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1. ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЗАВИСИМОСТИ ТЕПЛОВОГО 
ЭФФЕКТА ХИМИЧЕСКОЙ 

РЕАКЦИИ ОТ ТЕМПЕРАТУРЫ 
 

1.1. Цель работы 
 

1. Изучить основные законы термохимии: закон Гесса, 
следствия закона Гесса, закон Кирхгофа. 

2. Изучить методику определения теплового эффекта 
химической реакции. 

3. Определить температурную зависимость теплового 
эффекта заданной химической реакции в заданном интервале 
температур. 

 
1.2. Теоретическая часть 

 
Для реакции 

 
dDcCbBaA   (1.1) 

 
температурную зависимость теплового эффекта химической 
реакции Tr H  определяем по закону Кирхгофа 

 

P
P

Tr C
T
H












 (1.2) 

или 
 

V
V

C
T
U









 , (1.3) 

 
 
где PС , VС  – изменения молярной теплоемкости в резуль-
тате протекания процесса при P = const или V = const. 

ΩМХ 
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Для реакции (1.1) 
 

BPAPDPCPP bCaCdCcCС ,,,,   (1.4) 
 

или 
 

   
исхiPiпродiPiP CnCnС   ,, , (1.5) 

 
где CPС , , DPС , , APС , , BPС ,  – молярные теплоемкости реаген-
тов при P = const;  

продiPiCn ,  и  
исхiPiCn ,  – суммы тепло-

емкостей соответственно продуктов реакции и исходных ве-
ществ с учетом стехиометрических коэффициентов ni. 

Из (1.1) следует, что при 

0 PС  0


T
H , 0H ;    (1.6) 

 

0 PС  0


T
H , 0H ;    (1.7) 

 

0 PС  0


T
H , constH  ,    (1.8) 

 
т.е. тепловой эффект не зависит от температуры. 

При интегрировании уравнения (1.2), если известен теп-
ловой эффект при Т1, получим 

 


2

1

1

T

T
PrTr dTCHH , (1.9) 

 
где 1Hr  – тепловой эффект данной химической реакции при 
Т = Т1 (обычно 298 К) при условии, что в заданном интервале 
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температур нет фазовых переходов веществ, участвующих в 
реакции. 

Если для реагентов 
 

2T
cbTaСP


 , (1.10) 
 

то 
 

2T
cbTaCP


 , (1.11) 
 

где 
 

   исхiiпродii anana   . (1.12) 
 
Например, для реакции (1.1)  
 

0
,

0
,

0
,

0
, BPAPDPCP bCaCdCcCa  . (1.13) 

 
Аналогичным образом определяются b, c, c, d. 
Подставив СР из (1.11) в (1.9), после интегрирования 

получим 
 

 
2

1

0
1

0
T

T
PrTr dTCHH  

 

    









12

2
1

2
221

0
1

11
2
1

TT
cTTbTTaHr . (1.14) 

 
Если вычислить 0

Tr H  через неопределенный интеграл, 
получим 

 

T
cTbaTHHTr





 2
0

0

2
, (1.15) 
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где Н0 – постоянная интегрирования, которая определяется 
обычно из значения теплового эффекта при стандартных ус-
ловиях. 

 

1.3. Пример расчета 
 
Найти температурную зависимость теплового эффекта 

реакции 
 

СаСО3 = СаО + СО2, 
 

если известно, что при Т = 1173 К тепловой эффект данной 
реакции 0

1173Hr  = 178,074 кДж/моль. Термодинамические ха-
рактеристики веществ приведены в таблице. 

Термодинамические характеристики веществ 
 

Вещест-
во 

2 TcbTaC p , Дж/мольК 0
298Hf , 

кДж/моль а b103 c10-5 

СаСО3 104,52 21,92 –25,04 –1206,88 
СаО 49,63 4,52 –6,95 –635,55 
СО2 44,14 9,04 –8,53 –393,51 

 
Так как 2 TcbTaC p , то  

 
22  TcbTaТC p . 

 
Согласно уравнению Кирхгофа (1.15), определяем а, b 

и c. 
 


22 СаСОСОCaO ааaа  

 
73,105,10414,4464,49  , 
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
22 СаСОСаОСО bbbb  

 
3333 1036,81092,211004,91052,4   , 

 


22 СаСОСаОСО cccc  
 

5555 1046,101094,251053,81095,6  . 
 
Таким образом, для данной реакции 

 

Т
ТСР

5
23 1046,1010

2
36,873,10 

  . 

 

Отсюда 
 

T
TTHHTr

5
2

3

0
0 1046,10

2
1036,873,10 







. 
 
На основании определенного теплового эффекта при 

Т = 1173 К находим Н0, подставив значения 0
1173Hr  и 

Т = 1173 в (1.15): 
 

 
1173

1046,101173
2
1036,8117373,10

5
2

3

0
0
1173









HHr . 
 

Отсюда Н0 = 191141,4. 
Тогда уравнение (1.15) для рассматриваемой реакции 

имеет вид: 
 

T
TTHTr

5
230 1046,101018,473,104,191141 
  . 

 
На основании этого уравнения можно рассчитать тепло-

вой эффект реакции при любой температуре. 
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Для определения теплового эффекта, например, при 
1300 К подставим значение температуры в полученное урав-
нение: 

 




 

1300
1046,1013001018,4130073,104,191141

5
230

1300Hr  

= 163869 [Дж/моль]. 
 
Для определения расхода теплоты, например, на разло-

жение 1 кг СаСО3 при 1300 К нужно определить число молей 
п в 1 кг CaCO3, тогда 

 
nHH r  0

1300
0 , 

 

1638
100

1000869,1630 H  [кДж/кг]. 

 
Если значение теплового эффекта не задано в условии, 

то для определения Н0 нужно найти тепловой эффект реак-
ции при Т = 298 К, используя справочные значения стандарт-
ных теплот образования компонентов реакции 0

298Hf . 
 

 0
,298

0
,298

0
,298

0
298 32 CfCOfCOfCaOfr HHHH  

 
82,7788,120651,39355,635  [кДж/моль]. 

 
На основании определенного теплового эффекта 0

298Hr  
находим Н0: 

 

298
1046,102981018,429873,1077820

5
23

0


 H , 

 
Н0 = 191149,4. 
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1.4. Задание 
 

1. Изучить основные законы термохимии: закон Гесса, 
следствия закона Гесса, закон Кирхгофа. 

2. Изучить методику определения теплового эффекта 
химической реакции. 

3. Определить температурную зависимость теплового 
эффекта заданной химической реакции в заданном интервале 
температур. 

1.5. Примеры задач 
 

1. Пользуясь данными справочника, найдите изменение 
энтальпии при нагревании 64 г газообразного метилового 
спирта от 300 дл 700 К. 

2. Рассчитайте тепловой эффект реакции СО + Н2О = 
СО2 + Н2 при постоянном давлении и температуре 1000 К, ес-
ли значение его при 298 К равно-41,17 кДж/моль. Теплоем-
кость взять в справочнике. 

3. Определите работу, совершаемую одним молем одно-
атомного газа в идеальном состоянии при адиабатическом 
расширении, если температура газа понизилась на 50 °С. 

4. Как зависит от температуры внутренняя энергия ин-
дивидуального вещества? Дайте математическое выражение 
этой зависимости и объясните его. 

5. Пользуясь справочными данными, укажите возраста-
ет, уменьшается или остается без изменения тепловой эффект 
реакции при изменении температуры от 298 до 1000 К. 

6. Пользуясь справочными данными, рассчитайте тепло-
вой эффект (ΔН) реакции, протекающей при 798 К и постоян-
ном давлении 1 атм: 2Cl2 + 2H2O(г) = 4HCl(г) +O2. 

7. Пользуясь справочными данными по стандартным эн-
тальпиям образования индивидуальных веществ, рассчитайте 
изменение энтальпии при конденсации 1 моля CS2 при 298 К. 

8. На основании справочных данных найдите уравнение 
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зависимости теплового эффекта ΔН (Дж/моль) от температу-
ры для реакции СО + 2Н2 (г) = СО2 + Н2. 

9. На основании справочных данных определите тепло-
вой эффект ΔН (Дж/моль) реакции  

 

42ж)(222 2
1 SOНOHOSO  : 

 
а) при температуре 298 К и постоянном давлении; 
б) при температуре 298 К и постоянном объеме. 
10. Используя справочные данные, определите тепловой 

эффект реакции MnO + H2 (г) = Mn + H2O (г) при 800 К. 
11. Пользуясь справочными данными, составьте уравне-

ние ΔС = f(T) для реакции СН4 = С + 2Н2. 
12. Стандартная теплота образования кристаллического 

In2O3 равна -926,76 кЖд/моль. Напишите уравнение реакции, 
к которой относится этот тепловой эффект. 

13. Найдите тепловой эффект (ΔН) реакции 
 

СН4 + Cl2 = CH3Cl + HCl: 
 

СН4 + О2 = СО2 + 2Н2О(ж),  ΔН = -892,0 кДж; 
 
CH3Cl + O2 = CO2 + 2Н2О(ж) + HCl, ΔН = -637,0 кДж; 
 
Н2 + О2 = Н2О(ж),    ΔН = -236,0 кДж; 
 
Н2 + Cl2 = HCl,    ΔН = -92,5 кДж. 

 
14. Зависимость теплоемкости алюминия от температу-

ры выражается уравнением Ср = 20,67 + 12,39·10-3 ТДж/моль. 
Алюминий плавится при температуре 685,5 °С, его удельная 
теплота плавления равна 386,23 Дж/г. Вычислите, какое коли-
чество тепла потребуется на то, чтобы получить 500 г рас-
плавленного алюминия при температуре плавления, усли на-
чальная температура его 25 °С. 
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2. ОПРЕДЕЛЕНИЕ НАПРАВЛЕНИЯ ХИМИЧЕСКОЙ 
РЕАКЦИИ В РАВНОВЕСНЫХ УСЛОВИЯХ 

 
2.1. Цель работы 

 
1. Определить направление химической реакции в рав-

новесных условиях. 
2. Определить оптимальные условия реакции в заданном 

интервале температур. 
3. Рассчитать температурную зависимость стандартного 

изменения энергии Гиббса 0
TrG  с помощью стандартных 

термодинамических величин. 
 

2.1. Условия химического равновесия 
и направления химической реакции 

 
Энергия Гиббса G определяется соотношением 

 
TSHG  , (2.1) 

 
где H и S – соответственно энтальпия и энтропия системы; Т – 
температура. 

При любом процессе, протекающем самопроизвольно 
при постоянных давлении и температуре, энергия Гиббса 
уменьшается, следовательно, условием протекания химиче-
ской реакции является неравенство 

 
0,  TPrG , (2.2) 

условием химического равновесия: 
 

0,  TPrG . (2.3) 
 
Отсюда следует, что не может самопроизвольно проте-

кать химическая реакция, для которой 0,  TPrG . 
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При рассмотрении равновесий имеет значение особый 
случай, когда исходные вещества реагируют в своих стан-
дартных условиях при парциальных давлениях, равных атмо-
сферному, т.е.  DCВА РРРР  1 атм.  

Величина 0G  называется стандартным или нормаль-
ным изменением энергии Гиббса. 

 
2.2. Расчет стандартного изменения энергии Гиббса 0

TrG  
с помощью стандартных термодинамических величин 

 
Исходными данными для расчета являются температур-

ные зависимости теплоемкостей компонентов 0
рС , стандарт-

ная теплота образования 0
298Hf , энтропия 0

298S  или стандарт-

ное изменение энергии Гиббса 0
298Gf . 

В этом методе расчета используются два исходных 
уравнения: 

 
000
TrTrTr STHG  ; (2.4) 

 

RT
GK Tr

p

0
0ln


 . (2.5) 

Тепловой эффект химической реакции Tr H  определя-
ется уравнением 

 


2

1

1

T

T
pTrTr dTCHH , (2.6) 

 
где Ср – изменение теплоемкости системы, обусловленное 
протеканием данной реакции. 

Если 
20  TcbTaC p ; (2.7) 
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0
,

0
,

0
,

0
,

0
BpApDpCpp bCaCdCcCC  ; (2.8) 

 
2 TcbTaC p , (2.9) 

 
где а, b, с – алгебраические суммы коэффициентов при 
одинаковой температуре в выражении (2.8), например, 

 

исхi
ii

продi
ii anana 













  , (2.10) 

 
где ni – стехиометрические коэффициенты в уравнении реак-
ции. 

Аналогично определяются b, с. 
После интегрирования уравнения (2.6) получаем 

 

T
cbTaTHHTr


 2
0

0

2
1 , (2.11) 

где Н0 – константа интегрирования. 
Для определения Н0 вычисляем при Т = 298 С тепло-

вой эффект реакции rH298, используя табличные значения ве-
личин стандартных теплот образования компонентов реакции 

0
298Hf : 

   
исхfiпродfir HnHnH   0

298
0
298

0
298 . (2.12) 

 
Подставив значения 0

298Hr  из уравнения (2.12) в урав-
нение (2.11), определяем Н0: 

 

298
298

2
1298 20

2980
cbaHH r


 . (2.13) 
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Далее рассчитаем 0
Tr S : 

 

 


 constdT
T
C

S p
Tr

0
0 . (2.14) 

 
Подставив Ср из выражения (2.7) в уравнение (2.14) и 

проинтегрировав, получаем 
 

constTcbTTaSTr  20

2
1ln . (2.15) 

 

Подставив 0
Tr Н  и 0

Tr S  в уравнение (2.4), получим 
 

ITTcTbTaTHGTr 





 12
0

0

22
ln , (2.16) 

 
где I – константа интегрирования. 

Из уравнений (2.12) – (2.14) очевидно, что I = а – const. 
Константу интегрирования I находим по известному 

значению 0
298Gr : 

 
0
298

0
298

0
298 STHG rrr  ,            (2.17) 

 
тогда 

 
 298ln2980

0
298 aHGIT r  

    12 298
2

298
2







cb . (2.18) 

 
Температурную зависимость константы равновесия хи-

мической реакции определяем по уравнению (2.5). 
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2.3. Пример расчета 
 
Рассчитать температурную зависимость 0

TrG  и 0
pK  для 

химической реакции 2СО + О2 = 2СО2. 
Термодинамические характеристики компонентов реак-

ции приведены в таблице. 
 

Стандартные термодинамические величины веществ 
 

Вещест-
во 

0
298Hf , 

кДж/моль 

0
298S , 

Дж/мольК 

2 TcbTaC p , 
Дж/мольК  

а b103 c10-5 

СО2 –393,51 213,6 44,14 9,04 –8,53 
О2 0 205,03 31,46 3,39 –3,77 
СО –110,50 197,40 28,41 4,10 –0,46 
 
 
Вычислим а, b, с реакции: 

 
046,3141,28214,44222

22
 OCOCO caaa . 

 
Аналогично: 

 
33 1049,610)39,31,4204,92(  b ; 

 
55 1037,1210]77,346,02)53,8(2[ c . 

 
Следовательно для реакции 2СО + О2 = 2СО2 

 
1530 1037,121049,6  TTС p  [Дж/мольК]. 

 
Согласно уравнению (2.11), для данной реакции 
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T
cTbHHTr





 2
0

0

2
, (2.19) 

 
так как а = 0. 

Для определения Н0 вычислим 0
298Hr , используя зна-

чения 0
298Hf  по уравнению (2.12): 

 
0

,298
0

,298
0

,298
0
298 22

22 OfCOfCOfr HHHH  ; (2.20) 
 

02,566)5,110(2)51,393(20
298  Hr  [кДж/моль], 

 
затем из уравнения (2.19) находим Н0: 

 

2,570459
298

1037,12298
2
1049,6556020

5
2

3

0 








H . 

Для данной реакции, согласно уравнению (2.16), опреде-
лим 0

TrG : 
 

ITTcTbHGTr 





 12
0

0

22
; (2.21) 

 
и вычислим 0

298Gr , чтобы найти константу интегрирования I. 
 

0
298

0
298

0
298 TSHG fr  . (2.22) 

 
0
298Hr = -566,02 кДж/моль, согласно уравнению (2.22). 

 
0

,298
0

,298
0

,298
0
298 22

22 OCOCOr SSSS  ; (2.23) 
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63,17203,2054,19726,21320
298  Sr  [Дж/К]. 

 
Следовательно, 

 

3,51457663,1722985660200
298  Gr  [Дж]. 

 
Затем по уравнению (2.21) находим I: 

 







2
3

)298(
2
1049,62,5704593,514576298I  

 

1,54067)298(
2

1049,12 1
5




  ; 
 

I = 181,43. 
 
Таким образом, для заданной реакции 
 







2
3

0

2
1049,62,570452 TGTr  

 

T
T




 43,181
2

1037,12 5

[Дж/моль]. (2.24) 
 
Подставив значения Т в уравнение (2.24), можно найти 

0
TrG  для любой температуры в заданном интервале темпера-

тур. Нужно только помнить, что выражение 0
TrG  получено 

при условии, что каждый компонент реакции не имеет фазо-
вого перехода в заданном интервале температур. 

Вычислим, например, 0
1000Gr : 

 







2
3

0
1000 1000

2
1049,62,570452Gr  

 

7,391648100043,181
10002

1037,12 5





  [Дж/моль]. 
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2.4. Задание 
 

1. Определить направление химической реакции в рав-
новесных условиях (по варианту). 

2. Определить оптимальные условия реакции в заданном 
интервале температур. 

3. Рассчитать температурную зависимость стандартного 
изменения энергии Гиббса 0

TrG  с помощью стандартных 
термодинамических величин. 
 

2.5. Примеры задач 
 

1. При каких условиях внутренняя энергия системы мо-
жет служить критерием направленности процесса? Как она 
изменяется в ходе самопроизвольного процесса в этих усло-
виях? Ответ аргументировать. 

2. В некотором самопроизвольно протекающем изобар-
но-изотермическом процессе энтропия убывает. Сопоставьте 
изменение изобарно-изотермического потенциала ΔG и теп-
ловой эффект процесса ΔН по величине. Что больше? 

3. Определите изменение изобарно-изотермического по-
тенциала конденсации 1 кмоля водяного пара при 373 К и 
давлении 1,0133·103 Н/м2, если известно, что теплота испаре-
ния воды равна 40,7·106 Дж/кмоль, а изменение энтропии 
109·103 Дж/(кмоль·К). 

4. Какой знак будет иметь величина ΔG для процесса пе-
рехода жидкого олова при 298 К в твердое состояние при той 
же температуре? Температура плавления олова 511 К. Какое 
состояние олова (жидкое или твердое) является более устой-
чивым при 298 К? 

5. Рассчитать изменение изобарно-изотермического по-
тенциала от температуры в интервале Т1 – Т2 для реакции (по 
заданию). 
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3. ЭНТРОПИЯ. ЭНТРОПИЙНЫЙ КРИТЕРИЙ 
САМОПРОИЗВОЛЬНОГО ПРОЦЕССА И РАВНОВЕСИЯ 

 
Энтропия – функция состояния системы, изменение ко-

торой равно приведенной теплоте, сообщенной системе обра-
тимым процессом. 

 

Т
Q

dS обр
 . (3.1) 

 
Для обратимых процессов обрQ = 0, dS = 0 и ΔS = 0. Пи 

конечном изменении состояния системы 
 

 
2

1

2

1
12 Т

Q
dSSSS обр

. (3.2) 

 
Если процесс изотермический, то 
 

,
Т

Q
S обр      обрdS QT   (3.3) 

 
В любых круговых процессах 
 

0 dS ,     0 Т
Qобр

. (3.4) 

 
Для необратимого процесса 
 

δQнеобр < δQобр, (3.5) 
 

следовательно, 
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Т
Q

dS необр
 ,    

Т
Q

S необр . (3.6) 

 
Таким образом, второй закон термодинамики для обра-

тимых и необратимых процессов 
 

Т
QdS 

 . (3.7) 

 
Для изолированных систем δQ = 0, следовательно, dS ≥ 0 

и ΔS ≥ 0. 
 

3.1. Изменение энтропии в разных процессах 
 

1) При нагревании вещества при P = const 
 


2

1

T

T

p

T
dTC

nS , (3.8) 

 
где n – число молей. 

2) При нагревании вещества при V =const 
 


2

1

T

T

V

T
dTC

nS . (3.9) 

 
3) При изотермическом процессе 

 

,
Т

Q
S обр      ,

.

..

пф

пф

Т
H

S


  (3.10) 

 
где ..пфH , ..пфТ  – теплота и абсолютная температура фазового 
перехода. 
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4) Для различных процессов с идеальным газом 
 

dV
V
RTdTCQ Vобр  , (3.11) 

 

1

2ln
2

1
V
VnR

T
dTC

nS
T

T

V   . (3.12) 

 
Если СV = const, 

 

1

2

1

2 lnln
V
V

nR
T
T

nСS V  . (3.13) 

 
Если T = const, 

 

1

2

1

2 lnln
P
P

nR
V
V

nRS  . (3.14) 

 
Если V = const, 

 

1

2

1

2 lnln
P
P

nC
T
T

nСS PP  . (3.15) 

 
Если Р = const, 

 

1

2

1

2 lnln
V
V

nC
T
T

nСS PP  . (3.16) 



 

 20

3.2. Изменение энтропии – критерий самопроизвольного 
процесса и равновесия 

 
Для изолированной системы второй закон термодинами-

ки определяется 
 

0dS ,           0S , (3.17) 
 
где знак равенства соответствует обратимым процессам, знак 
неравенства – необратимым (самопроизвольным процессам). 
Т. о. изменение энтропии есть критерий возможности и на-
правления самопроизвольных процессов. Чтобы вычислить 
изменение энтропии при необратимом процессе мысленно 
провести этот процесс обратимо с тем же начальным и конеч-
ным состоянием системы 
 

   необробр SSSSS  12 . (3.18) 
 

Для расчета изменения энтропии как критерия направ-
ления процесса необходимо общее изменение энтропии слож-
ной изолированной системы систS . 

1) Общее изменение энтропии систS  изолированной 
системы складывается из двух величин: изменения энтропии в 
результате происходящих процессов (нагревание, плавление, 
испарение и т.д.)  прS и изменения энтропии окружающей 
среды, т.е. теплового источника и приемника теплоты срS  

Таким образом 
 

српрсист SSS  . (3.19) 
 

2) При обратимых процессах 
српр SS  ,     0 систS . (3.20) 
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3) При необратимых (самопроизвольных) процессах 
 

српр SS  ,     0 систS . (3.21) 
 

Судить о направлении процесса по величине прS  не-
возможно. О направлении процесса можно судить только по 
величине систS , определяемой по уравнению (3.19). 
 

3.3. Задание 
 

1. Рассчитать изменение энтропии вещества при нагре-
вании от Т1 до Т2. 

2. Рассчитать изменение энтропии вещества ΔS в интер-
вале температур от Т1 до Т2 при наличие фазовых переходов. 

3. Определить, пойдет ли самопроизвольный процесс 
кристаллизации вещества при Т1, Т2 … Тn � Тпл на основании 
изменения энтропии. Процесс необратим, и для расчета систS  

необходимо заменить данный обратимый процесс совокупно-
стью обратимых стадий. 

 
3.4. Примеры расчета 

 
Общее выражение для расчета изменения энтропии при 

Р = const с температурами плавления и кипения Тпл и Ткип 
можно записать в виде: 

 

 
T

Tкки

газр
кип

Tкки

Tпп

жр
пл

Tпп

T

твр

T
C

SdT
T

C
SdT

T
C

S
0

)(
0

)(
0

)(

1

 (3.22) 

 
где Ср(тв), Ср(ж), Ср(газ) - теплоемкости твердого, жидкого, газо-
образного состояния вещества; Нпл и Нкип - теплота плавле-
ния и кипения при нормальном давлении; 
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пл

пл
пл T

HS 
      и     

кип

кип

T
HS 

 кип  (3.23) 

 
S  - изменение энтропии при фазовом переходе плавления и 

кипения. 
 
Задача 1. Найти изменение энтропии 1 моля Н2О (ж) при 

нагревании от 0 °С до 100 °С, если 0
)(жрC  = 75,44 Дж/моль. 

 
Решение. 

 

3,23
273
373ln44,75ln

1

20
373

273

0

  T
TCdT

T
C

S p
p )]/([ КмольДж   

 
Нужно обратить внимание на то, что в расчетную фор-

мулу подставляют температуру в градусах Кельвина. 
 
Задача 2. Найти изменение энтропии при превращении 

1 моля льда при 0 °С в пар при 100 °С. 
 
Решение. По справочнику находим теплоту плавления и 

кипения - 60250  плH Дж/моль и 405900  кипH  Дж/моль, те-
плоемкость жидкого состояния - 44,750

)( жрC  Дж/(моль·К). 
Очевидно, что при данных условиях нужно учесть два 

фазовых перехода - изменение энтропии при плавлении и ки-
пении. 

Таким образом, 
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)/(4,1548,10853,2307,22

8,108
273
373ln44,7507,22

373
4059044,75

273
6025 373

273

373

0

0
)(

КмольДж

dT
T

T
HdT

T
C

T
HSSSS

кип

кипжр

пл

пл
кипнагрпл

















 

 
Задача 3. Найти изменение энтропии 1 моля Na2SiO3 

при нормальном давлении в интервале температур 298 – 
1800 К. 

 
Решение. По справочнику находим: Тпл = 1360 К, 

Нпл = 52390 Дж/моль, 0
)(жрC  = 179,1 Дж/( моль К), т.е. в за-

данном интервале температур нужно учесть фазовый переход 
плавления. 

 

2
30

)(
03,271017,403,130

T
T

T
cbTaC твр 


  )]/([ КмольДж  . 

 
С учетом наличия фазового перехода плавления 

 

  T
dTCS

T
dTTCS

пл

пл

T
жрпл

T

p

1800
0

)(
298

0 )(  

 










 












 

 

1800

1360
0

)(

1800

298
2

1800

1360
)(

1360

298
2

ln
2
1ln TC

T
H

T
cbTTa

T
dTC

T
H

T
dT

T
cbTa

жр
пл

пл

жр
пл

пл
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





   1800

1360

1360

298
2

3 ln1,17902,271017,40ln3,130 T
T

TT  

)]/([58,343 КмольДж   
 
Примечание. Уравнения (3.22) и (3.23) приведены для 

1 моля вещества. Если по условию задачи нужно найти S для 
n молей вещества, то 

 

..

0

пф
p HndT

T
C

nS   . 

 
Если по условию задачи нужно найти изменение энтро-

пии для m г вещества, то необходимо вес пересчитать на чис-
ло молей: 

,
M
mn   

 
где m - вес вещества в граммах; М - молекулярная масса. 

 
Задача 4. Определить, пойдет ли самопроизвольно про-

цесс кристаллизации воды при Т = 263 К и давлении Р = 1 атм. 
 

 K) 273 Тв,(2
?

 K) 263 ж,(2  OHOH S   . 

Процесс явно необратим, т.к. при 363 К вода и лед не 
находятся в равновесии, т.е. для расчета общей энтропии 

систS  необходимо заменить данный необратимый процесс 
совокупностью обратимых стадий. 

 
Решение. 1. Нагреем воду до Т = 273 К при P = const 

 

 K) 273 ж,(2
1

 K) 263 ж,(2  OHOH S . 
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2. Заморозим воду при 273 К, при этом H2O(ж) и H2O(Тв) 

будут в равновесии 
 

 K) 273 Тв,(2
2

 K) 273 ж,(2  OHOH S . 

 
3. Охладим лед до Т = 263 К 
 

 K) 263 Тв,(2
3

 K) 273 Тв,(2  OHOH S ; 
 
 

или 

 K) 273 Тв,(2
2

 K) 273 ж,(2

31

 K) 263 Тв,(2 K) 263 ж,(2

 

 

OHOH

OHOH

S

SS

S













 

 
 

dTC
Т
H

dTCSSSS P

пл

плP  



263

273

273

263
321 T

тв)(
T

ж)(
. 

 
Справочные данные: 

 К) Дж/(моль 75,312ж)( PC , 

 К) Дж/(моль 7,6563)т( вCP , 

 Дж/моль 76,6024- плH , 
 
тогда 
 

 К) Дж/(моль6,20
273
263ln656,37

273
76,6024

263
273ln312.75 S
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Чтобы установить направление процесса, используя эн-
тропийный критерий самопроизвольности процесса, необхо-
димо найти изменение энтропии системы, т.е. включить ок-
ружающую среду 

 

263
6,20 крист

ср

Н
SSS


 , 

 
Дж /моль1,5619)263(  КН крист . 

 
тогда 
 

 К) Дж/(моль81,0
263

1,56196,20 S . 

Т. о.   0К) Дж/(моль81,0  систS . 
 
Следовательно, данный процесс является самопроиз-

вольным. 
3.5. Задание 

 
Расчитать изменение энтропии, энтальпии индивидуаль-

ного вещества (по заданию) в заданном интервале температур. 
 

3.6. Примеры задач 
 
1. 14 кг азота при 273 К нагревают при постоянном объ-

еме до тех пор, пока его температура не станет равной 373 К. 
Считать азот идеальным газом, рассчитать изменение энтро-
пии в этом процессе. Зависимость теплоемкости азота при по-
стоянном объеме от температуры выражается уравнением 
СV = 19,56 + 4,27·10-3 Т. 
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2. Как зависит от температуры свободная энергия F при 
постоянном объеме системы? Выведите математическое вы-
ражение этой зависимости и объясните его. 

3. Рассчитайте величину ΔF для процесса изобарно-
изотермического испарения 1 моля Н2О при 100 °С и давле-
нии 1 атм. 

4. 1 моль твердой Н2О, взятой при температуре плавле-
ния (0 °С),  последовательно претерпевает следующие изме-
нения: 

а) превращается в жидкость при температуре плавления 
(ΔНпл = 6010,8 Дж/моль); 

б) изобарически нагревается до температуры кипения 
(100 °С, Ср(Т) = 75,31 Дж/(моль·К); 

в) превращается в газообразное состояние при темпера-
туре кипения (100 °С, ΔНисп = 40748,4 Дж/моль); 

г) полученный пар изотермически расширяется в 10 раз. 
Какой из этих этапов суммарного процесса характеризу-

ется наибольшим изменением энтропии? 
5. Пользуясь справочными данными, рассчитайте стан-

дартное изменение энтропии и изобарно-изотермического по-
тенциала при 298 К в ходе реакции  

 
4NO + 6H2O(ж) = 4NH3 + 5O2. 

 
6. Пользуясь данными справочника о зависимости теп-

лоемкости азота от температуры, рассчитайте величину изме-
нения энтропии в процессе изобарического нагревания 1 моля 
N2 от 300 до 600 К. 

7. Пользуясь данными справочника, рассчитайте стан-
дартное изменение энтропии и изобарно-изотермического по-
тенциала при 293 К реакции 2N2 + 6H2O(ж) = 4NH3 + 3O2. 

8. Рассчитать U, S, F, G индивидуального вещества, если 
при Т = Т1, Т = Т2 имеют место фазовые переходы (по зада-
нию). 
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4. КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ. УСЛОВИЯ 

ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ И НАПРАВЛЕНИЕ 
ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

 
4.1. Цель работы 

 
1. Методика расчета константы равновесия. 
2. Определение направления химической реакции. 
3. Определение степени завершенности реакции в  

состоянии равновесия. 
 

4.2. Условия химического равновесия 
и направления химической реакции 

 
Энергия Гиббса G определяется соотношением 

 
TSHG  , (4.1) 

 
где H и S – соответственно энтальпия и энтропия системы;      
Т – температура. 

При любом процессе, протекающем самопроизвольно 
при постоянных давлении и температуре, энергия Гиббса 
уменьшается, следовательно, условием протекания химиче-
ской реакции является неравенство 

 
0,  TPrG , (4.2) 

условием химического равновесия: 
 

0,  TPrG . (4.3) 
 
Отсюда следует, что не может самопроизвольно проте-

кать химическая реакция, для которой 0,  TPrG . 
Другой важнейшей величиной в определении химиче-

ского равновесия является константа равновесия, выражаю-
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щая связь между концентрацией или парциальным давлением 
компонентов реакции в условиях равновесия – закон дейст-
вующих масс. 

Для реакции 
 

dDcCbBaA   (4.4) 
 

константа равновесия через парциальные давления Кр или 
концентрацию Кс компонентов соответственно выражается 

 

b
B

a
A

d
D

c
C

p PP
PP

K  ; b
B

a
A

d
D

c
C

c CC
CC

K  .     (4.5) 

 
Константа равновесия обратимой реакции для данного 

состава реакционной смеси позволяет определить, в каком на-
правлении и до какого предела протекает реакция в условиях, 
отличных от равновесия, с использованием уравнения изотер-
мы 

 
   
    
















 pb

B
a

A

d
D

c
C

Tr K
PP
PPRTG lnln . (4.6) 

 
При рассмотрении равновесий имеет значение особый 

случай, когда исходные вещества реагируют в своих стан-
дартных условиях при парциальных давлениях, равных атмо-
сферному, т.е.  DCВА РРРР  1 атм. Из уравнения (4.6) 
следует, что при этом 

 

pKRTG ln0  . (4.7) 
 

Величина 0G  называется стандартным или нормаль-
ным изменением энергии Гиббса. Из уравнения (4.7) следует, 
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что условия равновесия и протекания реакции в прямом и об-
ратном направлениях – Кр = 1, Кр  1 и Кр  1 соответственно. 

Следует отметить, что положительная величина 0G  
(или Кр  1) означает полную невозможность протекания дан-
ной реакции в прямом направлении лишь в случае, когда все 
участники реакции имеют одинаковые парциальные давления, 
равные атмосферному. Если изменить эти давления, то, со-
гласно уравнению (2.6), можно изменить направление реак-
ции. Кроме того, Кр зависит от температуры, что тоже надо 
использовать при выборе оптимальных условий реакции. 

Таким образом, для заданной реакции 2CO+O2=2CO2 







2
3

0

2
1049,62,570452 TGTr  

 

T
T




 43,181
2

1037,12 5

[Дж/моль].  

 
Подставив значения Т в уравнение (4.27), можно найти 

0
TrG  для любой температуры в заданном интервале темпера-

тур. Нужно только помнить, что выражение 0
TrG  получено 

при условии, что каждый компонент реакции не имеет фазо-
вого перехода в заданном интервале температур. 

Вычислим, например, 0
1000Gr : 

 







2
3

0
1000 1000

2
1049,62,570452Gr  

 

7,391648100043,181
10002

1037,12 5





  [Дж/моль]. 
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11,47
1000314,8

7,391648ln
0
10000

1000, 






RT
G

K r
p . 

 
4.3. Определение степени завершенности реакции 

в состоянии равновесия 
 
Степень завершенности реакции в состоянии равновесия 

можно характеризовать через долю прореагировавшего ис-
ходного вещества. 

 
4.3.1. Первый пример расчета 

 
Вычислим выход NO (х) при окислении азота при 4000 К 

1/2 N2газ + 1/2 О2газ = NOгаз. 
 
Исходное число молей N2 и О2 равно1/2. 
Для данной реакции 

 

2121
0

22 ON

NO
p PP

PK  . (4.8) 

 
При равновесии парциальное давление N2 и О2 составля-

ет 1/2(1 – х) атм, парциальное давление NO - х атм. Тогда зна-
чение 0

pK  можно выразить через значение х: 
 

   
2121

0

1
2
11

2
1





 



 



xx

xK p . (4.9) 

 
Значение Кр можно рассчитать любым из приведенных 

выше способов. 
Например, при Т = 4000 К Кр = 0,3, следовательно, из 

выражения 
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   
2121

1
2
11

2
1

3,0





 



 



xx

x  

 
получаем х = 0,13, т.е. выход NO при этой температуре со-
ставляет лишь 13 %. 

Аналогично можно рассчитать выход в гетерогенных 
системах. 

 
4.3.2. Второй пример расчета 

 
Рассчитать выход реакции восстановления при Т = 873 К 
 

FeOт + CO = Feт + CO2. 
 
Любым из приведенных выше способов рассчитаем Кр. 

Например, при Т = 873 К Кр = 2,6. 
Если исходное давление СО составляет единицу, то вы-

ход х можно найти из значения Кр: 
 

x
x

P
P

K
CO

CO
p 


1

2 . (4.10) 

 
Выход составляет 72 %. 

 
4.4. Задание 

 
Для химической реакции (по заданию): 
– изучить термодинамические характеристики компо-

нентов реакции; 
– изучить методику расчета константы равновесия хи-

мической реакции; 
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– рассчитать )(TfK p  , результаты представить в виде 

таблиц и графиков зависимостей )1(lg 0 TfK p   и 

)(0 TfGTr  ; 
– сделать выводы о направлении реакции и влиянии 

температуры на выход продукта с определением оптимальных 
условий выхода продукта в заданном интервале температур.  

Оформление отчета должно соответствовать требовани-
ям стандарта предприятия. 

 
4.5. Примеры задач 

 
1. В изолированной системе самопроизвольно протекает 

химическая реакция с образованием некоторого количества 
конечного продукта. Как изменится энтропия такой системы? 

2. В каких случаях термодинамические функции приоб-
ретают свойства термодинамических потенциалов? 

3. Пользуясь справочными данными, вычислите стан-
дартное изменение изобарно-изотермического потенциала при 
25 °С для химической реакции MgCO3(Тв) = MgO3(Тв)  + СО2(г). 

4. Напишите уравнение изотермы для реакции H2 + Br2 = 
2HBr (все вещества в газообразном состоянии). 

5. Определить направление химической реакции. Вы-
брать оптимальную температуру. 

6. Рассчитать константу равновесия химической реакции 
в интервале температур. Определить оптимальный режим. 

7. Определить степень завершенности химической реак-
ции в равновесных условиях. 

8. Какой термодинамический потенциал следует выбрать 
в качестве критерия направленности реакции, если она проте-
кает в закрытом автоклаве при постоянной температуре? Ка-
ково условие самопроизвольного течения процесса, выражен-
ное с помощью этого потенциала? Аргументируйте ответ. 
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5. КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ. ОПРЕДЕЛЕНИЕ  
НАПРАВЛЕНИЯ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ 

В НЕРАВНОВЕСНЫХ УСЛОВИЯХ 
 

5.1. Цель работы 
 

1. Определить направление химической реакции в усло-
виях, отличных от равновесных. 

2. Рассчитать стандартное изменение энергии Гиббса 
0
TrG  и константу равновесия при заданной температуре од-

ним из рассмотренных способов при заданной температуре. 
 

 
5.2. Методика расчета изменения энергии Гиббса 
химической реакции в неравновесных условиях 

 
5.2.1. Уравнение изотермы химической реакции 

 
Константа равновесия определяет условия, когда парци-

альные давления (концентрации) являются равновесными. 
Для определения направления химической реакции, ко-

гда парциальные давления (концентрации) исходных продук-
тов и исходных веществ отличаются от равновесных, исполь-
зуется уравнения изотермы химической реакции для изобар-
но-изотермического процесса 

 
   
    
















 0lnln pb

B
a

A

d
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c
C

Tr K
PP
PPRTG  (5.1) 

 
и для изохорно-изотермического процесса 
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где AP , BP , CP , DP  или AС , BС , CС , DС  – неравновесные 
парциальные давления или концентрации; 0

pK  – константа 
равновесия химической реакции для данной температуры. 

Уравнение изотермы химической реакции TrG  по сво-
ему абсолютному значению характеризует степень удаленно-
сти системы от равновесия, а по знаку – направление реакции. 
Если 0 TrG , значит, реакция идет в прямом направлении. 
Если 0 TrG , реакция идет в обратном направлении. Если 

0 TrG , следовательно, выбранные парциальные давления 
(концентрации) являются равновесными. 

Таким образом, для определения направления химиче-
ской реакции в неравновесных условиях нужно рассчитать 
стандартное изменение энергии Гиббса 0

TrG  или константу 
равновесия 0

pK  химической реакции при заданной температу-
ре и вычислить по уравнению изотермы химической реакции 
изменение энергии Гиббса этой реакции TrG  при данной 
температуре и заданных неравновесных парциальных давле-
ниях AP , BP , CP , DP . 

 
5.2.2. Другие методы расчета константы равновесия 

 
Кроме метода стандартных термодинамических величин, 

для расчета константы равновесия используются методы: 
– высокотемпературных составляющих энтальпии и эн-

тропии компонентов; 

– значений приведенных энергий Гиббса 
T

HG
Ф TT

Т
1

0 
  

компонентов; 
– косвенного расчета комбинированием реакций. 
Эти методы позволяют более оперативно определить 

0
TrG  и 0

pK  химической реакции для заданной температуры. 
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5.2.3. Расчет rGT и Кр с использованием 
высокотемпературных составляющих энтальпии 

и энтропии компонентов 
 

Рассчитаем 0
TrG  и 0

pK  для химической реакции с ис-
пользованием табличных значений высокотемпературных со-
ставляющих ( 0

298
0 HH T  ) и ( 0

298
0 SST  ) или ( 0

0
0 HH T  ) и 0

TS  
компонентов реакции. 

Высокотемпературные составляющие известны для 
большинства неорганических соединений, что позволяет оп-
ределить 0

TrG  или Кр, используя табличные значения высо-
котемпературных составляющих. 

Эта методика является более простой для определения 
0
TrG  или Кр при определенной температуре. Кроме того, в 

таблицах этих термодинамических величин учтены фазовые 
превращения, и при определении 0

TrG  или Кр данная мето-
дика свободна от осложнений влияния фазовых превращений. 

В этом случае для определения 0
TrG , 0

Tr Н  и 0
Tr S : 

 

  0
298

00
298

0 HHHH TrrTr  
 

     
i i

iTiifi HHnHn 0
298

00
298 ; (5.3) 

 

  0
298

00
298

0 SSSS TrrTr  
 

     
i i

iTii SSSn 0
298

00
298 ; (5.4) 

 

 0
298

0
298

0 STHG rrTr  
 

     
i i

iTiiTi SSnTHHn 0
298

00
298

0 . (5.5) 
 

Аналогично можно определить 0
TrG  через ( 0

0
0 HH T  ) и 

0
TS  компонентов реакции. 
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5.2.4. Пример расчета rGT и Кр с использованием 
высокотемпературных составляющих энтальпии 

и энтропии компонентов 
 
Рассчитать равновесие для реакции 2СО + О2 = 2СО2 при 

Т = 1000 С, пользуясь табличными значениями высокотемпе-
ратурных составляющих. 

Термодинамические характеристики веществ приведены 
в табл. 5.1. 

Таблица 5.1 
 

Термодинамические характеристики веществ 
 

Вещест-
во 

0
298Hf , 

кДж/моль 

0
298S , 

Дж/мольК 
( 0

298
0 HH T  ), 

кДж/моль 
( 0

298
0 SST  ), 

Дж/мольК 
О2 0 205,63 22,706 38,434 
СО –110,50 197,40 21,686 36,882 
СО2 –393,51 213,60 33,393 55,488 

 
Сначала находим 

 
 0

,298
0

,298
0

,298
0
298 22

22 OfCOfCOfr HHHH  
 

02,5660)5,110(2)51,393(2   [кДж]; 
 

 0
,298

0
,298

0
,298

0
298 22

22 OCOCOr SSSS  
 

63,17203,2054,19726,2132   [Дж/моль], 
 

затем 
 

        
22

0
298

00
298

00
298

00
298

0 22 OTCOTCOTTr HHHHHHHH
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707,0706,22686,212393,332   [кДж]; 
 

   434,38882,362488,5520
298

0 SSTr  
 

= -1,222 [Дж/(мольК)]. 
 
   0

298
00

298
00

298
0
298

0 SSTHHSTHG TrTrrrTr  , 
 

тогда при Т = 1000 К 
 

 0
1000Gr -391378 [Дж/моль]; 

 

08,47
1000314,8

391378ln
0
1000 







RT
G

K r
p ; 

 

47,20
1000314,83,2

391378
3,2

lg
0
1000 







RT
G

K r
p . 

 
5.2.5. Расчет rGT и Кр с использованием таблиц 

приведенных энергий Гиббса 
 

Приведенной энергией Гиббса Ф называют функцию 
 

T
HGФ T

Т

0
0

0
0 
 . (5.6) 

 
Изменение Ф в ходе химической реакции 

 

T
HGФ rTr

Тr

0
0

0
0 
 . (5.7) 
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тогда 
 

0
0

00 HФTG rTrTr  , (5.8) 
 

где 0
0Hr  – стандартный тепловой эффект при 0 К. 

Очевидно, что 
 

 0
0

000
0 HHHH TrTrr  . (5.9) 

 
5.2.6. Пример расчета rGT и Кр с использованием таблиц 

приведенных энергий Гиббса 
 
Вычислить rGT для реакции 2СО + О2 = 2СО2, исполь-

зуя табличные значения приведенной энергии Гиббса. 
Термодинамические характеристики веществ приведены 

в табл. 5.2. 
Таблица 5.2 

 
Термодинамические характеристики веществ при 1000 К 

 

Вещество TФ , Дж/мольК 0
0Hf , кДж/моль 

О2 212,090 0 
СО 204,079 -113,880 
СО2 226,409 -393,229 

 
Находим 

 
 0

,
0

,
0

,
0

22
22 ОТСОТСОТТr ФФФФ  

 
43,167)09,212()079,204(2)409,226(2   [Дж/К]; 
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 0
,0

0
,0

0
,0

0
0 22

22 OfCOfCOfr HHHH  
 

696,5580)88,113(2)229,393(2   [кДж]. 
 
Подставляя найденные значения в уравнение (5.8), полу-

чаем 
39126855869643,16710000

1000  Gr  [Дж/моль]; 
 

.07,47
1000314,8

391268ln
0
1000 







RT
G

K r
p  

 
5.3. Косвенный расчет химического равновесия 

комбинированием реакций 
 

В некоторых случаях неизвестны стандартные величины 
индивидуальных веществ или имеются трудности при экспе-
риментальном определении параметров реакции (высокая 
температура, давление и т.д.). 

Вследствие того, что энергия Гиббса есть функция со-
стояния системы и определяется только начальным и конеч-
ным состоянием системы, она может быть рассчитана как 
сумма Gi отдельных стадий процесса. Это означает, что при 
вычислениях можно оперировать термохимическими уравне-
ниями как алгебраическими. 

 
5.4. Пример косвенного расчета химического 

равновесия комбинированием реакций 
 
Найти константу равновесия Кр и изменение энергии 

Гиббса 0
TrG  химической реакции (в), если известны констан-

ты равновесия или изменения энергии Гиббса реакций (а) 
и (б). 
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2Н2О = 2Н2 + О2;  0
1pK ;  0

1Gr ;  (а) 
 

FeO = Fe + 1/2 O2;  0
2pK ;  0

2Gr ;  (б) 
 

FeO + H2 = Fe + H2O; 0
3pK  = ? 0

3Gr  = ? (в) 
 

Если умножить уравнение (а) на (–1/2) и сложить с 
уравнением (б), получим 

 
FeO – H2O = Fe + 1/2 O2 – H2 – 1/2 O2 

 
или уравнение (в). 

Свободная энергия Гиббса есть функция состояния, зна-
чит, 

0
1

0
2

0
3 21 GGG rrr   

или 
0
1

0
2

0
3 ln21lnln ppp KKRTKRT  . 

 
Следовательно, для реакции (в) 

 

0
1

0
20

3

p

p
p

K

K
K  . 

 
5.5. Определение направления химической реакции 

в условиях, отличных от равновесных 
 
Рассчитать изменение энергии Гиббса, т.е. определить 

направление химической реакции, когда парциальные давле-
ния исходных веществ и продуктов реакции отличаются от 
равновесных, можно, используя уравнение изотермы химиче-
ской реакции 
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dDcCbBaA  , (5.10) 
 

   
    
















 pb

B
a

A

d
D

c
C

Tr K
PP
PPRTG lnln , (5.11) 

 
где iР  – произвольные парциальные давления компонентов. 

 
5.6. Пример определения направления химической 

реакции в условиях, отличных от равновесных 
 
Определить направление реакции получения йодоводо-

рода HIH
2
1I

2
1

22   при условиях: Т = 298,15 К; 
22 IН PР  

= 0,1 атм; HIP  = 10 атм. 
Кр или 0

TrG  можно рассчитать любым из приведенных 
выше способов. При Т = 298 К для данной реакции Кр = –0,52. 
Направление реакции в данном случае, когда парциальные 
давления продуктов и исходных веществ отличаются от рав-
новесных, определяется по уравнению (3.11). 

Подставляя значения 
2НР , 

2IP  и HIP  и значение 
Кр = –0,52 для данной реакции при Т = 298 К, получим 

 




 52,0298314,8
1,01,0

10ln298314,8 2121
0
298Gr  

 
= 12711 [Дж/моль]. 

 
Таким образом, для данных условий 00

298  Gr  и реак-
ция самопроизвольно идет справа налево, т.е. будет наблю-
даться разложение HI. 
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При других условиях, например, при 
2НР =

2IP = 1 атм; 

HIP  = 0,1 атм: 
 

441252,0298314,8
1
1,0ln298314,80

298  Gr  [Дж/моль], 

 
т.е. 00

298  Gr  и самопроизвольно реакция пойдет слева на-
право. 

5.7. Задание 
 

1. Расчет константы равновесия химической реакции од-
ним из рассмотренных трех способов (по заданию). 

2. Расчет изменения энергии Гиббса для заданных не-
равновесных давлений AP , BP , CP , DP . 

3. Выводы о направлении реакции в заданных условиях.  
Оформление отчета должно соответствовать требовани-

ям стандарта предприятия. 
 

5.8. Примеры задач 
 
1. Выведите формулу, показывающую влияние давления 

на равновесный выход продуктов реакции mA + nB = pD + qE. 
2. Определить направление химической реакции в не-

равновесных условиях с использованием таблиц приведенных 
энергий Гиббса. Указать оптимальный режим. 

3. В чем заключается особенность разных методов рас-
чета TrG  химической реакции? 

4. Зависит ли TrG  химической реакции в неравновес-
ных условиях от температуры? 

5. Определить степень завершенности химической реак-
ции (по заданию). 
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6. ФАЗОВЫЕ РАВНОВЕСИЯ В ПОЛУПРОВОДНИКОВЫХ 
СИСТЕМАХ 

 
Цели работы: 
– изучить диаграммы состояния; 
– построить кривые термоанализа. 
 
6.1. Системы, не образующие твердых растворов 

и химических соединений 
 
Примером системы подобного рода является система 

кадмий – висмут. Ее особенностью является то, что кривая 
охлаждения смеси, содержащей 40 % кадмия, имеет такой же 
характер, как у чистого вещества (рис. 6.1) При кристаллиза-
ции этой смеси, называемой в дальнейшем эвтектической, 
происходит одновременное выпадение кристаллов кадмия и 
висмута. Температура при этом, как и в случае кристаллиза-
ции чистого вещества, остается постоянной, а число степеней 
свободы Сусл = 2 – 3 + 1 = 0. 

 
а   б 

 
Рис. 6.1. Диаграмма плавкости ( а )  и  кривая охлаждения 

( б)  смеси неизоморфных веществ 
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При кристаллизации смесь двух компонентов, кадмия и 
висмута, состоит из трех фаз (кристаллы кадмия, кристаллы 
висмута, жидкость). 

Жидкость, которая находится в равновесии с двумя кри-
сталлическими фазами одновременно, называется эвтектиче-
ской, ее состав – эвтектическим составом, температура, при 
которой существует такое равновесие, – эвтектической темпе-
ратурой. 

Кристаллизация смесей неэвтектического состава проте-
кает иначе. При охлаждении расплава здесь сначала выпадают 
кристаллы только одного из компонентов, того, которого в 
данной смеси больше, по сравнению с эвтектической. Напри-
мер, из смеси, содержащей 20 % кадмия, сначала кристалли-
зуется лишь висмут. При этом жидкость обогащается другим 
компонентом (в нашем примере кадмием), а ее состав посте-
пенно приближается к эвтектическому. Температура кристал-
лизации остающейся жидкости с изменением ее состава по-
нижается. Когда же температура достигнет эвтектической, об-
разуется эвтектический расплав. Дальнейшая кристаллизация 
протекает при постоянной температуре. При эвтектической 
температуре, как уже упоминалось ранее, происходит одно-
временное выпадение кристаллов обоих компонентов. 

Таким образом, на кривой охлаждения смеси неэвтекти-
ческого состава можно отметить две характерные температу-
ры: температуру начала кристаллизации, при которой выпа-
дают первые кристаллы одного из компонентов, и эвтектиче-
скую температуру, при которой выпадают кристаллы обоих 
компонентов. Температура начала кристаллизации зависит от 
состава выбранной смеси, а эвтектическая для всех смесей 
данной системы одинакова и одновременно является темпера-
турой конца кристаллизации. 

Число степеней свободы Сусл = 3 – Ф составляет 2, 1 или 
0 в зависимости от числа равновесных фаз. На первом этапе 
кристаллизации (участок 1е), когда состав жидкой фазы изме-
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няется, а температура понижается, Сусл = 1. Постоянство тем-
пературы на втором этапе кристаллизации (участок es) согла-
суется с нонвариантностью системы, состоящей из одной 
жидкой и двух кристаллических фаз. 

Если с помощью охлаждения смесей различного состава 
определить температуры начала и конца кристаллизации, то 
можно построить диаграмму плавкости (рис. 6.1,а). Линия 
АЕВ этой диаграммы выражает зависимость температуры на-
чала кристаллизации от состава смеси и называется кривой 
ликвидуса. Температуры конца кристаллизации лежат на пря-
мой CD, называе мой линией солидуса. 

На рис. 6.1,б изображена кривая охлаждения смеси /, со-
стояние которой характеризуется точкой 1. Охлаждению этой 
смеси отвечает движение фигуративной точки по вертикаль-
ной прямой 1Le2. Кристаллизация рассмотренной смеси начи-
нается при температуре, соответствующей точке l. При этой и 
более низкой температуре из жидкого расплава выпадают 
кристаллы висмута, а жидкость обогащается кадмием и изме-
няет состав по линии ликвидуса LE. 

Состав жидкости, находящейся в равновесии с кристал-
лами висмута при заданной температуре T1L1, можно опреде-
лить, проводя линию ТL до пересечения с кривой ликвидуса. 
Из рис. 5.1, видно, что точка жидкости 1 с понижением темпе-
ратуры приближается к эвтектической точке Е и совпадает с 
ней при эвтектической температуре. Фигуративная точка сме-
си в целом при этом занимает положение е. Дальнейшее по-
нижение температуры возможно лишь после затвердения всей 
смеси и характеризуется перемещением фигуративной точки 
по участку е2.  

Диаграмма плавкости является диаграммой состояния. 
Различные ее участки характеризуют определенные фазовые 

состояния системы. Очевидно, точки, лежащие выше линии 
ликвидуса, отвечают жидкой фазе, точки поля АЕС – равнове-
сию жидкой фазы с кристаллами висмута, точки поля BED – 
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жидкой фазы с кристаллами кадмия и, наконец, ниже кривой 
солидуса лежат участки, соответствующие кристаллам висму-
та и кадмия. 

Охлаждение рассматриваемой смеси протекает анало-
гично охлаждению предыдущей, только из нее сначала выпа-
дают кристаллы кадмия, а не висмута. Состав жидкости опре-
деляется точкой, лежащей на линии ЕВ. 

Диаграммы, подобные рассмотренной выше, могут по-
лучаться не только для металлических систем. Эвтектическая 
точка систем, состоящих из воды и какой-либо соли, называ-
ется криогидратной точкой. Криогидратные смеси применя-
ются в целях обеспечения низких постоянных температур. 

 
6.2. Системы с неограниченной взаимной растворимостью 

компонентов в твердом состоянии 
 

Неограниченной взаимной растворимостью в твердом 
состоянии обладают вещества, имеющие одинаковый тип и 
близкие параметры кристаллической реднетки. Это изоморфные 
смеси. Примером может служить система медь – никель или 
золото – серебро. 

При кристаллизации изоморфных смесей образуется 
лишь одна кристаллическая фаза, состоящая из смешанных 
кристаллов, содержащих оба компонента. Это твердый рас-
твор замещения, в котором частицы одного компонента заме-
щают в узлах кристаллической решетки частицы другого ком-
понента. Температура начала кристаллизации зависит от со-
става жидкого расплава. Состав выпадающих кристаллов не 
совпадает с составом равновесной с ними жидкости. 

Приведенная на рис. 6.2 кривая охлаждения относится к 
смеси 1. На участке 1L происходит охлаждение жидкого рас-
плава. Кристаллизация начинается в точке I. Состав выпа-
дающих при этой температуре кристаллов характеризуется 
положением точки k. Выделение теплоты при кристаллизации 
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приводит к менее крутому ходу кривой охлаждения на участ-
ке ls. Температурной остановки здесь не должно быть, так как 
Сусл = 1 (отличается от нуля). 
 

 
 

Рис. 6.2. Диаграмма плавкости и кривая охлаждения смеси 
изоморфных веществ 

 
При дальнейшем медленном понижении температуры 

жидкость обедняется компонентом В и изменяет состав по 
кривой ликвидуса, состав выпадающих кристаллов определя-
ется точками, лежащими на кривой солидуса (участок kk1). 

Заметим, что лишь при очень медленном охлаждении 
ранее образовавшиеся кристаллы успевают за счет протекаю-
щей внутри них диффузии изменить свой состав так, чтобы 
сохранилось их равновесие с расплавом. При температуре, со-
ответствующей точке k1, вся жидкость превращается в кри-
сталлы твердого раствора. Участок s2 кривой охлаждения от-
вечает понижению температуры этих кристаллов. Линия Ik, 
соединяющая точки равновесных фаз, называется коннодой. 
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6.3. Системы с ограниченной растворимостью в твердом 
состоянии 

 
Возможны системы таких веществ, которые в твердом 

состоянии растворяются друг в друге лишь до некоторого 
предела концентраций. Эти пределы зависят от температуры. 
В качестве примера можно назвать системы медь – серебро, 
олово – свинец. 

На рис. 6.3 приведена диаграмма плавкости подобных 
систем. Поля α и β представляют собой области существова-
ния твердых растворов с преимущественным содержанием 
компонента А (твердый раствор α) и с преимущественным со-
держанием компонента В (твердый раствор β).  

 

 
 

Рис. 6.3. Диаграмма плавкости системы ограниченно 
растворимых веществ 

 
На рис. 6.3 отмечены, кроме того, поля, соответствую-

щие существованию твердых растворов. Рассмотрим охлаж-
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дение расплава /. При температуре, отвечающей точке L, на-
чинается выпадение кристаллов твердого раствора α. В даль-
нейшем температура понижается, жидкость изменяет свой со-
став по линии ликвидуса, а кристаллы твердого раствора – по 
линии солидуса. При эвтектической температуре, соответст-
вующей положению точки Е, жидкость становится эвтектиче-
ской и кристаллизуется при постоянной температуре с выде-
лением кристаллов твердых растворов α и β одновременно. 
После окончания кристаллизации происходит охлаждение 
твердой смеси. 

Кривая охлаждения состоит из нескольких участков: ох-
лаждение жидкого расплава; выпадение кристаллов твердого 
раствора α фазы и охлаждение твердой α фазы соответствен-
но, линии солидуса; eS – одновременное выпадание кристал-
лов твердых растворов α и β. 

Диаграмма ограниченно растворимых компонентов при 
больших различиях в температурах их кристаллизации отли-
чается от предыдущей. Расплавление кристаллов одного из 
твердых растворов сопровождается перитектическим взаимо-
действием этих кристаллов с жидким расплавом и образова-
нием кристаллов другого твердого раствора. Состав перитек-
тической жидкой смеси в отличие от эвтектической не являет-
ся промежуточным по сравнению с составом равновесных с 
ней кристаллов. Перитектический расплав более обогащен 
одним из компонентов, чем каждый из твердых растворов.  

При температуре Тр происходит перитектическое пре-
вращение кристаллов α (состава Pi) и жидкости (состава Р) в 
кристаллы β (состава Р2), чему соответствует площадка es на 
кривой охлаждения. После израсходования всей жидкости 
остаются кристаллы α и β, Сусл = 2 – 2-j- 1 = 1, температура 
начинает понижаться. Диаграмма смеси такого типа, напри-
мер сплава меди с серебром, изображена на рис. 6.4. 
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Рис. 6.4. Диаграмма плавкости системы ограниченно 
растворимых веществ 

 
При кристаллизации смеси, состав которой характери-

зуется точками на отрезке Р2Р, перитектическое взаимодей-
ствие заканчивается израсходованием кристаллов α.. При 
дальнейшем понижении температуры из оставшейся жидко-
сти выпадают кристаллы β. 

 
6.4. Системы, образующие устойчивое 

химическое соединение 
 

Компоненты бинарных систем могут образовывать друг 
с другом химические соединения. Вид диаграммы плавкости 
таких систем зависит от числа химических соединений, их ус-
тойчивости и способности к взаимной растворимости с от-
дельными компонентами. 

На рис. 6.5 изображена типичная диаграмма плавкости 
системы компонентов А и В, образующих устойчивое хими-
ческое соединение М, не способное образовывать твердый 
раствор с этими компонентами. Она представляет собой соче-
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тание двух диаграмм бинарных систем с нерастворимыми в 
твердом виде компонентами. Поля, отвечающие различному 
фазовому состоянию системы, отмечены на рисунке. Левая 
часть диаграммы относится к системе А – М, а правая – к сис-
теме М – В. В точке N на кривой ликвидуса имеется максимум, 
характер которого зависит от устойчивости химического со-
единения. Для малоустойчивого соединения этот максимум 
становится широким и плоским. Чем больше диссоциирует 
образующееся соединение, тем положе максимум.  

 
 

Рис. 6.5. Диаграмма плавкости веществ, образующих 
устойчивое химическое соединение 

 
Обратите внимание, что вид кривых охлаждения соот-

ветствует правилу фаз. Например, горизонтальные площадки 
этих кривых отвечают нонвариантным системам. При подсче-
те вариантности нужно учитывать, что данная система бинар-
на (К = 2), так как химическое соединение не является незави-
симым компонентом. Вид и состав выпадающих кристаллов, а 
также состав равновесного жидкого расплава можно устано-
вить с помощью нод, проходящих через фигуративную точку 
заданной смеси, как это делалось ранее для других систем. 
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6.5. Системы, образующие неустойчивое химическое 
соединение 

 
Возможны такие химические соединения, которые пла-

вятся с разложением, образуя не только жидкость, но и кри-
сталлы одного из компонентов. Поскольку равновесие трех 
фаз бинарной системы нонвариантно, ему соответствует по-
стоянная температура. Примером системы веществ, образую-
щих неустойчивое химическое соединение, является сплав 
меди с ртутью. На рис. 6.6 изображена диаграмма плавкости 
системы подобного рода. Перитектическая точка Р отвечает 
температуре, выше которой химическое соединение М суще-
ствовать не может. Смеси, содержащие компонента В больше, 
чем в перитектическом сплаве, плавятся с разложением М. 
Области существования различных фаз системы указаны на 
рис. 6.6. 

 

 
 

Рис. 6.6. Диаграмма плавкости веществ, образующих 
неустойчивое химическое соединение 
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При охлаждении данного расплава фигуративная точка 
опускается вертикально вниз, переходя из области жидкости в 
область равновесия жидкости с кристаллами В, а затем жид-
кости с кристаллами М. 

Кривая охлаждения имеет две площадки, отвечающие 
нонвариантному равновесию трех фаз системы: перитектиче-
ской жидкости, кристаллов М и кристаллов В; эвтектической 
жидкости, кристаллов А и кристаллов М. 

Остальным участкам кривой охлаждения соответствует 
вариантность, отличающаяся от нуля. На участке lр из распла- 
ва выпадают кристаллы В, температура понижается, состав 
жидкости соответствует одноименным точкам на линии лик-
видуса. На участке рp1 из расплава выпадают кристаллы М, 
состав жидкости приближается к эвтектическому температура 
понижается. 

При охлаждении смесей, соответствующих отрезку MB, 
перитектическое взаимодействие кристаллов В и жидкого 
расплава приводит к образованию лишь кристаллов М. Из-
бытка жидкости не существует, поэтому кристаллизация этих 
смесей заканчивается при Тр. 

 
6.6. Задание 

 
1. На диаграмме состояния (рис. 6.1 – 6.6) указать харак-

терные температуры, фазовый состав. Построить характерные 
для данной диаграммы кривые термоанализа. 

2. На кривой охлаждения указать состав первого кри-
сталла, последней капли. 

3. На кривой термоанализа нагревания указать состав 
первой капли, последнего кристалла. 
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6.7. Примеры задач 
 
1. По диаграмме состояния Zn-Mg (рис. 6.7): 
– определить фазовый состав всех областей; 
– найти формулу химического соединения; 
– выразить состав эвтектики Е1, Е2 в атомных процентах; 
– построить кривые термоанализа для состава MgxZn1-x; 
– определить, при каком составе при охлаждении выде-

ляется чистый Mg. 
 

 
Рис. 6.7. Диаграмма состояния Zn-Mg 

 
2. Исследовать диаграмму состояния двухкомпонентной 

системы с неограниченной растворимостью в жидкой и твер-
дой фазах. Определить фазовый состав, температуру первого 
кристалла и последней капли для состава АαВ1 – х. Построить 
кривые термоанализа. 

3. По диаграмме состояния Bi-Te (рис. 6.8): 
– определить фазовый состав всех областей; 
– найти формулу химического соединения; 
– выразить состав эвтектики Е1, Е2 в атомных процентах; 
– построить кривые термоанализа для состава BixTe1-x; 
– определить, при каком составе при охлаждении выде-

ляется чистый Te. 
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Рис. 6.8. Диаграмма состояния Bi-Te 

 
4. По диаграмме состояния Cu-Ag (рис. 6.9): 
– определить фазовый состав всех областей; 
– построить кривые термоанализа для состава CuxAg1-x 

(x = 5 %, 50 %, 98 % Cu), указать число степеней свободы и 
число фаз на кривых термоанализа; 

– определить, сколько твердого раствора выделяется из 
100 г 70 % расплава при охлаждении до 850 оС. 

 

 
Рис. 6.9. Диаграмма состояния Cu-Ag 
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5. По диаграмме состояния Cr-Ni (рис. 6.10): 
– определить фазовый состав всех областей; 
– построить кривые термоанализа для 10 %, 40 %, 50 %, 

60 % Cr. Указать число степеней свободы и число фаз на кри-
вых термоанализа; 

– определить, сколько хрома будет содержаться в жид-
ком и твердом растворе при T1 = 1400 oC (T2, T3 …) для соста-
ва 1, 2, 3 … 

 
 

Рис. 6.10. Диаграмма состояния Cr-Ni 
 

6. Исследовать диаграмму состояния двухкомпонентной 
системы с неограниченной растворимостью в жидкой фазе и 
полной нерастворимостью в твердой фазе. Определить фазо-
вый состав, температуру первого кристалла и последней капли 
для состава АαВ1 – х. Построить кривые термоанализа. 

7. По диаграмме плавкости SiO2-Al2O3 (рис. 6.11): 
– найти формулу химического соединения; 
– изобразить кривую термоанализа для 65 % расплава; 
– определить количество эвтектики, получающейся при 

затвердевании 1 кг 30 % расплава; 
– определить, сколько химического соединения полу-

чится при затвердевании 10 г 80 % расплава. 
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Рис. 6.11. Диаграмма плавкости SiO2-Al2O3 
 

8. Исследовать диаграмму состояния двухкомпонентной 
системы с неограниченной растворимостью в жидкой и огра-
ниченной растворимостью в твердой фазе. Определить фазо-
вый состав, температуру первого кристалла и последней капли 
для состава АαВ1 – х. Построить кривые термоанализа. 

9. Исследовать диаграмму состояния двухкомпонентной 
системы с образованием химического соединения постоянно-
го состава. Определить фазовый состав, температуру первого 
кристалла и последней капли для состава АαВ1 – х. Построить 
кривые термоанализа. 
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