0  (г) (2):

/ — по уравнению (ХИ1,89); / /  — по уравнению III. 89) е А * 1  (В«2,6)1 / / / —по уравн*- 
нию (XIII, 80) с В - 0  (Л—0.917).

Рнс* 179. Взаимосвязь между Д 0298 (в ккал/г-экв) образования соединений
магния и лития:

/ —Mg,N, (к) и LI,N (к); З-M gH , (к) и LIH (к)} З-M g l, (к) В LII (к); * - M g 8+  (р) щ 
LI+ (р); 5—MgO, (к) и LI.O, (к); 6-M gO  00 и Ll,0 (к); 7 - MgBr, (к) и UBr (к); 8-MgCI,(K) 
и LlCl (к)> $-Mg(OH), (к) и LIOH (к); /0-M g(NO,), (к) и LINO, (к); //-M gC O , (к) и 
LI.CO, (к): /2—Mgr, (к) и LIF (к); / J - M g S 0 4 (к) и Ll,S04 (к); //-M eSIO ,. (к) и LI.SIO, (к)» 

/5-M gT10, (к) и 1(,ТЮ, (к); / *-M g ,S I0 4 (к) и LI*SIO* (к); /7-M gA I,04 (к) н LIA10, (к).

Рис. 179 непосредственно свидетельствует о диагональном сход
стве лития и магния: все точки, отвечающйе различным литий- 
и магнийсодержащим веществам, тяготеют к биссектрисе коорди
натного угла, которой отвечает равенство

(д029в)и ~  ° ’б( ДО208)Мв
т. е. одинаковому химическому сродству (в ккал/г-экв). Незначи
тельный сдвиг большинства точек вправо вниз соответствует более 
ярко выраженным основным свойствам соединений магния по 
сравнению с соединениями лития.

В случае весьма родственных процессов (например, сходных 
реакций высших изоструктурных аналогов) в соотношении 
(XIII, 87) Л « 1  и В »  0, т. е. АХц « AXj. [То же относится
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и к (XIII, 89).] В частности, постоянство AS° в однотипных реак
циях может быть проиллюстрировано на примере реакций 

M eS04«  МеО +  S 0 2 +  V2O2 и М еС08 *  МеО +  С 02

Приняв для первой из них AS298 =  68,5, найдем, что для де
вяти сульфидов эта величина колеблется в пределах ± 3  э. е. Для 
второй реакции при среднем значении AS29s =  12,3 получим откло
нение (для 12 изученных реакций) меньше ±  1 э. е.

Можно пользоваться величинами ASI для данной группы со
единений, не вводя поправок для различных подгрупп в пределах 
группы. Это позволяет значительно расширить круг рассчитывае
мых реакций. Так, вместо того чтобы пользоваться средними зна
чениями ASa отдельно для MeF, MeCl, МеВг и Mel, можно при
нять одно среднее значение А5о для всех галогенидов МеХ. Дей
ствительно, приняв для 38 соединений типа МеХ A5J =  — 58,37 
и вычислив по уравнению (XIII, 62) значения А5°, найдем, что для 
17 веществ, для которых известны значения ДЯгэз и AGJge, рас
хождение между вычисленными и опытными изменениями энергии 
Гиббса составляет в среднем менее 0,6 ккал.

При таком совпадении можно предсказывать отсутствующие зна
чения AGm и исправлять неточные значения АН т *  так как для 
любой реакции данного типа 298,2 • Д$ 2 9 8  =  АЯгэз — Дбгэв» const.

Неизменность ASm для данной группы соединений соответ
ствует правилу аддитивности энтропий Капустинского и Яци- 
мирского.

Все сказанное справедливо не только при стандартной, но и при 
любых температурах. Из постоянства AS0 для всех однотипных 
реакций следует, что и dAG°/dT для них равны. Это, в свою оче
редь, означает равенство коэффициентов при равных степенях для 
однотипных реакций, т. е. A a, А b и т. д. Поэтому и значения А СР 
при одинаковой температуре должны быть равны и одинаково из
меняться с изменением температуры. Следовательно, при любых 
температурах
(до!, -  до1)Г( -  (д н°п - -  (до;, -  д о!)Тг -  (д * ;, -  Д -------

где индексы I и II отвечают двум реакциям одинакового типа; Т\ и Га — любые 
две температуры.

Зная зависимость ДЯ° =  ф(7’) или АО° =  ф(Г) для одной ре
акции, можно по значению А Я 0 или A G° при одной температуре 
найти эти зависимости для других однотипных реакций.

Однако если принять в линейных уравнениях (XIII, 84), 
(XIII,35), (X III,87) — (X III,89) Д »  1 и В « 0  даже для весьма 
сходных реакций, то все же это приводит к некоторой потере точ
ности. Это видно из рис. 178: линия 2 отвечает условию А ** 1, 
т. е. постоянству разности AXn — ДХм (в данном случае незави
симости ее от температуры); линия 3 — условию В «  0, т. е. по
стоянству отношения AXn/AXm (в данном случае независимость 
его от температуры).



Г л а в а  XIV

РАВНОВЕСНОЕ ПРЕВРАЩЕНИЕ

§ 1. НАПРАВЛЕНИЕ ПРОЦЕССА

П р и н ц и п и а л ь н а я  осуществимость процесса определяется 
знаком AG: если при данных условиях AG <  0, то реакция воз
можна, если АС >  0, то реакция неосуществима; при АС" =  0 си
стема находится в равновесии (см. гл. V, разд. 1). Значение АС 
(при АС <  0) позволяет установить, насколько изучаемая си
стема далека от состояния равновесия.

Если при АС С  0 реакция не идет, то это указывает лишь на 
необходимость преодоления тормозящих реакцию препятствий 
(как правило, низких температур) и вывода системы из состояния 
ложного равновесия. Наличие энергетического барьера, мешаю
щего процессу, в определенных условиях служит причиной хими
ческой инертности веществ; эта инертность во многих случаях 
обеспечивает существование веществ.

Таким образом, реакция может не протекать как вследствие 
близости к состоянию равновесия, так и вследствии торможения. 
Для того чтобы вызвать реакцию, в первом случае необходимо 
изменить условия ее протекания, а во втором — ее скорость. На
пример, несмотря на то, что для реакции Н2 +  V2 O2 =  Н20  (ж) 
AG228 <  0 при t е= 25 образования воды не происходит. Но доста
точно ввести соответствующий катализатор, и процесс пойдет 
с большей скоростью и практически до конца. Однако действие 
катализатора не может изменить* значений AG, AG0 и /(„, эти 
величины зависят только от исходного и конечного состояний си
стемы. Вот почему ошибочной была теория, которая за меру срод
ства принимала скорость реакции.

В заторможенной системе реакция может быть возбуждена 
и нагреванием, которое действует подобно смазке, помогающей 
преодолеть трение. Так, термитная смесь может существовать 
сколь угодно долго, пока алюминий защищен от окисления, однако

*  Строго говоря, положение о неизменности равновесия в присутствии ката
лизатора относится к гетерогенному катализу, так как в гомогенной системе воз
можно изменение активности реагентов в присутствии других веществ, в частно
сти катализатора, если его концентрация достаточно велика.
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незначительное локальное нагревание вызывает энергично проте- 
кающую (AGwe = 2 0 4 0 0 0 )  экзотермическую реакцию*.

Без знания термодинамики нельзя указать, какая доля наблю
даемого эффекта в каждом отдельном случае обусловлена изме
нением скорости и какая — смещением'равновесия.

Если при истинном равновесии существует связь между силой 
и ее действием, то при ложном равновесии такой связи нет. -По
этому при смещении ложного равновесия происходит необратимый 
процесс (например, взрыв), в то время как изменение истинного 
равновесия всегда должно быть обратимым процессом. (Напом
ним, что принцип Ле-Шателье приложим лишь к системам, нахо
дящимся в истинном равновесии.)

Следовательно, неизменность системы во времени является не
достаточным условием для суждения о том, имеет Место в системе 
истинное равновесие или нет.

Истинное равновесие при любых активностях (концентрациях) 
достигается как прямым, так и обратным течением реакции, по
этому если данное состояние осуществляется тем или другим спо
собом проведения реакции, то система находится в истинном тер
модинамическом равновесии** (рис. 180).

Из рис. 180 также видно, что формальное толкование условия 
осуществимости процесса может привести к ошибочным выводам. 
Действительно, вопреки тому что Оа <  Ос, переход из состоя
ния с в состояние а исключен. То же можно сказать и об условии 
равновесия: любые два состояния системы, отвечающие какой-либо 
горизонтали на рис. 180 (например, точки а и Ь), характеризуют 
неравновесные состояния системы, несмотря на то что энергии 
Гиббса в них одинаковы. Подобные недоразумения исключаются, 
если исходить из условий dGPtT <  0 и dGPtT =  0, так как при пе
реходе к бесконечно малым смещениям точку О миновать нельзя.

.Если АН и AS в данном процессе имеют различные знаки, то 
он необратим: при АН <  0 и AS >  0 он должен протекать в сто
рону продуктов реакции, при АН >  0 и AS <  0 — в сторону исход
ных веществ.

Если изучаемые вещества могут реагировать в нескольких на
правлениях, например в двух, которым отвечают значения AGi 
и AG2 (причем, AGi < A G 2), то это еще не означает, что осуще-

*  Вещество, разложение которого связано с уменьшением энергии Гиббса, 
может оказаться неустойчивым, а если одновременно с AG <  0 также ДЯ <  0 
н Д У » 0 , — даже взрывоопасным. В этих случаях распад протекает мгновенно 
(практически адиабатно), что приводит к интенсивному разогреванию и к огром
ному увеличению объема выделяющихся газов. К таким веществам относятся 
пироксилин, нитроглицерин, тетранитропентаэритрит (ТЭН) и т. д. Условие 
ДО <  0 не может быть достаточным для заключения о взрывоопасности данного 
вещества, так как величины ДН обычно столь невелики, что выделяющейся при 
разложении теплоты недостаточно для взрыва.

* *  Необходимо напомнить о различии химической обратимости и термодина
мической. Первая означает лишь то, что реакция протекает одновременно в 
противоположных направлениях.
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отвить первую реакцию в любых условиях легче, чем вторую, так 
как AGi и АС2 являются р а з л и ч н ы м и  функциями Р и Г. По 
мере увеличения различия в значениях AG для возможных реак
ций это заключение будет терять свою силу. Кроме того, при 
AG <  0 реакция не всегда идет в данном направлении. Может 
случиться, что переход исходных веществ в какие-либо другие про
дукты будет связан с еще большим уменьшением энергии Гиббса; 
иначе говоря, превращение продуктов первой реакции в, продукты 
второй будет самопроизвольным. Поэтому, когда AG <  0, система

Рис. 180. Схема изменения изобарного потенциала по 
мрр#» прлтркяния проперся:

Л —обратимый; 5 —необратимый.

«защищена» лишь от перехода в исходное состояние. Если, не
смотря на рост энергии Гиббса, реакция все же происходит, зна
чит наряду с ней протекает какая-либо другая или другие реак
ции; убыль энергии Гиббса в ней (в них) перекрывает ее увеличе
ние для рассматриваемой реакции, вследствие чего суммарный 
процесс связан с уменьшением энергии Гиббса*.

При реакции, термодинамически невозможной (AG >  0) в дан
ных условиях, можно путем соответствующего подбора концентра
ций реагентов, не меняя Р и Г, создать иные условия, при которых 
реакция будет протекать в нужном направлении.

Можно ли судить об осуществимости данной реакции по зна
чению AG0? Этот вопрос представляет практический интерес, так 
как гораздо легче вычислить AG°, чем AG. Независимо от того, 
насколько условия реакции близки к стандартным, можно сделать 
следующие замечания.

1. Если при данной температуре A G ° < 0  и в соответствии 
с уравнением (XIII,8) константа равновесия очень велика, то ре
акция принципиально осуществима не только в стандартных, но 
и в любых условиях: чтобы изменить знак AG, надо увеличить

* О расчете сложных равновесий см, с, 485 сл.
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абсолютное значение первого члена правой части уравнения 
(XIII, 5) на величину практически недостижимую.

Такой вывод.справедлив, в частности, и для реакции образова* 
ния соединений из простых веществ. Поэтому можно говорить 
о термодинамической устойчивости (Д С °С 0 ) , т. е. о возможности 
образования его из простых веществ. Например, можно считать 
синтез сахарозы из углерода, кислорода и водорода, для которого 
АОгэа =  — 369 180, принципиально осуществимым.

Другой пример: для реакции Zn +  V2 O2 =  ZnO =  —76640, 
поэтому цинк легко окисляется даже при Pot =  0,00001. Золото, 
например, более устойчиво, а магний менее устойчив, чем цинк, 
поэтому последний вытесняется магнием из растворов его солей. 
Действительно, для Аи20з ДСгэв =  18 800, а для MgO ДGm =  
— — 136980.

2. При ДС° >  0 реакция не будет протекать в заметной сте
пени. Более того, при очень большом значении ДG0 можно 
с уверенностью сказать, что нельзя создать условия, благоприят
ствующие протеканию реакции. Так, для процесса N2 (г)+2Н20  (ж) =
=  NHj (р) +  NO2 (р) ДОгэв =  85 546. Этому значению отвечает 
такая огромная величина fNj, что рассматриваемый процесс прак
тически неосуществим.

Если, вопреки тому что для данного вещества ДGm >  0, оно 
не распадается, его разложение на простые вещества кинетически 
заторможено. Этот случай для химика представляет особый инте
рес. Он означает, что данное б с щ с с т б о  нельзя получить п р я м ы м  
синтезом. Дейтвительно, и С2Н2, h4N20 3, и С120 7, и многие другие 
соединения можно получить только косвенным путем.

3. Если числовое значение ДО0 невелико, то независимо от 
его знака нельзя сделать каких-либо выводов о направлении про
цесса. Ясно лишь, что при соответствующих условиях реакция 
может быть проведена в желательном направлении, иными сло
вами, существует возможность двухсторонних изменений в си
стеме. Так, если для синтеза аммиака Д (?67з =  5780 (при 400 °С 
с помощью - катализатора уже удается осуществить процесс), то 
можно говорить о термодинамической неустойчивости аммиака при 
атмосферном давлении и указанной температуре. Но для реакции 
синтеза аммиака Д V < 0  и в соответствии с уравнением 
(д Д(?/дР)т =  ДУ, вытекающим из уравнения (V, 25), при высоких 
давлениях следует ожидать уменьшения ДG (а не ДО0). Действи
тельно, практическое осуществление синтеза, аммиака связане 
с применением высоких давлений.

Другой пример: цинк и некоторые металлы при Р =  1 вытес
няют водород из кислот, при повышенных же давлениях реакция 
идет в обратном направлении.

4. При ДО0 =  0 (Ка =  1) исходные вещества должны для до
стижения равновесного состояния в системе претерпевать значи
тельное превращение.
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При Ка =  1 равновесие реакций сдвинуто в сторону их про
дуктов.

Выводы, которые могут быть сделаны на основании анализа 
значений AGwe, совпадают с большинством приведенных сообра
жений для AG0. Необходимо только помнить, что температура, при 
которой происходит подавляющее большинство химических про
цессов, значительно выше 25 °С. Значения приведенные
в таблицах, показывают неустойчивость органических соединений,

Рис. 181. Приближенные значения ДО0 (в кал/г-атом) образований 
некоторых углеводородов из простых веществ (Б58].

(См. пример 3.)

особенно углеводородов. Органические вещества термодинамически 
неустойчивы не только относительно простых веществ, т. е. угле
рода, водорода, кислорода и т. д., но и относительно конечных 
продуктов окисления СОг, НгО и других.

Систематизация значений ДGm для углеводородов привела 
к ряду важных заключений. Так, было установлено, что неустой
чивость изомеров по сравнению с нормальными углеводородами 
по мере повышения температуры становится более резко выра
женной. Это объясняется уменьшением энтропии в процессах изо
меризации. Например,, равновесная смесь пяти гексанов должна 
содержать при 298 К около 1,5% нормального гексана, а при 
1000 К уже более 30%. Этим в известной мере объясняется пре
обладание нормальных углеводородов над их изомерами в есте
ственном бензине и в других нефтяных продуктах (см. с. 520), Об



относительной устойчивости ряда газообразных углеводородов 
можно судить по приближенным данным, приведенным на рис. 181.

Таким образом, величины, содержащиеся в таблицах стандарт
ных изменений энергий Гиббса, могут служить отправным пунктом 
для решения многих задач, связанных с химическими равнове
сиями реакций в ф а к т и ч е с к и х  условиях их протекания.

Когда абсолютное значение Дб® очень велико, то даже боль
шая погрешность не можёт повлиять на правильность суждения об 
осуществимости или неосуществимости процесса. При малых же 
значениях ДG® для правильного решения вопроса о возможности 
процесса достоверность AG® приобретает большое значение. Од
нако если допустить, что все значения AG® известны с одинаковой 
точностью, все же нельзя провести определенных границ для зна
чения AG®, вне которых можно было бы установить возможность 
или невозможность процесса в заданных условиях *.

Пример / .  С помощью значений A G ^  (см. табл. 19) оценить возмож
ность получения анилина из бензола посредством: 1) нитрования с последующим 
восстановлением нитробензола (пренебречь величинами AQm  для конденсации 
бензола и перехода от разбавленной кислоты к концентрированной); 2) хлори
рования с последующим действием аммиака на хлорбензол; 3) непосредственного 
действия аммиака.

Решение /. Процесс связан с последовательным протеканием реакций

С вНв (ж) +  HNO» (р) -  НаО (ж) +  CeHBNOa (ж) 
и

CeH.NOa (ж) +  ЗНа -  2НаО (ж) +  CeHeNHa (ж)

Для первой из них на основании данных табл. 19 А 0 ^ 8 ■ « — 24 803, для вто
рой A G ^ g - -  112 726.

2. Процесс связан с последовательным протеканием реакций

СвН„ (ж) +  С1а (г) -  НС1 (г) +  СвНвС1 (ж) 
и

СвН6С 1 (ж) +  NHs (г) -  НС1 (г) +  CeHtfNHa (ж) 

для которых находим соответственно

Л О ;„ ----- 31 180 в ДОад — —4480

3. Процесс сводится к реакции

С.Н. (ж) +  NH. (г) =  C.H,NH, (ж) +  И, (г)

для которой А0298*=9900.
Анализ результатов расчета показывает, что первые два способа связаны 

с убылью энергии Гиббса, даже если принять во внимание погрешность расчета, 
обусловленную указанными допущениями и возможной неточностью значений 
Л0298 для анилина, хлорбензола и нитробензола. Вряд ли может значительно 
повлиять и то, что на практике в качестве восстановителя (первый способ) чаще 
всего применяют металлическое железо и разбавленную соляную кислоту.

*  Иногда указывают на весьма о р н е н т и р о в о ч н у ю  величину ДО° <  
<  10000 (см., например, [А10]),
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Для третьего процесса ЛО^98> 0 ,  следовательно, равновесие должно быть 
сдвинуто в сторону бензола и аммиака.

Действительно, первый и второй процессы находят широкое применение в 
промышленности, последний осуществить не удалось.

Пример 2. При крекинге углеводородов ряда метана наибольшее значение 
имеют реакции

Сг»Н2я+ 2 в  СПН2Л 4* Н2 (1)
и

С т + *Н 2 (т+д) +з С/дН2гд+2 +  СПН2„ (2)

для расчета ДО® которых были предложены следующие приближенные урав
нения:

AG® — 33 400 -  500л -  27,9Г -  1,0л7 (а)
и

AG® — 18 700 -  600л -  26,97 -  1,0л7 (б)

На основании анализа этих уравнений показать:
1) какой тип крекинга наиболее вероятен;
2) возможен ли крекинг гексана по (1) при 600 °С;
3) какими должны быть размеры молекулы, чтобы при 400 °С расп г; по (1) 

был достаточно значительным;
4) для какой из этих реакций имеет большее значение размер молекулы;
5) изменяетЬя ли вероятность распада углеводорода на две равные части по 

мере роста молекулы;
6) какой механизм расщепления по уравнению (2) наиболее вероятен;
7) справедливость следующего правила: при крекинге алканов образуются 

две неравные молекулы, причем ббльшая носит непредельный характер, а мень
шая — предельный.

Решение. I. Термодинамически наиболее вероятна не дегидрогенизация, а 
крекинг по уравнению (2), так как при одинаковой температуре AG2<A G °.

2. Подставляя в уравнение (а) п «  6 и У «= 873,2, получаем AG° =  800; 
следовательно, при 600 ЪС крекинг гексана на гексен и водород становится воз
можным.

3. Подстановка в уравнение (а) 7 — 673,2 приводит к уравнению А(7° — 
«  14 620— 1173 п, из которого следует, что при указанной температуре крекинг 
становится возможным лишь для углеводородов с A f>A IC||Hf<.

4. Величина молекулы подвергаемого крекингу углеводорода имеет большее 
значение при втором механизме процесса, так как в уравнении (б) члены, со
держащие л, при любой температуре составляют ббльшую долю AG°, нежели 
в (а).

5. С увеличением длины цепи вероятность центрального расщепления моле
кулы возрастает, так как с ростом'л уменьшается AG®, а поэтому растет кон
станта соответствующего равновесия.

6. Общее количество вариантов распада по (2) равно ( m - f n  — 2). Значе
ние m +  п — 1, будучи максимально возможным (так как соответствует наи
большему молекулярному весу алкена), в то же время, цак видно из уравнения 
AG0 ^  <р(7), отвечает наименьшему из всех возможных значений AG®. Поэтому 
наиболее вероятен крекинг алканов по схеме

Оп+пН2 (m+n) в  Сщ+пН2 (m+п—1) +  Н2

очевидно, основным продуктом разложения высших алканов является метан). 
Приводимые данные подтверждают эти выводы на примере гексана:

CeHu - C H 4 +  C6H10 
CeH14 =  C2He -f С4Н8
свн14= с3н8 + с3н8 
с .Н ц - е д о  +  с л

AG® — 16 200 - 3 1 ,9 7  
AG0 =  16 700 — 30,9 Г 
AG®=* 17 200 - 2 9 ,9 7  
AG® =  17 700 — 28,97
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7. Справедливость указанного правила следует из. рассмотрения решения 
предыдущих вопросов.

Пример 8. На основании анализа данных рис. 181 ответить на следующие 
вопросы.

1. Какой углеводород наиболее устойчив?
2. Как меняется устойчивость углеводородов с изменением температуры?
3. Как можно объяснить тот факт, что при перегонке при Р « 1  и / <  490 

было обнаружено значительное разложение СмНзо?
4. Можно ли превратить бензол в ацетилен при Т - »  1000?
5. В какую сторону должна протекать реакция ЗСаН4— CeHia (гексен) при 

Т ■ ■  1000? Найти уравнение AG0 =  ф(Г) и указать температуру, для которой 
целесообразно искать катализатор этого процесса.

6. Какие углеводороды относительно более устойчивы при высоких темпера
турах: парафиновые, олефиновые, нафтеновые или ароматические? Рассмотреть 
также влияние непредельности на термодинамическую устойчивость алифатиче
ских соединений.

Решение. 1. Наиболее устойчив метан, так как для него линия AG0 «= ф(Г) 
при всех температурах (за исключением весьма высоких) лежит ниже прямых 
для прочих углеводоров.

2. Устойчивость всех углеводородов падает с ростом температуры; более 
того, ни один углеводород при Т >  8£0 не является термодинамически устойчи
вым относительно простых веществ Исключение составляет ацетилен: хотя он и 
неустойчив относительно простых веществ (а при низких температурах и отно
сительно углеводородов), его неустойчивость с ростом температуры несколько по
нижается.

3. Так как для СмНзо значения AG0 при любых температурах не только 
больше энергии Гиббса простых веществ, но превышают AG0 для простейших ал
канов, эти углеводороды неустойчивы даже при обычных температурах.

4. Превращение невозможно, поскольку А О ^  (3 • 2-20600 — 6 • 10000) >  0.

б. Так как A G ^ q "■  6 • 16 200 — 3 • 2 • 13 600 — 16 600, при указанной тем
пературе реакция стремитсЬ протекать в направлении распада гексена, а не по
лимеризации этена.

Составляем систему уравнений AG® =  а +  ЬТ (XIII, 15):

AGjooo 15 600 =  А +  Ю00В и AGJqq =  -9000  =  А +  500В

откуда А ■ * —33 600 и В *=■  49,2. Следовательно, искомое уравнение имеет вид 
AQ* -= —33 600 +  49,2 Т и AG° становится отрицательным при Т <  680, т. е. ка
тализатор следует подбирать для Т <  680.

6. Алканы и цикланы более устойчивы при низких температурах, ароматиче
ские соединения и алкены (по отношению к первым) — при высоких. Этим соот
ношением определяется взаимопревращение указанных соединений при различных 
температурах.

Для решения второго вопроса сравним прямые (см. рис. 181) для СаНв, СаН« 
и СаНа, хотя влияние двойной и тройной связи для этих веществ более значи
тельно, но качественно те же самые соотношения должны существовать и между 
высшими гомологами. При низких температурах наиболее устойчив этан, но при 
Г ^  1090 он становится менее устойчивым, чем этен, причем оба они неустойчивы 
по отношению к простым веществам Ацетилен до 1420 К является самым не
устойчивым и лишь выше этой температуры более устойчив В то же время аце
тилен никогда не становится действительно устойчивым относительно простых ве
ществ, так как в интервале температур, охватываемом рис. 181, для него AG° >  
>  0. При той температуре, когда AG° меняет знак, значение AG0 может быть 
найдено экстраполяцией. Однако прежде чем AG° станет отрицательным (чему 
отвечает температура « 4 0 0 0 WC), водород почти целиком диссоциирует на 
атомы.
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§ 2. РАСЧЕТ РАВНОВЕСНОГО ПРЕВРАЩЕНИЯ

Допустим, что протекает реакция
ЬВ(г)  + < ?С (г )+ < Н )(ж ) +  . . .  -= rtU r) +  « S ( r ) - W T (K )+  . . .

Тогда константа равновесия в соответствии с (XIII, 6) будет 
равна

а г /r fs • • • 
aD fb fb * * *

(XIV. 1)

Фугитивности газообразных компонентов, строго говоря, должны 
подсчитываться по уравнению (VIII,9), но данные о зависимости 
Vt =  ф(Я, Г, N) чрезвычайно малочисленны. Однако без большой 
погрешности можно пользоваться правилом фугитивности (VIII, 36), 
которое в большинстве случаев справедливо до сравнительно вы
соких давлений. Условимся в. дальнейшем вычислять f< по 
(VIII, 36) или в соответствии с (VI, 34) по уравнению

(XIV, 2)

т. е. будем считать газовую фазу идеальным раствором (см. 
гл. VIII, разд. 4). В связи с этим уравнению (XIV, 1) можно при
дать следующий вид:

°т_

ит

Vr^ s  VrYs  />(r+ s + . . 1)-(6+ c + ...)

в^с b с
YbYc

_  UT *• • ^  Ы пДn _
aD . . .

OfT . .. (

°D * ‘ • VЛВ +  nC +  • • • +  rtR +  nS + • • •  +  лин. г )

An
(X IV ,3)

где

*B*C

jr s 
nRnS

b c
лв лс

*Y
YrYs

b c
YbYc

Лл e  (rtR +  ns +  
П я в .  r — число молей инертного газа.

• ) ~ ( лв +  лс +  **•)

(XIV, 4) 

(XIV, б)

Найдя тем или иным способом константу равновесия (см. 
гл. XIII), можно по (XIV,3) определить равновесный состав си
стемы. Содержание каждого вещества при равновесии следует 
выразить через первоначально взятое число молей его и число мо
лей веществ, прореагировавших к моменту наступления равнове
сия. Путем подстановки этих величин в (XIV, 3) и его решения ана
литическим или графическим путем находят равновесный состав 
реакционной смеси.
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1. Реакции в газовой фазе
Если все реагенты газообразны, то (XIV, 3) переходит в

Ка - К , Г* ft
/в /с

' u t > f c r n ;‘С Т  • • •  + r t R +  / * s + .................ни.j ,

Величина Ку в общем случае зависит от температуры и давле
ния. Это объясняется неодинаковой сжимаемостью газов при вы
соких давлениях, т. е. различными числовыми значениями у* 
в (XIV, 6 ). Так как при расчете по (XIV, 2) предполагается, что 
газовая смесь является идеальным раствором, КY от состава не 
зависит. При очень больших дав
лениях это допущение может при
вести к ошибкам, особенно для 
компонентов, концентрация кото
рых невелика; ошибки при нали
чии полярных газов в смеси могут 
стать значительными.

)Лп
(XIV, 6)

Вы

Рис. 182. Зависимость для реак
ции СО +  2На =» СН8ОН (г) от темпе
ратуры и давления. (В правом верх
нем углу показана зависимость fHj,

f a y  fcn&H от ?•)

Для определения у* обычно 
пользуются графиким у =  ф(и, г)
(см. рис. 40, с. 169). Расчет рав
новесия с использованием этого 
графика особенно важен в орга
нической химии, где Р — V — Т —
W-данные малочисленны. Далее 
по (XIV, 5) вычисляют Ку. Если 
равновесие рассчитывают в ши
роком интервале Р и Г, то целе
сообразно построить график, ко
торый давал бы для данного равновесия значения /Cv =  ф (P ,t). 
Пример такого графика дан на рис. 182, на котором приведены 
также фугитивности компонентов смеси (характер изменения f ic P  
показывает, что в данном примере Ку с Р уменьшается).

В некоторых случаях Ку может отличаться от единицы уже 
при нескольких атмосферах и, наоборот, при значительных давле
ниях вследствие взаимной компенсации величин у< константа Ку 
может приближаться к единице. Примером второго случая является 
реакция С2 Н4 +  НдО (г) =  СгНбОН (г).

Пример 4, Найти выход метанола при { 250 и Р — 100 по реакции СО +
-f 2 Н *«  СНзОН(г), если исходная смесь состоит из 1 моль СО и 2 моль На. 
Принять, что для этого процесса Л бв — — 17бвО +  41VI77' l g T — 13,4* 10~вГ* — 
— 59,24 Т,
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Решение. Из уравнения ДО® =  ф(Г) находим Д о^з, 2 — 6345 и по уравне
нию (XIII, 8) lg (Кв)823.2 *= —2,6508 И (Кв)523.3 = * 2,235 • Ю_3. [Из опытов, прове
денных при низких давлениях, было найдено, что (Кр)в»,а =  2,32 • 10“*.]

Для расчета выхода воспользуемся следующей схемой:

Р е а к ц и я .............................................  СО +  2Н2 — CHsOH
Число молей

в исходной с м е с и ..................... 1 2 О
в равновесной смеси . . . .  (1 — х) (2 — 2* )  х

о б щ е е .........................................  (3 — 2х)
В  соответствии с (XIV, 6)

* fl =  K f
fcHlOH
fco Гн

Н _  rtCH,OH (  
"  я п2 *Yl 'Ш псо пн, \ псо +  ян, +  псн,он.г

где

*v  e  Ych ôh/YcoYh,

Из рис. 182 находим, что Ку =  0,44. Следовательнр 

2,235. Ю-» -  ... — )(i  _ -2.7 . 0 . 4 4 ( ^ ) ~ 8 ил.

откуда методом подбора получаем х «  0,8, что отвечает выходу метанола, рав
ному 0,8 -100:  ( 3 - 2  -0,8) - 5 7 % .

Ненадежность значений К Y не может в данном случае служить источником 
значительных ошибок: если даже принять К-у — 0,5, то это изменит результат 
примерно на 1%.

Н и з к о е  д а в л е в н е

При небольших давлениях и практически при любых темпера
турах KY мало отличается от единицы, так как коэффициенты ак
тивности практически равны единице. Поэтому (XIV, 6) принимает 
вид

К ,
PrPs
рЬ рс К„Р \п

+  пс +  . . .  Н- nR +  ns +  . . .  +  л, )
Ап

(XIV, 7)

Пример 5. Константа равновесия реакции окисления S 0 3 в SO$ при Г — 650 
и Р »  1 равна 629. Найти состав равновесной смеси, если смесь, поступающая 
на контактирование, состоит из 7% SOs, 11% 0 2 и 82% N3.

Решение.

Реакция SO* + ViOj — SOa

Число молей
в исходной смеси. . • 0,07 0,11 0(0,82ЛГа)
в равновесной смеси . 0,07 — х 0 ,11— 0,5* *(0,82№а)

о б щ е е ............................. 1 — 0,5*
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В соответствии с (XIV, 7) 

Р

или

629 —

к  , m ” so, / _________ Р__________ V *'
Р PsotP& ns o \  rtSO, +  nQi - f  rtS0| +  nN |)

f  1 y 0,5 e  x V l — 0,5x
1 \  1 — 0,5* у “ (0 ,07-(0,07 -  x) (0,11 -  О.бх)7* \  1 -  0,5x )  (0,07 -  x) У 0 ,1 1 - 0 ,5

откуда методом подбора находим х — 0,0696, т. е. в равновесной смеси будет

----- W®95-------  100-7 ,13%  S 0 8
1 - 0 , 5 ‘ 0,0696 

D SO2

и 85,12% Na

Т ^ & - 1 0 0 - 0'04%50- ■■1 - ^ Ш В 6- -10 0 - 7.71%ОЬ

2. Реакции в растворах
Так как активность каждого из реагентов является сложной 

функцией температуры и состава и связь между нею и указан
ными параметрами проста только в предельном случае, расчет рав
новесия в растворах очень сложен, и обычно вводят ряд упрощаю
щих предположений.

Если раствор можно считать идеальным, то активности в соот
ветствии с уравнением а< =  (VIJ1,37) заменяются мольными 
долями или, вернее» отношением мольных долей при равновесии, 
так как в качестве стандартного состояния при каждой температуре 
принимается состояние чистой жидкости под общим давле
нием в 1 атм, а для твердых реагентов — состояние чистой пере
охлажденной жидкости при тех же условиях. Такой выбор стан
дартного состояния для твердых компонентов раствора обусловлен 
тем, что замена активности компонента раствора величиной, про
порциональной концентрации, справедлива, строго говоря, только 
для идеальных растворов, для которых аддитивность энтальпии 
соблюдается лишь при одинаковых агрегатных состояниях ре
агентов.

Таким образом, для идеальных растворов (XIV, 1) примет вид: 

N'KN%... « f r l  . . .  / ________________ V_______________ \ 4" _

°  *  N^N q . . .  С вс О • • • Ч ПВ +  пС +  • • • +  Лц +  « S  +  • • • /

( V \ Лп

Х^г) |XIV’”
Как при высоких давлениях К р  будет изменяться с Я, так 

и Кь(Ке) в реальных растворах будут изменяться с концентра
циями реагентов, т. е. K n  и К с уже не будут истинными констан
тами равновесия. Если выбранные стандартные состояния отли
чаются от принятых, то по-прежнему можно пользоваться
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мольными долями, так как для компонентов идеального раствора 
при любых стандартных состояниях сохранятся пропорционально
сти между 'щ и Ni.

При расчете равновесия в реальны* растворах необходимо, 
чтобы активности и стандартные энергии Гиббса были отнесены 
к одинаковым стандартным состояниям.

Пример 6, Ниже приведены результаты изучения реакции этерификации пен- 
тена трихлоруксусной кислотой СС13С О О Н (ж )- f  СвН ю М  СС1зСООС9Нп(ж) 
при t ■ = 100:
Число моль пентена на моль кислоты

в исходной смеси, а ............................. 2,16 4,12 4,48 6,63 6,80
Число моль образовавшегося эфира, х 0,762 0,814 0,820 0,838 0,839

1. Можно ли считать систему идеальным раствором?
2. Почему число моль образовавшегося эфира медленно растет с увеличе

нием числа моль пентена?
Решение. 1. В соответствии с (XIV, 8)

У _ У WCCl,COOC,H„ - х Т . п1 ,  ,
а "  * С С ЧС 00Н *С .Н В ( а - * )  ( 4 - * )  W

где b — первоначальное количество ССЦСООН.
Подставляя в (а) значения а, х и Ь =  1, получим среднее по всем опытам 

значение Kn «  6,86. Практическая независимость константы равновесия, выра
женной через мольные доли, от концентрации (среднее отклонение 3,7%) позво
ляет считать систему идеальным раствором.

2. В уравнении (а) увеличение а вызывает увеличение п< и поэтому х рас
тет очень медленно: более чем трехкратное увеличение а приводит к увеличению
г ИГРГП ня 10%

3. Гетерогенные реакции

Р а в но в е с и е  т в е р д а *  ф а з а — г аз

В тех случаях, когда твердая фаза является раствором, кон
станта равновесия выражается через активности, а для идеаль
ного растЬора — через концентрации его компонентов. Если же 
твердая фаза представляет чистое вещество и давление в системе 
велико, то активность вычисляют с помощью уравнения (VI, 38); 
при низких давлениях она. может быть принята равной единице. 
Газообразные реагенты в зависимости от давления будут пред
ставлены в константе равновесия парциальными фугитивностями 
или давлениями. Поэтому, например, если диссоциация сульфи
дов, окислов, карбонатов и кристаллогидратов протекает при дав
лении, близком к атмосферному, то для расчетов константы рав
новесия можно пользоваться уравнением (XIV, 7), т. е.

X e - K f - / C p - P "  (XIV, 9)

где л — число молей газообразного реагента (соответственно серы, кислорода, 
двуокиси углерода и водяного пара).

Опыт показывает, что конденсированные фазы, неулетучиваю- 
щиеся и нерастворимые, не оказывают влияния на равновесие
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(если количество реагирующих твердых и жидких веществ ни
чтожно по сравнению с их наличной массой). Тогда их «дей
ствующую массу» можно считать неизменной. Изменение массы 
конденсированных фаз, обусловленное израсходованием (или об
разованием) веществ по реакции* в отличие от изменения массы 
газообразных реагентов не влечет за собой изменения состава 
и, следовательно, не нарушает равновесия.

Хотя гетерогенные реакции протекают не в газовой фазе, как 
предполагали ранее, а на поверхности раздела фаз, это не проти
воречит сделанным выводам, ибо термодинамика позволяет су
дить о результатах процесса независимо от его механизма.

При расчете равновесия в тонкодисперсной системе нужно учи
тывать поверхностную энергию реагентов и вычислять константу 
равновесия в соответствии с уравнением A G = A #  — 7AS +  

т. е. константа равновесия и, следовательно, выход веще
ства должны изменяться с изменением поверхности реагентов (по
дробнее см. с. 483).

Пример 7, Рассчитать (/Са)т78 Для процесса AgaO (т) — 2Ag (т) +  1/20а (г), 
если П ,  -  Ю.З. ^ „ . о  -  32.4 н (P0i)m  -  388.3.

Решение. Так как давление диссоциации AgaO очень велико, фугитивность 
кислорода значительно отличается от его давления, а активности серебра и окиси 
серебра от единицы. Расчет следует вести по (XIV, 1), которое в данном случае 
принимает вид Ка e  a Agf{^2 /  a Ag,0* с  помощью (VI, 38) определяем aAg — 1,066 и 
« * * , 0 - ^ 1 9 ;  из рис. 40 (с. 169) /0 | — 446. Следовательно, /Св — 19,6 (в то  
время как — У446 — 21,1 и КР — У  19.7). Неожиданно хороший 
результат подсчета пи уравнениям, которые в данном случае, строго говоря, 
неприменимы, обусловлен взаимной компенсацией a Ag и aAgi0.

Пример 8. Для реакции С +  СОа — 2СО

Д0° -  40 692 -  13.197 lg Г +  6,25 • 10~372 -  0.58 • 10_еГ3 -  8,197

1) Найти выход СО при Т — 1200 и Р — 1; 2) определить возможность выделе
ния углерода в водородном генераторе в период восстановления, если t «  600 и 
Р — 1 и парциальные давления СОа и СО в исходном газе соответственно равны 
0,048 и 0,378 атм, а в прореагировавшем газе 0.228 и 0,198 атм.

Решение. 1. С помощью приведенного в условии уравнения находим 
с» —9887, т. е. в соответствии с (XIII, 8) (Kp) iko — 63,1.

В данном случае ас , Усо» Yco,e  Ь т- е* расчет равновесия следует произво
дить по (XIV, 7). Поэтому

где х — число молей СО>, прореагировавших к моменту наступления равновесия. 
Из этого уравнения находим х — 0,97, что отвечает выходу СО, равному 2 • 0,97 • 
• 100: (1+0 ,97 ) — 98,6%. Следовательно, в равновесной . смеси при 7 — 1200 
должно содержаться 98,5% СО и 1,5% СОа. Измерения различных исследователей 
дают в среднем около 2% СОа.

2. Для процесса 2СО — СОа +  С в соответствии с (XIII, 3)

ДО -  RT la (PcoJPco) -  RT In Kp
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где К р  — величина, обратная константе равновесия противоположной реакция. 
Последнюю находим на основании уравнения Дб®— <р(Т); тогда получаем 
1? (Яр)втз я  1,01. Следовательно 

для исходной смеси

ДО,,, -  4.676 • 873,2 ( l g  -  l ,0 l )  —  6010

для прореагировавшего газа

ЛО,„ => 4,576 • 873,2 ( l g  -  l ,0 l)  - - 1 0 0 0

Результаты расчета показывают, что выделение углерода возможно как до, так 
н после реакции.

Р а в н о в е с и е  ж и д к а я  ф а з а — г а з

К этому случаю относится все сказанное в предыдущем разделе. Необхо
димо лишь принимать во внимание возможность растворения газов в жидкой 
фазе, а также наличие фазового равновесия

Пример 9. Найти состав равновесной фазы для реакции С*Н4(г) +  Н ^)(ж ) =  
=  С2НбОН(р) при / — 250 и Р «■  100. Принять в качестве стандартного состоя
ния для С2Н5ОН его состояние в растворе М — I (в этом растворе ^с,Н»ОН ж 
«  4 мм рт. ст.), а теплоту растворения спирта в воде равной — 2500 кал/моль.

Решение. В данном случае будут иметь место три равновесия: фазовое рав
новесие и химические равновесия в жидкой и паровой фазах.

Представим, что рассматриваемый процесс идет в две стадии:

С2Н4 ( г ) +  Н20  (ж) -  С2Н5ОН (ж) ( 1)
в

С2Н#СН (ж) =3 С2НвОН (р) (2)

и рассчитаем ЛС^ 8 процесса в целом.
Для первой реакции, по данным табл. 19, ДОгвв*8* — 1271. Вторую реакцию 

представим протекающей следующим образом: спирт изотермически испа
ряется при равновесном давлении (I), полученные пары расширяются до пар
циального давления над раствором (II), после чего конденсируются в раствор 
(III). Так как ДG* не зависит от пути процесса, то

Д02 — AOi 4- ДОц +  ДОт  — 0 +  RT In ( ^ а д о н / ^ а д .о н )  +  0 

Из рис. 55 (^ с ,н ,о н )298в  57 мм Рт- ст< Следовательно

(ДОп) 2э8 ~  4'676 * 298’2 (4/ .т ) ----- 1570

д о ;м - - 1 2 7 1  + ( - 1 5 7 0 ) - - 2 8 4 1

откуда

( К . ) , . . -----  4.576^298.2 -  2-082 ■

На основании данных, приведенных в табл. 1 (с. 45), (ДЯ|)мв 8  (—66 190) — 
— [12 540 т- (—68 315)] — - 1 0  413, поэтому ДЯт  =  ( - 1 0  413) +  (—2500) »  
«  12 900.

Считая в первом приближении ДЯ° — const, получаем на основании (XIII, 12)

(Ха)»2з „  - 1 ? 9 0 0  /  1________1 \
8 121 4,576 V 298,2 523,2)

откуда lg (/Св)ва — —1,984 и (Яв)юз «  0,0104.
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Для данного процесса

Ка a c,H,ort

^с,н«а н,о

Поскольку концентрация этанола мала, принимаем дС|Нв0н  ** mc,H,oH и вн,о т 
т Т0ГАа получим

к  «  т С,Н,ОН

0с,н4̂ с,н4) NHxO
При я  — 100:60,0 «  2,00 и т «  523,2:282,4 «  1,85 YCfHt— 0,95 (см. рис. 40, с. 169),
т. е. /с,н4" в9®* Следовательно, 0.0104. — Л^с,Н*0Н / С96 — # н |0)* Вследствие пло
хой растворимости этилена можно считать, что жидкая фаза состоит из СаНвОН 
и НаО. Поэтому

0,0104 Б5,5б#с1Н|Он 
95 ( l  — JV&H.OH)

откуда ЛГ£Н|0Н •* 0,017.

4. Электрохимические реакции
Сочетание уравнений (X III,!) и (XIII, 3) дает

RT arR • a |  
Е ° ------ In - R S

ов * °C • • •

где в соответствии с (X III,6) величины

RT In Ка или ДО® =  —23 062л£®Ес
Ж

(XIV, 10) 

(XIV, 11)

отвечают э. д. с. элемента, когда активность каждого из реагентов 
равна единице.

Так как электрохимический процесс, например
»/8Ме +  Н+ (т) =  >/аМе2+ +  */2Н8

представляет результат двух электродных процессов, то и э. д. с. яв
ляется разностью двух электродных потенциалов, равных соот
ветственно

lnaMe, .  н Е2- Е 1 - * 1 (XIV. 12)

где Е\ и Е\ — стандартные потенциалы соответствующих электродов.

Относя все электроды к йодородному, стандартный потенциал 
которого принимают равным нулю, получаем стандартные элек
тродные потенциалы ( Я = 1 ,  * =  25)* (табл. 29). Согласно

• '  Стандартные энергии Гиббса ионов вычисляются по (XIV, 11) на основании 
вначений стандартных электродных потенциалов.
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табл. 29 каждый вышестоящий элемент вытесняет из водного рас
твора ионы нижестоящего (при условии, что соответствующие ак
тивности равны единице).

Зная э. д. с., можно определить активность электролита. Для 
этого поступают по описанному в гл. XII (с. 362) принципу; для 
достижения большей точности экстраполяцию экспериментальной 
зависимости э. д. с. на бесконечно малое разбавление производят 
не по концентрации, а в зависимости от д/ц» гДе Ц— ионная сила 
раствора (см. с. 372 сл.).

Пример 10, При / =  25 э. д. с. элемента C d| CdCla (fn)||A gCl| Ag имеет 
следующие значения:

т  , 0,0312б 0,051585 0,031995 0,085012 0,0Э631 0,027943 0,001
£  , 0,9523 0,9445 0,9365 0,9035 0,8954 0,8876 0,8801

Вычислить AGjgg для реакции, протекающей в элементе, коэффициент ак
тивности CdCfo при т  =  0,035 и стандартный потенциал кадмиевого эле»с рода.

Решение. При работе элемента протекает реакция Cd +  2AgCl ■ ■  CaClj +  
+  2Ag. В соответствии с (XIV, 10)

Л - *  " ь - З а : 4 ^
Л» «Cd°AeCl

или

Е -  £ •  -  ig  {ут) (2Vm)i

Приняв у *  I и замени^ Е° на Е уел, вычисляем £усл и, построив график 
в координатах £усл в  Ф (Vn) при р ■ » 0 (т  «*» 0), найдем £усл  **» £®, По гра
фику £ ° «я 0,6215 В, откуда в соответствии с (XIV, 11) Д О м в**—28670, Подстав
ляя в выражение для э. д. с. элемента значения £°, т  =  0,0005 и £m-o.oooe, нахо
дим у в  0,802.

Стандартный потенциал кадмиевого электрода —£Cd ■ * 0,222—0,6215 ■ ■  
t=  — 0,3995, что отличается от наиболее достоверной величины (см. табл. 29) на 
0,003 в .

Пример 11, Стандартный потенциал электрода Ag, AgaO(K]|OH~ равен 
0,344 В. Найти температуру, при которой будет происходить диссоциация AgiO 
на воздухе.

Решение. В данном случае

'« 'о ,

Так как для кислородного электрода £ °  ■ ■  0,401 (см. табл. 29), то

0,344 0,401 +
0,05918

4 4 * 0 .
откуда Р0| — 1,41 • 10“ 4.

Для реакции 2Ag30 « 4 A g  +  0a 14 880 (см. Приложение 1). Счи
тая в первом приближении ДС* 0, в. соответствии с (XIII, 11) получим

lg (1 ,41-И Г 4)
14880 +  в

откуда В 7,05, 
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Т а б л и ц а  29. Стандартные электродные потенциалы некоторых 
еле ментов н полуэдементов *

Электродная реакция “ Bw B

L ! ( к ) - Ы + +  е- -3 ,045

К ( к ) - К Ч - * - -2 ,925
Са ( к ) - С а » *  +  2в- -2 ,866
Na (K) - N a *  +  <r -2 ,714
Na(Hg) +  С Г  (нас. NaCl) — NaCl (к) +  в ' -1 ,838
Н2 (г) +  2(ОН)' -  2HjO (ж) +  2 *- -0 ,828

Zn ( K ) - Z n » *  +  2e* -0 ,763

Qa ( K ) - G a » *  +  3e- -0 ,5 3

Fe (к) в  Fe2+ +  2e” -0 ,440

Cd (к) -  Cd>* +  2«- -0 ,403
Сг** — Cr#+ +  e- -0 ,408
T1 ( K ) - T l M - e - -0 ,336
Pb(Hg) +  2С Г =  PbCl, (к) +  2e- -0 ,268
N1 (к) — NI»* +  2«- -0 ,250
Ag (к) +  Г  =  Agl (k) +  «- -0 ,152
Sn ( K ) - S n * *  + ге- -0 ,136
РЬ ( к ) - Р Ь » *  +  2е- -0 ,126
1/2H, ( г ) - Н М - в - 0,0000
Ag (к> +  Вг- ■== AgBr (к) +  «“ 0,071
Си (к) +  С 1 --С и С 1  (к) +  е * 0,137
2Hg (ж) +  2 B r  =  Hg2Bra (к) +  2в- 0,140
Sn*4 — Sn4*  +  2е- 0,151
Ag (K) +  C l- - A g C l  (к) +  в- 0,222
2Hg (ж ) +  2С1* * -  H gjClj (к) +  2е- 0,268
Си (к) — Сиг» +  2е- 0,337
4(ОН)- -  О, (г) +  2Н ,0 (ж ) +  4в- 0,401
Г - 1 / 2 1 ,  (к) +  « * 0,536

Ag (к) +  BrO j* — AgBrO, (к) + 0.680

2Hg (ж ) +  SO »' -  HgaSOt (к) +  2 а ' 0,615

Fe,+ - ..F e *4, +  е~ 0,771
A f  (к) — A g4 +  е~ 0,799

Hg (ж ) - *  l/2Hg5* +  а” 0,798

l/2HgJ+ - H g 8t +  « ' 0,920
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Продолжение табл. 29

Электродная реакция
в

Вг- -  1/2Вг2 (ж) +  е" 1,065

1 /21а (к) +  ЗН,0 ( ж ) «  ю ;  +  6Н+ +  Б Г 1,195

2НаО (ж) =  0 2 (г) +  4 Н * + 4 * - 1,225
С Г - 1 /2 С 1 *  (г) +  «- 1,360

I /2Вга (ж) +  ЗН20  (ж) =  BrOJ +  6Н+ +  5в" 1.491

Со*4 — Со34 + W
F " -  1/2F* (г) +  <г 2,87

• Полную таблицу см. Таблица стандартных электродных потенциалов н их темпера* 
турных коэффициентов. Х о м у т о в  Н. Е. В сб. Итоги науки. Электрохимия. ЭлеГроосаж* 
дение металлов и сплавов. Вып. 1. М., Иэд-во ВИНИТИ АН СССР, 19а6, с. 7'-б8.

Искомую температуру находим из соотношения
14 880

I g 0 , 2 1 - +  7,054,576 • Т

Получаем Т — 420,7 или 147,5 °С (опытная величина ~ 1 5 0 вС).

§ 3. ВЛИЯНИЕ РАЗЛИЧНЫХ ФАКТОРОВ 
НА СТЕПЕНЬ ПРОТЕКАНИЯ РЕАКЦИИ

Перепишем уравнение (XIV, 6) в виде
nrRnss . . .  ^  t  nB +  nc +  . . .  + « R +  ws +  . . .  + л ин г 
nbBnec . . . “  К , \  р

(XIV, 13)

Рассмотрим влияние температуры, давления, наличия инерт
ного газа, соотношения между реагентами и степени дисперсности 
на выход продуктов реакции. Очевидно, любое изменение условий, 
увеличивающее правую часть (XIV, 13), увеличит и степень про
текания реакции.

1. Температура

Повышение температуры увеличивает выход продуктов эндо
термических реакций. Чем больше ДЯ, тем скорее растет кон
станта равновесия с ростом температуры, а тем самым и выход 
продуктов реакции. Если же реакция сопровождается выделением 
теплоты, то действие нагревания будет отрицательным. Поэтому 
в соответствии с принципом подвижного равновесия Вант-Гоффа, 
являющимся частным случаем принципа смещения равновесия, 
низкие температуры благоприятствуют экзотермическим реакциям 
(в частности, различным синтезам), а высокие — эндотермическим
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(в частности, диссоциации). При высоких давлениях состав равно
весной смеси будет изменяться, что вызовет изменение Ку с изме
нением температуры (см. рис. 182, с. 467).

В соответствии с уравнением ДО =  А Я  — Г AS судить о влия
нии температуры можно и по знаку AS: при AS >  0 нагревание 
благоприятствует процессу, при AS <  0 — наоборот. Оба критерия 
(АН и AS) приводят к тождественным результатам, так как речь 
идет о влиянии Т на р а в н о в е с и е ,  когда AG =  0, т. е. справед
ливо равенство АН = 7  AS (а Т Ф  0). Ясно также и то, что если 
знак AS (АН) определяет направление смещения равновесия, то 
абсолютное значение AS (АЯ) определяет степень его смещения. 
Важно и то, и другое.

Нередко легче ориентироваться на AS, чем на А Я, так как 
знак AS часто определить проще, чем знак А Я.

В исследовательских работах равновесие изучается в условиях, практически 
совпадающих с изотермическими; производственные процессы являются проме
жуточными между и з о т е р м и ч е с к и м и  и а д и а б а т н ы м и .  К изотерми
ческим приближаются реакции с малыми тепловыми эффектами и со сравни
тельно значительными тепловыми эффектами в условиях хорошего теплообмена.

К адиабатным близки процессы, в которых тепловые эффекты велики и теп
лообмен затруднен (процессы горения, реакции в трубчатых аппаратах, в аппа
ратах с контактной массой и т. д.). В этом случае степень протекания реакции 
зависит от конечной температуры. Но значение последней, в свою очередь, опре
деляется тепловым эффектом реакции. Поэтому, в отличие от изотермического 
процесса, расчет выхода здесь сводится к совместному решению уравнения 
(XIV, 13) и уравнения, связывающего степень протекания реакции со значением 
конечной температуры (т. е. уравнения теплового баланса). Графическое решение 
заключается в нахождении точки пересечения кривых, отвечающих этим уравне
ниям (см. схему на рис 183).

Если процесс экзотермичен, то равновесный выход в адиабатном процессе 
значительно меньше, чем в изотермическом (синтез метанола, контактное полу
чение SOa и т. д.). В подобных случаях иногда целесообразно проводить процесс 
в две стадии с промежуточным охлаждением; это позволяет попутно использо
вать теплоту для подогрева исходных веществ и осуществлять терморегули
ровку процесса.

пример 12, На основании анализа, приведенного в условии примера 8 (с. 471) 
уравнения ДО0 =  ф (7*) для реакции С +  СОа =  2СО, ответить на следующие во
просы.

1. Каков состав газовой смеси при температурах ниже 400 и выше 1000 °С?
2. Чем объяснить выделение сажи на стенках при охлаждении газов, прохо

дящих через камеры или дымовые трубы?
3. Каким образом изменяется восстановительная способность газовой фазы 

с ростом температуры?
4. Почему при интенсивном дутье температура горящего угля выше, чем при 

медленной подаче воздуха?
Решение. Решение вытекает из принципа Ле-Шателье и обусловлено эндотер- 

мичностью процесса восстановления СО*
1. Ниже 400 °С равновесная смесь почти нацело состоит из СОз. Действи

тельно, по уравнению ДО® =  ф(Г) находим ДОЦ7Л=  12 720, откуда lg(/Cj»)e78 =*
— —4,13, что отвечает ~ 0 ,8 % СО. При высоких температурах (выше 1000 °С) 
(см. решение примера 8), наоборот, в смеси почти нет СОз.

2. При охлаждении равновесие сдвигается влево, этим и объясняется выде
ление углерода на стенках аппаратуры. Поэтому, чтобы воспрепятствовать выде
лению углерода в водородном генераторе, надо повышать температуру (см. при-
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мер 8); выделения углерода следует избегать из-за увеличения расхода сырья и 
загрязнения водорода, а также возможного падения активности реакционной 
массы и возникновения или ускорения нежелательных реакций.

В условиях более высоких температур AG увеличивается, но для каждой 
температуры AGKon >  AGBCx. При известных температурах (~ 7 0 0 °С  для ис
ходной смеси и 620 °С для получаемого газа) система становится равновесной; 
при более высоких температурах выделения углерода не должно наблюдаться.

Следовательно, процесс нужно вести при t >  700. Кроме того, необходимо на
гревать водяной газ перед впуском его в реакционную камеру (чтобы предупре
дить соприкосновение холодного газа с реакционной массой).

Рис. 183. Влияние температуры и давления на степень превращения в реакции
СО +  2На =  СН3ОН (г).

(Си. пример 13.)

3. Восстановительная способность с ростом температуры увеличивается, так 
как равновесие сдвигается в сторону образования окиси углерода.

4. При интенсивном дутье образующаяся при окислении угля СОа не успевает 
восстановиться до СО, т. е. эндотермическая реакция, адиабатное течение кото
рой вызывает понижение температуры, не происходит.

Пример 13. С помощью данных, приведенных в примере 4 (с. 467), найти 
выход метанола из стехиометрической смеси СО и Н2 в условиях полной тепло
вой изоляции конвертора, если газ поступает при t — 250 и Р =  100. Зависимо
сти теплоемкости реагентов от температуры выражаются следующими уравне
ниями:

(СР)со -  6,60 +  1 ,2 0 .1 0 - Т , (Cp)Hi =  6,62 +  1 0 - Т
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(Ср)снЛн - 2’0 +  Э0' ,0' 3г

Решение. Принимая энтальпию исходной газовой смесв при t 
составляем уравнение теплового баланса:

Т
—23080* +  (1 — * )  $ (6 .6 0 +  1,20- И Г 3Г)<<Г +

523.2

250 за нуль.

г г
+  (2 - 2 *) ^ (6,62 +  0,81 •10_ , r ) d r  +  * \  (2,0 +  30 - 10“*Г) ЛТ  -  0

523,2 623,2

где х — число молей СНэОН в -равновесной смеси; —23 230 — тепловой эффект 
реакции при t ■ * 250.

Из этого уравнения находим

-1 ,41  • Ю~8Г 8 -  19,967 +  10 829 
*  “  13,59 • 10~3Г а -  17.96Г -  17 673

В то же время в соответствии с решением примера 4

* (3 -2 *)»  
4 ( 1 - х ) 8 4 ?- 1000* (б)

Задаваясь различными значениями Г, из уравнений (а) и (б) вычисляем х [для 
расчета Ка пользуемся уравнением Лб° —»<р(Г), приведенным в условии указан
ного примера; Ку определяем на основании рис. 40, с. 169]. Пересчитывая х на 
равновесное содержание СН»ОН в %, получим:

Г. К .........................
[СН,ОН].%

по уравнению (а) 
по уравнению (б)

600 625 660 675 700

2,47 3,33 4,22 5,17 6,10
15,49 9,01 6,20 2,53 1,39

Эти данные наносим на график (см. рис. 183); пересечение построенных кри
вых дает искомый результат: 4,5% СН3ОН и 383 °С (конечная температура про
цесса). Таким образом, адиабатность процесса приводит к уменьшению выхода 
более чем в 12 раз по сравнению с результатом изотермического проведения ре
акции (см. решение примера 4, с. 468).

Аналогичный расчет может быть произведен для других условий. На рис. 183 
приведены результаты вычисления для начальной температуры 300 °С и для дав
лений в 200 и* 300 атм. Пунктиром нанесены результаты приближенного расчета 
с учетом (в тепловом балансе) влияния давления на энтальпию реагентов (см. 
рис. 42, с. 173). Изменение выхода метанола и температуры в зоне реакции об
условлено различным изменением //< с Р. При температурах, далеких от крити
ческих, влиянием давления можно пренебречь.

Если необходимо произвести расчет для условий заданного теплообмена, то 
в (а) нужно учесть потери теплоты, тогда при неизменном положении кривых 
х(в) — <р (Г) линии Х(А) «в ф (Г) поднимаются; следовательно, температура в реак
ционной зоне уменьшается, а степень превращения увеличивается.

2. Давление
Характер влияния давления на равновесный выход в соответ

ствии с (XIV, 13) определяется знаком разности числа молей га
зообразных реагентов Лп и зависимостью Ку от давления.
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Если абсолютное значение Ал велико, то решающее значение 
имеет первый фактор; при Д л .Х ) увеличение давления сказы
вается на выходе неблагоприятно, при Ал <  0 — благоприятно. 
Так, при горении ацетилена в кислороде рекомендуется повышать 
давление газов, вступающих в реакцию: процесс сопровождается 
уменьшением объема и сжатие подавляет диссоциацию продуктов 
сгорания. Другой пример: при крекинге увеличение давления при
водит к уменьшению выхода газообразных продуктов, в том числе 
ненасыщенных углеводородов, соединяющихся с водородом. Если 
Ап =  0, то влияние давления на равновесие определяется только 
зависимостью Ку от давления, причем установить ее в общем виде 
не представляется возможным. Однако следует считать вполне 
определенным, что влияние давления на Ку является существен
ным только при высоких давлениях, когда различие в сжимаемо
сти разных газов становится более значительным.

В случае, когда Ал =  0, изменение давления смещает равнове
сие. Но это кажущееся противоречие принципу Ле-Шатель* так 
как влияние давления определяется знаком изменения объема. 
При низких давлениях знаки AV и Ал совпадают, а при высоких 
давлениях А К ф  0, хотя Ал =  0 (с этой возможностью приходится 
считаться и в тех случаях, когда абсолютная величина Ал неве
лика). Например, если для реакции СО* +  Н2 =  СО +  Н20  (г) 
при Т =  900

W p - i
УсоУн,о
Усо,Ун,

Ы
1-1

то
(Яу)рв800

1,26-0,76
1,15-1,12 0,74

т. е. равновесие реакции смещается в сторону образования СО 
и Н20 (г ) [смещение за счет конденсации пара исключено, так как 
(^«р)н,о <  900].

Влияние давления на равновесие можно проиллюстрировать 
также на примере синтеза аммиака и метанола, где Afi <  О 
и К у ф  1. Лишь до Р «  20 можно считать, что для реакции син
теза метанола Ку =  const, при высоких же давлениях эта вели
чина начинает уменьшаться вследствие большой сжимаемости ме
танола и почти полного совпадения fco и fHj (рис. 182). Таким 
образом, увеличение выхода СНзОН с ростом давления здесь обус
ловлено обоими факторами.

Аналогичное явление происходит при синтезе аммиака, когда 
повышение выходов при высоких давлениях с уменьшением коли
чества реагирующих веществ обусловлено ббльшим уменьшением 
fNH| по сравнению с уменьшением fHt и /ы>. Этим обусловлено 
увеличение Кр с Р\ отношение P JP  для NH3 увеличивается в боль
шей степени, чем для Na и Н2, т. е. содержание NH3 в равновесной 
смеси возрастает быстрее, чем это вытекает из (XIV, 7); получае
мый по этому уравнению преуменьшенный выход NH3 объясняется.

480



по-видимому, тем, что в отличие от молекул N2 и Н2 молекулы 
NH3  являются диполями, вследствие чего аммиак обладает боль
шей сжимаемостью, чем азот и водород.

Влияние Р на у< иногда приходится учитывать и при не очень 
значительных давлениях, особенно если реакция протекает без 
изменения объема (например, реак
ции изомеризации). В этом случае из
менение выхода может быть вызвано 
сравнительно небольшим измене
нием Р .

Расчет такого равновесия следует 
проводить более тщательно, чем для 
случаев с Ап Ф  0, когда путем незна
чительного изменения давления легко 
сдвинуть равновесиё в желательном 
направлении и тем самым «исправить» 
вычисления. Так, если в расчете син
теза этанола из С2Н4 и Н20 ,(г) допу
щена ошибка в значении константы 
равновесия в 100%, то переход к 
истинному значению будет отвечать 
изменению давления с 1 до 2 атм.

Пример 14. Определить возможность получения алмаза из графита, если

yj?'+ <9 0.30322 + 31.453 ■ 10_"г + 2.00190 • Ю"*?2 -  10,15 ■ 10_вР
— 3.41812 -  6,2146 • 10” в7 +  2,32517 • 10_ ,Г2 +  14,958 • Ю_|2Т̂  — 0,55 • 10- , Р

Принять, что для реакции С<Граф) *  С(ади)

ДО* -  641,77 +  1,176227 lg  7 -  2 ,2 1 .10_37 2 +  (6700/Г) -  2,437237

Расчет произвёсти для Т =  298 -4- 1400 К и Р = • 1 -4* 20 000 атм.
Решение. Из последнего уравнения следует, что рост Т не благоприятствует 

получению алмаза (AS <  01). Осуществление этого процесса возможно лишь 
при высоком давлении, так как, с одной стороны, (дЬО/дР) г ЛV, а с другой,
здесь Д V <  0. В то же время, ввиду того что абсолютное значение ДV крайне 
мало, для перемены знака ДО надо приложить очень высокое давление. Это под
тверждается следующим расчетом:

ДК — —1,8851 -  37,6676 • 10_*7 + 0,32327 • 10~в72 + 14,968-10"l273 + 16,6- 10_вР
И
(д &0!дР)т -  ДК/41,293 -

— —0,045660 -  0,91236 • 10“ ®Г +  0,007830 * 10~8Г2 +  0,3623 • 10“ 12Г3 +  0,38- 10“ ®Р 

Интегрируя, получаем

ДОр т — Д О р_,, 1 -  (0,045660 +  0,91236 - 10~в7  -  0,007830.10_ , 72 -

-  0,3623 • IQ-12?3) (Р -  1) + 0,19 • 10-e (Р2 -  |)
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нения изобарного потенциала 
реакции С (графит)=» С (алмаз) 

от температуры и давления.



или, в сочетании с уравнением Л О6 =  ф(7)
ДО =  541,82 +  6700/Г +  1,176227 lg  Т -  2,437237 -  2 ,2 1 .10“ 37’2 -  

— (0,045550 +  0,91236.10"6 • 7  -  0,7830 • Ю“ 10Г2 -
-  0,3623 • 10“  I273) Р +  0 ,1 9 .1<ГвР *

С помощью этого уравнения вычисляем значения ДО =  ф(Р, 7). Результаты 
расчета нанесены на рис. 184. Учитывая ошибки ДО0 и значительность погрешно
сти экстраполяции уравнения ДО «  <р(7, Р) и особенно СР =  ф(7) на очень вы
сокие давления, все-таки можно с уверенностью сказать, что прн давлениях 
порядка. 20 000 атм получение искусственного алмаза принципиально осуществимо. 
Чтобы добиться приемлемых скоростей, надо повысить температуру; это потре
бует увеличения давления до 25000—30000 атм. Промышленный синтез алмаза 
при высоких давлениях в настоящее время успешно осуществлен.

3. Присутствие инертного газа
Рассмотрим влияние инертного газа при Р =  const. Эффект раз

бавления подобен эффекту уменьшения общего давления, что видно 
из уравнения (XIV, 13). Так, если в азото-водородно-аммиачной 
смеси, взятой при Р =  1000, содержалось бы 10% инертного газа, 
то его действие было бы равнозначно снижению давления на 
250 атм. Постепенное накопление в этой смеси инертных газов (Аг, 
СН4 и др.) влечет за собой снижение выхода аммиака, поэтому в 
промышленных установках регулярно проводится «продувка» и до
бавление свежего газа.

Следовательно, для реакций, протекающих с уменьшением объе
ма, разбавление инертным газом нежелательно; наоборот, при воз
растании объема разбавление инертным газом увеличивает теоре
тическую степень протекания реакции.

Пример 15. Как изменится выход NHS в реакции VaN* +  »/2На «■ » NHj, если 
при t =  475 и Р =  300 Ка ■ ** 0,00504 и «=0,76; исходная смесь содержит 18% 
N*. 72% Н» и 10% инертных газов; при работе со стехиометрической смесью полу
чается 31% NHs.

Решение. В соответствии с уравнением (XIV, 6)

0,00504 __________ х__________
(0,18 — 0,5х)1/* (0,72 — 1,6x)v*

0,76
1—2

или
__________ Х {\  - л ) __________
(0,18 -  0,5x),/j (0,72 -  1,6x)v*

откуда методом последовательного приближения находим х =  0,20 или [0,20: 
: (1 — 0,20)1- 100 =  25% NHS. Следовательно, выход аммиака снижается почти 
на 20%.

4. Соотношение между реагентами
Для получения м а к с и м а л ь н о г о  в ы х о д а  продуктов реак

ции нужна стехиометрическая смесь исходных веществ *. Для до-

* Это легко показать, исследовав на максимум уравнение (XIV,13) относи
тельно выхода продукта реакции. См., например, [А10].
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стижения м а к с и м а л ь н о й  с т е п е н и  п р о т е к а н и я  (пре
в р а щ е н и я )  необходим избыток исходных веществ. Поэтому если 
расход одного из них по технологическим или экономическим сооб
ражениям ограничен, то возрастание исходной концентрации дру
гих реагентов увеличивает число молей образующихся продуктов 
и тем самым степень протекания реакции. При этом следует учи
тывать легкость удаления из полученной смеси непрореагировав
шего избытка реагентов.

Увеличения степени превращения можно так же добиться, если 
выводить из реакционной зоны продукты реакции, связывая их в 
малодиссоциируемые, труднорастворимые или нелетучие вещества. 
Подобный способ достаточно рационален, ввиду того что отпадает 
необходимость в большом избытке реагента. Так, если при конвер
сии СО можно, не изменяя парциального давления поступающих 
в конвертор паров воды, тем или иным способом уменьшить кон
центрацию СОг, то Рсо также уменьшится и смесь обогатится во
дородом.

Наличие продуктов реакции в исходной смеси приводит к умень
шению степени превращения веществ.

Пример 16. Какое количество С 0 2 надо прибавить к водяному газу, чтобы вое- 
препятствовать выделению углерода, не изменяя температурного режима водо
родного генератора (см. пример 8, с. 471).

Решение. Обозначая через х число молеА С 0 2, прибавляемых к 1 моль водя
ного газа, в соответствии с (XIV, 7) и рис. 160 (с. 393) получим для / =  600

откуда х ^  0,778. Хотя с ростом температуры константа равновесия реакции 
2СО =  С +  С 0 2 уменьшается и вследствие этого уменьшается дополнительный 
расход СОг (при t = * 650 х ^  0,414; наоборот, при t — 500 х ^  2,00), требуемый 
избыток СО2 очень велик. Поэтому целесообразнее повышать температуру, тем 
более что это благоприятствует трем из четырех основных реакций, протекающих 
при получении водорода железопаровым способом: взаимодействие СО с FeO, 
Н2 с FeO и Н2 с Fe30 4 (см. рис. 160).

Вместо избытка С 0 2 можно было бы вводить избыток Н20(г) или же при
менять для восстановления частично сгоревший водяной газ, так как этим путем 
также удается уменьшить отношение [СО]: [С02].

Изменение степени дисперсности и компактности фаз, как показал В. А. Ки
реев (19&1 г.), может оказать существенное влияние на химическую активность 
вещества. Поэтому при расчете равновесия реакций, в которых участвуют мелко
кристаллические, аморфные и стеклообразные вещества, необходимо учитывать 
дополнительное изменение энергии Гиббса dCn0B “  2  ^ (a iwi)* и равновесие бу
дет отвечать условию dQ +  dGn0b — 0 (где dG — изменение энергии Гиббса без 
учета рассматриваемого фактора).

Так как поверхностное натяжение можно считать в ходе реакции постоянным 
(возможность его изменения при изменении размеров частиц исключаем), изме
нение энергии Гиббса, вызванное изменением величины всех поверхностей раз
дела, будет равно

5. Изменение величины поверхности

ДОпо. “ Е ® 1  А » , =  Aff■ »  -  т  - * П п  (*„ / * ')  (XIV. Ц)
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где ЛНиош и ASnoe — изменения энтальпии и энтропии единицы поверхности, от
несенные к одному молю данной фазы (они могут быть найдены посредством ка* 
лориметрических определений); Ка — значение константы равновесия с учетом 
влияния поверхностной энергии.

Например, для реакции МеСОз =  МеО +  СОа, протекающей в высокодис
персной системе

ДОяов “ Я Г ,п (^ с о ,/^ с о ,)

причем если измельчению подвергнуть карбонат, то давление диссоциации уве
личится (так как <*о>МеСО|< 0  и dGBOb>Qy, если же в дисперсном состоянии
будет находиться МеО, то P'COj будет меньше Р СО|.

ш ш т ш ш ш

ОЩОрЗО,05 0,1 0J0J 0,5 1 г 3 5 10 20 30 50 100 200300500 Ка

Рис. 18б« Связь между выходом и константой равновесия для различных
типов реакций.

О величине подобных эффектов можно судить по следующим данным. При 
переходе из кристаллического состояния в стеклообразное энергия Гиббса воз
растет; для SiOa — на 2700, для В20 3 — на 2600 кал/моль. Переход графита в 
аморфный углерод с плотностью 1,86 г/см3 сопровождается поглощением 
3640 кал/г-атом. Эти значения в соответствии с (XIV, 14) отвечают увеличению 
константы равновесия в десятки раз.

Величины Абпов могут достичь значений, превышающих изменение энергии 
Гиббса при переходе'из одной кристаллической модификации в другую.

В точных расчетах необходимо учитывать и различие между и для крупно
кристаллического состояния и для природных минералов, имеющих вследствие бо
лее компактной структуры меньшую абсолютную энтропию и большие энтропию 
и энергию образования. В ряде случаев приходится считаться и с тем, что раэ-



личные формы минералов отличаются по свойствам: так, мел имеет менее компакт
ную структуру, чем мрамор, последний, в свою очередь, в зависимости от плот
ности обладает различными свойствами (например, если бы 1 моль мрамора, 
плотность которого равна 2,714 г/см8, перешел в мрамор с плотностью 2,884 г/см8, 
то выделилось бы 141 кал теплоты); переход аморфного углерода с плотностью 
2,07 г/см8 в аморфный углерод с плотностью 1,86 г/см8 сопровождается погло
щением 1170 кал.

Наконец, необходимо принимать во внимание и условия возникновения кри
сталлов (данного размера); чем больше искажается решетка в процессе форми
рования кристаллов, тем выше давление диссоциации.

6. Тип реакции
При одинаковых значениях ЛОр я одинаковых давлениях н соотношениях 

между реагентами равновесный выход зависит от соотношения числа молей ис
ходных реагентов и продуктов реакции в стехиометрическом уравнении; чем 
больше будет разность в числе молей газообразных веществ Ал, тем больше бу
дет количество полученного вещества.

На рис. 185 показана связь между выходом и К р  для следующих типов газо
вых реакций при стехиометрическом соотношении реагентов и Р «  1|

1. 2 B « R .......................................Кр

2. B +  C - R ...............................Кр

3. VaB +  V a C - R ..................Кр

4. В +  2С -  R ...............................Кр

б. B +  C - R  +  S ...................Кр

6. B +  V a C - R ...........................Кр

7. 7*В +  а/2С *=я R ....................Кр

х ( 2 - х )
“  Р ( 2 - 2 х ) 8

х (2 — х)
“ Р(1 - х ) 8

X
"  0,5 -  0,бх

х (3 -  2х)8
”  Р 8(1 - х ) ( 2 - 2 х ) 8 

х8
"  ( I - * 8)

х У Р  (1,5 — 1,5х)
~  (1 - х ) У 0 , 5 - 0 , 5 х

____________ х ( 2 - « ) _________
"  Р  (1,5 — 1,5х)*,5 У 0,5 — 0,5х

Из рис. 185 видно, что нельзя судить о равновесном выходе только по ве
личине AG® или К р . Здесь следует напомнить, что изменение давления по-раз
ному влияет на выход, а при одинаковом знаке Лл ( +  или —) в различной сте
пени смещает равновесие.

§ 4. РАВНОВЕСИЕ В СЛОЖНЫХ ХИМИЧЕСКИХ СИСТЕМАХ

При расчете равновесных концентраций всегда следует прини
мать во внимание возможность побочных реакций, которые могут 
вызвать смещение равновесия. При этом могут возникать допол
нительные осложнения. Так, если в синтезе N H s или SO a темпера
тура влияет только на одну реакцию, то в синтезе С Н зО Н  она 
влияет и на побочные реакции, интенсивность которых меняется 
с изменением температуры.
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Решать вопрос о техническом осуществлении данного процесса 
можно только, учитывая побочные реакции (см. также с. 460 и 
494 сл.).

Принцип расчета равновесия в сложных системах заключается 
в следующем. Зная начальный состав системы, можно выразить 
равновесный состав ее и написать выражение константы равнове
сия для каждой из реакций. Активности всех веществ в момент 
равновесия должны удовлетворять всем уравнениям равновесия 
для любой реакции, возможной в системе. Другими словами, ак
тивность (практически концентрация или парциальное давление) 
каждого реагента для всех происходящих в данной системе реак
ций должна быть одной и той же величиной. В противном случае 
не было бы равновесия. Решая полученную систему уравнений от
носительно всех неизвестных величин (это обычно осуществляется 
методом последовательных приближений), определяем равновес
ный состав системы.

При расчете следует учитывать только независимые реь сции. 
Их число равно числу всех веществ в системе за вычетом суммы 
числа разнородных атомов, из которых образованы реагенты. По
этому число уравнений, подлежащих решению, уменьшается.

Расчет можно упростить, сделав ряд допущений. Например, мо
жно пренебречь всеми реакциями, для которых Ка или очень вели
ки, или очень малы; в первом случае исключаемые реакции идут 
практически до конца, а во втором — они почти не идут. Так, при 
восстановлении двуокиси серы воздушно-генераторным газом воз
можны следующие процессы:

2СО +  SO* =  2СО* +  V2S2 (г)
СО +  V2S2(r) — COS 

2COS «= С 02 +  CS2

Однако в интервале 350—1000 °С сероуглерод в системе присут
ствует в весьма незначительных количествах (его парциальное дав
ление при Я =  1 колеблется от 3- К Н  до 2 -10-5 атм); следователь
но, последнюю реакцию в расчет можно не принимать.

Возможны и другие пути упрощения. Так, при расчете процес
сов изомеризации равновесную смесь можно считать идеальным 
раствором.

В случае реакции, протекающей в несколько стадий, значение 
константы равновесия не может отвечать равновесному выходу ко
нечных продуктов, так как она является соответствующим произ  ̂
ведением значений констант равновесия промежуточных реакций. 
Если константы равновесия промежуточных, в частности двух, ре
акций несоизмеримы, то в зависимости от того, что больше, (Ка)\ 
или (Ка) 2 , в равновесной смеси должны преобладать или полупро
дукты [(Ка)\'^> (Ка)2] или основные продукты l ( K a h > ( K a)il 
Тогда можно пренебречь соответствующей реакцией (реакциями). 
Следовательно, большое значение константы равновесия суммар
ной реакции не всегда отвечает значительному выходу интересую-
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щего нас продукта. Поэтому уравнение констант равновесия сум
марной реакции только тогда полезно для расчета состава равно
весной смеси, когда промежуточных продуктов немного. Если же 
константы равновесия соизмеримы, то нельзя пренебрегать какой- 
либо реакцией, и в равновесной смеси могут оказаться продукты 
побочных и основной реакций. Для практической осуществимости 
процесса приобретает особое значение скорость, так как с помощью 
избирательных катализаторов часто удается добиться такого соот
ношения между скоростями возможных реакций, которое обеспечи
вает желательный эффект. В этом случае рассчитывают не дей
ствительное равновесие, так как рассматривают только часть про
текающих реакций. В такой системе в конце концов установится 
истинное равновесие, отвечающее равновесию всех мыслимых в ней 
процессов. Однако ввиду ограниченности времени протекания реак
ции в практических условиях можно учитывать только относитель
но быстро протекающие реакции.

Пример 17. Для получения связанного азота была предложена реакция 
»/2N2 4- С 0 2 СО +  N0. Если произвести расчет для Т ж  3000 — 3500 (темпера
тура вольтовой дуги), игнорируя возможность других реакций, выход окажется 
порядка 10%; между тем опыт дает максимальный выход в 3%. Объяснить рас
хождение результатов и подтвердить расчетом экспериментальные данные.

Решение. Независимо от результатов проверки нельзя пренебрегать побоч
ными реакциями: при столь высоких температурах наряду о  процессом фиксации 
азота двуокисью углерода должна происходить диссоциация N 0 и С 02 (затор
моженность равновесия при таких высоких температурах исключается). Поэтому 
необходимо рассмотреть одновременно три реакции:

y2N, +  COa -C O - l-N O  (1)
С 0 2 =  СО +  У2О2 (2)
N O -V .N a  +  7 ,0 ,  (3)

Исходя из стехиометрической смеси N2 и С 0 2 и считая в момент равнове
сия лсо =  х, nN0 =  y, n0i =  z, получим равновесное содержание прочих компо
нентов; лсо , — 1 — х и nNi =  0,5 — 0,5i/, а общее число молей £  п1 — 1,б+0,5у +  г. 
Тогда при Р = 1  в соответствии с (XIV, 7)

(*я)>
рыорсо ху

р \р СО| ( 0 , 5 - 0 ( 1
— Г --------!-------- f
- * >  V 1,5 +  0,5у +  г  / (>)

(Kph
Рс<Ур'к

СО»

& (
-  I -  X V1,5 +  0,5у +  z f («)

( * р );
PN,P0,
Р М Л

(0,5 -  0,5у)ч>ги 
У (в)

Из трех реакций независимы только две (5 видов молекул образовано из 
трех атомов); поэтому, например, (Кр)t =  (Кр)г1{Кр)г. Значит, необходимо еще 
одно уравнение; найдем его, составив материальный баланс по кислороду:

1 (в 1 моль СО2)=0,5дс ( в  х моль СО) + 0 ,6 у (в у моль N 0) +
+  г (в г моль 0 2) +  (1 — х) [в (1 — х) моль С 02]

откуда г =  0,5* — 0,5у.
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Исключая из (б) и (в) величину z, получаем

(К \ -  *  (°|5*  ~
К p h  (1,5 +  0,5х),/| (1 — х)

V (0,5 — 0.5»)1,1 (0,5* — 0,5*/)'^
(к р)з~ ------------- г--------------

<«'>

(в')
Значения (Кр)а и (Kp)t находим по уравнениям Л<7° — <р(7) для рассма 

триваемых реакций. Для отыскания х и у и, тем самым, нахождения равновес 
ного состава задаемся вероятным значением у (или х). Подставляя его в (б') 
вычисляем х; затем х н у  подставляем

0,35

а д

0,25

0,20

0,15

L X  1
---- 1X i  1=X i i

Y \ • 1M l  1
1 i1 i iрт I I

f  1 * i

L  1 1Щ 1 I

W  i r  H
0,035 У' 0,037 Ут 0,039. У"

Ряс. 180. Вычисление состава равно
весной смеси методом последова
тельных приближений (t/, У* и т .д .— 
предполагаемое число молей N 0 в мо

мент равновесия).
(Сы. пример 17.)

в (в'); получается величина, которая бу
дет в той или иной степени отличаться 
от (Кр)ь найденной по уравнению 
ДСв « | р ( Г ) ,  Нанеся эти результаты на 
график и повторяя подобный расчет не
сколько раз, получаем ряд точек, через 
которые проводим кривую. Затем ин
терполяцией определяем искомое значе
ние у, отвечающее значению (/Ся)д при 
данной температуре (рис. I86V Этот 
метод особенно удобен, когда необходи
мо определить равновесный состав для 
ряда температур. Можно было бы на
нести значения л, найденные из (б') и 
(в ') , против принятых значений у. Пере
сечение полученных таким образом кри
вых также дало бы искомый результат.

По расчету выход N 0 в равновес
ной смеси при Т — 3000 составляет 
1,4%, при Т -«3500  — 3,5%, в то время 
как по опытным данным при / — 
— 3000 4- 3500 выход N 0 равен 1,384- 
4-3,05%. Расчет без учета дйссоциации 
дает соответственно 7,6 и 18,0%.

- Пример 18. Рассчитать конверсию 
метана с водяным паром, если 1) [СН4] :

Расчет произвести в интервале 500 —: [НаО] -  1 : 2 и 2) [CHJ : [НаО] - 1 : 4  
1200°С (Я — 1).

Решение. При конверсии СН4 с Н20  в реакционной смеси будут присутство 
вать СН4, НаО, СО, СОа и На, так как одновременно протекают реакции

СН4 +  Н20  ( г ) - С О  + З Н а (1)
СО +  НаО ( г ) - С О а  +  Н, (2)

СН4 +  2Н ,0 (г) -  С 0 2 +  4На (3)
Из этих реакций независимыми будут только две, в качестве которых выби

раем (1) и (2). (Реакции 2СН4 — Сапа +  На, НаО — На VaOa’ и СОа ■ ■  СО +  
+  7эОз можно не рассматривать, так как для них константы равновесия стано
вятся значительными лишь при очень высоких температурах.)

Обозначая через псн ,̂ лН|0» псо и т. д. число молей реагентов до начала 
реакции, через х — число молей СН * прореагировавших по (1), и через у — число 
молей СО, прореагировавших по (2), получим

, ,  , У я,___ ( " с о + * - Ю ( " н .  +  3 * +  У )У  1
f ) l  “  рсн А ,о  ("сн .-  *) ("НЮ - * - « )  Vа»! +  2*  -  и 

, к \  W f c  г- ("со. +  Ч) ("Я. +  г*  +  »)
( rh ”  РсоР нл  («СО +  *  -  » )  («Н.0- * - » )
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Результаты расчета (конверсии чистого метана), произведенного по (а) и 
(б), приведены на рис. 187 (сплошные линии) *, из которого можно сделать сле
дующие выводы.

1. По мере роста температуры конверсия метана-протекает полнее. Это объ
ясняется тем, что с ростом температуры эндотермическая реакция (1) сдвигается 
вправо.

2. Избыток водяного пара благоприятствует конверсии и в то же время вы
зывает увеличение содержания двуокиси углерода.

3. Если температура низка, а в конвертор подается большой избыток пара, 
то реакция протекает главным образом по уравнению (3) и лишь в незначитель
ной степени по (1). Наоборот, при высоких температурах >  1000) и при не
большом избытке пара реакция протекает в основном по (1).

4. Полная конверсия может быть осуществлена лишь при очень большом из
бытке пара, так как, хотя при высоких температурах метан и разлагается почти

Рис. 187. Влияние температуры на равновесный состав газовой смеси при 
конверсии метана водяным паром.

Пунктирные линии—конверсия в присутствии углерода. (См. пример 18.)

нацело, в газе содержится много окиси углерода, которую необходимо в дальней
шем также проконвертировать.

5. Для проведения практически полной конверсии необходимо иметь t >  800 
при начальном соотношении [СН4] : [Н20] =  1 :2  н t >  700 при начальном соот
ношении [СН4] :.(НаО] =  1 :4. В заводских условиях рабочие температуры дол
жны быть значительно выше и варьироваться в зависимости от объемных скоро
стей газа и активности катализаторов.

При промышленной конверсии метана рациональнее проводить процесс в две 
стадии: сначала полностью конвертировать СН4 до СО, а затем — при более низ
кой температуре ( ~  500 °С) — СО до СОа.

Предположим, что образующуюся на первой стадии С.О можно проконверти- 
роввть во второй на 90%. Тогда содержание метана, не прореагировавшего на пер
вой стадии и оставшегося после конденсации водяного пара, удаления СОа и ос
татков СО, определится выражением

[ ясн4/ ( Лсн| +  лн, +  0,9*co) ]  • 100%

*  При построении этих и последующих рисунков был использован материал 
исследований В. А. Каржавина и А. Г. Лейбуш. Хотя после выхода этих работ 
были опубликованы более точные термодинамические данные (использованные-, в 
частности, при решении некоторых ранее приведенных примеров), результаты 
принципиально не изменились.



Результаты подсчетов по этому уравнению приведены на рис. 188 (сплошные ли
нии); они показывают, что высокотемпературную конверсию в производственных 
условиях надо вести при 800—1000 °С.

До сих пор предполагалось, что процесс конверсии протекает гомогенно. По
смотрим, может ли он протекать гетерогенно (с выделением углерода), т. е. по

следующим реакциям:

СН4 «=» С +  2На (4)
2СО =  С 0 2 +  С (5)

СО +  Н2 =  С +  Н20  (6)

Если возможна одна из этих реак
ций, то должны протекать и осталь
ные, так как уравнениями (4), (5) и 
(6) вводится только один новый ком
понент — углерод. Поэтому для опре
деления состава равновесной смесив 
новых условиях необходимы все 
три уравнения. В качестве нового 
уравнения в дополнение к (1) : (2) 
выбираем (4). Для этой реакции 
уравнение (XIII, 3) примет вид:

Д<34 =  4,576Г I g - i l l -  -

— 4,576Г lg (/Ср)4 (в)

Вопрос о возможности крекинга 
метана и. следовательно, о протекании 
реакций (5) и (6) сводится к вопросу 
о знаке ДО*. Эта величина при Р=* const 

может быть различнбй в зависимости от Т, P Hj и Р сн 4- Подставляя в (в) зна
чения* ДQ°a и соответствующие значения Рсн< и РН|, вычисляем Д04. Расчет 
можно произвести следующим образом. При заданной степени разложения СН4 
определяем Р сн< и P Hj. Если обозначить количество С 0 2» образовавшейся по 
реакции (2), через г, то

( " с о ,  -  г ) («н ,о  -  г ) 

г (пН ,- г)
откуда
*  =  -  [(К р )г "н , +  «со +  «н,о] +

. У К *рЬ "н, +  «со +  "н,о]г ~  4 {[(*р)г ~  '] "со • "н,о}г
+ 2[(/Ср)г- 1]

Подставляя в последнее уравнение значения (Kp)i и мольные доли СО, Н20  
и С 0 2 (соответствующие заданной степени разложения СН4), найдем количество 
образовавшейся С 02, а следовательно, и Н2 [по реакции (2)]. После этого опре
деляем значения Р Н| и Р сн< (общее давление принимается по-прежнему равным 
1 атм).

Результаты расчета приведены на рис. 189. Они показывают, что с уменьше
нием содержания пара и с понижением температуры уменьшается вероятнрсть

*  Точные значеин я Дб^ можно заимствовать из условия примера 4» гл. ХЦ1 
(с. 394).
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Рис. 188. Влияние температуры и из
бытка водяного пара на количество не
прореагировавшего метана, остающегося 
в равновесной смеси после конденсации 

водяного пара и удаления СО и С 0 2. 
Пунктирные линии —конверт и ирнсуилаин 

углерода. (См. пример 18.)



Рис. 189. Изменение 
вероятности выделе
ния углерода при 
конверсии метана во

дяным паром.
(См. пример 18.)

выделения углерода. Выделение углерода становится невозможным еще до уста
новления равновесия реакций (5). и (6). Действительно, из рис. 189 видно, что, 
например, при 600 °С углерод не может выделяться после того, как метан про
реагирует на 55%, равновесная же степень превращения СН4 при этой темпера
туре (см. рис. 187) составляет (33,3— 10) • 100 : 33,3 == 70%; при 800 °С имеем 
соответственно 90% и (33,3 — 0,4) • 100 : 33,3 =  99% 
и т. д. Поэтому при всех температурах и избытке пара 
А О >  0, что указывает на невозможность реакции (4), 
а вместе с ней и реакций (5) и (6).

Выделение углерода возможно лишь в начале ре
акции, т. е. до установления равновесия, а также при 
очень небольшом начальном количестве пара. В обоих 
случаях первый член правой части (в) отрицателен и 
может быть по абсолютной величине больше второго, 
вследствие чего А(? <  0.

Практическая полнота реакции зависит от скорости 
протекающих процессов. Опыты показали, что разложе
ние СН4 сильно замедляется по мере образования Н2 и 
достигнуть развновесия в отсутствие катализатора прак
тически невозможно. Устанавливающееся в опытах лож
ное равновесие значительно отличается от истинного.

Хотя повышение температуры увеличивает вероят
ность и скорость реакции выделения углерода, оно од
новременно ускоряет реакцию взаимодействия СН4 и 
НаО, вследствие чего понижается концентрация СН4, 
и уменьшается вероятность, а вместе с тем и скорость 
выделения углерода.

На рис. 190 ориентировочно указана область выде
ления углерода (при нагревании СН4 с НгО в отноше
нии 1 :2 ) . Эта область с уменьшением количества во
дяного пара должна значительно расшириться

Наконец, помимо влияния температуры и концентраций необходимо еще учи
тывать и скорость газификации образующегося углерода, который может выде
ляться в начале реакции, когда концентрация метана достаточно велика.

Введение кокса в систему в качестве катализатора повлечет за собой сдвиг 
реакции (4) влево, и равновесие сместится в неблагоприятную сторону. Для рас

чета равновесия в присутствии углерода 
следует составить систему из шести урав
нений (по числу парциальных давлений). 
Три из них связывают константы уравне
ний (1), (2) и (4) с соответствующими пар
циальными давлениями, четвертое может 
быть записано в виде Р =  Ясн< +  ^ н ,о +  
+  РСо +  рсо. +  V  а послеДние Два 
должны выражать соответствие равновес
ного состава составу смеси до конверсии 
(аналогичный прием был использован при 
решении предыдущего примера).

Результаты подсчетов, приведенные на 
рис. 187 и 188 (пунктирные кривые), пока
зывают, что наличие углерода значительно 
уменьшает степень конверсии. Так, при 
=  800 и при (СН4] : [Н20] = 1 : 2  равновес
ное содержание СН4 в присутствии С и без 
него соответственно составляет 3,5 и 0,4%, 

при 900 °С — 2,0 и 0,04%. Из этих цифр видно также, что хотя повышение темпе
ратуры и в данном случае увеличивает степень конверсии, однако гораздо мед
леннее, чем в отсутствие углерода. Такой же эффект дает введение избытка пара.

Действие углерода обусловлено сдвигом влево реакций (4), (5) и (б), след
ствием чего является уменьшение содержания С 03 и НаО и увеличение содер-
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Рис. 190. Влияние температуры 
и содержания метана в исходной 

смеси на выделение углерода.
Зова выделения углерода эаштрвхована. 

(См. пример 18.)



жания СН4 и СО. В присутствии кокса также рекомендуется вести конверсию в 
две стадии. Проведя расчеты, подобные указанному на с. 489, и построив ана
логичный график (см. рис. 188, пунктирные линии), найдем, что даже при высо
кой температуре (1000 ЬС и выше) в равновесной смеси содержится до 1% СН4. 
Снижение содержания СН4 может быть осуществлено только при значительном 
повышении температуры, так как введение большого избытка пара почти не ока
зывает влияния. Поэтому если производство метана ставится с целью получения 
чистого водорода (например, для синтеза аммиака), конверсию на угле проводить 
нельзя. Если же метан конвертируют для других целей [например, для получения 
смесей, иДущих на органический синтез (получение спиртов, синтина и др.) ], то 
конверсию можно проводить на раскаленном коксе.

В энергетическом отношении высокотемпературный вариант конверсии (/ =  
в  900) выгоднее низкотемпературного (/ =  700). Так, расчет применительно к 
природному газу (90% СН4, 5% С 0 2 и 5% На) показывает, что расход теплоты 
при низкотемпературной конверсии на 30% больше расхода теплоты при высоко
температурной.

§ 5. ИСТОЧНИКИ ОШИБОК ПРИ РАСЧЕТЕ РАВНОВЕСИЯ

1. Ошибки, обусловленные неточностью 
экспериментальных данных

Большие ошибки могут быть вызваны неизотермическими условиями при из
мерении равновесия, а также смещением равновесия вследствие недостаточно 
быстрого вывода равновесной смеси из высокотемпературной зоны реакции (с 
целью торможения равновесия).

Погрешность в значениях Ка может стать значительной и в тех случаях, 
когда условия опыта не благоприятствуют измерению равновесия. Так, если 
реакция сильно сдвинута в одну сторону, т. е. если константа равновесия очень 
велика или, наоборот, очень мала, аналитическое определение равновесных кон
центраций исходных веществ (в первом случае) и конечных (во втором) стано
вится весьма затруднительным и неточным, а вычисленные по концентрациям 
константы равновесий — ненадежными.

Источником ошибок может быть весьма малая скорость реакции, когда прак
тически невозможно достигнуть равновесия. Если для ускорения реакции вводится 
катализатор, то могут возникнуть новые ошибки, обусловленные возможным 
перегревом катализатора, течением реакции вне зоны его действия и разли
чием в скорости диффузии, что будет отражаться на составе образующейся смеси. 
Очень большая скорость реакции, в свою очередь, приводит к серьезным затруд
нениям при анализе равновесия смеси. Кроме того, исследуемая реакция может 
не дойти до состояния равновесия. Критерием достижения равновесия обычно 
служит неизменность состава смеси, выходящей из зоны реакции, с изменением 
объемной скорости. Однако известны случаи, когда и при уменьшении объемной 
скорости вопреки отсутствию равновесия состав системы не изменяется. В таких 
случаях, если это возможно, следует провести реакцию с двух сторон.

Ошибки могут появиться, если не будут учтены влияние высокого давления 
(например, при определении константы равновесия путем измерения плотности 
равновесной газовой смеси), влияние степени измельчения и т. д.

Неточность значений АН служит, как правило, источником гораздо ббльших 
ошибок, чем погрешность значений S, даже если энтропии оценены расчетным 
путем.

К большим ошибкам приводят неточные значения Atfcrop, особенно в реак
циях изомеризации (см. гл. III, разд. 1). Так, до тех пор, пока не были получены 
сравнительно надежные данные по теплоте сгорания метанола, расхождения ме
жду вычисленными и найденными из опыта значениями константы равновесия 
для реакции СО +  2На =  СН3ОН (г) достигали очень большой величины. Расчет 
показывает, что достаточно принять Д #Сгор этилена только на 1% больше самого 
достоверного значения этой величины, чтобы (Ка)воо Для реакции С2Н4+ . 
Ч-Н20 (г ) =  С2Н5ОН(г) изменилась в 17 раз, а (Ка)эоо в 300 раз.
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Источником ошибок является также неточность в величинах ДСр. При низко
температурных процессах неточность в Ср и ДСр  не приводит к большим по
грешностям в Д0°, но при высоких температурах (например, при расчете метал
лургических процессов, и особенно процессов горения) могут получиться мало
надежные результаты

Надежность результатов косвенного расчета Ко или ДG0 (см. с. 408) зави
сит от точности, с которой могут быть определены эти величины в используемых 
для расчета реакциях. Поэтому, когда искомая величина невелика, ошибка мо
жет стать весьма большой, особенно если отдельные ошибки имеют одинаковые 
знаки.

При расчете равновесия на основании данных, полученных при проведении 
реакции в гальваническом элементе, следует обратить внимание на точность из
мерения э. д. с., так как незначительная ошибка может привести к погрешности 
в Д№  превышающей возможную ошибку большинства калориметрических дан
ных [см. уравнение (XIII, 2)].

2. Ошибки, связанные с обработкой 
экспериментальных данных

Ошибки могут возникнуть в результате применения уравнения, которое в ус
ловиях опыта не точно, например (XIV, 8) для реальных растворов или (XIV, 7) 
для газовых реакций при высоких давлениях Ошибочность расчета газового рав
новесия при высоком давлении по (XIV, 7) может отразиться, например, и на 
графике \gKp  ■ » ф (7_|), на котором даже в сравнительно небольшом темпера
турном интервале вопреки постоянству ДН° точки могут расположиться криволи
нейно. Конечно, не исключен и противоположный случай, когда прямизна линии 
l g / С «  ф(1/7) будет обусловлена компенсацией изменений Кр с Р и ДН° с 7.

Поэтому, прежде чем выбрать то или иное приближенное уравнение, следует 
оценить величину заведомо вносимой ошибки, сопоставив ее с надежностью ис
ходных данных и с требуемой точностью результатов вычислений.

Если расчет Ко по рис. 160 осуществляется путем экстраполяции, то надежны 
лишь величины Ко, расположенные в непосредственной близости от эксперимен
тальных значений. Это объясняется и возможным искривлением линий lg К ■ = 
«■  <р (Г’ 1) вследствие изменения ДЯ° с Г, и тем, что может наблюдаться излом 
прямой, так как в некотором сравнительно узком температурном интервале одна 
реакция может смениться другой, в соответствии с чем изменится н ДН°. По
этому экстраполяция в широком интервале температур не является надежной. 
Экспериментальные данные на графике l g /Се =» ф(Г-*) могут дать кривизну и 
в сравнительно незначительном интервале температур, что объясняется несколь
кими причинами: либо тепловой эффект реакции невелик и поэтому будет значи
тельным его относительное изменение, либо величины, нанесенные на график, не 
соответствуют состоянию равновесия. Хотя учет зависимости ДН° от 7 дает точ
ное выражение Ко ф(Г), это усложнение в случае незначительного температур
ного интервала излишне: разность между значениями констант равновесия, най
денных по приближенному и точному уравнению, как правило, меньше погрешно
сти калориметрического определения ДЯ°.

Уменьшение интервала температур позволяет пренебречь зависимостью ДИ0 
от 7, но.слишком малые интервалы выбирать не следует: при очень малой раз
ности 7 j — 7j может случиться, что разность значений (/Ce)ri и (/Со)г» будет 
одинакового порядка или же больше, чем ошибка в определении константы рав
новесия. По этой причине рекомендуется брать температурный интервал не ме
нее 20°. Максимально допустимый интервал в каждом отдельном случае зависит 
от того, как сильно изменяется ДН° с 7.

Расчет равновесия даже по точным уравнениям (XIII, 20) и (XIII, 21) мо
жет привести к значительной погрешности, если /  вычисляется по одному значе
нию (Ко)т: ошибочность последней величины приведет к тому, что расчетное 
уравнение при температурах, значительно отличающихся от 7, окажется неточ
ным. Это особенно вероятно, когда /  очень велико (впрочем, и при небольшом 
значении /  не всегда могут получиться хорошие результаты, так как тогда
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произведение IT утратит «буферное» действие, которое оно имеет в ряде случаев). 
Поэтому при наличии нескольких значений Ка при различных температурах це
лесообразно прибегать к отысканию усредненйого значения Т или же пользо
ваться приемом расчета с помощью 2-фУнкции, изложенным на с. 397 [уравне
ние (XIII, 22)].

Что касается константы ДЯ°, то, если возможно, ее следует вычислять по 
равновесным данным Из-за отсутствия необходимых величин нередкооприходится

считать, что ДЯ п Д Я з д  —

■ яДЯ^ (ДСр « 0 ) ,  т. е. поль
зоваться (XIII, 11, 12, 15), од
нако для растворов, где ДЯ° 
связана с парциальной мольной 
теплотой растворения и раз
бавления (большей частью не
известной), ДСр может-значи
тельно отличаться от нуля. 
К большим ошибкам может 
привести также использование 
различных уравнений -  Ср 
*=* <р(Г) в уравнениях ДЯ® =■  
■ » <р(Г) и ДС® » *  <р(Г) при со
вместном их применении.

Хотя неодинаковая точ
ность различных величин, вхо
дящих в расчетные уравнения, 
является неустранимой, мож
но считать, что уравнение 
Дб® — ф (Т) будет достаточно 
надежным в следующих слу
чаях: 1) если оно получено на 
основании достоверных экспе
риментальных значений Ка и 
ДЯ; 2) константа ДЯо имеет 
большие значения; 3) Д G® 
имеет тот же знак, что и 
константа интегрирования /, и 
4) ДGp при реакции мини
мально.

Для оценки ошибки ДО®, 
обусловленной неточностью 
константы равновесия, можно 
воспользоваться рис. 191. Из 
него видно, что даже при не
большой точности Ка ошибка 
ДО® во многих случаях лежит 
в пределах погрешности теп

ловых эффектов (примерно равной ± 0 ,5 — 1 кк&л). Так, ошибка К а  даже в 
100% дает при Г — 400 ошибку ДО® всего в 560 кал.

в 0. ТЕОРЕТИЧЕСКАЯ И ПРАКТИЧЕСКАЯ СТЕПЕНИ 
ПРОТЕКАНИЯ РЕАКЦИИ

Весь изложенный материал относился к равновесным системам. 
Поэтому везде речь шла о м а к с и м а л ь н о  возможной степени 
превращения. Однако в практических условиях реакции редко до
ходят до равновесия и степень их протекания зависит от многих
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Рис. 101. Связь между погрешностью в вели
чинах константы равновесия и ДО®(ДЯ®, T'AS0).



факторов, в первую очередь, от скорости процесса, роль которой 
особенно велика при одновременном или последовательном проте
кании ряда реакций. Следовательно, пренебрежение кинетикой 
процесса может привести к большим ошибкам и вместе с тем к не
вольному умалению значения термодинамики в решении практи
ческих вопросов. Нельзя, например, пользоваться расчетными зна
чениями констант равновесия для объяснения значений выходов 
в сложных процессах, не считаясь с тем, что больший или мень
ший выход тех или иных продуктов может быть обусловлен не 
только значениями /Са, но и скоростью процессов. (См. пример 18.)

В некоторых случаях в результате реакции образуются не те 
вещества, которые должны были бы получиться при данных тем
пературе, давлении и концентрации. Вместо предполагаемой реак
ции идет другая, хотя условия для нее неблагоприятны. Это может 
означать, что первая реакция обладает в данных условиях ничтож
ной скоростью, в то время как вторая протекает очень быстро. Ясно, 
что в подобных случаях увеличение длительности процесса приве
дет к изменению состава смеси.

Поскольку практическая степень протекания реакции зависит 
от длительности процесса, все факторы, увеличивающие скорость 
реакции, вместе с этим увеличивают и степень превращения за 
любой промежуток времени, недостаточный для установления рав
новесия. Общими факторами, влияющими и на кинетику, и на ста
тику процессов, являются температура, давление и концентрация 
реагентов. Так, если при повышении температуры величина К а  
уменьшается, а скирисгь реакции возрастает, ги без расчета ско
ростей нельзя предсказать суммарное действие изменения темпе
ратуры на практическую степень протекания реакции. В присут
ствии катализатора создается возможность перехода на более вы
сокотемпературный режим, причем температуру в реакционной 
зоне при прочих равных условиях можно поддерживать тем более 
высокую, чем активнее катализатор (при том условии, конечно, что 
повышение температуры не вызовет уменьшения его активности). 
Кстати говоря, взаимодействию катализатора с реагентами должно 
отвечать менее отрицательное значение AG, чем в катализируемом 
процессе.

Повышение давления также может вызвать противоположные 
результаты. С возрастанием давления растет концентрация, поэтому 
в большинстве случаев увеличивается скорость реакции, но если 
процесс протекает с увеличением объема, то неизвестно, каков бу
дет общий результат. В таких случаях следует выбрать некоторый 
оптимум давления. Разбавление инертным газом также приводит 
к различным результатам.

Помимо перечисленных факторов при окончательном выборе ре
жима процесса необходимо учитывать и другие, например содер
жание в системе ядов, отравляющих катализаторы, термическую 
устойчивость последних и т. д.



Г и к  XT

ОСНОВЫ КВАНТОВОСТАТИСТИЧЕСКОГО РАСЧЕТА 
ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ ФУНКЦИЙ И ХИМИЧЕСКОГО 
РАВНОВЕСИЯ ПО СПЕКТРОСКОПИЧЕСКИМ ДАННЫМ

•

§ 1. ВВЕДЕНИЕ

Статистическая термодинамика, возникшая на основе кинетиче
ской теории вещества, позволяет непосредственно из свойств мо
лекул, полученных с помощью спектроскопических исследований, 
найти для значительного числа веществ абсолютные значения тер
модинамических свойств и рассчитать равновесие, не прибегая к 
трудоемким и дорогостоящим калориметрическим определениям 
при низких температурах. При этом результаты подчас более точ
ны, чем полученные другими методами, в частности расчетом по 
третьему закону термодинамики.

Уравнения статистической термодинамики применимы к идеаль
ным газам, т. е. к условиям, когда Р-+0\ чтобы отметить это, все 
величины будем отмечать индексом °. При использовании этих урав
нений для высоких давлений необходимы соответствующие пере 
счеты [например, для теплоемкости — по уравнению (VI, 56), для 
энтальпии — по (VI, 57), для энтропии — по (XIII, 52)].

Суммарную энергию, которой обладают молекулы газообраз
ного вещества, можно разделить на поступательную и внутримо
лекулярную. Последняя складывается из вращательной энергии 
(вращение молекулы вокруг центра тяжести), колебательной энер
гии (энергии колебаний атомов и групп атомов в молекуле), элек
тронной (энергия электронного возбуждения), энергии спинов 
(энергия ориентации магнитных моментов) ядер атомов в электро
магнитном поле молекулы и из так называемой «нулевой энергии» 
(энергия при 7 =  0, состоящая из энергии химической связи и ну
левой колебательной энергии).

Если известна энергия вещества при различных температурах, 
то Можно найти остальные термодинамические свойства. Действи
тельно, в соответствии с уравнениями (III,9), (IV ,20), (11,10) и 
(VI, 7) имеем:

Cy =  (dUldT)v 

S  =  J (dU/dT)v d \пТ 

H =  U +  RT
Но для определения термодинамических свойств вещества по

мимо энергетических уровней молекул, известных из спектроско-
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пии, необходимо знать распределение молекул по этим уровням; 
это дает квантовая механика.

Если два энергетических уровня (терма) характеризуются энер
гиями е и е', то число молекул идеального газа п и п\ обладающих 
этими энергиями, определяется законом распределения Максвел
ла — Больцмана

п' ш Г (в '-е )/А Г (XV. I)

Пусть число молекул, обладающих минимальной энергией, т. е. 
находящихся на низшем (невозбужденном) энергетическом уровне 
(примем его за «нулевой»), равно п0, тогда в соответствии с урав
нением (XV, 1) число молекул на t’-том уровне будет Пх =  
=  /toexp(—е*/ЛГ), где е< — избыток энергии по сравнению с 
нулевой.

Из (XV, 1) следует, что: 1) данное состояние тем более вероят
но, чем ниже его уровень энергии; 2) при Г-*-0 все молекулы пере
ходят на низший энергетический уровень; 3) с ростом температуры 
увеличивается вероятность высоких уровней энергии; 4) при очень 
высоких температурах, когда Т >  (е' — е)/k, распределение при
ближается к равномерному.

В зависимости от частоты поглощенного излучения молекула 
может быть возбуждена различными путями. При этом характер 
происходящих явлений, о которых можно судить по анализу спект
ра, обусловлен величинами подведенных энергий.

Энергия возбуждения разных степеней свободы различна: если 
для возбуждения поступательных степеней свободы требуется за
трата энергии порядка 10-21 кал/моль, то для вращательных необ
ходимо 101—102 кал/моль, для колебательных — 103-s-105 кал/моль, 
а для электронных— 108 кал/моль. Поэтому при обычных темпера
турах поступательные и вращательные степени свободы возбуж
дены полностью, колебательные степени свободы возбуждены толь
ко при повышенных температурах, а возбуждение электронных 
уровней требует очень высоких температур.

Некоторые состояния обладают столь близкими энергиями, что 
практически их нельзя различить (это справедливо для любых 
температур, за исключением очень низких). Поэтому их целесооб
разно объединить, приписав им статистический вес gu равный 
числу всех включенных отдельных состояний, и считать, что вели
чина gi равна числу подуровней, на которые распадается данный 
уровень внутримолекулярной энергии еь т. е. ее можно рассматри
вать как мультиплетность («вырождение») данного энергетического 
уровня, проявляющуюся вследствие каких-либо возмущающих фак
торов (например, действия соседних молекул). Таким образом, 
статистический вес является числом возможных квантовых состоя
ний, имеющих одинаковую или почти одинаковую энергию; его мо
жно рассматривать как вероятность w состояния с энергией е».

Пренебрегая незначительной разностью энергий подуровней, т. е. 
считая для них члены ехр (—е</ЛГ) практически совпадающими,
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найдем, что число молекул, находящихся в данном энергетическом 
состоянии, равно g<exp(—eJkT). Так как число молекул на всех 
уровнях должно равняться общему числу их, для одного моля по
лучим

N А. — £  « , « 1  -  воП0 +  * | Я0  **Р ( -  « 11кТ) +  «2Л0 «Р ( -  ®2/*Г) +
+  в»«оехр (— е»/*Г) +  . . .  (XV.2)

где /УА — число Авогадро

Величина
< 3 = - £ « ,е Ч > (- е ,/ *Г )  (XV. 3)

характеризующая распределение молекул по энергетическим уров
ням, называется суммой состояний (или функцией распределения). 
Она служит основой излагаемого метода расчета; ниже будет по
казано, что вычисление термодинамических свойств сводится к на
хождению Q и ее производных по температуре.

Для подсчета Q надо знать уровни энергии и статистические 
веса, которые определяются результатами спектроскопических ис
следований и структурой молекул. Поэтому прежде всего следует 
произвести спектроскопические наблюдения, затем принять кван
товомеханическую модель молекулы, расшифровать в соответствии 
с принятой моделью спектроскопические данные и, наконец, найти 
распределение энергии по уровням.

Для точного расчета требуется тщательное изучение спектра 
вещества (как спектра комбинационного рассеяния, так и ИК- 
спектра), детальное и однозначное толкование всех линий спектра, 
распределение их в серии; подыскание формул для расчета частот 
колебаний и, наконец, что является труднейшей задачей, разре
шаемой с помощью методов статистической механики, нахождение 
статистических весов уровней. Кроме того, необходим учет взаим
ного влияния различных энергетических уровней.

Для одноатомных и большинства двухатомных молекул точный 
расчет не вызывает затруднений. Для многоатомных (даже трех
атомных) молекул почти всегда можно произвести лишь прибли
женный расчет, несмотря на существование специальных таблиц, 
значительно облегчающих некоторые вычисления. Приближенный 
метод расчета во многих случаях дает результаты, практически не 
отличающиеся от точных.

Мы ограничимся лишь кратким изложением приближенного ме
тода, считая, что данные о строении молекул известны. Предпо
ложим также, что имеется спектр вещества и принята квантовоме
ханическая модель молекулы, в соответствии с которой произве
дена расшифровка спектра и указаны энергетические уровни.

Для большинства молекул, начиная от Г «  50 и вплоть до 
«5 0 0 0  К, можно принять, что

Q QnoCT̂ BH в  ^пост^вр.-кол^»л^яд (XV, 4)
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т. е. взаимное влияние вращательно-колебательных, электронных и 
ядерных (эффект спина ядра) сумм состояния невелико. Более того, 
ввиду сложности учета взаимного влияния вращений и колебаний 
(в частности, влияния колебаний на моменты инерции молекул) 
будем считать это влияние незначительным, что обычно приводит 
к небольшой погрешности. Следовательно, примем, что

Вид уравнений (XV, 4) и (XV, 5) определяется экспоненциаль
ным характером функции Q [см. уравнение (XV, 3)]: перемножению 
сумм состояния отвечает сложение энергий. Таким образом, в со
ответствии с (XV, 5) принимаем аддитивность энергии:

Наконец, почленное суммирование функции Q по различным сте
пеням свободы для упрощения заменяют интегрированием. О дру
гих упрощениях будет сказано в каждом отдельном случае.

В силу принятой взаимонезависимостй Q, вычисления для каж
дой степени свободы производятся раздельно. Очевидно также, что, 
суммируя значения соответствующих термодинамических свойств, 
найденных по величинам Q{, мы получим данное свойство газа в 
целом.

§ 2. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ГАЗОВ, ОБУСЛОВЛЕННЫЕ 
ПОСТУПАТЕЛЬНЫМИ СТЕПЕНЯМИ СВОБОДЫ

Разделение энергии на энергию, обусловленную поступательным 
движением, и энергию, обусловленную внутримолекулярным дви
жением, удобно, во-первых, потому, что изменение энтропии, энер
гий Гельмгольца и Гиббса идеального газа с изменением давления 
обусловлено только поступательным движением; во-вторых, для 
любого многоатомного газа термодинамические свойства, соответ
ствующие поступательным степеням свободы, равны термодинами
ческим свойствам одноатомного газа. В частности, для любого газа 
энергия поступательного движения U пост равна полному значе
нию U° одноатомного газа, ддя которого в соответствии с тремя 
степенями свободы

Q ™  QnocTQepQKonQsflQnfl (XV, б)

в в  ®ПОСТ +  ®вр +  вкол “Ь ®9Л "Ь еЯд.4- во

У°пост - V ,  я г - 2,981 ГПОСТ (XV, 6)
Тогда получим; 

по (III, 9)
( Ск).ост "  < о с ,  1*Т -  Чг* -  2.981 (XV. 7)

ПО (II, 10)
Н].О -  £ / „ „  +  P V -  4iRT +  РГ =  4,9587ПОСТ (XV, 8)

ПО (111,10)

(XV, 9)(Ф п о с т  *  К о с .  1*Т -  Ъ *  -  4,968
499



Энтропия одноатомного газа, если его молекулы находятся на 
низшем электронном уровне и спин ядра отсутствует, выражается 
уравнением

S.ocт -  R  [in (2ПкМм  e 'V ]  <XV-10>

которое было выведено статистическим методом. Из этого уравне
ния следует, что
S qoct “  8М  In М +  5/ а *  In Т -  R In Р +  */гЯ ~  7,282 -

=  6,86351 g М +  11,4391 lg Т -  4,6756 lg Р -  2,313 (XV, 11)
откуда

Snoct — 6,8635 lg М +  11,4391 lg Т -  2,313 (XV, 12)
Точность уравнений (XV, 10—12) подтверждается сопоставлением эксперимен

тальных и вычисленных значений химических постоянных для инертных газов и 
паров некоторых металлов (см. табл. 20, с. 418), т. е. тех объектов, свойства кото
рых удовлетворяют условиям вывода (XV, 11).

Связь между энтропией и истинными химическими постоянными может быть 
показана следующим образом.

Для случая, когда пар является одноатомным идеальным газом, уравнение 
(XIII, 37) в соответствии с (XV, 9) примет вид:

Т
In Р =  —

д и: о 1 р dT р
Ь *2 In Т +  - j r  \  cy-dT  +2 ,303 /

R T

М &  5 _ I г „  I f  С У Л Тдл0 5 1 f i г сггат
Ь Р ------ r T  +  i ' ^  +  W ) 0^  " 7 П ~ Т — +2,903/ (XV* ,S)'

о о
Определив величину ДЯ0 из уравнения

г
ДЯ° =  ДЯ’  +  J- RT -  J  с у  dT

получающегося в соответствии с (XV, 9), находим

или

дя’ б б 1 f cydT 
р -  Т Г  +  ?  +  Т |п г -  S - т — +  ^

о

ДЯ? ?  СрД dT 5 б
---- Н  ̂ Я 1п Г  - / ? 1 п Р  +  т /? +  4Д756/ (XV, 14)

1 Г dT С
•  Видоизменение члена V - у у  j  Срд dT явилось результатом интегриро

вания по частям; так как J  u dv ио — J  о du, то после подстановки а  — ^ CpAdT
. dr do =  - jsy  получим

\  j су dT — 1  J  C ?T  -  $ ( - 1 )  cy dT



Во всех уравнениях Д//° — теплота парообразования 1 моль конденсированной 
фазы. Левая часть (XV, 14) в соответствии с уравнениями (IV, 8) и (XIII, 49) 
представляет энтропию пара, находящегося в равновесии с твердым телом при 
температуре Г. Считая по-прежнему пар идеальным газом, будем иметь (см., на
пример, уравнение (б) в решении примера 5, гл. VI, с. 131):

г CrdT  5
STT -   ̂ ------ R In Р +  S 0 -  j  R In Г -  R In Р +  S0 (XV, 15)

где So — энтропия, экстраполированная на абсолютный нуль. Приравнивая правые 
части уравнений (XV, 14) и (XV, 15), получим

или
So«  а д  +  4,5766/ 

1 4,6756 (XV, 16)

Для многоатомных молекул (XV, 16) сохранит свой вид; разница будет толь
ко в том, что изменятся величины So и СР,

Энергию Гиббса обычно вычисляют, отнеся ее к значению энер
гии (энтропии) при абсолютном нуле. Введение G° — Uo =  G° — Но 
вместо G° (или соответствующей разности вместо F0) обусловлено 
тем, что в уравнениях (V, 5) и (V, 19) остаются неопределенные 
постоянные UI и Но (они равны друг другу, а также величинам 
Go и Fo,вследствие независимости всех их от давления и объема).

В соответствии с уравнениями (XV, 6, 8, 11) и (V, 19)

( 0 ° - -  ^оХост “  ( ° ° ^о)пост в  "-  4iRT  In М -  *I,RT In Т +  RT In P  -f 5,293Г

(XV, 17)
или
/  0 е - £ Й \  ( о ° - н ° л
( 7 — J  “  Vл /пост \ т  )* /  пост

— -6,8635  l g M - 1 1,4391 lg T +5,293 (XV, 18)

Удобство последней формы записи станет очевидным из даль
нейшего.

Пример U Найти для С2Н4 при t =  25 величины £/°ост, (С у )пост, / /„ост, 

(О п о с т-  С е т  ?  [(О ’ - О / С о с т -
Решение. На основании уравнений (XV, 6, 7, 8, 9, 12, 18) соответственно, 

получим: (У ')сост =  2.981-298,2 -  889. ( С ) пост- 2 .9 8 1 , / / « „ - 4 , 9 6 8 - 2 9 8 , 2 -  
- 1 4 8 2

( ф о о с т  -  4.968, S*noct -  6,8335 lg 28,052 +

+  11,4391 lg  298,2 -  2,313 — 36,021, ((О* — Wo)/r ]nocT “

— -  6,8635 lg  28,052 -  11,4391 lg 298,2 +  5,293 -  - ‘32,361

Пример 2, Вычислить значение истинной химической постоянной для ртути и 
сравнить с результатами решения примера 14, гл. XIII (с. 419).

Решение. Из (XV, 11) следует, что
S o « 7 a *  In М + а д - 7 ,2 8 2

или и соответствии с (XV, 16) / =  Va lg М — 1,692. Поэтому /н» =  Va lg 200,61 — 
— 1,692 -»  1,862, что отличается от экспериментальной величины на 1,7%.
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§ 3. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ГАЗОВ, ОБУСЛОВЛЕННЫЕ 
ВНУТРИМОЛЕКУЛЯРНЫМИ СТЕПЕНЯМИ СВОБОДЫ

Внутримолекулярная энергия, отнесенная к ее значению при 
абсолютном нуле Uo, равна сумме произведений внутренней энер
гии отдельных видов молекул на их число, т. е.

С/°вн - ^ о  =  °Яопо +  e iS .rto ехР ( -  ®i 1кТ) +

+  e2g2rt0e x p ( - e 2/ft7’) +  . . .  =  « 0 Z  *i&i ( ~  *tlkT') (x v * 19)

(так как в любом состоянии она получается умножением энергии 
каждой молекулы на число молекул в данном энергетическом со
стоянии) .

Сочетая уравнения (XV, 2), (XV, 3) и (XV, 19) и принимая во 
внимание, что в соответствии с (XV, 3)

получим

V  -

dQ £ e , * , e x p  ( -  е , / *Г )  
dT “  »Г *

(н ’ — н°V — ^  ^  t,g ‘ м|>  ̂ _
° 'вк Z  *, “ р ( -  е(/*г )

R T *  ^Q bH п т  d  In Q b h

Qbh dT *  d in  Г (XV, 20)

Из (XV, 20) и ранее приведенных общих термодинамических со
отношений легко найти уравнения для расчета доли теплоемкости, 
энтропии и энергии Гиббса, обусловленных внутримолекулярными 
степенями свободы.

В соответствии с (111,9)
„  _  1 dU 

Т Т П Г Г
или

с° N Г Х Х & е*р ( - е./*г) ("Z sig(e]tp (~ ti/*7,) y i
■в L £ « ( ехр ( - е , / * Г )  V £ g ,e x p  ( - е , / * Г )  )  J

d In Qbh 
d in  Г +  *

d» In QBH 
d (In T)2

Поскольку dSlH =  C°BHd\nT, из (XV, 21) следует, что 
=  Rd In QBH +  R (d In QBJ d  In T).

Так как при (QBH)o =  ^o и d In {Qm)JdT =  0, to 
интегрируя найденное уравнение, получим

(XV, 21)

dSnu —

s ° .„  =  * l n Q „ „  +  *  +  [ ( S 0„ ) M — R In So]

*  (и’ )вн =  н с »н— ( с м ) /> = ( с м)р в СНЛУ независимости
величин от Р и V.
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Поскольку Sr-o =  So и w =  g0t из уравнения (IV, 26) следует, 
что

s «  =  *in Q ., +  * - !y n n ?!L (XV>22)

Наконец, в согласии с (XV, 20) получим

Соответствующее сочетание уравнений (XV, 6—9,12,18) с урав
нениями (XV, 20—23) дает суммарное значение термодинамических 
величин.

Из приведенных выше уравнений видно, что вычисление энергии 
Гиббса осуществляется легче, чем расчет других функций: проще 
вычислить Q, чем производную dQ/dT, входящую в выражения 
для энергии, энтальпии и энтропии, и тем более вторую произ
водную, входящую в уравнение для теплЬемкостей. При точном 
расчете, когда производится суммирование Q и ее производных 
по 7, вычисление Q не сложно, но расчет dlnQ/dl n7,  и особенно 
df2 In Q/rf(In 7 )2, весьма громоздок, так как члены суммы становятся 
исчезающе малыми не столь быстро.

Применение уравнений (XV, 20—23) к различным внутримоле
кулярным степеням свободы позволяет вычислить слагаемое пара
метра, обусловленное данной степенью свободы. Для этого надо 
знать Q«p, Qu о л и т. д. Поэтому обратимся к расчету отдельных 
составляющих QBh *•

1. Вращательная сумма состояний
Примем, что молекула является жестким ротатором, т. е. раз

меры ее не меняются. Для двухатомной молекулы, которая обла
дает двумя равными моментами инерции, из квантовой механики 
имеем

е> р =  +  (XV, 24)

где г — вращательное квантовое число; I — момент инерции по отношению к двум 
взаимно перпендикулярным осям, проходящим через центр тяжести молекулы 
перпендикулярно ее оси.

Величины г принимают значения 0, 1, 2 . . .  и определяются угло
вым моментом инерции в различных вращательных состояниях.

Момент инерции для двухатомных молекул равен т / 2, где т  =  
=  m\tn2l(m\ +  т 2) и / — равновесное расстояние между атомами. 
Момент инерции определяют либо рентгеноскопически, либо на

*  Формулы для расчета свойств, обусловленные поступательным движе
нием (§ 2), можно было найти тем же путем, каким получены уравнения 
(XV, 20—23), если воспользоваться уравнением Qhoot = .  (гяЛ Л Г ^аУ /А 3̂ * .
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основании спектроскопических данных по расположению враща
тельных линий в ИК-спектре молекул.

Т а б л и ц а  30. Числа симметрии и моменты инерции некоторых газов

Газ а* / • 10«0 Газ o* /.low *

Вга 2 342,5 со* 2 70,2
С1, 2 113,9 cos 1 13,7
Н2 2 27,8 cs2 2 24,7
На 2 0,463 HCN 1 18,7

ь 2 741,5 Н20 2 1,784
Na 2 13,84 H2S 2 3,63
Оа 2 19,23 N 20 1 66,1
СО 1 14,43 SOa 2 42,5
CN 1 14,62 C2H, 2 23,51
НВг 1 3,26 NH# 3 3,22
НС1 1 2,65 PH, 3 7,97
HF 1 1,35 CC14 12 —

HI 1 4,31 CH4 12 5,30
NO 1 16,51 C,H4 4 17,33
ОН 1 1,50 Cilia 18 U,7

• Приведенные моменты инерции.

Статистический вес данного вращательного уровня
*в р -2 г + 1 (XV, 26)

Поэтому в соответствии с (XV, 3)
Г *  ОО Гаа ОО

Q.Р =  £  (2г +  1) exp ( -  ) ° *  Е  (2r+ l ) « p [ - a r ( r + l ) ]  (X V ,26)
г—0 г—0

где введена с целью сокращения записи
_  Л* 

а в  8яЧкТ (XV, 27)

При высоких температурах а мало, и суммирование можно за
менить интегрированием. Тогда (XV, 26) примет вид:

Q .p ~  $ (2 r  +  l ) e * p l - a r ( r  +  (X V ,28)
О

Это выражение справедливо только для несимметричных двух
атомных молекул (например, для СО, НС1). Для симметричных
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двух-, трех- и более атомных молекул следует учитывать наличие 
симметрии в строении, вследствие чего часть энергетических уров
ней выпадает, поэтому в расчетное уравнение в качестве делителя 
нужно вводить число симметрии о* Оно указывает на число нераз
личимых положений при вращении молекулы на 360° и определяет
ся на основании изучения пространственной модели молекулы. Для 
Ог, СО2 , С2Н2 , например, а *  =  2; для пирамидальной молекулы 
(например, AsCls) or* =  3, так как если вращать молекулу вокруг 
оси, проходящей через ядро As и центр треугольника, образован
ного ядрами С1, то ее пространственное положение будет повто
ряться через каждые 12(Г; для СН4 а * =  12, так как вращение во
круг каждой из осей тетраэдра дает три совпадающие положения, 
т. е. о * =  4 Х З =  12.

Числа симметрии для некоторых газов приведены в табл. 30.

Т а б л и ц а  31. Значения <?вращ для различных типов молекул

Тип молекул Примеры Qвращ

Симметричные двух
атомные

Линейные многоатомные 
(осевая симметрия)

8=8 'с
Нелинейные многоатом

ные
а) асимметричные

1А ^1ВГ^1С
б) пирамидальные
(бипирамидальные)

1А “  1В >  1С
в) тетраэдрические

,л "в /в 1в *с
Симметричные бипира- 

миды со свободным 
вращением вокруг 
оси С—С

' л - ' г  ' c - ' d

С1а, 02

С02, С2Н2, HCN

СН,ОН, Н20

CHClj, NHa 

СС14, СН4

С2Н.

1 8яа*Г
2 Ла

1 f 
а *  ' Ла 1

(XV, 29) 

(XV, 30) *

& ( - I T - ) "  W a t 11

^ ( n r - f 2' aW  (X V .32)

_ ^ ( _ 8 я ^ Г /М (ху зз)

(XV,34)

* Хотя это уравнение совпадает с (XV. 28). записанным для симметричных молекул, здесь 
/ * 2  где векторное расстояние (-того атома от центра масс, которое определи*

ется на условия 2
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В случае трех- и более атомных молекул надо учитывать и раз* 
личие в значениях моментов инерции вокруг трех координатных 
осей и вследствие этого ввести в уравнение (XV, 28) дополнитель
ное изменение. Тогда, заменяя по-прежнему суммирование интегри
рованием (здесь это приводит к еще меньшей погрешности, так как 
в силу увеличения размеров молекул моменты инерции возрастают 
и о* соответственно уменьшаются), получим аналогично (XV,28) 
приближенные уравнения, которые сведены в табл. 31.

Комбинируя уравнение для QBp с уравнениями (XV, 20-—23), мо
жно найти долю соответствующего термодинамического параметра,
обусловленного вращением молекулы. Так, получим 

для двухатомных и линейных многоатомных молекул

(XV. 36)

( 4 ) вр =  (Ср).р =  *  (XV. 36)

-  R In Т +  R In / -  R in о * +  177,67 (XT. 37)

[(C° -  Я ? )/г ] ,р -  — R In T — R In /  +  R In a *  +  174,308 (XV, 38)*

для многоатомных нелинейных молекул

( ^ - < ) . p “ ( //0 - w° o ) . p - W  (XV. 39)

( c k) . p “ -(C p ) . p “ V2«  (XV. 40)

s°tt =  Vi *  In т +  'UR In ('лу с.) -  R In (7* +  767,54 (XV, 41)

[(0° -  Д?)/Г],р -  — »/, *  In T — 'UR In (lAl Blc) +  R In o* — 264.63 (XV, 42)**

Из уравнений (XV, 35—42) видно, что трудно вычислить только 
5°Вр и [(и° — Яо)/Г]Вр, так как в величины (U0 — #о)вр и (CJ>)Bp не 
входят моменты инерции. Если для симметричных молекул опреде
лить моменты инерции не трудно, то для сложных несимметричных 
молекул это'удается осуществить лишь с помощью специальных 
методов (см., например, [В26]). Значения приведенных моментов 
инерции I =  U h lс Для некоторых газов приведены в табл. 30.

* Уравнения (XV, 35—38) получаются из сочетания (XV, 28—30) с (XV, 20— 
23), поскольку очевидно, что

In QBp =■  In Т +  In / — In о * -f const 
d In QBp t d* In QBp 
d In Г "  и d (In T)a ‘" °

• *  Уравнения (XV, 39—42) найдены сочетанием (XV, 31) и (XV, 20—23), по
скольку очевидно, что

1п ^вр в  */а In Г +  Чз In (IAfBIc) — In а *  +  const 
d In QBp 3 d2 In QBp
d In T “  2 И d (In T)* e °
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Внут ре ннее  враще ние

6  сложных молекулах необходимо учитывать вращение одной 
группы атомов относительно другой (например, группы СН3 вокруг 
связи С—С в этане). Внутреннее вращение может быть не только 
свободным, но и заторможенным, так как в молекуле существует 
силовое поле, стремящееся ориентировать ту или иную группу ато
мов в определенное положение относительно других групп. Энер
гия, необходимая для поворота данной группы из положения, в ко
тором сила, тормозящая вращение, минимальна, в положение, где 
она максимальна (различие обусловлено изменением расстояния с 
изменением угла поворота), называется энергетическим или потен
циальным барьером (потенциалом торможения) .

При наличии внутреннего вращения вращательная сумма со
стояний равна произведению QBp на QBH. Вр. Сумма состояний внут
реннего вращения

метрии внутреннего вращения, равное числу положений максимального притяже
ния между атомами и вращающимися группами при вращении на 360ь. (Для 
СгНв, например, а*,, вр =■  3, т. е. за один оборот водородные атомы одной груп
пы СН3 трижды занимают положение, отвечающее минимальному расстоянию 
от атомов водорода другой группы СНз.)

Для двух групп, врашаюшихся относительно одной ич осей мо
лекул, /  определяется уравнением

где / а  и / в  — моменты инерции групп, вращающихся вокруг этой оси.

Значения (£/5 — W,)BII. »р, (С/>)вн. вр, S°B„. вр и [(G° — //о)/Пвн. Вр опре
деляются из (XV, 43) и (XV, 20—23).

Термодинамические функции для заторможенного вращения оп
ределяются с помощью специально составленных таблиц. В них 
(см., например, [Б41], [В26], 1Г72]) представлены величины 5СВ. вн. вр— 
— 5Jar.BH.Bp и С5ат. вн. вр И Др. КЭК фуНКЦИИ V/RT И 1/Qbb.вр (ИЛИ 
n2//V), где V —  потенциал торможения; л — число максимумов по
тенциала торможения на один полный оборот (п =  о*н. вр.).

Величина потенциального барьера, препятствующего внутрен
нему вращению, составляет, как правило, несколько тысяч калорий 
(например, для СН3—СН3 она равна 3150, для СН3—ОН — 
2700 кал/моль), причем для двойных и тройных связей внутреннее 
вращение почти нацело подавляется и его можно учитывать, как 
колебание (см. ниже).

Вклад соответствующего термодинамического свойства, обус
ловленного внутренним вращением, прибавляется к термодинами
ческому свойству, обусловленному другими степенями свободы.

(XV, 43)

где / — приведенный момент инерции внутреннего вращения; crJHi вр — число сим-

(XV, 44)
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Если молекула содержит несколько групп, совершающих внутрен
нее вращение, то производят подсчет для каждой из них, а затем 
найденные результаты суммируют.

Пример 8. Найти для С2Н4 при t — 25 величины (С/° — # q)  , (c j> )  , 5 *

■ [ ( < * * - « Э / r U -
Решение. Расчет производим по (XV, 39—42), тогда получаем ( U — ^ ) вр — 

— 889, (С р )вр — 2,981. На основании данных табл. 30

S Bp-  V i *  ln 298'2 +  lM  In (17.33 • К Г 40)3 -  R In 4 +  267,64 -  16,80

[ ( 0 °  -  Я £ )/Г ]вр----- • / . *  In 298.2 -  V s* In (17,33. К Г 40)3 +

+  *  In 4 -  264,63 - - 1 2 , 8 9

Пример 4. Найти с помощью таблиц, приведенных в [Г72 ], значения термо
динамических функций, обусловленных заторможенным внутренним вращением 
для СНэОН при t — 25, если / сн — 5,203 • 10” 4Э, / он — 1,344 • 10~4°, crjj, ~ — 3 
и V — 2700 кал/моль.

Решение. По (XV, 44)

/ _ ,  (5,203 . IQ '40) (1.344;_ 1 0 ^ _  ,  |о - 40
5,203- 1(Г40 +  1,344- 10“  40

Для 7 — 298,2,./

V
~рт

4,557

1,068 • Ю-40, о *  — 3 и V 

а  » ° - 3 6 ( С . рУ

« 2700

ю - 3 6 . з 3

IV 105R • 10-40.2700
31,2

Интерполяцией {по табл. 14 ([Г72], Вып. 1, 130)) находим 
с̂в. вн. вр э̂ат. вн. вр ®*92; так как S aaT вн Вря 5 вн# вр 

то в соответствии с (XV, 22) и (XV, 43)
вр— Ч‘'ват. вв. вр/»

зат. вн. вр '/а* +  R In QBp (̂ вн. вр э̂ат. вн. вр)
Затем {по табл. 15—17 ([Г 72], Вып. 1, 130 — 131)) вычисляем GM вр —

®зат. вн. вр ™ ̂ ,67. *0 зат. вн. пр/Т ™ 0*76, (Ср)ввт< вн> вр ™ 1*66.

2. Колебательная сунна состояний

Будем считать, что молекула состоит из независимых гармони
ческих осцилляторов.

Из квантовой механики известно, что
®КОЛ -  Ы к о л  +  Ы к о л  -  ( ’  +  V.) hV (XV, 46)

где v — колебательное квантовое число, принимающее значение 0, 1, 2, v —
частота колебаний *.

*  При ангармоничности (очень высокие температуры) ^это уравнение примет
вид:

еКол — (о +  Va) Av -  (а +  ‘/а) X*V -  . . .  

где х — коэффициент ангармоничности.



Второй член правой части уравнения указывает, что даже в наи
более низком вибрационном состоянии (Т =  0) сохраняется нуле- 
вая колебательная энергия (1/2/iv), которая обычно включается в 
нулевую энергию 1Д.

Для всех колебательных уровней у большинства молекул 
£коле= 1. Поэтому в соответствии с (XV, 3) для двухмерного ос
циллятора (двухатомная молекула) сумма состояний колебатель
ной энергии, превышающей энергию нулевого состояния, равна

______ [ _ < 0 ± ^ ^ ]  +  exp[ _ i i ^ L ^ ]  +  exp[ _ J ^

W - * ) -
— [ l - е х р ( - - ^ r ) ]  [ l - e x p  ( -  - L ) ]  ‘ (XV, 46)*

где 0 — характеристическая температура (см. с. 56),

Для многоатомных молекул

О к о л -П  - « p ( - A v ,/ « ■ ) ] - '[1  — exp(— ftvj/ftr))-1 . . .  (X V .47)

где V|, vj, характеристические частоты различных колебаний в данной мо
лекуле.

Комбинируя (XV, 47) с (XV, 20—23), получим.

( ^ - ^ . о л - С ^ - ^ Х о л - Л г Х т ^ Г Г  (XVl48)

( Си)кол -  (Ся)кол -  ■ * £  (XV' 49)* ’

«кол“ * £  [ & J  -  I" 0  -  * - в/Г) ]  (XV, 60)

я

[(0° -  Н1)1т]кол -  Н £  In (1 -  e-«'r) (XV, 51)***

Суммирование для многоатомных линейных молекул распростра
няется на 3m — 5 колебаний, для многоатомных нелинейных моле
кул— на 3m — 6 колебаний, где т  — число атомов в молекуле. 
Обычно частоты колебания v из соображений удобства заменяют

•  При х <  1 l + X  +  X i +  . . . =  1/(1— х).
• *  При / в  3 уравнение (XV, 49) совпадает с (III, 12).

• • •  Уравнения (XV, 48—51) получаются из уравнений (XV, 20—23) на том 
основании, что

d  1П Q kqji ^1п9кол  _  ( е / п У ' г 9/Г
4 (In Г )*  (ee / r - l ) 2 e * * - ldlnT

8/Г
H
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волновыми числами (величины, обратные длине волны). Так как 
0 =  ftv/ft =  {heIk) (1 /?.), для пересчета служит множитель

he (б,6Е42 ■ 10~27) • (2,99776 • Ю10) 
к 1 ,38048 .10-“

где с — скорость света

Расчет облегчается наличием таблиц, в которых приведены 
свойства, обусловленные колебательными степенями свободы (см., 
например, Приложение 3, в котором указаны значения свойств, 
приходящиеся на одну степень свободы).

При наличии внутренних вращений число сомножителей в 
(XV, 47) уменьшится на м, где п —- число свободных или затормо
женных вращений (или число вращательных колебаний) отдель
ных групп молекул. Соответственно изменятся и правые части урав
нений (XV, 48—51).

Для учета ангармоничности колебаний и влияния колебаний на 
вращательные уровни были предложены соответствующие уравне
ния и вычислены поправки к (XV, 46). Составлены также таблицы, 
дающие возможность непосредственно найти

С» s» иикол. вр* °кол.-вр "  V Т )
N * /  кол.- вр

В этих таблицах (см., например, [Г72]) соответствующие вели
чины приведены как функции 0/Г и коэффициента ангармонично
сти х-

Пример 5. Найти для С2Н4 при * — 25 величину S * 0JI на основании приве
денных ниже значений 0.

Решение. Вычисление ( 5 * можно произвести либо по (XV, 50), либо 
с помощью данйых Приложения 5. Для сокращения вычислений изберем второй 
путь. Тогда получим следующие результаты:

0 е
298.15 (5{)кол е е

298,15 (ф к °л

1186 3,977 0,189 2076 6,962 0,015
1350 4,627 0,123 2333 7,825 0,007
1366 4,581 0,115 4295 14,404 0,000
1366 4,581 0,115 4340 14,555 0,000
1581 5,302 0,063 4412 14,797 0,000
1929 6,469 0,023 4461 14,961 0,000

Суммируя значения (^ )к о л . находим — 0,650.

Пример 6. Найти Ср для СН4 в интервале 300—1500 К (через каждые 
200°) Значения 0 заимствовать из Приложения 5.

Решение. В соответствии с (XV, 9) и (XV, 40)

4 = 7 , 9 4 9 +
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С помощью данных Приложения 5 вычисляем значения £  С°ол:
в ......................................... 1870 (3) 2170 (2) 4320 (3) 4400
Г  =  300; 0 / Г ................. 6,233 7,233 14,400 14,667

( О , ............................. 3-0.154 -Ь 2 - 0,075 +  3.0,000 +  0,000 «0 ,6 1 2
Г  — 500; е / Г ................. 3,740 4,340 8,640 8,800
(С °ол) , ............................. 3.0,693 +  2 • 0,501 +  з . 0,027 +  0,023 -  3,185
Г  *=700; 0 / Г ................. 2,671 3,100 6,171 6,286

( С к о л ) / ............................. 3 • 1,132 +  2 • 0.943 +  3.0,160 +  0,148 -  5,590
Т *=  900; 0 / Г ................. 2,078 2,522 4,800 4,889
( С к о л ) , ............................. 3 • 1,403 +  2 • 1,201 +  3 • 0,383 +  0,361 «  8,121
Г  — 1100; е / Г ................. 1,700 1,973 3,927 4,000
( с ’ ол) , ............................. 3 • 1,570 +  2 • 1,452 +  3 • 0,628 +  0,604 «  10,102
Т =  1300; 0 / Г ................. 1,438 1,670 3,323 3,384
( с ; ол) ,  .............................  3 • 1,678 +  1.1,584 +  3 • 0,851 +  0,826 =  11,581
Т — 1500; 0/Г . . v . . 1,247 1,446 2,880 2,933
( С к о л ) / ............................. 3.1,748 +  2 • 1,675 -  3.1,039 +  1,016 -  12,727

Значения теплоемкостей приведены ниже:
т .............................  300 500 700 900 1100 1300 1500

С р .....................................  8.561 11,134 13,539 16,070 18,051 19,530 20,776

Из полученных данных следует, что уровни 6 =  4320 и 4400 возбуждаются 
лишь при высоких температурах.

Сопоставление полученных результатов с экспериментальными дает в области 
низких температур, где значения Ср, вычисленные по экспериментальным данным, 
наиболее надежны, отклонение менее 0,2%.

3. Электронная сунна состояний
Статистический вес каждого электронного уровня равен g9Jl =  

=  2/ +  1. Поэтому в соответствии с (XV, 3)
<2эл =  (2/о +  1) +  (2/, +  1) exp ( -  8 |IkT) +  (2/а +  1) ехр ( -  е2/кТ) +  . . .  (XV, 52)

где ji — квантовое число уровней энергии электронов, равное орбитальному кван- 
товому числу плюс результирующий спин электронов.

Для расчета (U° — #о),л =  (Н° — Яо)Эл» Сэл, S°9A и [(G0 -  Н°0)/Т]9Л 
применяются формулы (XV, 20—23) с заменой в них Q на QM.

Как правило, электронные уровни соответствуют очень большой 
энергии, т. е. лишь ничтожная доля молекул находится в возбуж
денном состоянии (влияние второго члена заметно лишь при 
r> /iv /4 fc ). Только при очень высоких температурах, когда проис
ходит оптическое возбуждение молекул, надо помимо основного 
электронного уровня учитывать и другие. Однако даже в этом слу
чае можно ограничиться лишь двумя-тремя членами Qen-

Следовательно, ввиду отсутствия мультиплетных электронных 
уровней у большинства многоатомных газов (исключения
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составляют Cl2, 0 2, N 0  и некоторые другие газы при Т >  2000) мо
жно сделать вывод, что / =  0, £Эл =  1 и (?эл =  1.

Необходимые для расчета данные приведены в табл. 32.

Т а б л и ц а  32. Статнстическне веса ■  волновые числа длн атомов 
некоторых элементов в состоянии одноатомного идеального газа

Низший (основной) 
уровень Высшие уровни

Элемент
терм *

статисти
ческий

вес
терм *

статисти
ческий

вес V, см"” 1 терм •
статисти
ческий

вес V, см” 1

Вг 2 ̂ 3/2 4 ’ Л /2 2 3685 <*5/2 6 63 430
С 1 3Р, 3 148 »Р 5 10 192
С1 4 ’ Л /2 2 881 ^ 5 /2 6 71 954
F ’ S 3/2 4 2Л /2 2 407 ^ 5 /2 6 102412
Н •S .,2 2 — — 82 258,3 — — 97 481,4
I 4 * . / 2 2 7680 ал 5 42,3
N to 4 — — >  27 400 — 5 —

0 'Рг 5 3Р , 3 158 * Р о 1 227
Р *^3/2 4 — — 15 700 — — —

S ’/>2 5 * P l 3 398 8Л> 1 572

* Символ в терме обозначает состояние атома: 5 при L —0, Р при L » l ,  D при L * 2  .... 
где L —орбитальное квантовое число (результирующий вектор моментов орбитального движе» 
ния электронов), принимающее целые числовые значения в единицах А/2я. Верхний индекс, 
равный 2э9Л +  I, означает мультиплетность (число подуровней, обусловленных спином элект* 
роков, «#л — результирующий вектор моментов спинов, принимающий значения 0. I, 2 . ..  при 
четном числе электронов и 1/2, 3/2, 6/2... при нечетном). Нижний индекс равен квантовому 
числу /.

4. Спин ядра
При наличии спина ядра в (XV, 28—34) следует ввести множи

тель, учитывающий его влияние на вращательные уровни. Если 
принять независимость QBp и фЯд друг от друга, получим

Qbp- яд -  ОврСяд -  Qbp (2*1 +  1) (2 s , +  1) . . .  (X V , 53)

где Si — спиновое квантовое число.

Число сомножителей вида (2s< +  1) в уравнении (XV, 53) рав
но числу атомов в молекуле.

Спин ядра равен сумме спинов частиц, его составляющих. По
этому, если сумма протонов и нейтронов равна четному числу, то 
спин равен целому числу (или нулю); в обратном случае спин — 
полуцелое число. Значения спиновых квантовых чисел для некото
рых элементов указаны ниже:

Элемент . . С, Не, О F. Н, Р D, N Аз, Na Cl 
........................  0 1/2 1 3/2 5/2
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Поскольку (?яд <р (Т ), то, как это следует из (XV, 20,21), спин
ядра не влияет на Н°, Су и С°Р, но в соответствии с (XV, 22,23) 
он изменит энтропию и энергию Гиббса. В связи с этим различают 
полную (абсолютную или спектроскопическую) энтропию и прак
тическую (термохимическую). Последняя равна общей за вычетом 
«энтропии спина», т. е.

5°пр.к,—S°.ec - *Z M 2 s  +  l) (XV, 64)
Можно считать, что каждый атом обладает одинаковым спином 

независимо от того, находится он в изолированном состоянии или 
входит в соединение. Поэтому при вычислении AS ° и AG°, а значит, 
и при расчете равновесия составляющие спина взаимно уничто
жаются. Учет спина ядра необходим лишь при очень низких тем
пературах (для водорода — ниже 0°С, для дейтерия — ниже 70 °С, 
для других же веществ — при еще более низких температурах).

5. Эффект изотопии

При наличии изотопов изменяются лишь те уравнения, в кото
рые входят масса, моменты инерции и частоты колебаний, поэтому 
изотопы не влияют на энергии и энтальпии (отсчитанных от абсо
лютного нуля), а также на теплоемкости. Энтропия и энергия 
Гиббса для смеси изотопов будут другими, так как смешение изо
топов вызовет независимые от температуры изменения энтропии 

V<lnV< и функции энергии Гиббса [(С° — //о)/Г]нэот =  
>= -  /?£ w ,in W j.

В приближенном методе вычисления можно вместо учета эф
фекта изотопии пользоваться соответствующим образом «усред
ненными» значениями атомных весов. Поскольку энтропия смеше
ния изотопов будет постоянной для каждого моля атомов, как в 
исходных веществах, так и в продуктах реакции, то она выпадает 
из расчета. Лишь при расчете процессов разделения и перераспре
деления изотопов необходимо учитывать этот эффект.

Совокупность свойств
При оасчете свойств одноатомного газа следует учитывать 

QnocT и Qeл. Для многоатомных газов надо применять выражение 
для Q, содержащее все множители. Однако, как было указано 
выше, в большинстве случаев можно пренебречь электронной состав
ляющей и спином ядер, т. е. учитывать лишь QnocT, QвР и QKOji>

Для того чтобы на основании найденных таким образом свойств 
идеальных газов определить свойства реальных газов, необходимо, 
что также указывалось выше, воспользоваться соответствующими 
уравнениями (см. гл. VI). Располагая значениями теплоты фазо
вых превращений и теплоемкостей, можно найти свойства веществ 
в жидком и твердом состояниях.
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Следует еще раз отметить, что для сложных молекул можно 
произвести только приближенный расчет. Источником возможных 
ошибок может явиться обычно применяемый метод определения 
величины энергетического барьера путем сопоставления суммарной 
энтропии или энергии Гиббса с вычислением на основании экспери
ментальных данных. Кроме того, невозможно точно учесть внутрен
нее вращение в молекулах с длинными цепями. В таких случаях 
надежнее производить экстраполяцию значений свойств низших го
мологов с помощью данных Приложения 2. Частоты колебаний 
приходится подбирать иногда с таким расчетом, чтобы найденные 
по ним энтропии, теплоемкости и энергии Гиббса были близки к 
полученным непосредственным измерением.

Пример 7, На основании данных, приведенных в табл. 32 и на с. 512, найти 
для атомного кислорода сумму состояний при 298, 1000, 2000, 3000, 4000 н 
5000 К Оценить роль метастабильных уровней (в табл. 32 не указаны), состоя
щих из термов‘0 2 (g =  5) и 1So (g =  1) с частотами колебаний соответственно 
15807 и 33 662 см '1.

Решение. Спин ядра атома кислорода равен нулю; поэтому Qenu — i и 
Q as QejI. Тогда в соответствии с данными табл 32 и уравнением (XV, 3) полу
чим (в расчете на 1 г-атом)

Q =  5 +  3<Г227-3'Г +  е“ 320,4/Т +  5е"22 700/Г +  е“ 48 405/г
Числитель показателя степени найден умножением соответствующих частот коле
баний на 1,4374 (см. с. 510).

Из приведенных ниже результатов вычисления видно, что последние два 
уровня можно в расчет не принимать, так как их доля в величине Q при Г <  
<  3000 меньше 0,04%.
Энергия сверх

нулевой, 
кал/г-атом . 0 

-t.IR T
\е и = £ 0<?

451,6
o/RT

+g ie

648,8 45 159 

+ i * * MT+ t * « * T

96 205

- J w 1

Q2«8,a в 5 + 1,400 + 0,335 + ,0-33 +  IO-rl — 6,735

Q1000 — 5 + 2,393 + 0,722 + 10~* +  10- s l -  8,112

Qaооо 5 + 2,684 + 0,849 + 0,000 +  10- " -  8,533

Qeooo " 5 + 2,781 + 0,896 + 0,003 +  10“ ’ — 8,680

Q4000 =* 5 + 2,834 + 0,922 + 0,017 +  10 "‘ -  8,773

Qeooo * 5 + 2,866 + 0,937 + 0,053 • f  10“ * -  8,856

Пример 8, На основании результатов решения предыдущего примера найти 
свойства атомного кислорода при Г — 298,15.

Решение. По (XV, 6) и (XV, 20)

(р° ^ 0 )2 9 8  “  (̂ посОгэв +  (̂ вл)298
- 2 , 98I .29S ,2+ 461-6 - | .400r ^ 8 - ° '33S 

о,/оо 882,9 +  125,8 — 1008,7

По (XV, 8) и (XV, 20) в соответствии с предыдущим

(я ° -  у ;)» , =  -  4.968 • 298,15 +125,8 -1607,2
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Если относить энергию к 1 г-атому, то, по (XV, 7) н (XV, 21)

— 2,981 +  0,267 — 3.248

л-
По (XV, 9) и (XV, 21), в соответствии с предыдущим ( С р ) ^  =  4,968 +  0,267 =  
-  5.235.

Так как в уравнения для Су и С°р входят члены, содержащие в2, то уро
вень lD2 следует учитывать при вычислении теплоемкости уже при Т >1000.

По (XV, 18) и (XV, 23)

I K  -  Н^)[т\ 98 -  -  6,8635 lg 16 -  11,4391 lg 298,2 -  4,5756 • lg  6,735 +  7,282 -  

— -  8,265 -  28,306 -  3,790 +  7,282 — -  33,079

Пример 9. Вычислить стандартную энтропию этилена без учета и с учетом 
эффекта сйина ядер

Решение. Стандартная энтропия этилена оудет складываться на 5цЬст, S°p и 
S * 0JI. Заимствуя соответствующие величины из решения пцимеров 1, 3 и 5, по
лучим 5^8 =  36 ,02+  15,80 +  0,65 — 52,47. Найденная величина находится в пол
ном согласии со значениями 52,48 ± 0 ,1  и 62,45 ± 0 ,1 0 , полученными при пере
счете «термохимических* энтропий на стандартное состояние.

Полная энтропия этилена, т. е. 5 ^ 8, с учетом эффекта спина ядер водорода 
в соответствии с (XV, 54) и $в — */а (с. Б12) равна

$298 в  52-47 +  4/Пп (2 . У, +  1) — 52,47 +  4.1,377 -  57,98 э. е.

§ 4. РАСЧЕТ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ

Обозначая через ДС/51=5 ЛЯо изменение энергии (энтальпии) для 
гипотетической стандартной реакции, протекающей при Я =  1 и 
абсолютном нуле, можно записать:

По (XV, 12) и (XV. 22)

“  К о с т ) » ,  +  ( S l ) m  -  (в-8638 'в  16 +  25.991) +

— 34,256 +  4,207 =  38,463

Д0° =  Д0о-ДЯь +ДЯо или 

откуда в сочетании с (XIV, 8) получим

(XV, 55)

515



Т а б л и ц а  33. Значения —( 0 ° —Я ^ )/Г  и A для графнта и некоторых
газов *

Вещество

( о ° - д • ) / г  при Г. К

ч
ккал/моль

298,16 400 600 800 1000 1200 1600

С 0,6172 0,8245 1,477 2,138 2,771 3,365 4,181 0
С1, 45,951 18,148 51,297 53,614 55,453 56,979 58,870 0

н . 24,423 26,422 29,203 31,186 32,738 34,012 35,590 0
N . 38,817 (0,861 43,688 45,711 47,306 48,629 50,284 0

О , 42,081 44,104 46,964 49,044 50,697 52,079 53,810 0

S . 47,242 49,379 52,437 54,688 56,479 59,823 0

с о 40,350 42,393 46,222 47,254 48,860 50,196 51,884 -27 ,18
с о . 43,655 45,828 49,238 51,895 54,109 56,019 58,461 -93,949
c o s 47,39 49,81 53,50 55,37 58,75 60,79 63,40 -2 2 ,2
C S, 48,28 50,90 54,89 57,97 60,51 62,57 65,44 - 3 ,6
НС1 37,734 39,771 42,588 44,597 46,171 47,472 49,096 -21,984
н ао 37,172 39,608 42,768 45,131 47,018 48,605 50,622 -57,108
H jS 41,174 43,53 46,83 49,27 51,24 52,92 55,06 -19 ,62
NH, 37,080 40,380 43,826 46,450 48,634 53,033
NO 42,985 45,141 48,100 50,214 51,878 53,259 54,979 2 Ш 9
SO. 60,95 53,49 57,21 60,05 62,39 64,37 66,91 -85,86
SO. 51,94 54,81 59,31 62,98 66,12 68,87 -2 2 ,7
CH4 36,46 38,86 42,39 45,21 47,65 49,86 52,84 -15 ,96
CaH, 40,01 42,29 46,38 49,50 52,14 57,43 63,44
сан4 44,05 46,7 50,8 54,4 57,5 64,2 14,51
СаНв 45,25 48,20 53,06 67,28 61,12 69,49 -16 ,48
с , н . 54,3 57,6 63,3 68,3 72,9 82,8 8,58
с л 52,83 56,62 63,13 69,00 74,44 86,3 -19 ,44
С4Нв (бутен-1) 62,0 66,3 73,9 80,6 86,8 100,3 5,49
цзо-С^Н, 57,0 61,6 69,4 76,3 82,5 95,9
С4Н* (цяс-бутен-2) 60,0 64,3 71,7 78,4 84,4 97,5 3,65
С Л  (гршю-бутен-2) 59,4 63,7 71,1 77,8 83,8 96,9 2,70

58,54 63,56 72,16 79,93 87,12 102,65 -23 ,25
дао-С4Ню 56,14 60,85 69,21 70,90 83,99 99,54 -24,52
С.НИ 64,19 70,32 80,89 90,51 99,37 118,49 -27 ,03
ttao-CtHu 64,70 70,40 80,63 90,12 98,87 118,01 -28,45
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Продолжение табл. 33

Вещество

Н°0)/т  при Г, К
Ч ’

ккал/моль
298,15 400 600 800 1000 1200 1500

Heo-C8Hi2 66,28 61,87 72,18 81,71 90,55 109,96 -31 ,07
свнв 52,98 66,76 63,81 70,42 76,66 90,60
СвН14 69,86 77,12 89,69 101,16 111,68 134,40 -31 ,05

* Более полные таблицы, охватывающие больший интервал температур, можно найти, 
например, в [В 9].

Из этого уравнения видно, что для расчета константы равнове
сия необходимо знать величины (G° — Яо)/Г для всех реагентов и 
гипотетический тепловой эффект ДЯо реакции газообразных ре
агентов при абсолютном нуле.

Значения — (G° — Hl)/T определяют на основании спектроско
пических данных по соответствующим формулам предыдущих раз
делов и данным табл. 33. Более обширные таблицы приведены в 
справочниках; для углеводородов их можно найти в [Б 10].

Прежде чем обратиться к расчету величин Л ( о н и  такж е при
ведены в табл. 33), укажем на следующее. Для молекул одного 
вида величины Но, включающие нулевые, электронные и колеба
тельные уровни, определить невозможно, однако это не является 
существенным, так как Hi из окончательного результата расчета 
выпадает. Для химической реакции HI превращаются в ДЯо, ко
торые легко вычислить.

Существует несколько способов определения ДЯо.
1. С помощью таблиц функции — (G0 — Но)/Т для всех реаген

тов;
а) если известно одно значение К р (или AGJ-), то по (XV, 65);
б) если известны значения ДЯг и S t для всех реагентов, то по 

уравнению

ДЯ? -  Г [д  ( -  °  )  -  AS°r]  +  ДН°т (XV, 56)

получающемуся при комбинации (XV, 55) с уравнениями (XIII, 8) 
и (XIII, 67).

2. На оснований значений Яг — Я о для каждого из реагентов 
по уравнениям (XV, 23) и (XV, 35) или (XV, 39) и (XV, 48) в ком
бинации с теплотами реакции ДЯг с помощью уравнения (XIII, 71), 
Обычно расчет ведут для Т =  298,15. Значения Я 0*— Но для неко
торых веществ приведены в табл. 34,
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Таблица 34. Значения Я° — Яд (в кжал/моль) для графнта 
и некоторых газов

Вещество
при Г, К

298,15 400 600 800 1000 1800

С 0,252 0,503 1,198 2,082 3,075 5,814
Н, 2,023 2,731 4,129 5,537 6,966 10,694
N, 2,072 2,782 4,198 5,669 7,203 11,254
О , 2,070 2,792 4,279 5,854 7,497 11,776
СО 2,073 2,784 4,210 5,700 7,257 11,359
СОа 2,238 3,195 5,322 7,689 10,222 17,004
НаО 2,365 3,190 4,873 6,666 8,580 13,876
HaS 2,386 3,22 4,99 6,92 9,01 14,79
NH, 2,407 3,299 6,266 7,572 10,123 17,460
NO 2,206 2,923 4,385 5,834 7,584 11,701
SOa 2,53 3,53 5,75 8,17 10,70 17,29
SO* 2,77 4,10 7,22 10,78 14,63
CH4 2,397 3,323 5,549 8,321 11,560 21,130
СаНя 2,302 3,51 6,13 11,33 12,09 20,54
с , н 4 2,59 4,75 10,15 16,87 24,64
С2Нв 2,865 4,27 8,03 12,78 18,37 34,56
С,Нв 3,20 6,36 14,49 24,75 36,62
С5Нв 3,535 5,59 11,06 17,91 25,92 48,77
С4Нв 3,64 5,84 11,51 18,41 26,16 45,87
1-С4Нв 4,22 6,69 13,01 20,86 29,83 55,59
изо-С4Н8 4,06 6,52 12,75 20,50 29,37 55,01
цис-2-С4Н8 3,94 6,14 12,01 19,51 28,23 53,61
транс-2-С4Н8 4,19 6,58 12,70 20,35 29,19 54,71
С4Н10 4,66 7,43 14,63 23,68 34,13 63,74
лэо-С4Ню 4,29 7,08 14,39 23,50 34,00 64,00
С.Н,а 6,68 9,12 18,04 29,21 42,08 78,42
ИЗО* С 8Н12 5,17 8,63 17,70 28,98 41,91 78,69
нео-СеНи 5,05 8,55 17,81 29,37 42,54 79,50
с # н 8 3,325 5,76 12,29 20,61 30,16 57,36
с8н14 6,71 10,83 21,46 34,76 50,04 93,10
С8Н(4, метилпентан 5,96 10,1 20,5 33,6 48,7 75,09
с , н 18 7,71 12,41 23,86 39,59 56,89 101,9



3. По высокотемпературным калориметрическим величинам в 
сочетании со спектроскопическими данными по уравнению

получающемуся из (XV, 20) и (XV, 8) для каждого из реагентов.
4. По спектроскопическим данным, если известны различные 

состояния возбуждения молекул вплоть до диссоциации ее на 
атомы.

б. Комбинацией значений ЛЯо для других- реакций.
Значения Н° — Но и (G°—#5)/7, найденные спектроскопическим 

путем, отличаются высокой точностью, а найденные из калориме
трических измерений теплот реакций (по теплотам сгорания или 
образования) не всегда достаточно точны; в этом — возможный ис
точник недостоверности АЯо.

Следует учесть, что в таблицах иногда приводят неоднородный 
материал, т. е. для одних реагентов значения — (G0 — Но)/Т даются 
с учетом спина ядер, а для других — без учета его.* В таких слу
чаях, прежде чем приступить к расчету равновесия, необходимо по
лучить для всех веществ однородные величины. Так, если для ка
кого-либо вещества, содержащего водород (например, для угле
водорода), даются значения — (G0 — Яо)/Г с учетом спина ядра, то 
для его исключения следует отнять от значения — (G0 — Яо)/Г в со
ответствии с (XV, 64) и данными с. 512 на каждый атом водоро
да R In 2.

Пример 10, Найти при t ■ ■  327 константу равновесия реакции С5Нв +  На ™ 
■ ■  С«НВ и сравнить со значением lg К р « *  3,79, найденным на основании экспе
риментального изучения равновесия.

Решение. По данным табл. 33 находим

А*0 -  М е н .  -  [ М о н .  +  И о ) „ , ] ----- 19 440 -  (8 680 +  0 )-----28 020

тогда lg Кр  ■ ■  17,327/4,6766 — 3,787. Расчет подтверждает достоверность опыт
ных данных.

Пример 11, На основании данных табл. 33 и 34 найти стандартный тепловой 
эффект гидрирования пропена.

Решение. По закону Гесса

(XV, 67)

По табл. 33 при Т  *= 600

— -  63,13 -  [ ( -  63,3) +  ( -  29,203)] =  29,373
В соответствии с (XV. 66)

R In Кр -  -  [29,373 +  ( -  28020 : 600)1 -  17,327

ЫИ\ -  £  [(я°г -  я;) + д я ^ , -  £  [(я°г -  я°0) + ДЯ^,
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С помощью данных табл. 33 и 34 получим для реакции гидрирования пропена

дя;,„ -  [ ( / 4 ,  -  o CiH +  0 //o )CiH(] -  { [ ( * » .  -  «о)СЛ +

+ K ) J + -  % , + К Ц  -
— [3,535 +  ( -  19,44)] -  [(3,20 +  8,58) +  (2,023 +  0)] -  -  29,708 ккал/моль

По непосредственно измеренной теплоте гидрирования А//зм было найдено 
ЬНгм — —29 800 [Г72], что отличается от результатов вычисления на значение, 
лежащее в пределах ошибок опыта и расчета.

Пример 12. На основании данных табл. 33 найти состав равновесной смеси, 
получающейся при изомеризации пентана. Расчет произвести в интервале 300— 
1000 К (шаг в 100°). При каких температурах следует вести процесс, чтобы до
биться максимального выхода изопентана?

Решение. Проведем расчет для Т =  400. На основании данных табл. 33 по 
(XV. 55) „случаем ( Я Д . ^ - 1 ,  (4 ) ^ , - 6 . 2 1  а - 2 ,3 0 .

Затем определяем состав смеси:
СбН ,2 ..................................... 1,0 моль— 10,5%

ИЗО-С5Н12 ......................... 6,21 » «6 5 ,4 %
нео-С6Н ,2 ..........................2,30 »  «2 4 ,1 %

9,51 моль— 100%
Произведя такие же вычисления для других температур, получим результаты, 

представленные на рис. 192; из него видно, что для достижения максимального
выхода изопентана в реакционной 
зоне необходимо поддерживать 
Т «  600. При этой температуре в 
равновесной смеси должно содер
жаться ~69%  ЦЗО-С5Н12.

Результаты расчета подтвер
ждают отмеченную на с. 462 за
кономерность — преобладание в 
продуктах переработки нефти 
нормальных углеводородов над 
их изомерами.

Как видно из изложен
ного, достоинства статисти
ческого метода расчета тер
модинамических свойств и 
химического равновесия на

столько велики, что в тех случаях, когда имеются необходимые для 
расчета точные данные и когда можно преодолеть трудности вы
числения, этот способ следует предпочесть любому другому. Зна
чительно помогают в вычислениях многочисленные уравнения и 
таблицы, использование которых весьма облегчает многие этапы 
расчета.

Статистический метод расчета позволяет учесть эффекты, кото
рые не поддаются обработке методами классической термбдинами- 
ки (спин ядра, изотопия и т. д.).

Применение спектроскопического метода дает возможность най
ти достоверные значения теплоемкостей и энтальпий веществ (а по 
ним — тепловых эффектов реакций). Это особенно важно, когда

27 127 227 327 W ! 527 627 t

300 Ш) 500 600 700 800 900 Т
Рис. 192. Зависимость равновесного со
става от температуры при изомеризации 

пентана.
(См. пример 12.)
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термодинамические данные недостаточно надежны или отсутствуют. 
В последнем случае обычно заменяют неизвестную величину (на
пример, теплоемкость) значением ее для близкого по свойствам 
вещества. Такой прием, разумеется, не может дать точных резуль
татов. Поэтому естественно, что при составлении табл. 1 (с. 45), 
5 (с. 61), 19 (с. 402), 23 (с. 433) и Приложения 1 при наличии 
спектроскопических данных предпочтение отдавалось им.

Статистический метод, в отличие от калориметрического, мо
жно применять для получения точных данных при практически 
недоступных температурах. Он приложим к таким частицам, кото
рые не могут быть выделены, но играют большую роль в высоко
температурных газовых реакциях (ОН, SO и т. д .). Это объясняет
ся тем, что свободные радикалы не успевают исчезнуть за время 
акта испускания (или поглощения) света, и спектры их могут быть 
зафиксированы.

Расчет химического равновесия статистическим методом очень 
прост, а результаты вычисления отличаются высокой точностью, так 
как отпадает основная причина погрешности вычислений спосо
бами, изложенными в гл. XIII, — недостоверность тепловых эффек
тов (в частности, значений теплот образования соединений из про
стых веществ). В тех немногочисленных случаях, когда тепловые 
эффекты достаточно надежны, спектроскопические расчеты все же 
позволяют получить более точные результаты, так как они исклю
чают неточность температурной зависимости теплоемкости.

Однако не следует преувеличивать значение этого метода. Он 
теоретически безупречен, ни при практический реализации дли 
сложных газообразных молекул, а также для твердых и жидких 
веществ почти всегда требуется сочетания его с термическими ме
тодами. Неточность в конфигурации молекулы, межатомных рас
стояниях и валентных углах в ней, недостоверность отнесения 
частот — вот далеко не полный перечень факторов, приводящих 
к понижению надежности результатов за счет неопределенности 
исходных величин и их толкования.
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п р и л о ж е н и е  2

Поправки для приближенного расчета стандартных теплот образования, 
теплоенкостей и энтропий в идеализированном газообразном 

состоянии |В 2 4 ]
А. Свойства основных веществ

Вещество Л//298-
ккал/моль

Коэффициенты уравнения ф (Г)

S2W э,е*а мо® с* 10*

Метан -17,89 3,79 16,62 -3 ,2 4 44,50
Циклопентан -18 ,46 -9 ,0 2 109,28 -40 ,23 70,00
Циклогексан -29,43 -11 ,53 139,65 -52 ,02 71,28
Бензол 19,82 -4 ,2 0 91,30 -36 ,63 "64,34
Нафталин Эб,40 3,15 109,40 -34 ,79 80,70
Метиламин -7 ,1 0 4,02 30,72 -8 ,7 0 57,70
Диметиламин -7 ,8 0 3,92 48,31 -14 ,09 65,20
Трнметиламин -10,90 3,93 65,85 -19 ,48 —

ДиметиловыЙ эфир -46 ,00 6,42 39,64 -11 ,45 63,70
Формамид -49 ,50 6,51 25,18 -7 ,4 7 —

Б . Поправки на замещение первичного атома водорода группами С Я 8

Основная группа А (А Я эд ). Да ды оэ Д0. Юв AS298*
ккал/моль э. е.

Метан
Циклопентан

-2 ,5 0 -2 ,0 0

1,87

23,20

17,55

-9 ,1 2

-6 ,6 8

10,35

11.24первое замещение 
второе замещение *:

-7 ,0 4

-0 ,6 7 -10,211.1 -7 ,5 5 24,26 4,63
1,2 (цис) -5 ,4 6 -0 ,01 22,69 -9 ,4 6 6,27
1,2 (транс) -7 ,1 7 0,28 21,97 -9 ,1 8 6,43
1.3 (цис)
1.3 (транс)

-6 ,4 3 0.28 21,97 -9 ,1 8 6,43
-6 ,9 7 0,28 21,97 -9 ,1 8 6,43

Циклогексан
-7 ,5 6 2,13 -5,71 10,78первое замещение 

второе замещение:*
18,66

—2,14 -10,09 5,181,1 -6 ,2 7 25,69
1,2 (цис) -4 ,1 6 -0 ,6 5 22,19 -8 ,8 4 7,45
1.2 (транс)
1.3 (цис)

-6 ,0 3
-7 ,1 8

-0 ,0 6
-0 ,3 4

22,59
21,49

-2 ,5 6
-7 ,9 5

6,59
6,48

1,3 (транс) -5 ,21 0,29 19,29 -7 ,2 3 7,86
1,4 (цис) -5 ,2 3 0,29 19,29 -7 ,2 3 6,48
1,4 (транс) -7 ,1 3 -0 ,7 2 23,79 -9 ,91 5,13
поправка на увеличе -10 ,97 —2,51 30,37 -11 ,79 1,28

ние кольца для каж
дого прибавляемого
атома С

* Дополнительная поправка Д (Д Ядо) на квЖАОе последующее замещение равна — 
7,00 ккал/моль,
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Продолжение

Осво»вая группа А ( ДЯ29в)' 
ккал/ыоль

Да ДЬ*10> Дс>10* AS298* 
э. е.

Вензол
первое замещение -7 ,8 7 0,78 16,68 -5,41 12,08
второе замещение: 
1.2 -7 ,41 4,27

0,77
9,72 -1 ,8 7 7,89

1.3 -7 ,8 3 17,46 -6 ,1 9 9,07
1.4 -7 ,6 6 1,76 13,45 -3 ,41 7,81
третье замещение: 
1.2.3 -6 ,8 3 1,41 12,78 -2,71 9,19
1,2,4 -7 ,8 7 1,61 12,72 -2 ,7 7 10,42
1,3.5 -7 ,9 6 2,41 11,30 -1 ,9 0 6,66

Нафталин
первое замещение -4 ,5 0 0,36 17,65 -5 ,88 12,00
второе замещение: 
1,2 -6 ,3 0 5,20 6,02 -1 ,18 8,10
1,3 -6 ,5 0 1,72 14,18 -3 ,7 6 9,20
1.4 - 8 ,0 0 1,28 14,57 -3 ,98 7,80

Метиламин -5 ,7 0 - 0 ,1 0 17,52 -5 ,35 —
Диметиламин -6 ,3 0 - 0 ,1 0 17,52 -5 ,35 —
Триметиламин -4 ,1 0 - 0 ,1 0 17,52 -5 ,35 —
Формамид

(замещение Н у атома -9 ,0 0 6,11 -1 ,7 5 4,75 шшт
С)

В. Поправки на замещения вторичного атома водорода группами СЯ3

(А) (В) Д ( ДЯ29*)' 
ккал/моль

Да Aft-ioa Дс-10* AS298* 
э. е.

1 1 -4 ,7 5 0,49 22,04 -8 ,9 6 10,10
1 2 -4 ,9 2 1,09 17,79 -6 ,4 7 9,18
1 3 -4 ,4 2 1,00 19,88 -8 ,0 3 9,72
I 4 - 5 ,0 1,39 17,12 -5 ,8 8 11,00
1 5 -4 ,6 8 1,09 18,71 -7 ,1 6 10,76
2 1 -6 ,31 -0 ,3 0 21,74 -8 ,7 7 5,57
2 2 -6 ,3 3 -0 ,6 4 23,38 -9 ,9 7 7,15
2 3 -5 ,2 5 0,80 19,27 -7 ,7 0 6,53
2 4 -3 ,8 3 2,52 16,11 -5 ,8 8 7,46
2 5 -6 ,1 8 0,37 19,25 -7 ,7 2 6,72
3 1 -8 ,2 2 -0 ,2 8 24,21 -10 ,49 2,81
3 2 -7 ,0 0 -0 ,9 3 24,73 -8 ,9 5 3,87
3 3 -5 ,1 9 -3 ,2 7 30,96 -14 ,06 3,99
3 4 -4 ,9 4 -0 ,1 4 27,57 -10,27 1,88
3 5 -9 ,2 0 0,42 16,20 -4 ,6 8 1,30

В сложных или 
эфира* (1— 0)

простых -7 ,0 0 -0 ,01 17,58 -5 ,3 3 14,00
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Продолжение

(А) (В) *  О м в >
ккал/моль

Да ДЬ-103 ДЫО* AS298’ 
1 . е.

Замена Н в карбоксильной 
группе на СН3 с образо
ванием сложного эфира

9,50 0.44 16,63 -4 ,9 5 16,70

Г, Поправки на замещение одинарных связей кратными

Тип кратной 
связи Д ( Д//29в)' 

ккал/моль
Да ДЬ-10* Де-10« AS298*

9. «.

1 *1 32,88 0,21 -8 ,2 8 1,36 -2 ,4 0
1 * 2 30,00 1,12 -11 ,40 3,32 -0 ,21
1 * 3 28,23 2,18 -15 ,62 6,42 -0 ,11
2 * 2  (цис) 28,39 -3 ,5 7 0,14 1,08 -1 ,1 9
2 * 2  (транс) 27.40 1,27 -12,77 3,88 -2 ,1 6
2 * 3 26,72 -2 ,0 2 -10 ,42 3,83 -0 ,2 8
3 * 3 26,70 -0,41 -15 ,14 6,39 -0 ,6 6
1 « 1 74,58 4,72 -24 ,36 6,29 -9 ,8 5
2— 2 65,50 1,00 —25,70 —9,50 —3,97
1 - 2 69,52 3,16 -26,37 8,82 -4 ,1 9

Д. Дополнительные поправка для окончательной структуры углеводородов

д (д /4 и ).
ккал/моль

Да Д&-103 Ас* 10* Д5298' 
в. е.

Дополнительная поправка 
на каждую длинную бо
ковую цепочку в кольце:

1,15 0,12более 2 С в боковой 
цепи циклопентана

-0 ,45 -0 ,4 8 1,50

более 2 С в боковой 
цепи циклогексана

0,32 0,76 2,10 1,30 -0 ,3 9

более 4 С в боковой 
цепи бензола

Дополнительная поправка 
на вводимую двойную 
связь:

-0 ,7 0 0,22 -0 ,2 0 0,08 -0 ,6 2

для сопряженных двой
ных связей

13,16 2,24 1,16 -0 ,2 5 -3 ,7 4

для чередующихся 
двойных связей

-4 ,2 8 -0 ,9 4 3,88 -3 ,4 9 -5 ,1 2
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Продолжение

л ( л я » , ) .
ккал/моль

Да да-юз Дс* 10® Д 5298* 
а. е.

Дополнительная поправка 
на вводимую двойную 
связь:

для двойной связи, 
смежной с аромати
ческим кольцом: 

в боковой цепи -2 ,0 0 1,01 - 3 ,2 4 1,31 - 2 , 6 6
длиной менее 5С 

в  боковой цепи -1 ,1 6 1,01 - 3 ,2 4 1,31 -2 ,6 5
длиной свыше 4С

В . Поправки на группы, замещающие группу СНг

Группа Д ( Д* » . >  
ккал/моль

Да Д5.109 д ы м A S298* 
э. е.

—ОН (алифатические, ме
та, пара)

- 32.70 3,17 - 14,86 5,59 2,60

—ОН (орто) - 47,70 — — — —

- N O a 1,20 6,30 - 19,53 10,63 2,00
— CN 39,00 3,64 - 13,92 4,53 4,00
—Cl (первый у атома С) • 0 2,19 - 18,85 6,26 0
- В г 10,00 2,81 - 19,41 6,33 3,00 • '

—F - 35,00 2,24 - 23,61 11,79 - 1,00 * '

- I 24,80 2,73 - 17,37 4,09 5,00 * '

«=0  (альдегид) - 12,90 3,61 - 55,72 22,72 - 12,30
-СО О Н - 87,00 8,50 - 15,07 7,94 15,40
—О (кетон) - 13,20 5,02 - 66,08 30,21 - 2,40
- Н 15,80 4,07 - 24,96 12,37 5,20
— с®нв 32,30 - 0,79 53,63 - 19,21 21,70
— NHa 12,30 1,26 - 7,32 2,23 - 4,80

*  Поправка Д ( д я ^ ^ д л я  каждого поеледующаго атоыа С1 равна 4,50 ккал/моль.
• •  К вычисленным поправкам на энтропию галогенов для метильных производных ела* 

дует прибавлять единицу. Например, энтропия метилхлорнда 44,4 (основная группа) +  10,4 
(первичное замещение водорода группой ~ С Н а )+ 0  (замещение хлором)+1«
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ПРИЛОЖЕНИЕ 3

Термодинамические величины для одномерного гармонического осциллятора
(функции Эйнштейна)

о
т ,п Скол С

Т
17-1/р I Г CdT 3

Г Г
a-Uo Г пт Г . . .

— г - J  t t J CdT
0 0

— у— — у - j  CdT
0

0 1,985 1,986 00 00
0,10 — 1,983 1,888 6,660 4,67
0,15 — 1,981 1,841 6,730 3,89
0,20 — 1,979 1,761 6.190 3,39
0,26 — 1,976 1,747 4,740 2,99
0,30 — 1,974 1,702 4,390 2,68
0,35 — 1,967 1,669 4,080 2,42
0.40 — 1,960 1,615 3,820 2,20
0,45 — 1,952 1,572 3,600 2,02
0,60 — 1,945 1,531 3.380 1,85
0,65 0,8603 1,938 1,490 3,200 1,709
0,60 0,7959 1,928 1,449 3,031 1,581
0,65 0,7382 1,918 1,410 2,877 1,467
0,70 0,6863 1,908 1,371 2,736 1,364
0,75 0,6394 1,896 1,334 2.604 1,270
0,80 0,5966 1,884 1,297 2,482 1,185
0,85 0,5576 1,871 1,260 2,369 1,108
0,90 0,5218 1.858 1,294 2.262 1,037
0.95 0,4890 1,844 1,191 2,162 0,972
1,00 0,4587 1,829 1,156 2,068 0,911
1,05 0,4307 1,814 1,123 1,979 0,856
1,10 0,4048 1,798 1,090 1,896 0,804
1.15 0,3807 1,782 1,058 1,816 0,756
1,20 0,3584 1,765 1,027 1,740 0,712
1.25 0,3376 1,747 0,997 1,668 0,671
1,30 0,3182 1,729 0,968 1,600 0,632
1,35 0,3001 . 1,711 0,939 1,636 0,596
1.40 0,2832 1,692 0,911 1,437 0,563
1,45 0,2673 1,673 0,883 1,414 0,531
1,50 0,2525 1,659 0,856 1,368 0,502
1,55 0,2386 1,633 0,829 1,304 0,474
1,60 0,2255 1,612 0,804 1,252 0,448
1,65 0,2132 1,592 0,779 1,203 0,424
1,70 0,2017 1,570 0,755 1,166 0,401
1,75 0,1909 1,549 0,731 1,111 0,379
1,80 0,1807 1,527 0,708 1,067 0,359
1,85 0,1711 1,505 0,686 1,026 0,340
1,90 0,1620 1,483 0,664 0,986 0,322
1,95 0,1535 1,461 0,633 0,948 0,305
2,00 0,1454 1,439 0,622 0.911 0,289
2,10 0,1306 1,393 0,582 0,842 0.259
2,20 0,1174 1,348 0,545 0,778 0,233
2,30 0,1056 1,302 0,510 0,719 0,210
2,40 0,0951 1,256 0,476 0,666 0,189
2,50 0,0857 1,210 0,444 0,614 0,170
2.60 0,0772 1,164 0,414 0,668 0,153
2,70 0,0696 1,119 0,386 ода 0,138
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е ln <2кол

т
и^ и*  i - f  CdT 5

0 0
Т t J  СйТ 

0

2,80 0,0627 1,074 0,360 0,485 0,125
2,90 0,0566 1,030 0,336 0,448 0,112
3,00 0,0511 0,986 0,312 0,414 0,102
3,10 0,0461 0,943

0,901
0,291 0,382 0,092

3,20 0,0416 0,270 0.353 0,083
з !з о 0,0376 0,860 0,251 0,326 0,075
3,40 0,0339 0,820 0,233 0,301 0,067
3,60 0.0307 0,781 0,217 0,227 0,061
3,60 0,0277 0,744 0,201 0,256 0,055
3,70 0.0250 0, 707 ' 0,187

0,173
0,236 0,050

3,80 0,0226 0,672 0,218 0,045
8,90 0,0205 0,637 0,160 0,201 0,041
4,00 0,0185 0,604 1,148 0,185 0,037
4,20 0,0151 0,542 0,127 0,157 0,030
4,40 0,0124 0,484

0.431
0,109 0,133 0,025

4,60 0,0101 0,0927 0,113 0,020
4,80 0,0083 0,383 0,0790 0,096 0,016
6,00 0,0068 0,339

0.300
0,0673 0,081 0,014

5,20 0,0055 0,0573 0,068 0,011
5,40 0,0045 0,262 0,0487 0.058 0,009
5,60 0,0037 0,232 0,0413 0,049 0,007
5,80 0,0030 0,204 0,0353 0,041 0,006
6,00 0,0025 0,178 0,0297 0,035 0,005
6,40 0,0016 0,136 0,0251 0,024 0,003
0,60 0,0011 0,103 0,0151 0,017 0,002
7,20 0,0007 0,077 0,0107 0,014 0,001
7,60 0,0005 0,057 0,0076 0,009 0,001
8,00 0,0003 0,0427 0,0053 0,006 0,001
8,40 0,0002 0,032 0,0038 0,004 0,000
8,80 0,0002 0,023 0,0030 0,003
9,20 0,0001 0,017 0,0018 0,002
9,60

10,0
11
12
13

0,0001 0,012
0,009
0,004
0,0017
0,0007

0,0013
0,0009
0,0004
0,0001

0,001
0,001

ПРИЛОЖЕНИЕ 4
А. Таблица функций Т арасова*

e Ci
г 0Д) 0.1 0.2 0.3 0,4 0,5 0,6 0.7 0,8 0,9

0 5,958 5,953 5,938 5,910 5,886 5,846
1 6,793 5,774 5,726 5,695 5,651 5,618 5,666 5,517 5,472 5,421
2 5,368 5,319 5,261 5,208 5,152 5,093 5,038 4,970 4,916 4,865
3 4,791 4,733 4,660 4,601 4,540 4,481 4,416 4,359 4,299 4,246
4 4,182 4,123 4,068 4,013 3,953 3,901 3,844 3,795 3,739 3,689
5 3,640 3,592 3,542 3,494 3,442 3,383 3,345 3,287 3,249 3,206
6 3,166 3,117 3,074 3,030 2,989 2,948 2,909 2,870 2,831 2,793

* Подробнее сы. Ч е р н о п л е к о в Н. А., ЖФХ, 1931, т. 25, с. 873-88). Значения функ- 
АЛЯ Р8СЧ0ТН других свойств СМ. Ч е р к о п д о к о в  н. А., ЖФХ, 1953, т, 27,

с. 1090-1102
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0
т

с 2

о,о 0,1 0.2 0,3 0,4 0,5 0,6 0,7 0,8 0.9

0 5,958 5,957 5,952 5,902 5,846 5,79
1 5,73 5,70 5,63 5,56 5,51 5,44 5,38 5,30 5,24 5,16
2 5,09 5,01 4,93 4,84 4,77 4,68 4,60 4,51 4,43 4,34
3 4,25 4,17 4,07 3,98 3,90 3,82 3,74 3,66 3,57 3,49
4 3,41 3,33 3,24 3,18 3,09 3,02 2,95 2,88 2,81 2,74
5 2,68 2,61 2,54 2,49 2,42 2,37 2,30 2,24 2,19 2.15
6 2,09 2,04 1,98 1,95 1,89 1,85 1,80 1,76 1,72 1,69

е
т С\ с 2 6т Ci Сз

в
т Ci Са

7 2,758 1,65 10 1,961 0,860 16 1,226 0,336
8 2,458 1,34 12 1,634 0,597 18 1,089 0,265
9 2,175 1,061 14 1,401 0,439 20 0,981 0,215

Б, Таблицы функций Дебая

е
т

Су

ил» и. 1 0,2 М 0,4 0,5 0,0 0,7 0.6 0.9

0 5,961 5,96 5,95 5,94 5,92 5,89 5,86 5,82 5,78 5,74
1 5,676 5,62 5,55 5,49 5,42 5,35 5,27 -5,19 5,10 5,01
2 4,919 4,83 4,74 4,65 4,55 4,44 4,34 4,24 4,14 4,04
3 3,945 3,84 3,74 3,65 3,55 3,45 3,36 3,27 3,18 3,09
4 2,999 2,91 2,83 2,75 2,67 2,59 2,51 2,43 2,35 2,27
5 2,200 2,13 2,06 2,00 1,94 1,88 1,82 1,76 1,70 1,64
6 1,583 1,53 1,48 1,43 1,38 1,34 1,30 1,26 1,22 1,18
7 1,138 1,103 1,068 1,034 1,001 0,969 0,938 0,908 0,880 0,854
8 0,831 0,811 0,791 0,771 0,751 0,732 0,713 0,694 0,675 0,666
9 0,637 0,618 0,599 0,580 0,561 0,542 0,524 0,506 0,487 0,469

10 0,451 0,435 0,421 0,409 0,398 0,388 0,378 0,368 0,359 0,351
11 0,343 0,335 0,327 0,319 0,311 0,303 0,295 0,287 0,280 0,273
12 0,267 0,261 0,255 0,249 0,243 0,237 0,231 0,225 0,220 0,215
43 0,210 0,205 0,200 0,196 0,192 0,188 0,184 0,180 0,176 0,172
14 0,168 0,164 0,161 0,158 0,155 0,152 0,149 0.146 0,143 0,140
15 0,137 0,134 0,131 0,128 0,125 0,123 0,121 0,119 0,117 0,115

6
г

С у  |

1 * с '  I е
т с  | е

Т
С у е

Г
С у

16 0,113 19 0,067 22 0,0433 25 0,0296 28 0,0211
17 0,094 20 0,058 23 0,0380 26 0,0262 29 0,0189
18 0,079 21 0,0499 24 0,0335 I 27 0,0234 30 0,0172
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Продолжение

U -U  о 
Т

Л
т 0,0 0,1 0.2 0,3 0,4 0.6 0,0 0,7 0,8 0,9

0
1
2
3
4
5
6
7
8 
9

10
11
12
13
14
15

5,961
4,021
2,626
1,689
1,083
0,702
0,462
0,313
0,220
0,164
0,1150
0,0867
0,0672
0,0527
0,0420
0,0343

5,739
3,858
2,516
1,615
1,037
0,672
0,444
0,302
0,214
0,159
0,1108
0,0846
0,0656
0,0515
0,0411
0,0335

5,526
3,699
2,409
1,544
0,994
0,644
0,426
0,291
0,208
0,154
0,1071
0,0825
0,0641
0,0503
0,0403
0,0328

5,317
3,549
2,307
1,477
0,953
0,619
0,409
0,281
0,202
0,149
0,1039
0,0805
0,0626
0,0491
0,0395
0,0320

5,115
3,402
2,207
1,413
0,913
0,595
0,393
0,270
0,196
0,144
0,1010
0,0784
0,0611
0.0481
0,0388
0,0313

4,917
3,262
2,110
1,353
0,874
0,571
0,379
0,261
0,191
0,138
0,0984
0,0764
0,0596
0,0471
0,0380
0,0308

4,726
3,126
2,019
1,295
0,837
0,548
0,366
0,252
0,186
0,134
0,0958
0,0743
0,0581
0,0461
0,0373
0,0303

4,540
2,995
1,931
1,239
0,801
0,526
0,352
0,242
0,180
0,129
0,0932
0,0723
0,0566
0,0451
0,0365
0,0298

4,362
2,867
1,846
1,185
0,766
0,504
0,339
0,234
0,175
0,124
0,0908
0,0705
0,0553
0,0441
0,0358
0,0293

4,190
2,742
1,766
1,133
0,732
0,483
0,326
0,227
0,169
0,120
0,0887
0,0687
0,0540
0,0431
0,0350
0,0288

е_
т

0,0 0,1 0,2 0,3 0,4 0,5 0,0 0,7 0,8 0,9

0
1

4
5
6
7
8
9

10 
11 
12
13
14

4,081
1,743
0,8673
0,4713
0,2742
0,1689
0,1098
0,0752
0,0555
0,0386
0,0289
0,0224
0,0175
0,0140

15,93
3,699
1,617
0,8130
0,4453
0,2608
0,1611
0,1056
0,0731
0,0537
0,0371
0,0282
0,0218
0,0171
0,0137

12,02
3,368
1,503
0,7627
0,4214
0,2478
0,1539
0,1015
0,0710
0,0519
0,0358
0,0275
0,0213
0,0167
0,0134

8,32
2,822
1,302
0,6738
0,3778
0,2253
0,1409
0,0938
0,0670
0,0483
0,0338
0,0261
0,0203
0,0160
0,0129

7,20
2,593
1,214
0,6330
0,3580
0,2148
0,1352
0,0902
0,0650
0,0466
0,0329
0,0254
0,0198
0,0157
0,0126

9,82
3,079
1,399
0,7164
0,3989
0,2363
0,1471
0,0975
0,0690
0,0501
0,0348
0,0268
0,0208
0,0164
0,0132

6,320
2,386
1,133
0,5960
0,3392
0,2049
0,1299
0,0869
0,0630
0,0449
0,0320
0,0247
0,0193
0,0154
0,0124

5,605
2,201
1,058
0,5618
0,3215
0,1953
0,1247
0,0836
0,0610
0,0433
0,0311
0,0241
0,0188
0,0150
0,0122

5,011
2,033
0,990
0,5293
0,3047
0,1862
0,1197
0,0805
0,0591
0,0417
0,0303
0,0235
0,0184
0,0147
0,0119

4,508
1,880
0,926
0,4997
0,2888
0,1773
0,1147
0,0777
0,0573
0,0401
0,0296
0,0229
0,0180
0,0144
0,0117
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ПРИЛОЖЕНИЕ 5

Значения характеристических тенператур для некоторых г а зо в *

Гаэ г .. Bi Oi вэ

Вг, 461 СС14 341 (2) 440 (3) 630

СО 3085 с н 4 1870 (3) 2170 (2) 4320 (3)
С 1а 801 c o s 746 (3) 1230 2936
F* 1533 СОа 960 (2) 1830 3380
НВг 4200 CSa 568 (2) 939 2194
НС1 4130 СаН2 859 (2) 1044 (2) 2838
HF 5790 CaNa 730 (2) 1060 (2) 1230 (2)
HI 3245 HCN 1020 (2) 2290 4710
н 3 6130 HjO 2290 5730 5510
ь 305 HaS 1810 3750 (2)
N 0 2705 NH, 1357 2336 (2) 4176
Na 3350 NaO 844 (2) 1842 3195
о , 2224 S02 750 1650 1950

* Температура 04 для CCU. СН4, С>Н«. C*N|, NH$ равна соответственно 1114 
4003 (3). 3030. 4773 (2).Темпеоатура Ок для Су№ и CaNf оавва соответственно 4320 н

ПРИЛОЖЕНИЕ 6

Значения основных физических постоянных и соотношения 
между некоторыми величинами (КОДАТА— 74)

Величина СГС н внесистемные СИ (МКСА)

Число Авогардо, ЛГА (6,022045±0,000031)- 
• 10** моль-1

(6,022045±0,000031)- 
• 10** моль” 1

Объей идеального газа в 
нормальных условиях

22413,6 см8/моль 
22,4130 л/моль

22,4136 м*/моль
при 0 вС

4,18400- 107 эргКалория термохимическая, 4,18400 Дж
кал

101 325 Н/м*Атмосфера (физическая), 
атм

1 013 250 дин/см* 
760 мм -рт. ст.

Бар 1 • 10е дин/см* 1 .10 * Н/м* 
133,322 ПаТорр 1 мм рт. ст.
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Продолжены»

Величина СГС я внесистемные СИ (МКСА)

Универсальная газовая по- (8,31441 ±0,00026)- (8,31441 ±
стоянная, R • 107 эрг/(моль • К) 

(1,98717+
+0,00008) кал/(моль • К) 

(82,0556+0,0036) 
см3 • атм/(моль • К)

± 0,00026) Д ж /(моль-К)

Постоянная Больцмана, (1,380662±0,000044) • (1,380662±0,000044).
k — B/Nx . Ю*"1в эрг/К - 10"и  Дж/К

Постоянная Планка, h (6,626176 ±  0,000036) • 
• 1 0 "”  эрг/с

(6,626176±0,000036)- 
-1 0 "84 Д ж - с

Заряд электрона, в (1 6021892+0,0000046) •
• Го"20 эл. м. ед. 

(4,80298+0,00007) -
• 1 0 "10 эл. ст. ед.

(1,6021892± 0,0000046)- 
. 1 0 "19 Кл

Постоянная Фарадея, (9,648456+ (9,648456+0,000027.
Я I n * +0,000027) к/г-экв 

(19,14447+0.00082) •
• Ю7 lg  х эрг/(моль • К) 

(4,57563± 0,00019) 
l g *  кал/(моль-К)

• 10“ 4 Кл/моль 
(19,14447 ±  0,00082) 
lg ДжДмоль-К)



П Р Е Д М Е Т Н Ы Й  У К А З А Т Е Л Ь

Абсолютные
нуль температур 16, 22, 81, 426 
температура 28, 29, 81, 84 
энтропия 424 сл., 430 

Авогаоро 
закон 127
число 28, 96, 131, 498 

Аддитивность 
давлений 129
— парциальных 128 сл. 
критических температур 307 
парциальных объемов 129 сл. 
теплоемкостей 63 сл., 242 
энергий связи 47 
энтальпий 242, 247, 469 
энтропий 440, 456

Азеотропные смеси 280 сл. 
влияние давления 291
— температуры 290 сл.
— третьего компонента 290 
условия образования 286, 288
— разделения 295 

Аккумулятор
процессы зарядки и разрядки 22 

сл.
— термодинамический анализ 

385 сл.
Активности коэффициент 28, 142, 169 

сл., 360 сл., см. также Актив
ность

газов (фугитивности коэффициент) 
142, 168, 480

газообразных углеводородов 297 
ионов 376
компонента раствора 360, 375 
неэлектролитов 363 сл., 379 
электролитов 360, 367 сл., 370 сл.
— в смесях 376 сл.

Активность 143, 359 сл.
ионов 363
компонента идеального раствора 

241
коэффициент см. Активности коэф

фициент
методы расчета 362 сл.

Активность
неэлектролитов 363 сл. 
связь с Р и Г 362 
чистого вещества 144 
электролитов 367 сл., 403, 498 сл. 

Алексеева правило прямой средней 
линии 310 сл.

Амага закон 129

Бекетова
закон действия масс 380 
принцип максимальной работы 381 

Вертело
принцип см. Принцип максималь

ной работы 
уравнение 134

Битти — Бриджмена уравнение со
стояния 135 сл.

Бойля — Мариотта закон 127 
Больцмана-

постоянная 28, 96, 131, 377 
уравнение 96

Ван-дер-Ваальса уравнение состоя
ния 134 

Вант-Гоффа 
закон 251
принцип подвижного равновесия 

476
уравнение 390 сл.

Вариантность 122, 123 
Вероятность

математическая 93, 131, 132 
термодинамическая 93 сл., 131 сл.. 
425

Вечный двигатель 
второго рода 82 
первого рода 31 
третьего рода 426 

Взаимные пары 317, 356 сл.
Волновое число 510 
Вращение внутреннее 507 сл. 
Вревского законы 288 сл.
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Второе начало термодинамики 11, 
77 сл., 410, 426

аналитическое выражение 86 
обоснование 93 сл. 
сочетание с первым 90, 101 
формулировки 77, 78, 80—82, 87

Газовые смеси 128 сл. 
идеальные 128 сл., 243 
критические параметры 168 сл. 
реальные 137 сл.
— коэффициент сжимаемости 140, 

156
— расслаивание 311 сл.

Газы см. Идеальные газы, Реальные 
газы

Гей-Люссака закон 127 
Гельмгольца функция см. Потенциал 

изохорный
Генри закон 249 сл., 272 сл., 308 
Гесса

закон 39 сл., 47, 76, 239, 240, 395, 
399, 421

принцип максимальной работы 381 
Гиббса

метод изображения состава 315 
парадокс 1з0 
постулат 117 
правило фаз 122 
химический потенциал 115 
энергии см. Энергии Гиббса 

Гиббса — Гельмгольца уравнение 105, 
383 сл.

Гиббса — Дюгема уравнения 230 сл., 
247, 249

Давление 28, 479 сл.
аддитивность 128, 129, 282 
влияние на коэффициент активно

сти 141, 144
— на растворимость 250, 271
— на состав азеотропной смеси 

291 сл.
— на степень протекания 480 сл.
— на тепловой эффект 163 сл.
— на теплоемкость 91
---------- газов 155, 157, 174, 176
— — — жидкостей 181
— на энтальпию газов 158, 161, 

168 сл., 172, 173
—  ------------жидкостей 178
— на энтропию газов 160, 174
—  ------ жидкостей 179
внутреннее 126, 151 
газовой смеси 128 сл., 137 
зависимость от V и Т 165 сл. 
критическое 165, 197 сл., 202 сл.,

301 сл., 306 сл.

Давление
насыщенного пара см. Давление 

пара раствора, Давление пара 
чистого вещества 

осмотическое 251
парциальное см. Парциальное дав

ление
приведенное 164 
псевдокритическое 167 

Давление пара раствора 
идеального 245, 282 сл. 
неидеального 291 сл. 
ограниченно растворимых жидко

стей 307 сл.
Давление пара чистого вещества 

влияние кривизны поверхности 
221 сл.

— общего давления 218 сл.
— природы инертного газа 220
— температуры 188 сл., 192 сл., 

194 сл.
расчетные уравнения 185, 187, 188, 

190, 191, 194, 420 
Дальтона закон 128 
Двойные соли 330 сл., 352 сл., 335 
Дебая

уравнение теплоемкости 58, 428 
функции 58, 566

Дебая — Хюккеля уравнение 377 сл, 
Джоуля закон 126
Джоуля — Томсона эффект см. Дрос

сельный эффем 
Диаграммы фазовые 

водные 354 сл. 
воды 187
однокомпонентные 199 {P— V)\ 

185, 187 ( P— V— T) 
плавкости (состояния) 255
— изоморфные системы 253
— неизоморфные системы 256, 262, 

264
пространственные 185, 187, 303 
растворимости 258, 268
— двух одноионных солей 323, 

328, 329, 331—334, 337
— жидкости в жидкостях 309, 310
— трех жидкостей 339, 341—343
— — одноионных солей 350, 351, 

354, 355
— четырех солей 356, 357 
состав пара — состав жидкости

289, 296, 308
трехкомпонентные 339, 341—345, 

350, 351, 354, 355 
Р — N (состав)
— идеальные растворы 283, 284, 

344
— неидеальные растворы 285, 297
— несмешивающиеся жидкости 

313
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Диаграммы фазовые
ограниченно растворимые 
кости 307, ЗОЙ, 311

жид-

— полностью растворимые жид
кости 250, 289, 290, 305

— смеси газов 311 
Р - Т  186, 188, 300
Т — N (изобара) 284, 345
— неизоморфные системы 256, 259, 

262, 264, 266-268
— несмешивающиеся жидкости 

314
— ограниченно растворимые жид

кости 308—310
— полностью растворимые жид

кости 289, 304
Г - Р — N 259/267 
р — 7 201

Дифференциальные
дроссельный эффект 150 сл.
перегонка 294
теплота разбавления 237
— растворения 236, 254 

Дросселирование 149 сл., 179 
Дюлонга и Пти правило 63

Жидкость
давление насыщенного пара см. 

Давление пара
непрерывный переход в пар 185,

поверхностное натяжение 210 
расчет свойств 164 сл., 178, 179, 

181, 183
сжимаемость см. Сжимаемость 

жидкости 179 
стандартное состояние 143 
теплоемкость 60 сл., 181 сл., см.

также Теплоемкость 
теплота парообразования см. Теп

лота парообразования 
Жидкость — газ равновесие 184 сл., 

282 сл., 295 сл., 472 сл. 
бинарные смеси, растворимые 

ограниченно 307 сл.
— — — полностью 310 
критические явления 302 сл. 
несмешивающиеся жидкости 312 

сл.
однокомпонентные системы 184 сл. 
смешивающиеся жидкости 295 .сл. 
тройные системы 343 сл.

Законы см. также Правила 
Авогадро 127 
Амага 129
Бойля — Мариотта 127 
Вант-Гоффа 251 
вероятности 97 
Вревского 288 сл.

Законы см. также Правила 
Гей-Люссака 127 
Генри 249 сл., 272 сл.
Гесса 39 сл., см. также Гесса за

кон
Дальтона 128 
действия масс 380, 388 
Джоуля 126 
Коновалова
— второй 286
— первый 282, 288 
Максвелла — Больцмана 497 
Нернста — Шилова 347 
постоянства состава 380
— сумм тепла см. Гесса закон 
равновесия фаз см. Правило фаз 
распределения 347, 359
Рауля см. Рауля закон 
сохранения и превращения энер

гии 30
тепловой см. Тепловой закон

Идеальные газы 43, 126 сл., 468, 
496 сл.

смесь 128 сл., 242, 282 сл. 
химическое равновесие 389, 468 
чистый газ 126 сл., 499 сл., 517 сл. 

Идеальные растворы 241 сл., 254 сл., 
270, 292 сл., 469 

аддитивность свойств 242 
газообразные 243 
давление пара 245, 282 сл. 
критерий идеальности 241 
объем компонента 241 
осмотическое давление 251 
распределение вещества между 
двумя фазами 346 
химическое взаимодействие 389 сл., 

469 сл.
Изобара реакции 390, см. также Урав

нение Вант-Гоффа
Изобарная теплоемкость 52 сл., 155 

сл., 174 сл., 537 сл., см. также 
Теплоемкость 

газов 176
— идеальных 59 сл., 61, 128
— реальных 155, 159 
жидкостей 182
зависимость от Р 155, 156, 159
— от температуры 55 сл. 
парциальная мольная 231, 234 сл.

Изобарно-изотермический потенциал, 
Изобарный потенциал см. Энер
гия Гиббса

Изобарный тепловой эффект реакция 
39, 390 сл., 413 сл., см. также 
Тепловые эффекты реакций, 
Теплота

зависимость от Р 43, 163
— от Т 66 сл., 391, 413-415
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Изобарный тепловой эффект
методы расчета 68 сл., 385, 

392, 396, 413, 416, 420,
457

связь с изохорным 39 
Изогидра 355 
Изотерма 43

идеального газа 130, 143
— — и реального 143 
растворимости см. Диаграммы фа

зовые растворимости
химической реакции, уравнения 

389
Изохора реакции 390, см. Уравнение 

Вант-Гоффа
Иэохорно-изотермический потенциал 

см. Потенциал изохорный 
Изохорно-изоэнтропийный потенциал 

см. Энергия внутренняя 
Изохорный потенциал

см. Потенциал изохорный 
Инверсия

дроссельного эффекта 153, 154 
теплоемкости насыщенного пара 

207
Инертный газ 482 
Интегральные

дроссельный эффект 150 
теплота растворения 245 сл. 

Ионная сила 378, 474 
правило 375 

Ионы
активность 360 сл. 
коэффициент активности 367 сл. 
стандартного изобарного потен

циала изменение 558 сл. 
энт|опия стандартная 437, 443,

Испарение
изотермическое
— бинарные системы 263
— тройные системы 322 сл., 328 

сл., 331 сл., 337
— четвертные системы 349 сл., 

356 сл.
обратное (ретроградное) 301 
однократное 293 
постепенное 294

Капустинского
метод расчета теплот образования 

неорганических веществ 48 
— — энтропии ионов 441 
постулат 425 

Карно
теорема 84, 89 
цикл 77 сл.

Карно — Клаузиуса теорема 78 сл.,

Квантовые числа 
вращательное 503 
колебательное 508 
спиновое 512 
электронное 511 

Киреева
метод расчета равновесия одно* 

типных реакций 437 сл.
------  энтропии 457
уравнение для расчета давления 

пара 196
------ — состава неразгонной сме

си 288
Кирхгофа уравнение 66 сл., см. так

же Тепловые эффекты реакции, 
Теплота

Клапейрона уравнение см. Уравнение 
Менделеева — Клапейрона 

Клапейрона — Клаузиуса уравнение 
184 сл., 219, см. также Давле
ние пара чистого вещества 

Клаузиуса постулат 77, 79 
Компоненты 120 
Конденсация

капиллярная 221 
обратная (ретроградная) 301 
однократная 292 
при изохорном нагревании 201 

Коновалова
второй закон 286 
первый закон 288 
правило 308
уравнение для расчета теплот сго

рания 50
Константа (ы) см. также Коэффи

циенты, Постоянные, Числа 
Генри 250, 272 
распределения 282, 306, 346 
уравнения состояния Битти — 

Бриджмена 136
фазового равновесия 282, 296 сл. 
химического равновесия 387, 388, 

460, см. также Энергии Гиббса 
стандартной изменение

— — влияние величины поверхно
сти 483

—  ----- Р и Т 390 сл., 417 сл.,
419, 450, 467, 469, 470, 517

— — зависимость от состава 467
— — методы расчета 396, 409, 417 

сл., 419 сл.
Концентрация 

весовая 225
компонента реагирующей смеси 

389, 469
малорастворимого вещества в 

жидкости 257, 272 
мольные доли 224 
моляльная 225 
молярная 225
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Концентрация
номограмма для перерасчета 226 
объемная 325
пара в сжатых газах 220, 244, 280 
процентная 225
раствора насыщенного 252 сл., 270
------ идеального 254, 271

Коэффициент(ы) см. также Констан
ты, Постоянные, Числа 

активности см. Активности коэф
фициент

ангармоничности 508 
вириальные 133 
давления 26, ПО 
калорические ПО 
отклонения 158
полезного действия машины Кар

но 78
распределения см. Константа фа

зового равновесия 
расширения 26, 110 
сжимаемости газов 28, 140, 156, 

166, 168
— жидкостей 178 
термические ПО
фугитивности см. Активности ко

эффициент 
холодильный 83 

Кривые
бинодальная 341
инверсии дроссельного эффекта 

154, 178 
кипения 283 
конденсации 283 
кристаллизации 255, 256 
сублимации 186 
точек складки 338 
эвтоническая 338 

Криогидрат 260 
Критические

давление 134, 197 сл., 201 сл., 301 
сл., 306 сл. 

изотерма 199 
объемы 200 сл. 
опалесценция 200 
параметры 204 
состояние раствора 202 
г— чистого вещества 197 сл. 
температура 134, 198 сл., 202 сл., 

213, 306 сл. 
точка 197, 309
— растворения 310, 340, 342
— смеси 302
явления в бинарных смесях 301 сл. 

Кричевского уравнение для расчета 
растворимости газа при высо
ких давлениях 277 

Кричевского — Казарновского
уравнение для расчета раствори

мости газов в жидкостях 273

Кричевского — Казарновского 
— состояния 138 

Курников
физико-химический анализ 252 
эвтоническая точка 324

Летучесть см. Фугитивность 
Ле-Шателье принцип 124 сл., 245, 391а 

459, 477, 480 
Льюис

парциальные мольные величины 
228

фугитивность 141

Макросостояние системы 93, 425 
Максвелла — Больцмана закон рас* 

пределения 497
Менделеева — Клапейрона уравнение 

состояния 127, 129, 141, 145, 
187, 219, 251, 359 

Метод (ы)
выпрямления 192 сл. 
изображения состава 315, 316 
коэффициентов отклонения 158 
наименьших квадратов 62, 63 
пересечений 233
средних значений (подбор коэф* 

фициентов уравнений) 63 
функций 15 
циклов 15

Механический эквивалент теплоты 30 
Микросостояние системы 93, 425 
Модуль упругости тела 26 
Момент инерции 503, 505

Насыщенный пар см. Давление пара 
Необратимость термодинамическая 20 
Нернста

расчеты газовых и гетерогенных 
реакций 417 сл. 

тепловой закон (теорема) 411 
уравнение для расчета давления 

пара 420, 424
Нернста — Шилова закон распределе

ния 347

Обратимость
термодинамическая 20, 459 
химическая 459 

Объем
аддитивность 129 
критический 201 сл.
«нулевой» 426 
остаточный 28, 157 сл., 229 
парциальный 128 сл., 241 
— мольный 230, 273
------ кажущийся 274, 277, 278
приведенный 28, 165 
расчет 163, 167 

Осмотическое давление 251
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Пар
влажный 200, 283
— степень сухости 201 
непрерывный переход в жидкость

перегретый 198, 306, 314 
Параметры

критические 20Q сл. 
переход от одних к другим (при

мер) 25
приведенные 164 
псевдокритические 167 
состояния, уравнения 23 сл. 

Парообразования теплота 209 сл. 
ассоциированных веществ 212 
зависимость от температуры 209 

сл.
расчетные уравнения 205, 211— 

213, 216
Парциальное давление

аддитивность 128 сл., 192 
зависимость от состава раствора 

245, 282, 294,
—  ----- смеси 284
растворенного газа 250

Парциальные мольные величины 228 
сл., 242, 247 сл. 

методы расчета 232 сл. 
Парциальный объем 128 
Первое начало термодинамики 11, 

30 сл.
круговые процессы 30, 31 
некруговые процессы 31 сл. 
формулировки 31, 37 

Перегонка 293 сл.
в равновесии см. Испарение одно

кратное
простая (дифференциальная) 294 

Планка
постоянная 28, 55 
постулат 425, 429 сл. 
функция 110

Поверхность лцквидуса 318 
Политермы растворимости 318 

двух веществ 259, 267 
трех веществ 318, 322, 342 

Постоянная (ые) см. также Констан
ты, Коэффициенты, Числа 

Больцмана 28, 96, 131 
газовая универсальная 28, 127

сл.
криоскопическая 257 
Планка 28, 55
химические истинные 417, 418, 

500 сл.
— условные 420 
эбулиоскопическая 270 
экстраполяционные 258 

Постоянно кипящие смеси см. Азео
тропные смеси

Постулаты 
Гиббса 117 
Капустинского 425 
Клаузиуса 77, 79 
Планка 425, 429 сл.

Потенциал (ы)
изобарно-изотермический 104 
изобарно-изоэнтропийный 101 
изобарный см. Энергия Гиббса 
изохорно-изотермический 102 
изохорно-изоэнтропийный 101 
изохорный 102 сл., 161 
изоэнтропийные 101 
термодинамические 101 
торможения 507
химический см. Химический по

тенциал
электродные стандартные 473, 475 

Правило (а) см. также Законы 
Алексеева 310 сл.
Дюлонга и Пти 63 
ионной силы 375 сл.
Кобозева 454 
Коновалова 308
максимальной теплоты см. Прин

цип максимальной работы 
прямолинейного диаметра 200, 201 
рычага (отрезков) 201, 283 сл., 

316, 320 сл., 349 
соединительных прямых 316 
Страуса — Павлевского 306 
Тярягянкпяя Я41 
Томсона 383 
треугольника 315 
Трутона 211
фаз 122 сл., 184, 218, 252
— в случае изменения числа па

раметров 123, 218
---------- тождественного состава

фаз 123
— для бинарных систем 122
— для однокомпонентных систем 

184 сл.
— для тройных систем 345
— для четверных систем 351 
фугитивности 243 
Хомутова 386
центра тяжести 201, 316, 342 

Приведенные
давление и температура 28, 164 
объем 165 
теплота 84
уравнение состояния 206 

Принцип(ы)
Вертело см. Принцип максималь

ной работы
Ле-Шателье см. Принцип смеще

ния равновесий
максимальной работы 380 сл., 

411 сл.
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Принцип (ы)
недостижимости абсолютного ну

ля 426
подвижного равновесия Вант-Гоф- 

фа 476
смещения равновесий 124 сл., 245, 

385. 391, 459
соответственных состояний

164 сл.
Процесс(ы) см. также Реакции 

адиабатный 18, 36, 78, 79, 82, 90, 
130, 459

изобарно-изотермический 104 
изобарный 35, 36 
изотермический 103 
изохорно-изотермический 102 
нзохорный 36, 102 
изоэнергетический 126 
изоэнтропийный 90 
круговые 14, 30 сл., 77 
направление 77, 458 сл. 
некруговые 31 сл. 
необратимый 20 сл. 
неравновесный 19 сл. 
обратимый 20 сл.
— изотермический 103 
псевдоравновесный 20 
равновесный 18 
термодинамический 18 
электродный 473

Работа 17 сл., 30 сл.
изотермического процесса 103 сл. 
изоэнтропийного* процесса 101 
кругового процесса 78 
максимальная 18, 102, 103 
— полезная 28, 101 
минимальная 22 
некругового процесса 31 сл. 
необратимого процесса 21 сл., 104,

обратимого процесса 21, 22, 101, 
102, 105

полезная 34, 105 
превращение в теплоту 78 
расширения 19 

Равновесие (я)
бинарный раствор — чистый ком

понент 252 сл.
в однокомпонентных гетерогенных 

системах 184 сл.
в системах с ограниченно раство

римыми жидкостями 30/ сл. 
в тройных системах 315 сл. 
в четверных системах 317 сл., 

349 сл.
газ — газ 310 сл.

Равновесие (я)
газовая смесь— чистый компонент 

280 сл.
жидкость — газ см. Жидкость — 

газ равновесие
жидкость — жидкость 309 сл. 
жидкость — твердая фаза 254, 

315 сл., 349 сл. 
заторможенное 458 
истинное (незаторможенное) 118, 

124, 459
константа см. Константа химиче

ского равновесия, Химическое 
равновесие

критерии 86 сл., 105 сл., 117 сл., 

механическое 121
неустойчивое (лабильное) 118 сл. 
относительное (метастабильное)

принцип смещения 124 сл. 
раствор — газ 269 сл., 272 сл. 
раствор — кристаллический компо

нент 254 сл., 271
раствор — раствор в бинарных 

смесях Z82 сл. 
термическое 121 
типы 119
условия 101 сл., 117 сл., 121 
устойчивое (стабильное) 118 сл. 
фаз 119 сл.
химическое см. Химическое равно

весие
Равновесные 

выход 480
превращения 458 сл., 466 сл., 

470 сл., 477 
процесс 16 
состояние 18
сосуществование фаз 119 сл. 

Растворимость
вещества в сжатых газах 220,

280 сл.
газов ”272 сл., 310 сл. 

двойной соли 335, 336 
жидкостей 307, 339 сл. 
зависимость от давления 250, 270, 

271
инконгруентная 267, 307 
компонента газовой смеси 278 сл.

конгруентная 265, 336 
политерма 342 
твердых веществ
------  зависимость от давления

250,271
---------- от природы раствори

теля 244
----------  от степени дисперсности

281
— — — от температуры 254, 255
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Раствор(ы) 224 сл.
бесконечно разбавленные 246 сл., 

257 сл., 270 сл., 278 сл. 
взаимосвязь между давлением и 

концентрацией 271 сл.
— — температурой и концентра

цией 252 сл.
газообразные см. Газовые смеси 
идеальные см. Идеальные рас

творы
испарение изотермическое 263, 264, 

322, 331, 422
неидеальный — смесь идеальных 

газов 285 сл.
основные понятия н определения 

224 сл.
парциальное давление компонен

тов 245
правильные (регулярные) 246 
разделение компонентов 293 сл. 
разноионных солей (взаимные 

пары) 356 сл. 
сопряженные 308 
электролитов 367 сл.

Рауля закон 241, 245, 249, 250 
для газовых смесей 243 
отклонения отрицательные 285— 

287
— положительные 284, 285, 287 

Реакции см. также Процессы
адиабатные 477
в гальваническим элементе 382 сл. 
в конденсированных системах 409 

сл.
в растворах 469 сл. 
газовые 417 сл., 467 
гетерогенные 417 сл., 470 сл. 
гомогенные 417 сл. 
диссоциации карбонатов 423 
изомеризации пентана 520 
изотермические 477 
конверсии метана 488 сл. 
максимальная степень превраще

ния 483, 494 сл. 
максимальный выход 483 
направление 458 сл. 
неосуществимость 463 
одновременно протекающие 485 
однотипные, расчет равновесия 457 
осуществимость 458, 463 
скорость 495
степень протекания (превраще

ния) 476 сл., 494 сл. 
электрохимические 473
С +  СОа — 2СО 471 сл.
СН4 — С +  2На 394
СН4 +  НаО — СО +  ЗН2 398, 453
СО +  2На -  СН3ОН 403, 408, 478

Реакции см. также Процессы С О +- 
+ НаО — СО* +  Н, 394 сл., 421 сл.

Реакции
СаН4 4- На «  СаНв 409 
СаНв + На -  СзНа. 519 
На+1/20а«НаО 399, 421 сл.
Na +  3/2Ha =  2NH8 482

Реальный газ 133 сл. 
дросселирование 149 сл. 
расчет свойств 155 сл., 164 сл. 
стандартное состояние 142 сл. 
теплоемкость 157 сл., 174 сл. 
уравнение состояния 133 сл., 137 
фугитивность 141 сл. 
энтальпия 155, 160, 168 сл. 
энтропия 160, 174 

Ректификация 294 сл.
Розена метод расчета свойств газа 

158

Свободная энергия 103 сл., см. также 
Потенциал иэохорный 

Свойства 14 сл. 
интенсивные 14
конденсированных фаз вблизи аб

солютного нуля 424 
парциальные мольные 228 сл. 
экстенсивные 14, 27, 227 

Сжимаемоеть жидкости 179, 183 
Системы

вариантность 122, 123 
гетерогенные 14, 17, 184 сл.
— двухкомпонентные 252 сл.
— однокомпонентные 184 сл.
—■ трехкомпонентные 315 сл.
— четырехкомпонентные 317 сл„ 

349 сл.
гомогенные 14, 17, 126 сл. 
двухвариантные 122 
двухкомпонентные 224 сл. 
изолированные 13, 22, 86 сл. 
инвариантные 122 
инконгруентные 267 
классификация 13, 14 
конгруентные 265 
конденсированные 381, 409 
макросостояние 93, 425 
микросостояние 93, 425 
моновариантные 122 
неиэоморфные 258 сл., 264, 266 
однокомпонентные 126 сл., 184 сл, 
равновесное состояние 13 
термодинамические 13 
трехкомпонентные 315 сл.
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Системы
четырехкомпонентные 317 сл., 349 

сл.
Смеси см. также Системы

азеотропные см. Азеотропные сме
си

газовые см. Газовые смеси 
идеальных газов 128 сл., 243 
неизоморфные 258 сл. 
постоянно кипящие см. Азеотроп

ные смеси 
эвтектические 260 
эвтонические 324 

Состояние (я)
критическое 197 сл., 301 сл. 
лабильное (неустойчивое) 118 

сл.
макроскопическое 93, 425 
метастабильное 119 
микроскопическое 93, 425 
стандартное см. Стандартное со

стояние
устойчивое (стабильное) 118 

Спин ядра 431, 512 сл.
Спиновые числа (таблица) 512 
Стандартные 

вещество 192
состояние 42, 142 сл., 147, 360, 362, 

401 сл.
— растворенного вещества 362
— растворителя 362
— твердых компонентов 169
— чистого газа 142, 143
— чистой конденсированной фазы 

143
тепловой эффект 42 сл., 389 сл. 
теплоемкости 62, 499, 502 сл., 

509
теплоты образования некоторых 

соединений 45 сл., 537 сл.
— сгорания 44, 46 
электродные потенциалы 475, 476 
энергия Гиббса 401 сл., 457,

537 сл,
— — изменение см. Энергии Гиб

бса стандартной изменение, 
Константа химического равно
весия

энтропия см. Энтропия 
Статистический вес 497 сл. 

уровней вращательных 503
— колебательных 508
— электронных 511 

Степень
дисперсности 281 
диссоциации 360 сл. 
протекания реакций 476 сл., 494 

сл.
Сублимация 188 

578

Сумма состояний 498 сл. 
внутреннего вращения 507 
вращательная 506 
колебательная 509 сл. 
электронная 511 сл.

Тарасова
уравнение для расчета теплоемко

сти 58
функции 59, 565 

Телесный комплекс 119 
Температура 15

абсолютная 16, 22, 81 
влияние на давление насыщенного 

пара 188, 192 сл.
— на растворимость 252 сл.
— на состав азеотропной смеси 

295 сл.
— на степень протекания реакции 

476 сл.
— на тепловой эффект реакции 

42, 43, 66 сл.
— на э. д. с. 382 сл. 
горения теоретическая 76, 502 
диссоциации 423
инверсии дроссельного эффекта 

151— 153
— равновесной теплоемкости пара 

207
инверсионная 207 
1ШПСП11Я pQCTDOpQ 260 сл.
------ нормальная 211
кристаллизации 258 
критическая 134, 211, 306 сл. 
отвердевания 321, 368 
плавления криогидрата (эвтекти

ки) 261
приведенная 28, 164 
псевдокритическая 167 
стандартная 43
характеристическая 28, 56, 509 
шкала термодинамическая 81
— эмпирическая 16 

Теорема(ы)
Карно 80, 84, 85 
Карно — Клаузиуса 78 сл., 84 
Нернста см. Тепловой закон 
о вероятности сложного события

о полном дифференциале 24 
Теория «тепловой смерти» вселенной 

98 сл.
Тепловой закон 411 сл.

как третий закон термодинамики

применение к газовым и гетероген
ным реакциям 417 сл.

— к конденсированным системам 
413 сл.



Тепловые эффекты реакций 39 сл., 
см. также Изобарный тепловой 
эффект реакции, Теплота зави
симость от температуры 42, 
66 сл., 208, 395, 413 сл. 

яэохорные 102
обратимых процессов 92, 102, 105, 

386
при абсолютном нуле 70, 414 
расчет 40 сл., 47 сл., 385, 391, 

452
стандартные 43 сл. 
токообраэующего процесса 383 

Теплоемкость 39 сл., 52 сл., 174
см. также Изобарная теплоем

кость
аддитивность 63 сл., 242 
адиабатная 53
аллотропных модификаций 63 
атомная 63
газа 59 сл., 64, 499, 504, 507, 564, 

568
жидкостей 60 сл., 181 сл. 
вависимость от давления 91
— от температуры 54 сл., 502, 509 
изобарная см. Изобарная теплоем

кость
изотермическая 53 
иэохорная 53
— идеальных газов 59, 128, 499, 

502
истинная 53 
кипящей жидкости 213 
компонентов идеального раствора 

242
— смеси идеальных газов 129 
кристаллов 55 сл., 63 
насыщенного пара 206 сл. 
парциальная мольная 231, 234 сл.,

242
растворов 65, 234, 242 
расчет по дроссельному эффекту 

152
— по экспериментальным данным 

155, 158
— сравнительный 65
связь между С* и Су 54, 57, 128, 

160
сосуществующих фаз 205 сл. 
сплавов 65 
средняя 52 
стандартная 62, 560 
стекол 65
твердых веществ 58, 64 сл. 
■ удельная 64 
шлаков 65 
элементов 64 

Теплоотдатчик 78

Теплоприемник 78 
Теплосодержание см. Энтальпия 
Теплота 17 сл., 30 сл., см. также Теп

ловые эффекты реакций 
атомиэации 47 
диссоциации 423 
изобарного расширения 110 
изомеризации 41
изотермического расширения и 

сжатия 100
изохорного сжатия 110 
испарения см. Парообразования 

теплота
конденсации 269 
механический эквивалент 30 
образования 45 сл., 236
— газообразных веществ 43
— ионов 44
— кристаллических неорганиче

ских соединений 45, 47
— органических соединений 45, 

48
— таблицы 537 сл. 
парообразования см. Парообразо

вания теплота
плавления 218, 254 
превращение в работу 78 
приведенная 84 
процесса 18 
разбавления 237 сл. 
растворения 236 сл.
— жидкостей в жидкостях 310
— первая 237
— последняя 237 
сгорания 40, 41, 46, 50 сл. 
стандартная 51, 52, 537 сл., 560 
сублимации 47, 186
фазовых превращений 186, 208 

сл., 385 сл.
Теплотворная способность 44 
Термодинамика И, 409

классическая (феноменологиче
ская) 11

общая (физическая) 12 
предмет и метод 11 сл. 
статистическая 496 
техническая 12, 15 
химическая 12, 15 

Термодинамические 
величины 107 сл.
вероятность состояния 93 сл., 

131 сл., 425
константа равновесия 388 
необратимость 20 
неустойчивость 461, 462 
обратимость 20, 459 
параметры состояния 14 сл. 
поверхность 17, 112 сл. 
потенциалы 101 сл. 
свойства 14, 102 сл.
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Термодинамические
шкала температур 16, 81 

Томсона (Кельвина) 
правило 383 
уравнение 221 

Топливный элемент 385 
Точка

инверсии дроссельного эффекта

критическая 197 сл., 301 
перитектическая 266 
росы 313 
тройная 186 
фигуративная 17 
эвтектическая 255 
эвтоническая 324

Третий закон термодинамики см.
Тепловой закон 

Треугольник состава 315 
Трутона правило 211

Уравнения, см. также Уравнения со
стояния 

Антуана 190 
Больцмана 96 
Вант-Гоффа 390 сл,
Беннера 440 
Герца 440
Гиббса — Гельмгольца 105, 390 
Гиббса — Дюгема 230 сл.. 247 сл. 
Горбачева 222 
Дебая 58
Дебая — Хюккеля 377 сл, 
закона действия масс 388 
изобары реакции 390, см. также 

Уравнение Вант-Гоффа 
изотермы реакции 387 сл. 
изохоры реакции 390 
Истмена 440
Карапетьянца 48, 64, 211, 213, 

442
Караша 50 
Киреева 196, 288 
Кирхгофа 66 сл., 208 
Клапейрона — Клаузиуса 184 сл., 

208, 219 
Кобозева 454 
Коновалова 50 
Кричевского 277
Кричевского — Казарновского 273 
Кудрявцева 211 
Литвинова 292 
Россини 235 
Сторонкнна 232 
Стрелкова 442 
Тарасова 58 
теплового баланса 477 
термодинамической поверхности 

112

Уравнения состояния 16 сл., 91, 112, 
135,200

Томсона (Кельвина) 221 
Шиллера 221 
Шредера 254 
Эйнштейна 55, 59 
Эренфеста 223 
Яцнмирского 440 
Бартлетта 138 
Вертело Д. 134 
Битти 138
Битти — Бриджмена 135 сл. 
Ван-дер-Ваальса 134, 137, 147 
газовых смесей 138 сл.
Кричевского 277
Кричевского — Казарновского 138 
Кричевского — Маркова 139 
Менделеева — Клапейрона 127, 

129, 141, 145 
приведенное 200 
реального газа 133 сл.
Розена 135

Фаза 14, 120 
Фазовые

диаграмма см. Диаграммы фаео- 
вые

переходы 222
— теплота 208 сл. 
пространства 93 сл. 
равновесие 13, 119, 307 сл., 472 
распределение 94

Факторы емкости и интенсивности 
115, 126

Фарадея число 28, 92, 103, 383 сл., 
473 сл.

Флуктуации 119 сл.
Фугитивность

газов 141 сл., 160, 168, 273, 467
— в стандартном состоянии 144 

сл.
— зависимость от давления 142
— методы расчета 145 сл., 160, 168 
жидкостей 144, 298 
компонента газовой смеси 229, 243,

274, 466
— идеального раствора 241 сл,
— раствора 250 
конденсированной фазы 144 
растворенного вещества 250, 251,

274 сл., 278 сл. 
растворителя 249 
углеводородов 298 

Функции 
Дебая 58
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Функции 
Планка 110
распределения см. Сумма состоя

ний
состояния 32, 33 
Тарасова 59, 565
характеристические 101, 110 сл., 

113, 119
Эйнштейна 57, 60, 564 сл. 
а  145 
А 157 
Z 398

Характеристические 
поверхность 17 
температура 56, 59, 509, 568 
частоты 509
функции 101, 110 сл., 119 

Химические
инертность 458 
обратимость 459 
постоянные истинные 417, 418
— условные 420
потенциал 28, 101 сл., 114 сл., 121, 

184,244 . 
сродство 380

Химическое равновесие 121, 380 сл, 
в газовой фазе 389, 467 сл. 
в гетерогенной системе 470 сл. 
в жидкой фазе 469 
влияние величины поверхности 

483 сл.
— давления 479 сл.
— инертного газа 482
— соотношения реагентов 482
— температуры 69, 390 сл.,

476 сл.
источники ошибок при расчете 

492 сл.
константа см. Константа хими

ческого равновесия при одно
временном протекании несколь
ких реакций 485 сл. 

расчет квантовостатистический 
496 сл., 515 сл.

— однотипных реакций 457 сл.
— по абсолютным энтропиям

445
— по методу Темкина — Шварц

мана 452 сл.
— по приближенным методам 

449 сл.
реакций см. Реакции

Цикл Карно 77 сл.

Частота колебаний 28, 55, 512

Числа, см. также Константы, Коэф
фициенты, Постоянные 

Авогадро 28, 96, 131 
волновое 510
квантовое см. Квантовое число 
компонентов 120, 123 
симметрии 505 
спиновые 512
степеней свободы 122, 197, 287 
Фарадея 28, 92, 103

Шредера уравнение 254

Эвтектика 260 с.
тройная 318 

Эвтектические 
расплав 260 
смесь 260 сл. 
точка 255, 266 

Эвтоника 357 
двойная 355 
инконгруентная 357 
конгруентная 358 
тройная 355, 358 

Эйнштейна
уравнение 55 сл., 59 
функции 57, 58, 564 

Экстракция 346
Электродвижущая сила гальваниче

ского элемента (э. д. с.) 384, 
385, 443, 447

Энергии Гиббса изменение
в идеальном растворе 244, 254, 

271
в различных процессах 108 
зависимость от Р и Т 244, 395 

сл., 412 сл.
как максимальная полезная рабо

та 104
парциальной мольной 117, 228,244, 

247, 253 сл , 270, 273, 279, 
361 сл, 388 сл, 401 сл. 

при изотермическом изменении со
стояния 141 сл.

при химическом взаимодействии 
380 сл , 395, 409 сл, 458 сл, 
483

Энергии Гиббса стандартной измене
ние 40 сл , см. также Кон
станта химического равнове
сия

аддитивность 408 сл. 
зависимость от температуры 

395 сл, 457
методы расчета 382, 449 сл,

457 сл, 515
при 25! 401, 402, 403, 537
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Энергия 14, 30 сл. 
аддитивность 47 
внутренняя 32, 103, 114 
внутримолекулярная (химическая) 

32, 496
внутриядерная 32 
газа 126, 496, 497, 499, 502, 506 
Гельмгольца 102, см. также По

тенциал изохорный 
Гиббса 104 сл., ПО, 117, 425, 

601 сл.
— графическое изображение 112
— зависимость от Р и Т 104
— идеального газа 501, 502, 505, 

509, 616
— парциальная мольная 117
— стандартная 143, 402 
гравитационная 16, 32
как полный дифференциал 35
— потенциал 107
— характеристическая функция 

ПО, 112 сл.
кинетическая 32 
механическая 115 
нулевая колебательная 496, 509 
«объемная? 115 
поверхностная 17, 115 
потенциальная 32, 115 
разрыва некоторых связей (таб

лица) 48 
«связанная» 103 
связи 47
смеси идеальных газов 129 
спинов 496

Энтальпия 14, 36 сл., 101, 168, 174 
аддитивность 242 
газа, расчет 155
— зависимость от давления 43, 

159 сл.
------ от приведенных Р и Т 172
— изменение при сжатии 173
— обусловленная внутримолеку

лярными степенями свободы 
502

— — вращательным движением 
506 сл.

------ колебательным движением
509 сл.

— —• поступательным движением 
499

жидкости 179, 180 
зависимость от давления 91
— от температуры 69 сл., 161, 

412 сл.
идеального раствора 242 
изменение при изотермическом 

расширении газа 144 
------ — сжатии газа 269

Энтальпия
— при экзотермических реакциях 

38, 382
как потенциал 107
— характеристическая функция

компонента газовой смеси 129 
конденсированной системы 413 сл. 
образования 40 
относительная 238 
паров 269
парциальная мольная 236 сл. 
раствора 235 сл.

Энтропийная единица 91 
Энтропия 83 сл., 424 сл., см. также 

Энтропия стандартная 
абсолютная 424 сл., 427 сл.
— расчет равновесия 445 сл. 
аддитивность 464
газа 160, 175
жидких соединений 442
жидкости 179, 181
зависимость от давления и объема
91
и термодинамическая вероятность 

95 сл., 131 сл., 425 
изменение вблизи абсолютного 

нуля 411
— в изолированной системе 86 сл.
— в изотермических процессах

85
— в необратимых процессах 86
— в нормальной точке кипения 

213
—■ в обратимых процессах 84 сл.
— в физических процессах 91 сл.
— в химических реакциях 92
— и принцип максимальной рабо

ты 381
— как критерий равновесия

86 сл.
— при конденсации переохлаж

денного пара 132 сл.
— при парообразовании 211 сл,
— при плавлении 218
— при переходе элемента в со

стояние идеального газа 457 сл,
— при растворении 244
— при смешении идеальных газов

— расчет 432 сл., 480
— с изменением молекулярной 

структуры 443
калориметрическая 431 
компонента идеального раствора 

244
— смеси идеальных газов 129 
нулевая 429
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Энтропия
приближенные методы расчета 

437 сл.
при сверхвысоком давлении 425 
раствора 429
связь с другими термодинамиче

скими параметрами 90 сл. 
смеси изотопов 513 
спектроскопическая 431 
спина 512

Энтропия стандартная 432 сл.
газов, обусловленная внутримоле

кулярными степенями свободы 
503

—- — вращательным движением
506 сл.

Энтропия.
------ поступательным движением

500
ионов 439, 441
и природа вещества 436 сл. 
неорганических соединений 435, 

437 сл., 444 сл. 
однотипных соединений 444 
органических соединений 442 сл. 
таблица значений 433, 537 сл. 
ядерного спина 431 

Эффект
дроссельный 150 сл., 159, 160, 

177 сл.
изотопии 513
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