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Коллигативные 

1. КОЛЛИГАТИВНЫЕ СВОЙСТВА РАСТВОРОВ 
 

1.1. Общая характеристика растворов 
 
Растворами называются однородные (гомогенные) системы, 

состоящие из двух или большего числа компонентов, состав которых 
может в известных пределах непрерывно изменяться. От химических 
соединений растворы отличаются непостоянством состава и отсутст-
вием кратных отношений. 

По агрегатному состоянию различают растворы жидкие, газо-
образные и твердые. Жидкие – смесь двух жидких компонентов; рас-
творы кристаллов в жидкости, газов в жидкости; расплав двух твер-
дых компонентов. Газообразные – смесь двух газов; растворы твер-
дых веществ или жидкостей в газах. Твердые – однородные кристал-
лические или аморфные фазы переменного состава или газы в кри-
сталлах. В данном разделе рассматриваются свойства жидких раство-
ров неэлектролитов. 

Основным вопросом термодинамической теории растворов яв-
ляется установление зависимости равновесных свойств растворов от 
состава и свойств его компонентов. Эта теория в своей общей форме 
не зависит от молекулярной структуры растворов и от природы моле-
кулярных взаимодействий между компонентами растворов, но учи-
тывает влияние энергетических и энтропийных величин. Для систем с 
полярными компонентами важным является учет ориентационных 
эффектов. 

За основное свойство раствора принимается концентрация, для 
определения которой применяют различные единицы, пропорцио-
нальные друг другу и между которыми существуют определенные 
связи. В настоящее время наиболее часто  употребляемыми концен-
трациями являются: моляльность – число молей растворенного веще-
ства в 1000 г растворителя (m) и молярность – число молей раство-
ренного вещества в 1000 г раствора (С). 

 Принято, идеальными (совершенными) растворами называть 
растворы, полученные из веществ с одинаковыми или почти одина-
ковыми размерами молекул и энергиями междучастичного взаимо-
действия (оптические изомеры; вещества отличающие изотопным со-
ставом; близкие члены гомологического ряда). При смешении таких 
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веществ условия существования молекул практически не меняются, 
т.к. у них близкие энергии связи 212211 −−− ≈≈ εεε ;  
отсутствует тепловой эффект при смешении, т.е. 0=∆H ; 

.ln0 , iiгазид xxRSSиV ∑−=∆=∆=∆ Близкие энергии взаимодей-
ствия всех молекул в растворе способствуют равномерному распре-
делению их в пространстве и поэтому, энтропия смешения практиче-
ски не отличается от энтропии смешения идеального газа. При обра-
зовании таких растворов объем раствора практически не меняется, 
т.к. объемы молекул всех компонентов примерно равны и, соответст-
венно, отсутствует изменение энтальпии. 

Предельно разбавленные растворы – растворы, в которых кон-
центрация растворенного вещества очень мала; растворитель подчи-
няется свойствам идеальных растворов, а растворенное вещество не 
подчиняется. Для описания свойств растворителя можно использо-
вать все уравнения идеальных растворов. 

Реальные растворы – все растворы, которые не подчиняются 
термодинамическим закономерностям идеальных и предельно раз-
бавленных растворов. Равновесные свойства реальных растворов оп-
ределяются при помощи эмпирического метода активностей. Среди 
реальных растворов выделяют регулярные растворы – это растворы, 
у которых при смешении компонентов, взятых в одинаковом агрегат-
ном состоянии изменение энтальпии и объема не равны нулю, а из-
менение энтропии такое же, как при смешении идеальных газов:  
( 222111. ,,0,0 −−− ≠≠∆=∆≠∆≠∆ εεεгазидSSHV ). Такими свойствами 
обладают неполярные неассоциированные жидкости, к которым от-
носятся растворы из 46612666 , CClиHCНСиHC  и т.д. 

Атермальные растворы – это реальные растворы, при образо-
вании которых газидSSVH .,0,0 ∆≠∆≠∆=∆ . Это характерно для рас-
творов близких по своим энергетическим свойствам, но состоящих из 
компонентов, имеющих значительное различие в размерах молекул и, 
соответственно, в молярных объемах (молекулы высокомолекуляр-
ных веществ в обычных низкомолекулярных молекулах растворите-
лей). 

1.2. Термодинамика образования растворов.  
Парциальные молярные величины (ПМВ) 

 
Образование раствора из компонентов – процесс самопроиз-

вольный, в котором, как в любом самопроизвольном процессе, проте-
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кающем под влиянием двух внешних факторов (Р и Т) 0<∆G . Сле-
довательно, термодинамическим условием образования раствора яв-
ляется убыль энергии Гиббса. Такой процесс будет протекать само-
произвольно до тех пор, пока в системе не установится равновесие: 
(т,ж,г)↔растворяемый компонент (раствор). При равновесии 

0=∆G . Исключение составляют термодинамически неустойчивые 
пересыщенные растворы. С точки зрения термодинамики, раствор на-
зывается насыщенным, когда химический потенциал чистого раство-
ряемого вещества (твердого, жидкого, газообразного) равен химиче-
скому потенциалу этого вещества в растворе. 

С изменением состава раствора G∆  изменяется, но во всех слу-
чаях .0<∆G  Уменьшение энергии Гиббса в процессе образования 
раствора может быть обусловлено изменением энтальпии и энтропии, 
но не менее важной является зависимость свойств растворов от со-
става и свойств его компонентов. Для количественного описания этих 
зависимостей используют парциальные молярные величины. 

Парциальной молярной величиной (ПМВ)  может быть любое 
свойство раствора, которое "определяет вклад" данного компонента в 
экстенсивное свойство раствора и выражает общее изменение свойств 
системы. ПМВ могут быть положительными и отрицательными. ПМВ 
– это изменение данного экстенсивного  свойства раствора при до-
бавлении одного моля i-го компонента к большому количеству рас-
твора при постоянном давлении и температуре. Большое количест-
во раствора необходимо для того, чтобы добавление 1 моля i-го ком-
понента практически не изменяло состава раствора. 

Для 1 моля чистого вещества ПМВ ( iX ) равно свойству чистого 

компонента .
1

0
0

i
i

i X
моль
X

X ≅=  

Для двухкомпонентной системы – раствора, состоящего из рас-
творителя и растворенного вещества, его экстенсивное свойство общX  
зависит от числа молей растворителя 1n  и числа молей растворенного 
вещества 2n , давления и температуры, т.е. ( ).,,, 21 nnTPfX общ =  При 
постоянном давлении и температуре  
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где iX  – ПМВ или любое свойство i- го компонента в растворе. 
Так как оба компонента добавляются к раствору небольшими пор-
циями и в таком соотношении, что состав раствора не меняется, то 
после интегрирования уравнения (1.1) получим  

.0,0,0, 212211 ==∫ =+= nnеслиconstnXnXX общ       (1.2) 
Дифференцирование уравнения (1.2) по всем переменным и сравне-
ние его с уравнением (1.1) приводит к выражению 

( ) ( )
.0

,

2211

22112211

=+

+++=

XdnXdn

XdnXdndnXdnXdX общ                        (1.3) 

Разделим в уравнении (1.2) все величины на сумму (n1 + n2) 
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то полученное выражение можно представить в виде:  
 

2211 XxXxX += ,                                                (1.4) 
 
где Х – свойство 1 моля раствора; хi – молярная доля компонента. 
Уравнение (1.4) после деления на сумму (n1 + n2) принимает вид  

.0,0 22112
21

2
1

21

1 =+=
+

+
+

XdxXdxилиXd
nn

n
Xd

nn
n

            (1.5) 

Полученные уравнения (1.4) и (1.5) являются соотношениями 
Гиббса – Дюгема.  

Из уравнения (1.5) можно определить ПМВ одного компонента, 
зная ПМВ другого: 

.1
2

1
221

2

1
2

2

1

Xd
x
x

XXXd
x
x

Xd
X

X
∫
′

′

−′=′−=                      (1.6) 

Парциальной мольной величиной может быть любое свойство 
раствора. Термодинамическим свойствам раствора Gобщ, Hобщ, 
Sобщ,Vобщ и т.д. соответствуют ПМВ i-го компонента: iiii VSHG ,,, –
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парциальные мольные энергия Гиббса, энтальпия, энтропия, объем. 
Среди парциальных мольных величин наибольшее значение имеет 
парциальная мольная энергия Гиббса iG , которая тождественна хими-
ческому потенциалу: 

.
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В этом случае уравнение Гиббса – Дюгема принимает вид:  
.02211 =+ µµ dxdx                                     (1.8) 

Практическое значение ПМВ состоит в том, что между ними со-
храняются по форме те же термодинамические соотношения, что и 
между обычными термодинамическими величинами. Так, если от 
энергии Гиббса в уравнении G = H – TS взять производную по числу 
молей ni при постоянстве Р, Т и nj, то получим 
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При помощи ПМВ можно применить к растворам весь матема-
тический аппарат химической термодинамики для чистого вещества. 
Это дает возможность выразить через термодинамические уравнения 
любые равновесные свойства растворов, к которым относятся давле-
ние пара компонентов над раствором, понижение температуры замер-
зания и повышение температуры кипения раствора, растворимость 
веществ, осмотическое давление, распределение вещества между 
двумя несмешивающимися растворителями. 

 При образовании растворов необходимо учитывать изменение 
свойств раствора от изменения свойств компонентов. Свойство одно-
го моля раствора называется аддитивным (Хад), если оно складывает-
ся из свойств компонентов 0

2
0
1 ХиX  пропорционально их содержанию 

в растворе, т.е.  
,0

22
0
11 XxXxX ад +=                                     (1.10) 

где 0
2

0
1 , XX  – свойство одного моля растворителя и одного моля рас-

творенного вещества. Замена х1 = (1 – х2) приводит к выражению 
( ) ( ).1 0

1
0
22

0
1

0
22

0
12 XXxXXxXxX ад −+=+−=  (1.11) 

Из данного уравнения следует, что зависимость Хад от х2 являет-
ся линейной, т.к. коэффициенты Х1

0 и (Х2
0 – Х1

0) – величины посто-
янные. Сравним уравнение (1.11) с уравнением (1.4), в котором 

( )122122122211 )1( XXxXXxXxXxXxX −+=+−=+=        (1.12) 
зависимость Х от х2 – является нелинейной, т.к. величины ( )121 , XXX −   
меняются от состава раствора. Разница между двумя этими уравне-
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ниями показывает, что при образовании раствора имеет место от-
клонение свойства раствора от аддитивности и это отклонение на-
зывается изменением свойства раствора. 

( ) ( ) ,2211
0
22

0
112211 XxXxXxXxXxXxXXX ад ∆+∆=+−+=−=∆        (1.13) 

где – 21,, XXX ∆∆∆  – изменение свойства раствора, изменение парциаль-
ного молярного свойства растворителя, изменение парциального мо-
лярного свойства растворенного вещества. Например, изменение хи-
мического потенциала пара при образовании раствора имеет вид  

( )

( ) ( )

.ln

,lnlnln

,ln,ln

0

0
00*0

00*
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P
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PRTPRT
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+=+=

µ
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Определить ПМВ можно графически, методом отрезков, на 
графике в координатах Х от хi. Парциальные молярные величины 
можно также определить по зависимости свойства раствора Х от чис-
ла молей i-го компонента на графике в координатах Х от ni. Угловой 
коэффициент касательной к кривой равен ПМВ iX .  

 
1.3. Изменение термодинамических величин 

 при образовании растворов.  
Термодинамические свойства идеальных жидких растворов  

 
Рассмотрим изменение энергии Гиббса при образовании моля 

бинарного раствора. Под молем раствора понимается такое количе-
ство раствора, в котором число молей каждого компонента равно 
его молярной доле. Тогда, учитывая  свойства ПМВ, изменение энер-
гии Гиббса определяется разницей между молярной энергией Гиббса 
в растворе G и ее значением до смешенияGад:  

( ) ( ) .

,,

2211
0
222

0
111

0
22

0
112211

GxGxGGxGGxGGG

GxGxGGxGxG

ад

ад

∆+∆=−+−=−=∆

+=+=         (1.14) 

Так как образование раствора процесс самопроизвольный, то 
.0<∆G  С изменением состава раствора G∆  изменяется, но всегда 

0<∆G , хотя уменьшение энергии Гиббса в процессе образования рас-
твора может быть обусловлено и энтальпийным, и энтропийным 
вкладом.  

Известно, что химический потенциал компонента смеси идеаль-
ных газов выражается соотношением iii PRT ln0 += µµ . Для идеального 
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раствора зависимость химического потенциала компонентов от со-
става должна иметь аналогичный вид ( ) iхiидi xRT ln,0 += µµ . Учитывая, что 

jnTPi
ii n

GG
,,

⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂

==µ , а также iii nG ∑= µ  после соответствующих  преобра-

зований для раствора, образованного из n1 молей растворителя и n2 
молей растворенного вещества, уравнение (1.17) принимает вид:  

( ) ( )
( ) .lnln

,lnlnlnln

2211
21

1

2211
0
22

0
112

0
2211

0
11

xRTxxRTx
nn

GG

xRTnxRTnnnxRTnxRTnnG

смесимоль +=
+
∆

=∆

+=+−+++=∆ µµµµ
(1.15) 

Величина ( ) µ∆=∆ смесимольG 1 , так как x1 < 1, x2 < 1, то 0,0 <∆<∆ µG , сле-
довательно, самопроизвольный процесс образования раствора сопро-
вождается убылью энергии Гиббса или химического потенциала. 

Изменение энтальпии при образовании 1 моля бинарного рас-
твора определяется разницей между молярной энтальпией в растворе 
Н и молярной энтальпией до смешения Над:  

( ) ( ) ,

,,

2211
0
222

0
111

0
22

0
112211

HxHxHHxHHxHHH

HxHxHHxHxH

ад

ад

∆+∆=−+−=−=∆

+=+=              (1.16) 

где 21 , HH ∆∆  – дифференциальные энтальпии растворения.  
Так как при образовании 1 моля идеального раствора 0=∆H , но 

х1 и х2 не равны нулю, следовательно, должно соблюдаться условие 
что 0,0 21 =∆=∆ HH  , это возможно, если 0

22
0
11 , HHHH == . В идеальном 

растворе парциальная молярная энтальпия компонента равна мо-
лярной энтальпии чистого компонента.  

Преобразуем уравнение (1.15) к виду: 2211 lnln xRxxRx
T
Gсм +=

∆  .  

В правой части этого уравнения находятся величины, не зави-
сящие от температуры, поэтому, .0=⎥⎦

⎤
⎢⎣
⎡∆

T
G

dT
d см  Но, в соответствии с 

уравнением  2T
H

T
G

dT
d смсм ∆

−=⎥⎦
⎤

⎢⎣
⎡∆ ,  при равных левых частей уравнений 

равны и правые, т.е. 02 =
∆
T
H см , следовательно, 0=∆ смH . Энтальпия об-

разования 1 моля идеального раствора из компонентов равна нулю. 
Изменение энтропии при образовании раствора из n1 моль рас-

творителя и n2 моль растворенного вещества можно найти при диф-
ференцировании уравнения (1.15)  

.lnln 2211 xRxxRx
T
GS

P

−−=⎥⎦
⎤

⎢⎣
⎡
∂
∆∂

−=∆                      (1.17) 
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Так как х1< 1, x2< 1, то ,0>∆S  т.е. образование идеального рас-
твора сопровождается возрастанием энтропии. 

Изменение энтропии при образовании раствора можно также 
представить уравнением  

,,, 0
22

0
11 SnSnSSSSSSS исхисхрарисхрар +=+∆=−=∆ −−  

где  0
2

0
1 , SS  – энтропии чистых компонентов. После соответствующих 

подстановок из (1.17) и небольших преобразований получаем  
.lnln 0

22
0
112211 SnSnxRnxRnS рар ++−−=−                    (1.18) 

Парциальная молярная энтропия компонента определяется фор-
мулой 

jnTPi

рар
i n

S
S

,,
⎥
⎦

⎤
⎢
⎣

⎡
∂

∂
= − , следовательно, после дифференцирования урав-

нения (1.18), получаем iii xRSS ln0 −= . Так как, xi< 1, то парциальная 
молярная энтропия компонента при образовании идеального раствора 
возрастает. 

При образовании идеального раствора изменение энтальпии, со-
гласно (1.16) равно нулю. Температурным коэффициентом изменения 
энтальпии в процессе является изменение теплоемкости .PC∆  Тогда, 
при образовании  идеального раствора 0=⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛
∂
∆∂

=∆
P

P T
HC  . 

При постоянной температуре правая часть уравнения (1.15) не 
зависит от давления, т.е. 0=⎥⎦

⎤
⎢⎣
⎡

∂
∆∂

T

см

P
G . Сопоставим это соотношение с 

уравнением V
P
G

T

=⎥⎦
⎤

⎢⎣
⎡
∂
∂ . Тогда получим, что 0=∆ смV , т.е. образование 

идеального раствора происходит без изменения объема. Подстановка 
этого значения в уравнение 0=∆−∆=∆ смсмсм VPHU  показывает, что обра-
зование идеального раствора происходит без изменения внутренней 
энергии.  

Таким образом, термодинамические характеристики образова-
ния идеального раствора имеют значения: энергия Гиббса уменьша-
ется, энтропия возрастает, а энтальпия, теплоемкость, внутренняя 
энергия и объем не меняются. Только при одновременном выполне-
нии всех этих условий раствор является идеальным. Несмотря на 
сравнительно небольшое количество реально существующих систем, 
которые можно отнести к идеальным растворам, эти представления 
позволили дать простую теоретическую модель образования раство-
ра, опираясь на которую можно интерпретировать свойства реальных 
систем.  
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1.4. Закон Рауля  
 
Любой раствор находится в равновесии с паром над раствором. 

Условие равновесия i-го компонента в растворе и паре выражается 
равенством химических потенциалов, так как при равновесии хими-
ческий потенциал вещества одинаков во всех сосуществующих фазах: 

( ) ( ) ( ) ( )., пiжiпiжi dd µ=µµ=µ                                  (1.19) 
Если пар подчиняется законам идеальных газов, а жидкость – 

законам идеального раствора, то значениям химических потенциалов 
соответствуют выражения  

( ) ( )

( ) ( ) .ln,ln

,ln,ln
0

0

iжiiiжi

iпiiiпi

xRTddxRT

PRTddPRT

=+=

=+=

µµµ

µµµ                     (1.20) 

Подстановка в уравнение (1.19) значений производных, позво-
ляет для равновесного состояния системы записать  

.lnln,lnln iiii xdPdилиxRTdPRTd ==                  (1.21) 
Интегрирование последнего уравнения в пределах от Рi

0 до Рi и 
от хi = 1 до хi соответствует выражению  

.,lnln,lnln 00
10

i
i

i
i

i

i
x

x
i

P

P
i x

P
P

x
P
P

xdPd
i

i

i

i

=== ∫∫
=

                (1.22) 

Последнее соотношение можно представить в виде iii xPP ⋅= 0  , что 
означает: равновесное парциальное давление пара компонента в рас-
творе Рi пропорционально молярной доле этого компонента (закон 
Рауля). В полученном уравнении Рi

0 равно давлению пара вещества 
над чистым растворителем.  

Уравнение (1.22) можно записать и в другом виде. Для бинарно-
го раствора х1 = 1 – х2, тогда  

( )

20
1

1
0

1

1
0

1

2
0

1
0

12
0

11
0

11 ,1

x
P
P

P
PP

xPPxPxPP

=
∆

=
−

⋅−=−⋅=⋅=
                     (1.23) 

Относительное понижение давления пара растворителя над 
раствором пропорционально молярной доле растворенного вещест-
ва. 

Если идеальный раствор состоит из двух летучих компонентов, 
а пар обладает свойствами идеального газа, то закон Рауля будет 
справедлив как для растворителя, так и для растворенного вещества: 
Р1 = Р1

0 х1, Р2 = Р2
0 х2. Общее давление пара над идеальным раствором 

равно сумме парциальных давлений пара отдельных компонентов:  
( ) ( ) .1 1

0
2

0
1

0
21

0
21

0
12

0
21

0
121 xPPPxPxPxPxPPPP ⋅−+=−+=+=+=     (1.24) 
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Из полученных уравнений следует, что парциальные давления пара 
растворителя и растворенного вещества а также общее давление пара 
над идеальным раствором линейно зависят от состава раствора.  

С ростом давления пара и с увеличением  концентрации раство-
ра наблюдаются отклонения от уравнения 1.22. При больших давле-
ниях пара отклонения от закона Рауля вызываются неидеальностью 
свойств самого пара, неподчинением пара законам идеальных газов и 
не зависят от природы и концентрации раствора. Эти отклонения 
учитываются при замене давления пара в уравнениях закона Рауля 
фугитивностью (летучестью), тогда обобщенный закон Рауля имеет 
вид:  

( )
., 2

1

1
0

1
1

0
11 x

f
ffxff =

−
=                                    (1.25) 

Возможны два вида отклонения от идеальности. Положитель-
ные отклонения наблюдаются при условии, что однородные молеку-
лы взаимодействуют сильнее, чем разнородные, т.е. .212211 −−− >+ εεε  
Смешение таких жидкостей сопровождается поглощением тепла  
увеличением объема, что связано с ослаблением общего межмолеку-
лярного взаимодействия; разрыв водородных связей между однород-
ными молекулами, разрушение ассоциатов из однотипных молекул и 
 т.д. В результате облегчается переход молекул из жидкого состояния 
в парообразное и наблюдается увеличение давления пара над раство-
ром . 

Отрицательные отклонения от идеальности характерны для 
растворов, компоненты которых взаимодействуют друг с другом 
сильнее, чем однородные молекулы, т.е. .212211 −−− <+ εεε  При образова-
нии таких растворов общее межмолекулярное взаимодействие усили-
вается; происходит сольватация, возникновение водородных связей, а 
иногда образование химических соединений из разнородных моле-
кул. При этом выделяется теплота и уменьшается объем. Выход мо-
лекул в пар затруднен и давление понижается по сравнению с иде-
альным раствором..  

Закон Рауля можно использовать для определения молярной 
массы нелетучего растворенного вещества, если известно давление 
пара растворителя над разбавленным раствором. Для этого в уравне-
нии 1.23 вместо х2 подставим его значение выраженное через число 
молей растворителя n1 и число молей растворенного вещества n2:  
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.,,, 0
1

1
2

1

2

21

2
2

2

2
2

1

1
1 P

P
x

n
n

nn
n

x
M
g

n
M
g

n
∆

=≅
+

===  

После преобразований получаем выражение для определения 
молярной массы растворенного вещества:  

,
21

21

1

0
1

1

2
12 xg

gM
P

P
g
gMM

⋅
⋅

=
∆
⋅⋅=                             (1.26) 

где М1 – молярная масса растворителя; g1 – масса растворителя; g2 – 
масса растворенного вещества; Р1

0 – давление пара над жидким рас-
творителем; ∆Р1 – понижение давления пара растворителя.  

К растворенному веществу в предельно разбавленном растворе 
формула Рауля не применима. Если пар – идеальный газ, а раствор 
нет, то для раствора произвольного состава можно записать  

( ) ( ) ( )

( ) ( ) ( ).ln

,lnln

000

0

идiпiжi

неидiпiiiжi

PRT

жидкостичистойдля

PRTxRT

+µ=µ

+µ=γ+µ

 

Вычитание второго уравнения из первого приводит к выраже-
нию 

( )

( )

( )

( )
,,,lnln 00

i

i
i

идi

реалi
ii

идi

неидi
ii P

P
a

P
P

x
P

P
RTxRT === γγ     (1.27) 

где ai – активность i-го компонента. 
 

1.5. Закон Генри 
Как уже отмечалось, закон Рауля не применим к растворенному 

веществу в предельно разбавленном растворе. Но если воспользо-
ваться соотношением Гиббса – Дюгема, то можно вывести зависи-
мость парциального давления пара растворенного вещества над пре-
дельно разбавленным раствором от состава раствора. 

Подставим в уравнение 02211 =+ µµ dxdx  значения производ-
ных химического потенциала 

.lnln,0lnln
ln,ln

,ln,ln

22112211

,222
0
22

111
0
11

PRTdxPRTdxPRTdxPRTdx
PRTddPRT

PRTddPRT

−==+

=+=

=+=

µµµ

µµµ

(1.28) 

Выразим из последнего соотношения значение dlnР2 и подста-
вим из закона Рауля значение dP1: 
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( )

( )
( )

( )
.lnln,

1
1

ln

,,,1

,
1

lnln

22
2

0
1

2
0

1

2

2
2

2
0

112
0

1
0

12
0

11
0

11

1

1

2

2
1

2

1
2

xdPd
xP

dxP
x

x
Pd

dxPdPdifxPPxPxPP

P
dP

x
x

Pd
x
x

Pd

=
−

−⋅
−

−=

−=−=−==

⋅
−

−=⋅−=

     (1.29) 

Неопределенное интегрирование приводит к выражению 
,,lnlnln,lnln 222222 xKPconstxPxdPd г ⋅=+=∫=∫   (1.30) 

где Кг – константа Генри. Парциальное давление растворенного ве-
щества над предельно разбавленным раствором пропорционально 
молярной доле растворенного вещества в этом растворе (закон Ген-
ри). Постоянная Генри Кг определяется экстраполяцией опытных 

данных: 
02

2

2

lim
→

=
x

г x
P

K  и может быть больше или меньше Р2
0, в ча-

стном случае может быть равной Р2
0 т.е. для идеальных растворов 

при любой концентрации. 
В любом предельно разбавленном растворе, растворитель под-

чиняется закону Рауля, а растворенное вещество подчиняется зако-
ну Генри. 

 
1.6. Понижение температуры замерзания раствора 

 
Опыт показывает, что температура замерзания раствора, а также 

температура кипения зависят от давления пара над ним. Растворы за-
мерзают при более низкой температуре и кипят при более высокой 
температуре, чем чистые растворители. Понижение температуры за-
мерзания раствора связано с понижением давления (упругости) пара 
растворителя над раствором. Температура замерзания раствора отли-
чается от температуры замерзания чистого растворителя. Известно, 
что жидкость замерзает при той температуре, при которой давление 
пара вещества в твердом состоянии становится равным давлению па-
ра этого же вещества в жидком состоянии. Например, при 273,16 К 
давление пара льда (613,3 Па) равно давлению пара воды. Лед и вода 
могут одновременно сосуществовать друг с другом при температуре, 
которая называется температурой замерзания. В любом водном рас-
творе при температуре 273,16 К давление пара будет меньшим, по-
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этому, лед опущенный в такой раствор, будет таять. Лишь при неко-
торой температуре, лежащей ниже 00 С, давление пара над раствором 
уменьшится настолько, что станет равным давлению льда при той же 
температуре. Таким образом, раствор будет замерзать при более низ-
кой температуре, чем чистый растворитель. 

При температуре замерзания растворитель в растворе находится 
в равновесии с чистым твердым растворителем. Это равновесие ха-
рактеризуется равенством химического потенциала iµ  растворителя в 
растворе и химического потенциала *

iµ  чистого твердого растворите-
ля. При этом химический потенциал растворителя в растворе при по-
стоянном давлении – функция температуры замерзания и состава, а 
химический потенциал твердого растворителя – функция температу-
ры замерзания:  

( ) ( )3
*
1311 , TTx µµ = .                                  (1.31) 

Полный дифференциал от обеих частей уравнения имеет вид  

.3
3

*
1

3
,3

1
1

,1

1

1

dT
T

dT
T

dx
x

PxPPT
⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂

=⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂

+⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂ µµµ

          (1.32) 

По аналогии с общими термодинамическими выражениями ха-
рактеристических функций, можно выразить соотношение между мо-
лярными величинами растворителя:  

,, *
1

3

*
1

1
3

1 S
T

S
T

PP

−=⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂

−=⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂ µµ

                         (1.33) 

где *
11, SS  – парциальная молярная энтропия растворителя в растворе  

данного состава и энтропия одного моля чистого растворителя. После 
подстановки этих величин в уравнение (1.32) получим 

( ) ,13
*

111
,1

1 SdTSSdx
x TP

∆=⋅−=⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂µ

                       (1.34) 

где  1S∆  –  изменение парциальной молярной энтропии растворителя 
при образовании раствора. Из уравнений, определяющих свойства 
энтропии, можно заменить  

,
3

1,
1 T

H
S раст∆

=∆                                        (1.35) 

где  *
,111, Tраст HHH −=∆  – изменение парциальной молярной энталь-

пии растворителя при образовании раствора из твердого растворителя 
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или дифференциальная теплота растворения твердого растворите-
ля в раствореданного состава при температуре замерзания. После 
подстановки выражения (1.35) в уравнение (1.34) получим  

.,
,1

1

1,

3

1

3
3

3

1,
1

,1

1

TPраст

раст

TP xH
T

dx
dT

dT
T

H
dx

x ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂

∆
=⋅

∆
=⎟⎟

⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂ µµ    (1.36) 

Из уравнения для идеального раствора, учитывая что  

111
*
11 ln,ln xRTddxRT =+= µµµ  , получим  

1,1

1

x
RT

x TP

=⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂µ

 . 

Из анализа уравнения (1.6) и свойства дифференциальной теплоты 
растворения можно записать что *

1,1, плраст HH ∆=∆ . Тогда уравнение 
(1.36) для идеального раствора принимает вид  

,
ln

, *
1,

2
3

1

3

1
*

1,

3

1

3

плпл H
RT

xd
dT

x
RT

H
T

dx
dT

∆
=⋅

∆
=                    (1.37) 

где  ,0
ln 1

3 >
xd

dT
следовательно, с уменьшением молярной доли раство-

рителя  х1  (с увеличением молярной доли  х2 = 1 – х1 растворенного 
вещества) температура замерзания раствора понижается.  

Разделим переменные уравнения (1.37) и проинтегрируем в пре-
делах от 1 до х1 и от Т3,1 до Т3. Зависимость понижения температуры 
замерзания идеального раствора от его состава при постоянной теп-
лоте плавления чистого растворителя *

1,плH∆  имеет вид  

,ln

,ln11,ln

1*
1,

31,3
3

1*
1,1,331

1*
1,

2
3

3 13

1,3

x
H

TTR
T

x
H
R

TT
xd

H
R

T
dT

пл

пл

x

пл

T

T

⋅
∆

⋅⋅
−=∆

∆
=⎟

⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛
−−∫

∆
=∫

     (1.38) 

где  31,33 TTT −=∆  – разница между температурой замерзания раство-
рителя и раствора. Полученное уравнение (1.38) справедливо, если 
при замерзании идеального раствора в твердую фазу выделяется чис-
тый растворитель. 

Если при охлаждении идеального раствора растворитель выде-
ляется в виде идеального твердого раствора, то уравнение (1.38) при-
нимает вид  
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,ln
,1

,1
*

1,

31,3
3

T

ж

пл x
x

H
TTR

T ⋅
∆

⋅⋅
−=∆                                  (1.39) 

где х1,ж – молярная доля растворителя в жидком растворе; х1,т – мо-
лярная доля растворителя в твердом растворе. При этом температура 
замерзания раствора может быть выше температуры замерзания чис-
того растворителя, если х 1,ж> х 1,т. 

В предельно разбавленных (неидеальных) растворах уравнение 
(1.38) справедливо для растворителя.  С учетом сильного разбавления 
раствора в это уравнение следует внести ряд упрощений. 

1. Принять ., 2
1,31,331,33 TTTTT ≈⋅≈  

2. Разложить lnx1 в ряд, ограничиваясь первым членом разложе-
ния, так как  х2 очень мало: ( ) .1lnln 221 xxx ≈−−=−  

3. Приближенно считать число молей раствора равным числу 
молей растворителя (с учетом моляльности раствора m): 

.
1000

ln,
1000

,10001000 1
1

1
2

11

mM
x

mM
x

M
m

M
≈−≈≈+  

 Подставить  полученные значения величин в уравнение (1.39)  

,,,
1000 *

1,

1
2
1,3

333
1

*
1,

2
1,3

3
плпл H

MTR
KmKT

mM
H

TR
T

∆

⋅⋅
=⋅=∆⋅

∆

⋅
=∆       (1.40) 

где К3 – криоскопическая постоянная. Криоскопическая постоянная 
численно равна понижению температуры замерзания 1 М раствора. 
Эта величина характеризует свойства растворителя, зависит от при-
роды растворителя, но не зависит от природы растворенного вещест-
ва. Криоскопические постоянные –  величины табличные. 

Из уравнения (1.40) следует, что понижение температуры за-
мерзания ∆ Т3 в предельно разбавленных растворах пропорционально 
концентрации растворенного вещества и не зависит от его приро-
ды. Опытные данные о понижении температуры замерзания позво-
ляют определить молярную массу растворенного вещества. Для этого 
необходимо в уравнение (1.40) подставить значение m и учесть соот-

ношения ,,,
1

2
2

2

2
2

1

1
1 n

n
x

M
g

n
M
g

n ≈==  тогда  

,
1000

31

2
32 Tg

g
KM

∆
⋅=                                        (1.41) 

где g1 – масса растворителя; g2 – масса растворенного вещества. 
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Для неидеального раствора в уравнении   понижения температу-
ры замерзания следует ввести данные опытной зависимости активно-
сти растворителя от состава раствора, тогда  

.
ln 1,

2
3

1

3

растH
RT

ad
dT

∆
=                                         (1.42) 

 
1.7. Повышение температуры кипения раствора 

 
Чистый растворитель или раствор начинает кипеть при такой 

температуре, при которой давление пара растворителя над чистым 
растворителем или над раствором будет равно внешнему давлению Р 
(в обычных условиях Р = 1 атм = 1,0133 105 Па).Из закона Рауля сле-
дует, что давление пара растворителя над идеальным раствором 
меньше, чем над чистым растворителем при той же температуре. 

 Температура кипения идеального раствора Т1 (Тк) выше темпе-
ратуры кипения чистого растворителя Т0

1 (Тк,1). Разность ∆ Тк = Т1 – 
Т0

1 характеризует повышение температуры кипения раствора.  
По закону Рауля  1

0
11 xPP =   или  ,~~

1
0

11 xPP =  где 0
11

~,~ PP  – относи-
тельные давления пара над раствором и над чистым растворителем, 

т.е. .100133.1,~,~ 50
0

0
10

10
1

1 ПаP
P
P

P
P
P

P ⋅===  При температуре кипе-

ния раствора давление 1
~P  равно постоянному внешнему давлению 

Рвн:  .~~
1

0
11 внPxPP ==  Логарифмирование и последующее дифферен-

цирование этого уравнения по температуре, приводит к выражению 

.
ln~ln 1

0
1

dT
xd

dT
Pd

−=  Сравним это уравнение с уравнением Клаузиуса – 

Клапейрона для процесса испарения: .ln
2RT

H
dT

Pd v∆=  Тогда, для про-

цесса испарения можно записать:  

,
ln

2

*
1,1

к

исп

к RT
H

dT
xd ∆

−=                                     (1.43) 

где *
1,испH∆  – энтальпия испарения чистого растворителя, Тк – темпе-

ратура кипения. Разделив переменные и интегрируя данное уравне-
ние при постоянной теплоте испарения в интервале от х1 = 1 до х1 и 
от Тк,1 до Тк получим:  
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( )
.ln

,ln

1,

*
1,

1,

1,
*

1,
1

1
1*

1,
2

1

11,

кк

кисп

кк

ккисп

x

xисп

Т

Т к

к

TTR
TH

TTR
TTH

x

xd
H
R

T
dTк

к

⋅⋅

∆⋅∆
−=

⋅⋅

−⋅∆
−=

∆
−= ∫∫

= (1.44) 

 
Из этого уравнения получим, что повышение температуры ки-

пения идеального раствора зависит от его молярной доли:  

.ln 1*
1,

1, x
Н

TTR
T

исп

кк
к ∆

⋅⋅
−=∆                                      (1.45) 

В предельно разбавленных (неидеальных) растворах данное 
уравнение справедливо для растворителя. При малой концентрации 
растворенного вещества можно допустить, что 

( )

.

,
32

1lnln

2
1,1,

2
2

3
2

2
2

221

ккк

n

TТT

x
n
xxx

xxx

≈⋅

≈++++=−−=− L
 

Тогда, уравнение (1.45) принимает вид:  .2*
1,

2
1, x

H
TR

T
исп

к
к ⋅

∆

⋅
=∆  В 

разбавленном растворе, как уже отмечалось выше, при  x2<< 1 мо-
ляльность раствора m и молярная доля растворенного вещества свя-

заны соотношением  .
1000

1
2

Mm
x

⋅
≈  Поэтому, уравнение (1.45), учиты-

вая эту замену, можно записать как  

,
1000 *

1,

1
2
1, mKm
Н
МTR

T к
исп

к
к ⋅=

∆⋅

⋅⋅
=∆                          (1.46) 

где *
1,

1
2
1,

1000 исп

к
к Н

МTR
K

∆⋅

⋅⋅
=  – эбулиоскопическая постоянная растворите-

ля; является свойством растворителя и не зависит от природы 
растворенного вещества; величина табличная. 

Математические допущения, принятые при выводе уравнения 
(1.46) делают его пригодным только для растворов концентрации ко-
торых не достигают 1 моль на 1000 г растворителя. Уравнение (1.46) 
характеризует свойства разбавленных растворов и практически часто 
используется для эбулиоскопического метода определения молярной 
массы растворенного вещества:  
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,
1000

1

2
2

к

к

Tg
Kg

M
∆⋅
⋅⋅

=                                    (1.47) 

где g1, g2 – молярные массы растворителя и растворенного вещества.  
 

1.8. Осмотическое давление  
 
Осмос – это явление самопроизвольного проникновения раство-

рителя через полупроницаемую перегородку в раствор, но не может 
проходить растворенное вещество. Осмотическое давление (π ) равно 
избыточному внешнему давлению, которое нужно приложить к 
раствору, чтобы прекратился осмос в системе, и установилось рав-
новесие.  

Раствор и растворитель, разделенные полупроницаемой перего-
родкой, можно рассматривать как две фазы. Равновесие растворителя 
по обе стороны полупроницаемой перегородки выражается равенст-
вом его химического потенциала в растворе ( 1µ ) и химического по-
тенциала чистого растворителя ( *

1µ ). При постоянных температуре и 
давлении ( ) constxf == *

111 ,, µπµ . Продифференцируем выражение хими-
ческих потенциалов по всем переменным 

.01
,1

11

,1

=⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂

+⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛
∂
∂ dx

x
d

TTx π

µ
π

π
µ                                  (1.48) 

Так как ,
,1

1
TPn

G
⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂

=µ  то ,1
,1,1

2

,

1

111

V
n
V

n
G

xTxTxT

=⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂

=⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂⋅∂

∂
=⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛
∂
∂

ππ
µ  где 1V  – 

парциальный молярный объем растворителя. При дифференцирова-
нии уравнения  1

*
11 ln xRT+= µµ   получим, .

1,1

1

x
RT

x T

=⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂

π

µ  Подстановка зна-

чений производных в уравнение (1.48) приводит к выраже-
нию ,1

,1

1

11 π

µπ

TxVdx
d

⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
∂
∂

−=  или .1

111 x
RT

Vdx
d

⋅−=
π .  

Как ранее отмечалось, в идеальных растворах изменение объема 
равно нулю. Поэтому, при образовании 1 моль идеального раствора 
можно принять относительно точным уравнение ,0

11 VV =  т.е. считать 
парциальный мольный объем равным молярному объему чистого 
растворителя.  

Тогда получим выражение 
.

ln
,1

0
111

0
11 V

RT
xd

d
x

RT
Vdx

d
−=⋅−=

ππ                         (1.49) 
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Разделим переменные и проинтегрируем в пределах от 0 до π  и 
от х1 = 1 до х1 : 

.ln,ln 10
11

10
10

1

x
V
RTxd

V
RTd

x

⋅−=−= ∫∫ ππ
π

                    (1.50) 

Заменим в уравнении (1.50)  ( ) 2

3
2

2
2

221 32
1lnln xxxxxx ≈+++=−−=− L , а 

молярный объем чистого растворителя можно считать равным мо-
лярному объему раствора т.е. VV ≈0

1 .  
Для разбавленных растворов   соотношение молярной доли рас-

творенного вещества к молярному объему раствора ⎥⎦
⎤

⎢⎣
⎡≈ 3

2

м
мольC

V
x т.е. 

молярной концентрации раствора. Тогда, вместо уравнения (1.50) 
имеем 

.CRT=π                                          (1.51) 
Данное уравнение справедливо для предельно разбавленных 

растворов и из него следует: «осмотическое давление разбавленного 
раствора равно тому давлению, которое оказывало бы растворенное 
вещество на стенки сосуда, если бы оно в виде идеального газа при 
той же температуре занимало объем, равный объему раствора» 
(закон Вант – Гоффа). Но растворенное вещество не оказывает давле-
ния на стенки сосуда, т.к. осмотическое давление проявляется только 
на границе между раствором и растворителем, разделенными полу-
проницаемой перегородкой.  

Осмотическое давление имеет очень большое значение в про-
цессе жизнедеятельности различных организмов, определяя распре-
деление растворенных веществ и воды в тканях. Осмотическое дав-
ление крови у человека составляет примерно 8,1 105 Па (8 атм).  

По значению осмотического давления можно определить мо-
лярную массу растворенного вещества. Для этого выразим молярную 
концентрацию С через массу растворителя g1 и массу растворенного 
вещества  g2 и примем допущение, что в предельно разбавленном 
растворе объем раствора практически равен объему растворителя. 
Тогда  

.1000

;
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,;
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21

21
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Подставка значения молярной концентрации в уравнение осмо-
тического давления (1.51) позволяет получить выражение молярной 
массы растворенного вещества  

,1000,1000

1

12
2

21

21

π
ρρ

π
⋅

⋅⋅⋅
=⋅

⋅
⋅⋅

==
g

gRTMRT
Mg

gCRT                    (1.52) 

где 1ρ  – плотность растворителя. 
 Для неидеальных растворов осмотическое давление следует 

связать с активностью чистого растворителя. Выразим химический 
потенциал чистого растворителя как 0

1
0
1

*
1 ln PRT+= µµ , а химический по-

тенциал растворителя в растворе  1
0
11 ln PRT+= µµ . При проникновении 

растворителя через полупроницаемую перегородку совершается ра-
бота переноса 1 моль растворителя в неидеальный раствор равная 

.lnln 1
1

0
1

1
*
1 aRT

P
PRTW ⋅−=⋅=−= µµ . 

Но из физики известно, что работа равна произведению давле-
ния на изменение объема, это позволяет выразить работу как произ-
ведение осмотического давления на парциальный мольный объем 
растворителя, т.е. .1VW ⋅= π  Тогда можно записать, что  

.ln,ln,ln 1
11

1
11 RT

Vaa
V
RTaRTV ⋅

=−⋅−=⋅−=⋅
π

ππ             (1.53) 

 
1.9. Растворимость газов в жидкостях 

 
При растворении газов в жидкостях устанавливается равновесие 

между жидкой фазой, содержащей растворитель и растворенный газ, 
и газовой фазой, содержащей данный газ и пары растворителя. Если 
растворитель относительно мало летуч, то установится равновесие 
между раствором и практически чистым растворяемым газом. Рас-
творимость газообразного вещества определяется его концентра-
цией в насыщенном растворе 

 Числовое значение растворимости газа в жидкости зависит от 
способа выражения концентрации. Растворимость газов выражают 
числом граммов газа в 100 г чистого растворителя или в 100 г раство-
ра; числом молей газа в 1000 г растворителя или в 1 л раствора; а 
также молярной долей.  

Растворимость газов в жидкостях характеризуют коэффициен-
том растворимости  α  или коэффициентом поглощения β.  Коэффи-
циент растворимости равен объему газа, выраженному в кубических 
метрах, растворенному в 1 м3 растворителя при данной температуре и 
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приведенному к давлению 1,0133 105 Па (1 атм). Коэффициент по-
глощения равен объему газа, выраженному в кубических метрах, рас-
творенному в 1 м3 растворителя и приведенному к давлению 1,0133 
105 Па (1атм) и температуре 273,15 К. Поэтому, β = (α · 273,15) / Т.  

Растворимость газов в жидкостях зависит от природы газа и 
растворителя; от давления и температурыи от присутствия врас-
творе различных веществ, особенно электролитов. Растворимость 
газов повышается при химическом взаимодействии растворяемого 
газа с растворителем. 

  С увеличением значения коэффициента поглощения раствори-
мость неполярных газов в полярной воде увеличивается. Низкая рас-
творимость неполярных Не, Ne, Н2 ( 171.00087.0 ÷=β ) в воде объясняет-
ся высокими критическими температурами этих газов. Высокая рас-
творимость в воде сероводорода  ( 61.2=β ) объясняется не только по-
лярностью молекул растворителя и растворяемого газа, но и химиче-
ским взаимодействием Н2S и Н2О. В зависимости от природы раство-
рителя растворимость газов (коэффициент поглощения) меняется. 
Так, растворимость азота в органических растворителях выше, чем в 
воде: .1432.0,01634.0

522
== OHHCOH ββ  Если растворители относятся к одному 

и тому же классу соединений, то растворимость газа мало зависит от 
индивидуальных свойств растворителя. 

В присутствии электролитов растворимость газов в жидкостях 
уменьшается. Влияние электролитов на растворимость газов в вод-
ных растворах описывается уравнением И.М.Сеченова: ,lg 0 ck

x
x

⋅=  где 

х0 и х – растворимость газа в воде и в растворе электролита; k – по-
стоянная, характерная для данного электролита; С – концентрация 
электролита, моль/л. 

Уменьшение растворимости газов в присутствии солей называ-
ется высаливанием. Высаливающее действие в процессе растворения 
повышается с ростом заряда и уменьшается с увеличением радиуса 
иона. Уменьшение растворимости газов в присутствии электролитов 
объясняется тем, что ионы притягивают молекулы воды и не притя-
гивают неполярные и слабо поляризуемые молекулы газов, вследст-
вие чего увеличивается фугитивность растворенного газа. 

Если газ химически не взаимодействует с растворителем, то за-
висимость растворимости от давления выражается законом Генри. 
Закон Генри справедлив только тогда, когда растворение газа в жид-
кости не связано с процессами диссоциации или ассоциации молекул 
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растворенного газа. При наличии диссоциации или ассоциации  мо-
лекул закон Генри следует применять отдельно к каждому роду мо-
лекул, концентрации которых не произвольны, а связаны между со-
бой законами химического равновесии и могут быть выражены через 
общую концентрацию газа в растворе.  

С изменением давления газа растворимость различных газов ме-
няется неодинаково и соответствие закону Генри наблюдается лишь в 
области невысоких давлений. Различие в растворимости определяется 
взаимным влиянием отдельных газов друг на друга в газовой фазе и 
взаимным влиянием растворенных газов в жидкой фазе. При низких 
давлениях, когда взаимное влияние отдельных газов невелико, закон 
Генри справедлив для каждого газа, входящего в газовую смесь, в от-
дельности. 

Зависимость растворимости газов в жидкостях оттемпе-
ратуры.При небольших давлениях растворимость газов в жидкостях с 
повышением температуры обычно уменьшается. Это подтверждается 
уменьшением коэффициента поглощения различных газов водой с 
повышением температуры. При высоких давлениях растворимость га-
зов в жидкостях с ростом температуры может и увеличиваться. Так, 
например, растворимость водорода, гелия, неона и других  газов в ор-
ганических растворителях и водорода в жидком аммиаке увеличива-
ется с ростом температуры. В ряде случаев растворимость газов в 
жидкостях с ростом температуры проходит через минимум. 

Количественную зависимость растворимости газов в жидкости 
от температуры можно найти из условия равновесия между раство-
ром, содержащим растворенный газ, и газовой фазой, которая при 
малой летучести растворителя представляет собой чистый растворяе-
мый газ. Эта зависимость выражается равенством химических потен-
циалов газа в жидком растворе ( )2µ  и газовой фазе ( ).*

2µ  Продифферен-
цируем значения химических потенциалов по всем переменным:  
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                     (1.54) 

Учитывая, известные из термодинамики, значения частных про-
изводных получим 
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              (1.55) 

где  SH∆ - изменение энтальпии в процессе перехода 1 моль газа из га-
зообразного состояния в состояние насыщенного раствора, равное 
дифференциальной (парциальной) теплоте растворения в насыщен-
ном растворе и называется последней теплотой растворения. 

Таким образом, знак производной определяется знаком теплоты 
растворения ( )SH∆ . При низкой температуре 0,22 <∆> SHHH , поэтому, 
растворимость газа с повышением температуры уменьшается. Одна-
ко, при дальнейшем нагреве, особенно при температуре близкой к 
критической температуре растворителя,  0,22 >∆< SHHH  и раствори-
мость газа с повышением температуры увеличивается. При темпера-
туре, которой соответствует  0=∆ SH  наблюдается минимальная рас-
творимость газа (для водорода – это наблюдается при 600 С). Решает-
ся уравнение (1.55) обычным интегрированием .ln 2 const

RT
H

x S +
∆

−=  В не-

большом температурном интервале последняя теплота растворения 
SH∆  практически постоянная величина. Тогда в соответствии с урав-

нением (1.55) логарифм растворимости газа в жидкости линейно за-
висит от температуры.  

 
1.10. Растворимость твердых веществ в жидкостях. 

Уравнение Шредера 
 
Растворимость твердых веществ в жидкостях зависит от приро-

ды растворяемого вещества и растворителя, температуры, давления и 
присутствия в растворе посторонних веществ, особенно электроли-
тов. 

 Растворимость твердых тел в жидкостях резко меняется при пе-
реходе от неорганических к органическим растворителям. Но встре-
чаются такие твердые вещества (белый фосфор), растворимость кото-
рых не зависит от природы растворителя. При использовании сме-
шанных растворителей растворимость зависит от соотношения ком-
понентов смешанного растворителя. Опыт показывает, что полярные 
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вещества большей частью плохо растворимы в неполярных раствори-
телях, но хорошо растворимы в полярных растворителях. Неполяр-
ные вещества плохо растворимы в полярных растворителях и хорошо 
растворимы в неполярных растворителях. 

Количественную зависимость растворимости твердых тел в 
жидкостях от температуры можно найти из условия равновесия меж-
ду насыщенным раствором и твердым растворяемым веществом. Рав-
новесие твердого растворенного вещества с раствором при данной 
температуре и постоянном давлении характеризуется равенством хи-
мического потенциала ( )Txf ,22 =µ  растворенного вещества в рас-
творе и химического потенциала  ( )Tf=0

2µ  чистого твердого веще-
ства. Значение химического потенциала растворенного вещества в 
растворе соответствует выражению  

.ln 0
,2

*
2,2,2,2 жпжтв PRT+=== µµµµ                  (1.56) 

Значение химического потенциала чистого твердого вещества 
равно 

.ln 0
,2

*
2

0
,2

0
,2 твптв PRT+== µµµ                              (1.57) 

Условию образования насыщенного раствора соответствует ра-
венство 0

,2,2 твж PP = . Которое, согласно уравнений (1.56) и (1.57) при-
нимает вид  .0

,22
0
,2 твж PxP =⋅  Логарифмирование и последующее диф-

ференцирование по температуре этого соотношения приводит к сле-
дующим уравнениям  
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Из уравнения Клаузиуса – Клапейрона заменим производные 
давления по температуре на соответствующие значения теплоты  
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(1.59) 

Уравнение (1.59) соответствует количественной зависимости 
растворимости твердого вещества в жидкости с образованием иде-
ального раствора. Для идеального раствора теплота плавления твер-
дого вещества 0

,2 плH∆  или Hm∆  равна изменению энтальпии в про-
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цессе перехода 1 моль растворенного твердого вещества в состояние 
насыщенного раствора или последней теплоте растворения. Это сле-
дует из того, что энтальпия смешения смH∆  при образовании идеаль-
ного раствора из двух жидкостей равна нулю. Уравнение (1.59) мож-
но представить в виде  

.
ln

2
2

RT
H

dT
xd m∆=                                               (1.60) 

Это уравнение называется уравнением Шредера. Так как 
0>∆ Hm , то при образовании идеального раствора растворимость 

твердого вещества в жидкости всегда увеличивается с ростом темпе-
ратуры и в целом, определяется свойствами растворенного вещества. 
Эта зависимость характерна и для многих неидеальных растворов 
трудно растворимых солей. В небольшом температурном интервале 
можно принять, что теплота плавления не зависит от температуры. 
Тогда, при неопределенном  интегрировании (1.60) получится  

.ln 2 const
RT

H
x m +

∆
−=                                   (1.61) 

Таким образом, при образовании идеального раствора логарифм 
растворимости твердого тела в жидкости, выраженной в молярных 
долях, линейно зависит от обратной величины абсолютной темпе-
ратуры. 

Для неидеальных растворов уравнение Шредера в большинстве 
случаев справедливо при замене молярной доли  2x  на активность 

2α .Но такая замена возможна только тогда, когда за стандартное со-
стояние принята чистая жидкость (переохлажденная), а в твердой фа-
зе нет ни кристаллосольватов, ни твердых растворов. При образова-
нии неидеальных растворов температура по разному влияет на рас-
творимость твердых тел в жидкостях. Если 0>∆ SH , растворимость с 
ростом температуры увеличивается. Если 0<∆ SH  растворимость 
твердых веществ в жидкостях с ростом температуры, уменьшается. 
При 0=∆ SH  растворимость твердых веществ в жидкостях не зависит 
от температуры.   

При небольших давлениях растворимость твердых веществ в 
жидкостях практически не зависит от давления. Но в области высо-
ких давлений (порядка 105 Па) проявляется зависимость растворимо-
сти от давления, которую для идеальных растворов можно предста-
вить в виде уравнения  
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где 0
,2 mV  – молярный объем твердого вещества; 0

,2 жV  – молярный объ-
ем растворенного вещества в переохлажденном жидком состоянии.  

Так как для подавляющего большинства веществ 0
,2

0
,2 mж VV > , то 

с ростом давления растворимость твердых веществ в жидкостях 
должна уменьшаться. Однако, очень часто различие ( )0

,2
0
,2 жm VV −  не-

значительно, поэтому, в целом, влияние давления на растворимость 
твердых веществ в жидкостях незначительно. 
Перейти к оглавлению 

 
 
 

Лабораторная работа №1 
ИЗУЧЕНИЕ ВЗАИМНОЙ РАСТВОРИМОСТИ  

В ТРЕХКОМПОНЕНТНОЙ СИСТЕМЕ 
 
1. Цель и содержание работы. В данной работе следует изу-

чить ограниченную растворимость жидкостей и по результатам экс-
перимента построить диаграмму взаимной растворимости трех жид-
костей. 

 
2. Теоретические положения 

 
 2.1. Растворимость жидкостей в жидкостях 

 Растворимость жидкостей в жидкостях зависит от природы рас-
творителя и растворенного вещества, температуры, присутствия в 
растворе посторонних веществ. Существуют растворы с неограни-
ченной взаимной растворимостью (смесь спиртов), ограниченной 
взаимной растворимостью (вода и анилин) и с практически полной 
взаимной нерастворимостью жидкостей (вода и керосин).  
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Рис.1. Диаграмма состояния системы  вода  – анилин  с  
ограниченной  растворимостью жидкостей друг в друге

 
 Рассмотрим бинарные системы с ограниченной взаимной рас-
творимостью жидкостей. Растворимость таких жидкостей зависит от 
температуры. Для изображения взаимной растворимости жидкостей 
строят диаграммы в координатах температура – состав (диаграммы 
растворимости). На рис. 1 изображена диаграмма состояния вода – 
анилин.  
 Кривая ABC  называется кривой расслоения, она делит диа-
грамму на две области гомогенную, лежащую за пределами кривой 
расслоения и гетерогенную (область расслаивания), находящуюся 
внутри кривой расслоения. Кривая AB  показывает зависимость со-
става водного слоя от температуры, а кривая BC  – зависимость со-
става анилинового слоя от температуры. Когда оба слоя при высокой 
температуре становятся одинаковыми по составу, кривые сливаются в 
точке B .  

Температура, выше которой обе жидкости смешиваются в лю-
бых соотношениях, называется верхней критической температурой 
растворимости (ВКТР).  

Составы равновесных жидких слоев находятся по правилу со-
единительной прямой, согласно которому фигуративные точки, изо-
бражающие состав всей системы в целом и составы отдельных фаз, 
лежат на одной прямой, называемой коннодой(нодой), которая для 
двухкомпонентной системы параллельна оси состава.  

Если состояние системы отражается точкой 0a , то коннода (но-
да) 21аа  соединяет фигуративные точки равновесных (сопряженных) 
слоев водного и анилинового. Характерной особенностью расслаи-
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вающихся систем является то, что с изменением состава всей систе-
мы при данной температуре составы отдельных равновесных фаз ос-
таются неизменными, а изменяется только их количественное соот-
ношение.  

Положение критической точки на диаграмме определяется по 
правилу Алексеева: середины коннод (нод), расположенных между 
точками, изображающими составы равновесных жидких фаз при раз-
ных температурах, лежат на одной прямой, идущей от критической 
точки (прямая BD ). 

 Если кривая, ограничивающая область расслаивания, проходит 
через минимум (система вода – триэтиламин), то на диаграмме будет 
наблюдаться нижняя критическая температура растворимости 
(НКТР).  

Существование верхней и нижней критических температур рас-
творимости объясняется с помощью принципа Ле Шателье  Брауна. 
Если растворение сопровождается поглощением теплоты, то при по-
вышении температуры растворимость будет увеличиваться, в этом 
случае должна существовать верхняя критическая температура рас-
творимости. Если растворение сопровождается выделением теплоты, 
то при повышении температуры растворимость будет уменьшаться. 
Поэтому в этом случае будет наблюдаться нижняя критическая тем-
пература растворимости. Если при изменении температуры теплота 
растворения меняет знак, то это приводит к появлению верхней и 
нижней критической температуры растворимости. 

 
2.2.Трехкомпонентые жидкие системы 
Для графического изображения состава трехкомпонентных сис-

тем при постоянных  P  и T   применяются треугольные и прямо-
угольные диаграммы. Треугольные диаграммы строят по методу Гиб-
бса или по методу Розебума. В каждом из этих методов используется 
равносторонний треугольник (рис.2), вершины которого соответст-
вуют чистым компонентам A , B  и C .  

Фигуративная точка, лежащая на любой из сторон треугольника, 
изображает состав соответствующей двухкомпонентной системы, а 
фигуративная точка, находящаяся внутри этого треугольника – состав 
трехкомпонентной системы. 

а) Метод Гиббса.Метод Гиббса основан на использовании 
свойства равностороннего треугольника (рис. 2). 
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Рис . 2. Изображение состава  трехкомпонентной 
смеси 
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Сумма длин перпендикуляров, опущенных из любой точки, ле-

жащей внутри равностороннего треугольника, на его стороны есть 
величина постоянная, равная высоте треугольника 
( )ChKcKbKa =++ . Тогда состав системы, соответствующий точке 

K  определяется соотношениями: %100 x
Сh
Ка

=⋅ вещества A ;  

%100 x
Ch
Kb

=⋅ вещества B ; %1000 x
Ch
Kc

=⋅  вещества C . 

б) Метод Розебума. Метод Розебума основан на втором свойст-
ве равностороннего треугольника. Сумма отрезков прямых, прове-
денных параллельно сторонам треугольника через любую точку 
внутри этого треугольника, есть величина постоянная, равная стороне 
треугольника. ( )lABNcNbNa ==++ 111 .  

Через точку N, соответствующую составу системы, проводят 

линии, параллельные сторонам треугольника. Тогда %1001 x
l

Na
=⋅  

вещества A ; %1001 x
l

Nb
=⋅  вещества B ; %1001 x

l
Nc

=⋅  вещества C . 

Содержание вещества A  соответствует отрезку 21 CaNa = , вещества 
B  – отрезку 1 2Nb Ab= , вещества C  – отрезку 1 2Nc Bc= .  

Нахождение точки по ее составу является обратным процессом. 
На сторонах откладывают проценты веществ и через полученные 
точки проводят линии, параллельные сторонам треугольника. Через 
точку 2a  проводят линию, параллельную стороне, лежащей напротив 
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вершины A  и т. д. На пересечении трех линий находят точку данного 
состава. Можно метод Розебума использовать иначе. Через данную 
точку N проводят прямые, параллельные двум сторонам треугольни-
ка. При этом третья сторона треугольника разбивается на три отрезка, 
по длине которых судят о составе трехкомпонентной системы в дан-
ной точке. Отрезок 2Ab  соответствует содержанию компонента  B ; 
отрезок 12cb  – вещества C ; отрезок Bc1  – вещества A . 

Особенно часто встречаются системы, в которых две жидкости 
обладают ограниченной взаимной растворимостью, а третья жид-
кость неограниченно смешивается с каждой из них. Примерами могут 
служить системы вода – бензол – этиловый спирт, вода – ацетон –  
тетрахлорид углерода.  
 Рассмотрим тройную систему, состоящую из трех жидких ком-
понентов  A, B , C (Рис. 3). Пусть компоненты A  и C , а также B  и C  
неограниченно растворимы друг в друге; компоненты A  и B  облада-
ют ограниченной взаимной растворимостью.  

Если смешать компоненты A  и B , то при определенных их со-
ставах образуется два жидких слоя. Составы этих слоев  изображают-
ся точками n  и m .  

Добавляемый к этой двухкомпонентной системе третий компо-
нент C  распределяется между двумя слоями, в результате чего обра-
зуются два равновесных сопряженных трехкомпонентных раствора. 
При введении компонента C  взаимная растворимость ограниченно 
растворимых жидкостей увеличивается.Прибавляя разные количества 
компонента C , можно получить ряд сопряженных растворов.  

Соединяя плавной линией точки, соответствующие составам со-
пряженных растворов, получают кривую или изотерму растворимо-
сти (nm ). Эта кривая делит треугольник Розебума на гомогенную и 
гетерогенную области (заштрихованная). Если точка n  совместится с 
точкой A , а точка m− с точкой B , то вещества A  и B  будут нерас-
творимы друг в друге 
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Взаимная растворимость жидкостей в трехкомпонентной системе при 
постоянном давлении зависит как от состава системы, так и от темпе-
ратуры. Трехмерная диаграмма зависимости растворимости трех 
жидкостей от температуры приведена на рис. 4.  

Чтобы получить плоскую диаграмму при определенной темпе-
ратуре C , нужно рассечь трехмерную диаграмму изотермической 
плоскостью при данной температуре и спроектировать точки пересе-
чения на плоскую диаграмму.  
 На рис. 5 изображена плоская диаграмма растворимости с одной 
областью расслоения. Кривая аа1k1b1b называется бинодальной кри-
вой (изотермой растворимости), она делит плоскую диаграмму рас-
творимости на две области: гомогенную, лежащую вне бинодальной 
кривой, и гетерогенную, находящуюся внутри бинодальной кривой. 
Любая смесь трех компонентов A , B , C , состав которой представля-
ется фигуративной точкой x внутри гетерогенной области, распадает-
ся на два равновесных сопряженных тройных раствора, составы ко-
торых изображаются точками 1a  и 1b . 

При добавлении компонента C  возрастает взаимная раствори-
мость компонентов A  и B . В результате этого составы тройных со-
пряженных растворов все меньше отличаются друг от друга и в ко-
нечном итоге  может быть достигнута точка k1, в которой составы 
обоих растворов становятся одинаковыми; точка k1 называется кри-
тической точкой. 

C  

A   B  

Рис. 3. Диаграмма состояния тройной жидкой системы 

n m
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Рис. 4. Трехмерная диаграмма растворимости для 
трехкомпонентной системы с ограниченной 
растворимостью жидкостей A и B .  

 

D А В 

С 

а b 

Рис. 5.  Диаграмма состояния тройной жидкой системы, 
изотермическая проекция при температуре T . 

а1 k1 

b1 

x 

 
  Состав сопряженных фаз, соответствующий фигуративной 
точке x внутри бинодальной кривой, может быть приближенно опре-
делен по правилу Тарасенкова, которое устанавливает, что продол-
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жения всех коннод (нод) пересекаются практически в одной точке D. 
Это правило позволяет графически определить состав фаз. Проведя 
из точки D касательную к бинодальной кривой, получаем критиче-
скую точку k1. 

Нода, соединяющая фигуративные точки равновесных фаз, не 
параллельна стороне AB , так как в общем случае растворимость ком-
понента C  в двух жидких фазах неодинакова. В трехкомпонентной 
жидкой системе ограниченная взаимная растворимость может на-
блюдаться в двух или трех  парах компонентов.  

 
4. Описание оборудования 
В работе используют 8 конических колб объемом 25 см3, две 

пипетки объемом 5 см3, микробюретку. Реактивы: уксусная кислота, 
толуол, дистиллированная вода.  

 
5. Техника безопасности 
При выполнении работы необходимо соблюдать правила безо-

пасности в химической лаборатории согласно инструкциям ИОТ РО–
06–08–2010, ИОТ – РО–01–011–2010.  

Работа проводится в вытяжном шкафу. Использованные реакти-
вы выливают в специальную банку для слива. 

 
6. Порядок выполнения работы 
В качестве компонента A  можно использовать ацетон, этиловый 

спирт, уксусную кислоту; в качестве компонента B− толуол, хлоро-
форм, ксилол, четыреххлористый углерод; в качестве компонента C − 
дистиллированную воду. 

В данной работе рекомендуется использовать в качестве компо-
нента A  уксусную кислоту, в качестве компонента B− толуол, в ка-
честве компонента C − дистиллированную воду. 

Согласно таблице,  в 8 конических колбах готовят 8 смесей ком-
понентов A  и B , используя пипетки объемом 5 см3. В первую кони-
ческую колбу наливают 1,5 см3 компонента A  (уксусная кислота) и 
3,5 см3 компонента B (толуол), и так далее по таблице. 
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3,V ñì , 
объем компонентов 

Содержание компонентов 
в смеси, объемные % Номер 

колбы A 
3CH COOH  

B  
7 8C H  

C  
2H O  Aϕ  Bϕ  Cϕ  

1 1,50 3,50     
2 2,25 2,75     
3 3,00 2,00     
4 3,50 1,50     
5 4,00 1,00     
6 4,25 0,75     
7 4,50 0,50     
8 4,75 0,25     

 
Каждую смесь толуола и уксусной кислоты (компоненты А и B) 

титруют дистиллированной водой (компонент C ) из микробюретки 
до появления устойчивой мути. После каждой прилитой капли воды 
колбу тщательно взбалтывают, наблюдая появление мути. Если муть, 
исчезающая при отстаивании, вновь появляется при повторном 
встряхивании, то титрование окончено.  

В первых двух случаях достаточно нескольких капель воды для 
появления устойчивой мути. Объем, пошедшей на титрование воды 
V  (см3), вносят в таблицу. 

 
7. Обработка результатов 
Для построения диаграммы состояния трехкомпонентной жид-

кой системы (диаграммы взаимной растворимости) объемы компо-
нентов A , B  и C , приведенные в таблице в см3, пересчитывают на 
объемные проценты (ϕ ) по уравнениям: 

100
VVV

V.%)об(
CBA

A
A ⋅

++
=ϕ ; 

100
VVV

V.%)об(
CBA

B
B ⋅

++
=ϕ ; 

100
VVV

V.%)об(
CBA

C
C ⋅

++
=ϕ . 

При сложении всех объемных процентов в сумме должно полу-
читься 100 %. 
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Далее рисуют равносторонний треугольник со сторонами по 10 
см согласно рис. 6. 

Точки, изображающие состав трехкомпонентной системы, нано-
сят следующим образом. Пусть в результате расчета получен сле-
дующий состав трехкомпонентной системы в объемных процентах: 
компонента A− 50 об.%; компонента B− 30 об.%; компонента C − 20 
об.%. 

На стороне треугольника AC  находят точку a , соответствую-
щую 50 об.% компонента A , и через нее проводят линию ab , парал-
лельную стороне треугольника CB , лежащей против вершины тре-
угольника A .  

 
 
 
 
 
 
 

%)(обAϕ %)(обСϕ  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Рис. 6. Диаграмма состояния трехкомпонентной системы 
 
На стороне треугольника AB  находят точку n , соответствую-

щую 30 об.% компонента B , и через нее проводят линию nm , парал-
лельную стороне треугольника AC , лежащей против вершины B .  

На стороне треугольника BC  находят точку l , соответствую-
щую 20 об.% компонента C , и через нее проводят линию kl , парал-
лельную стороне треугольника AB , лежащей против вершины C . 

 Точка P , полученная при пересечении трех линий (ab , nm , kl ), 
соответствует составу трехкомпонентной системы. 
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Для заданных восьми смесей получают 8 точек. Соединяют эти 
точки плавной кривой. Возможно, что кривая своими концами вый-
дет на точки B  и C . Область, лежащая в правой части треугольника 
внутри кривой, образованной точками, соответствующими концен-
трациям начала появления мути, является областью гетерогенной, т. 
е. той областью, где количество уксусной кислоты (компонента A) 
недостаточно, чтобы она, растворив в себе толуол и воду, могла обра-
зовать однофазную прозрачную жидкость. Область, лежащая слева, 
вне кривой, является гомогенной областью, т.е. областью полной рас-
творимости всех трех компонентов друг в друге. 

В отчете следует указать, какая растворимость (неограниченная, 
ограниченная, полная нерастворимость) наблюдается в двухкомпо-
нентных системах: A  и B , B  и C , A  и C  и в трехкомпонентной сис-
теме A , B , C . 

 
8. Требования к отчету.Отчет должен содержать: название ра-

боты, цель работы, экспериментальные результаты и расчеты, диа-
грамму взаимной растворимости и вывод. 

 
9. Контрольные вопросы 
1. Растворимость жидкостей в жидкостях. 
2. Изображение состава трехкомпонентной системы 
3. Ограниченная растворимость жидкостей в двух- и в трехком-
понентных жидких системах. 

Перейти к оглавлению 
 
 

Лабораторная работа №2 
ЭКСТРАКЦИЯ. ОПРЕДЕЛЕНИЕ КОЭФФИЦИЕНТА  

РАСПРЕДЕЛЕНИЯ ВЕЩЕСТВА В ДВУХ  
НЕСМЕШИВАЮЩИХСЯ ЖИДКОСТЯХ. 

 
1. Цель и содержание работы. Определить коэффициент рас-
пределения йода между органическим и неорганическим рас-
творителем.  
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2. Теоретические положения 
 
2.1. Распределение растворенного вещества между двумя 
жидкими фазами. Экстракция 

 Если в систему, содержащую две равновесные жидкие фазы ( I  и 
II ), ввести растворяемый компонент (2), то после установления рав-
новесия он окажется в обеих фазах, но в разном количестве. Жидко-
сти I  и II  могут представлять собой как чистые вещества, так и рас-
творы. Если концентрация этого компонента невелика и состояние 
его частиц в обеих фазах одинаково, то увеличение его количества в 
системе пропорционально увеличит его концентрации в обеих фазах.  
 Для каждой температуры отношение количества растворенного 
второго компонента в двух равновесных жидких фазах при различ-
ных его концентрациях является величиной постоянной (закон рас-
пределения).  Математическое выражение закона распределения име-
ет вид 

( )

( )

2

2

II

I

a
K

a
= o ,                                        (1) 

где oK  – термодинамическая константа распределения; ( ) ( )2 2,II Ia a  – 

активности растворенного вещества в двух несмешивающихся жид-
костях.  

 Из выражения (1) следует, что отношение активностей раство-
ренного вещества при равновесном распределении его между двумя 
несмешивающимися растворителями при данной температуре есть 
величина постоянная. Термодинамическая константа распределения 
зависит от температуры, природы растворенного вещества и от при-
роды растворителей. 
 Выражая активности растворенного вещества в обоих раствори-
телях через коэффициенты активностей и концентрации, получаем 
соотношение 

( ) ( )

( ) ( )

( )

( )I

II

II

IIII K
c
c

K
2

2

22

22

γ
γ

γ
γ

==o ,                              (2) 

где K – коэффициент распределения, 
( )

( )I

II

c
c

K
2

2= .                                         (3) 
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 Коэффициентом распределения называется отношение общей 
концентрации вещества в одной фазе к его концентрации во второй 
жидкой фазе в условиях равновесия. Коэффициент распределения ме-
няется с изменением концентрации распределяемого вещества в двух 
равновесных жидких фазах. При разбавлении раствора коэффициен-
ты активностей  приближаются к единице, а их соотношение стано-
вится постоянным. Поэтому в разбавленных растворах коэффициент 
распределения практически не зависит от концентрации, а его значе-
ние практически становится равным значению термодинамической 
константы распределения. 
 В ряде случаев закон распределения может быть представлен 
уравнением 

( )

( )

2

2

II
n

I

c
K

c
= ,                                          (4) 

где n  – показатель при постоянной температуре, не зависящий от 
концентрации и характеризующий свойства всей системы. 
 Прологарифмируем уравнение (4) 

1 2ln ln lnK c n c= − ,                                     (5) 
получим уравнение прямой зависимости ( )1 2ln lnc f c=  

1 2ln ln lnc K n c= + .                                   (6) 
Отсюда тангенс угла наклона прямой зависимости ( )1 2ln lnc f c=  к 
положительному направлению оси абсцисс равен n .  
 Отклонения от закона распределения наблюдаются при различ-
ных состояниях растворенных молекул в одной из фаз системы. Та-
кими различными состояниями могут быть диссоциированные или 
ассоциированные молекулы растворенного вещества. По коэффици-
енту распределения можно определить степень диссоциации  раство-
ренного вещества в том или ином растворителе, активности раство-
ренных веществ и другие свойства. 
 2.2. Экстракция. На распределении вещества между двумя не-
смешивающимися растворителями основан метод экстракции. 
 Экстракцией называется извлечение растворенного вещества из 
раствора при помощи другого растворителя (экстрагента), практиче-
ски несмешивающегося с первым.  
 Для достаточно полного извлечения растворенного вещества 
экстракцию проводят несколько раз. Более эффективно экстрагиро-
вать вещество несколько раз небольшими порциями экстрагента, чем 
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один раз таким же общим количеством экстрагента. Экстракция ши-
роко применяется для извлечения составных частей из сложных при-
родных и технических растворов, в аналитической химии и т.п. 
 В химической технологии многократную экстракцию заменяют 
экстракцией в противотоке. Экстрагируемый раствор поднимается в 
вертикальной колонне снизу вверх, а экстрагент с большей плотно-
стью мелкими каплями проходит через слой раствора сверху вниз.  

Между экстрагентом и экстрагируемым раствором в каждом 
слое устанавливается состояние, близкое к равновесному состоянию. 
При этом в верхней части колонны капли свежего экстрагента, встре-
чаясь с экстрагируемым раствором, извлекают из него последние ос-
татки вещества. А в нижней части колонны капли экстрагента встре-
чаются со свежими порциями раствора и концентрация экстрагируе-
мого вещества в экстрагенте достигает максимального значения. 

При экстракции коэффициентом распределения условились на-
зывать отношение концентрации раствора, из которого экстрагирует-
ся распределяющееся вещество, к концентрации раствора, которым 
производится экстрагирование. 

 
3. Описание оборудования 
Посуда: колбы с притертой пробкой вместимостью 200-250 см3, 

делительные воронки вместимостью 250 см3, конические колбы для 
титрования вместимостью 250 см3, бюретки на 25 см3, пипетки на 
2см3, 5 см3, 25 см3, мерные цилиндры вместимостью   20 см3 и 
100 см3. 

Реактивы: раствор йода в органическом растворителе 0,05 М 
(толуол, четыреххлористый углерод, эфир), чистый органический 
растворитель (толуол, четыреххлористый углерод, эфир), раствор йо-
дистого калия в воде 0,15 %, растворы тиосульфата натрия 0,05 М 
(Na2S2O3) и 0,01 М  (Na2S2O3). (Для приготовления 0,1 М раствора 
Na2S2O3 брать два фиксанала с надписью 0,1 н Na2S2O3). 

 
4. Техника безопасности 
При выполнении работы необходимо соблюдать правила работы 

а химической лаборатории (инструкция ИОТ РО-06-02-2006). Ис-
пользованные растворы, содержащие органические вещества, сливать 
в специальную банку для отходов. 

 
 5. Порядок работы 
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 Приготовить две из четырех смесей (по указанию преподавате-
ля) в колбах с притертыми пробками из раствора йода в органическом 
растворителе, чистого органического растворителя и раствора йоди-
стого калия в воде согласно таблице 1. 

Смеси, помещенные в колбы с притертыми пробками, встряхи-
вать 30–40 мин. По окончании встряхивания содержимое колб вылить 
в делительные воронки и оставить на 15-20 мин. для расслоения жид-
костей. Отделить водный слой от неводного и определить содержание 
йода в обоих слоях титрованием тиосульфатом натрия (Na2S2O3). Для 
титрования брать две параллельных пробы из каждого раствора. 
 

Таблица 1 
Номер 
смеси 

Количество раствора 
йода в органическом 
растворителе, см3 

Количество орга-
нического раство-

рителя, см3 

Количество раствора 
йодистого калия в во-

де, см3 
1 10 10 100 
2 15 5 100 
3 12 8 100 
4 20 – 100 

 
 Для определения концентрации йода в органическом слое взять 
пипеткой 2–5 см3  пробы, и перенести в колбу для титрования, содер-
жащую 25 см3 дистиллированной воды, и титровать 0,05 М раствором 
тиосульфата натрия в присутствии крахмала до обесцвечивания. Вода 
добавляется, так как тиосульфатом можно титровать только водный 
раствор. В процессе титрования колбу постоянно встряхивать, чтобы 
йод постепенно экстрагировался в водный слой. Для определения 
концентрации йода в водном слое пипеткой на 25 см3 отбирать пробы 
из водного слоя и титровать 0,01 М раствором тиосульфата натрия в 
присутствии крахмала до обесцвечивания. Результаты опытов занести 
в таблицу 2. 

Таблица 2 
Водный слой Органический 

слой 
№ 
сме-
си 1V  2V  2c  3V  4V  1c  

1ln c  2ln c  n  K  

          1           
          2           

1V  – объем пробы, взятой для титрования из водного слоя, см3;  
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2V  – объем 0,01 М  (Na2S2O3), пошедший на титрование пробы из 
водного слоя, см3; 

3V  – объем пробы, взятой на титрование из органического слоя, см3; 
4V  – объем 0,05 М (Na2S2O3), пошедший на титрование пробы из ор-

ганического слоя, см3; 
2c  – концентрация йода в пробе из органического слоя, моль/дм3; 
1c  – концентрация йода в пробе из органического слоя. 

 
 6. Обработка результатов 
 Для расчета коэффициента распределения использовать форму-
лу (4) 

( )

( )

2

2

II
n

I

c
K

c
= , 

где 1c  и 2c  рассчитываются по уравнениям: 
4 2

1 2
3 1

0,05 0,01,V Vc c
V V
⋅ ⋅

= = . 

 Показатель степени в уравнении (4), кроме графического спосо-
ба, описанного в теории, можно определить по уравнению 

( ) ( )

( ) ( )

1 2 1 1

2 2 2 1

ln ln

ln ln

c c
n

c c

−
=

−
, 

где в скобках указаны номера опытов. 
 Зная 1 2,c c  и n , рассчитать коэффициент распределения K  для 
исследованных смесей, найти среднее значение. 

 
7. Требования к отчету 
Отчет должен содержать:1. цель работы;2. таблицы с экспери-

ментальными результатами;3. формулы и расчеты;4. Вывод. 
 

 8. Контрольные вопросы 
1. Закон распределения. 
2. Экстракция. 
3. Порядок работы.  

Перейти к оглавлению
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Лабораторная работа № 3 

РАВНОВЕСИЕ ЖИДКОСТЬ – ПАР В ДВОЙНЫХ СИСТЕМАХ 
 
1. Цель и содержание работы.  
Изучение равновесия между жидкостью и паром в системе аце-

тон – четыреххлористый углерод. Построение диаграммы температу-
ра кипения растворов – состав. Для построения диаграммы следует 
определить температуры кипения растворов известного состава, а 
также составы пара, находящегося в равновесии с этими растворами 
при их температуре кипения. 

 
2. Теоретические положения. 
Растворами называются гомогенные системы, состоящие не 

менее чем из двух компонентов. Растворы могут быть газообразными, 
твердыми и жидкими.  В жидких растворах различают растворитель 
и растворенное вещество, которое может быть в твердом, жидком и 
газообразном состоянии. Если агрегатное состояние компонентов 
жидкого раствора одинаково, то растворителем называют жидкий 
компонент раствора, который имеется в избытке по сравнению с дру-
гими компонентами. Если агрегатные состояния компонентов раз-
личны, то растворителем является то вещество, которое не изменяет 
своего агрегатного состояния при образовании раствора. Для раство-
рителя применяют индексы: 1, А; для растворенного вещества: 2, В. 

От химических соединений растворы отличаются тем, что их 
состав в определенных границах может изменяться непрерывно. 
Важной характеристикой раствора является его состав или концен-
трация компонентов.  

Концентрация – величина, характеризующая относительное со-
держание данного компонента в смеси. Для выражения концентрации 
используют различные величины. 

1. Молярная доля( )ix , или молярное содержание ( ),%ix  данного 
компонента, выраженное в процентах:  

( ) 100%;
∑

=
∑

=
i

i
i

i

i
i n

nx
n

nx ,                        (1) 

где in  – количество i -го компонента, моль. 
2. Массовая доля( )iW  или массовое содержание ( ),%iW , данного 

компонента, выраженное в процентах: 
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( ) 100%;
∑

=
∑

=
i

i
i

i

i
i m

mW
m

mW ,                           (2) 

где im  – масса i -го компонента, кг, г. 
3. Объемная доля( )iϕ , или объемное содержание ( ),%iϕ , данного 

компонента, выраженное в процентах: 

( ) 100%;
V
V

V
V i

i
i

i == ϕϕ ,                            (3)  

где iV  – объем i -го компонента, см3; V – объем раствора, см3. 
4. Молярная концентрация ( )iс  – количество i -го компонента в 

молях в 1 дм3 раствора: 

V
nc i

i = ,                                                 (4) 

где V – объем раствора, дм3. 
5. Моляльность ( )im  – количество i  – го компонента в молях на 

1000 г растворителя: 

1 1

10001000i i
i

i

n gm
g M g

= = ,                                           (5) 

где 1g  – масса растворителя, г. 
Опыт показывает, что при растворении в данном растворителе 

какого-нибудь нелетучего вещества равновесное давление пара над 
раствором понижается. Количественная связь между понижением 
давления пара над раствором по сравнению с чистым растворителем 
и составом раствора была установлена Ф. Раулем в 1887 г.  

Пусть 0
1р – давление пара над чистым растворителем при данной 

температуре; 1р – давление пара растворителя над раствором при этой 

же температуре. Тогда разность ( )1
0
1 рр −   равна понижению давления 

пара. Величина ( )
0
1

1
0
1
р
рр −  называется относительным понижением 

давления пара для данного раствора. 
Согласно одной из формулировок закона Рауля, относительное 

понижение давления пара растворителя над раствором равно 
мольной доле растворенного вещества в жидкости: 

( ) .
21

2
0
1

1
0
1

,2 пп
п

р
ррх ж +

=
−

=                                   (6) 
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Опыт показал, что относительное понижение давления пара не 
зависит от природы растворителя, растворенного вещества и от тем-
пературы.  

Закон Рауля хорошо выполняется для растворов, теплота обра-
зования которых равна нулю и при образовании которых объем равен 
сумме объемов исходных компонентов. Растворы, которые подчи-
няются закону Рауля при всех концентрациях и при всех температу-
рах, называются идеальными (совершенными) растворами. 

Практически, лишь небольшое число из общего количества изу-
ченных растворов можно назвать идеальными. Для остальных рас-
творов наблюдаются отклонения от закона Рауля. Эти отклонения 
уменьшаются с ростом разбавления, и в сильно разбавленных раство-
рах для растворителя всегда выполняется соотношение: 

,,1
0
11 жхрр ⋅=                                              (7) 

где х1 – мольная доля растворителя в растворе. Другими словами, 
давление пара растворителя над раствором прямо пропорцио-
нально мольной доле растворителя в растворе; коэффициентом 
пропорциональности является давление насыщенного пара над чис-
тым растворителем при данной температуре. 

Следует отметить, что в любой жидкости имеются силы межмо-
лекулярного взаимодействия. Поэтому, идеальным считается такой 
раствор, в котором одинаковы силы взаимодействия как между моле-
кулами одного вида, так и между молекулами разных видов, т.е. рас-
твор, в котором ,221211 εεε ==  где ε – энергия взаимодействия между 
молекулами. Поэтому, образование идеального раствора возможно 
при смешении веществ, мало отличающихся по физико-химическим 
свойствам (изотопы, стереоизомеры и т.д.). 

Используя закон Рауля можно получить зависимость давления 
пара над идеальным раствором от состава раствора. Предположим, 
что для обоих компонентов раствора выполняются соотношения: 

,,1
0
11 жхрр ⋅=                                           (8) 

,,2
0
22 жхрр ⋅=                                          (9) 

тогда, общее давление пара над раствором будет равно (сумма моль-
ных долей равна единице): 

( ) ( ),1 0
2

0
1,2

0
1,2

0
2,2

0
121 ррхрхрхрррр жжж −−=+−=+=     (10) 
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т.е. общее давление пара над раствором линейно зависит от состава 
раствора. 

Разделим соотношение (8) на соотношение (9):  

,
,2

,1
0
2

0
1

2

1

ж

ж
х
х

р
р

р
р

⋅=                                        (11) 

после деления числителя и знаменателя левой части этого уравнения 
на общее давление пара 21 ррр += , и учитывая, что 

,
,2

,1
0
2

0
1

,2

,1

ж

ж

п

п
х
х

р
р

х
х

⋅=   получим: 
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0
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,1

ж

ж

п

п
х
х

р
р

х
х

⋅=                                         (12) 

где индексом  «п» обозначена паровая фаза.  
Из полученного уравнения (12) следует, что составы жидкости и 

равновесного с ней пара в идеальных растворах в общем случае не-
одинаковы. Они совпадают только, если давления насыщенного пара 
над чистыми компонентами равны, т.е. 0

2
0
1 рр = . В противном случае 

пар обогащен более летучим компонентом: 

., 0
2

0
1

,2

,1

,2

,1 рресли
х
х

х
х

ж

ж

п

п 〉〉  

Этот факт отражен в первом законе Коновалова (1881 г.): на-
сыщенный пар по сравнению с равновесным раствором относи-
тельно богаче тем компонентом, добавление которого к системе 
повышает общее давление пара или снижает температуру кипе-
ния. 

Для изучения равновесия пар – жидкий раствор применяют 
дватипа диаграмм состояния: диаграммы давление пара – состав 
( )constТ = , и диаграммы температура кипения – состав ( )constp = . 
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Рассмотрим диаграмму давление пара – состав для идеальной 
летучей смеси (рис.1). На этой диаграмме изображаются кривые за-
висимости общего давления пара от состава жидкости и состава пара.  

 
 

Диаграмму идеальной смеси можно получить расчетным путем. Зави-
симость ( )2xfp =  – кривая жидкости, строится на основании ли-
нейного уравнения 

( )0
1

0
22

0
1 ppxpp −+= .                                (13) 

Зависимость ( )2xfp ′=  – кривая пара, получается из закона 
Дальтона (нелинейное уравнение) 

( )0
1

0
22

0
2

0
2

0
1

ppxp
ppp

−′−
=                            (14) 

 Кривые разделяют поле диаграммы на три области. Область ни-
же кривой пара соответствует состоянию ненасыщенного (сухого) 
пара. Область выше кривой жидкости – фаза жидкости. Область меж-
ду кривыми отвечает гетерогенной области, состоящей из жидкости и 
насыщенного пара. Состав летучей смеси соответствует точке А, а 
пара – точке В при данном давлении пара.           

На практике для изучения равновесия пар – жидкий раствор ча-
ще используют второй тип диаграмм, которые называются  диаграм-
мами кипения. Эти диаграммы являются «зеркальными» изображе-

( )2p f x=

p

1 2 →2x  

0
1p  

0
2p  

constT =  

( )2xfp ′=  

Рис. 1. Зависимость давления пара от состава 
идеальной летучей смеси 

А В 
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ниями  первых диаграмм (рис. 1), т. к. между давлением пара и тем-
пературой существует обратная зависимость.Температура кипения 
жидкости повышается при понижении давления ее пара. 

 

1 2→2x  

кТ  

1,кТ  

2,кТ  

constp =  

( )2xfТк ′=  

( )2xfТк =  

Рис.2. Зависимость температуры кипения от 
состава идеальной летучей смеси 

D 
C

 
Диаграмма состоит из двух кривых (рис.2). Кривая жидкости 

отражает зависимость температуры кипения летучей жидкой смеси от 
состава жидкости ( )2xfТк = . Кривая пара отражает зависимость 
температуры кипения жидкости от состава равновесного с ней пара 

( )2xfТк ′= . 
Эти две кривые разделяют поле диаграммы на три области. Об-

ласть ниже кривой жидкости – область жидкости. Область выше кри-
вой пара кривой пара – сухой ненасыщенный пар. Область между 
кривыми соответствует гетерогенной области, состоящей их жидко-
сти и насыщенного пара. Состав летучей смеси соответствует точке 
С, а пара – точке D при данной температуре кипения летучей смеси.  

Соотношения между   p – N (x) иT – N (x)-диаграммами видно из 
объемной p-T-N  диаграммы (рис. 3).  
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Рис.3.Часть трехмерной p-T-N – диаграммы  
для системы бензол – толуол 

 
Переднее сечение этой диаграммы показано на рис. 1, верхнее – 

на рис.2. Кривая BD на правой грани представляет зависимость дав-
ления пара от температуры для жидкости В. Кривая АС  на левой гра-
ни дает аналогичную зависимость для жидкости А. 

Верхняя искривленная поверхность внутри изображенного па-
раллелепипеда показывает давление пара в зависимости от темпера-
туры и состава жидкости. Выше нее находится область существова-
ния жидкости. Нижняя поверхность, на которой нанесены пунктир-
ные линии, показывает состав равновесного пара при выбранных р и 
Т. Ниже нее располагается область существования пара. Между по-
верхностями жидкости и пара находится область условий, отвечаю-
щих равновесному сосуществованию раствора и пара. 

На различиях в составах раствора и равновесного с ним пара ос-
нован метод разделения смесей посредством перегонки и ректифика-
ции. 

В соответствии с диаграммой температура кипения – состав 
(рис. 2), частичное испарение раствора приводит к разделению смеси 
на две фракции – пар, обогащенный более летучим компонентом, и 
жидкость, обогащенную менее летучим компонентом. Если жидкость 
отделить от пара и опять частично испарить, то жидкий остаток еще 
сильнее обогатится менее летучим компонентом. Повторяя такие 
операции, можно получить практически чистый менее летучий ком-
понент. Аналогично, проводя частичную конденсацию пара и отбра-
сывая жидкость, практически чистый более летучий компонент. 
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Такой способ называется простой перегонкой. Очевидный его 
недостаток заключается в отбрасывании пара, в котором постепенно 
содержание менее летучего компонента становится выше, чем в обо-
гащенных жидких фракциях на начальных стадиях. Если этот пар 
конденсировать и присоединять к жидким фракциям предыдущих 
стадий, которые имеют такой же состав, то получится большой выиг-
рыш в количестве получаемого чистого вещества. Этот процесс реа-
лизуется в ректификационных колоннах. Способ называется ректи-
фикацией. 
 Закон равновесия фаз при постоянном давлении для двухкомпо-
нентной летучей смеси выражается уравнением Гиббса: 

ФФФКС −=+−=+−= 3121 .                      (15) 
 Рассмотрим процесс нагревания при постоянном давлении лету-
чей смеси с неограниченной взаимной растворимостью компонентов, 
характеризуемой фигуративной точкой М (рис. 4). Фигуративной 
точкой называется любая точка на диаграмме, характеризующая 
температуру и состав системы в целом. В точке М имеем одну фазу – 
жидкую летучую смесь ( )2;1 == СФ . При температуре 1Т  в фигура-
тивной точке 1 (состав My ) давление пара летучей смеси достигает 
внешнего давления, жидкость закипает, и появляются первые пу-
зырьки пара, характеризуемые точкой 1′ ( )1y′ . При этом система уже 
состоит их двух фаз ( )1,2 == СФ .  

Поскольку содержание 2-го компонента в паре больше по срав-
нению с раствором ( Myy >′1 ), то в процессе кипения и образования 
пара содержание его в растворе уменьшается, а температура кипения 
повышается.  
 При температуре 2Т  состав двухфазной системы характеризует-
ся фигуративной точкой О, состав жидкости – точкой 2 (y2), а пара – 
точкой ( )22 y′′ . Количество летучей смеси 1m  и пара 2m  в системе, 
описываемой фигуративной точкой О, может быть определено попра-
вилу рычага: 

M

M
yy
yy

O
O

m
m

−′
−

=
′

=
2

2

1

2
2

2
                               (16) 
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1T  

2T  

3T  

кТ  

1 2 My  

М

К 

1

2 

3

1′

2′

3′  

О

3y  2y  2y′  1y′  

Рис. 4. Диаграмма состояния жидкой летучей смеси 
с неограниченной взаимной растворимостью 
компонентов  

 
При температуре 3T  система представлена фигуративной точкой 

3′ , означающей, что состав пара, находящегося в равновесии с кипя-
щей жидкостью, равен исходному составу взятой жидкости, т.е. со-
ставу My . При этой температуре испаряются последние остатки ле-
тучей смеси, состав которой представлен точкой ( )33 y . При темпера-
туре выше 3T , например в фигуративной точке К, система состоит из 
одного пара ( )1=Ф  того же состава My , что и исходная смесь. 

 
3. Описание оборудования 
Для определения температуры кипения жидкости используют 

установку для перегонки жидкостей, состоящую из колбы, в которую 
наливают исследуемую жидкость, колбы для перегонки, термометра, 
холодильника, аллонжа, приемной колбы. Описание установки дано в 
[1, c. 98]. 

Для определения показателя преломления жидкости используют 
рефрактометр тира "РЛ". Правила работы на рефрактометре находят-
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ся на рабочем месте. Для работы также нужны 2 пипетки объемом 
5 см3, пробирки с пробками (8 шт.). 

 
4. Техника безопасности 
При выполнении работы следует соблюдать общие правила ра-

боты в химической лаборатории. Инструкция ИОТ РО–06–02–2006. 
 
5. Последовательность выполнения работы 
Для построения диаграммы "состав – температура кипения" сле-

дует приготовитьдвухкомпонентные жидкие смеси из двух органиче-
ских жидкостей A и B  различного состава (таблица 1). Выбирают 
один вариант смеси A и B . В данной работе это вариант 1, где A  – 

CO)CH( 23  (ацетон), а B  – 4CCl  (четыреххлористый углерод). 
Таблица 1 

Вариант A  B  
1 CO)CH( 23  4CCl  
2 66 HC  3CHCl  
3 4CCl  3CHCl  

 
Варианты различного состава смесей в объемных процентах да-

ет преподаватель. Для смеси, где A− CO)CH( 23  и B− 4CCl , лучше 
использовать составы, приведенные в табл. 2. Общий объем смеси 
составляет 5 см3. Рассчитать объемы в см3 каждого компонента по 
объемным процентам для приготовления смесей указанного состава и 
записать их  в табл. 2. 

Таблица 2 
Объем смеси, об.% Объем смеси, мл Номер  

смеси A  B  A  B  
1 40 60   
2 30 70   
3 20 80   
4 10 90   

 
Пипеткой отобрать рассчитанные объемы веществ и каждую 

смесь аккуратно поместить  в пробирки с пробками.  
Вылить первую смесь в колбу для перегонки. Во избежание пе-

регрева жидкости и обеспечения равномерного кипения, в перегон-
ной колбе должны быть мелкие кусочки неглазированного фарфора. 
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Закрыть колбу пробкой с термометром, соединить перегонную 
колбу с холодильником, в котором циркулирует вода. Развернуть ал-
лонж открытым концом вверх. Колбу нагревать на водяной бане 
(термостойкий стакан с водой, поставленный на плитку). После того 
как жидкость закипит, аллонж на холодильнике повернуть в положе-
ние для сбора конденсата, т.е. открытым концом вниз, и в заранее 
приготовленную сухую пробирку отобрать 5-10 капель конденсата, 
пробирку сразу закрыть пробкой. В момент отбора конденсата запи-
сать (табл. 3) температуру кипения смеси. 

Аллонж развернуть открытым концом вверх. Нагревание пре-
кратить, перегонную колбу вынуть из установки, остатки смеси вы-
лить в банку для слива. Слить и из аллонжа остатки конденсата. Ана-
логично провести опыты с остальными тремя смесями.  

Измерить показатель преломления чистых веществ An  и Bn  и  
4-х собранных конденсатов (n ) на рефрактометре, результаты запи-
сать в табл. 3. Призму рефрактометра перед каждым измерением ос-
торожно осушать фильтровальной бумагой. 

Показатель преломления чистых жидкостей линейно зависит от 
состава смеси, поэтому график зависимости показателя преломления 
от состава смеси можно построить по двум точкам, показателям пре-
ломления чистых веществ А и В.  

Таблица 3 
Молярные проценты, % 

Показатель 
преломления жидкой смеси ix  

пара  
(дистиллята) ix′  

Номер 
смеси 

кипt , 
°С 

An  Bn  n  А В А В 
1       
2       
3       
4  

  

     
 
Так как на диаграммах равновесия системы "жидкость – 

пар" состав обычно выражается не в объемных, а в молярных 
процентах, то необходимо объемные проценты пересчитать  в 
молярные. 

6.1. Перевод объемных процентов в молярные, вывод расчетно-
го уравнения.  

Молярные проценты компонентов определяют по уравнениям 
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100
nn

n(%)x
BA

A
A ⋅

+
= ;  100

nn
n(%)x

BA

B
B ⋅

+
= ,  (17) 

где An , Bn  – число молей компонентов А и В. 
Число молей определяется из соотношений 

A

A
A V

vn = ;        
B

B
B V

vn = ,    (18) 

где Av , Bv  – объемы компонентов А и В в смеси, см3; AV , BV  – моляр-
ные объемы компонентов А и В в чистом виде, см3. 

Молярные объемы рассчитываются  по уравнениям 

A

A
A

MV
ρ

= ;  
B

B
B

MV
ρ

= ,    (19) 

где AM , BM  – молярные массы компонентов А и В, г/моль; Aρ , Bρ  – 
плотности компонентов А и В, г/см3. 

Так как  
BA x100(%)x −= , 

то достаточно по формулам определить только (%)xB . 
После подстановки в уравнение (17) уравнения (19) 

100

V
v

V
v

V
v

(%)x

B

B

A

A

B

B

B ⋅
+

= .     (20) 

Подставим соотношения (19) в уравнение (20) и после преобра-
зования получим расчетное уравнение для (%)xB : 

100
MvMv

Mv(%)x
BBBAAA

BBB
B ⋅

+
=

ρρ
ρ .   (21) 

Результаты расчетов (%)xB  и (%)xA  заносят в табл. 3. 
 
6.2. Построение диаграммы "температура кипения – состав" 
Эту диаграмму необходимо поместить под калибровочным гра-

фиком fn = (состав) (рис. 4). 
По показателям преломления чистых жидких компонентов An  и 

Bn  строят калибровочный график зависимости показателя преломле-
ния от состава (линейная зависимость), выраженного в молярных 
процентах, по двум точкам. 
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Для построения диаграммы "температура кипения – состав" на 
оси абсцисс откладывают состав смеси в молярных процентах, а на 
оси ординат – температуру кипения чистых жидкостей 

Акt  и 
Bкt  и 

исследуемых смесей в градусах Цельсия. На оси абсцисс находят зна-
чение состава исходной жидкости (в нашем примере это 80 мол.% 
компонента А и 20 мол.% компонента В). На оси ординат отмечают 
температуру кипения этой  смеси (

iкt ) и проводят изотерму, парал-
лельную оси абсцисс. 

От точки состава жидкой смеси восстанавливают перпендикуляр 
до пересечения с изотермой, получают точку ia  (точку, лежащую на 
кривой жидкости). Точка ia  характеризует состав жидкой смеси, ко-
торая начинает кипеть при температуре 

iкt .  
Затем на калибровочном графике fn = (состав) на оси ординат 

находят значение показателя преломления конденсата, полученного 
при кипении данной жидкости, проводят через эту точку линию, па-
раллельную оси абсцисс, до пересечения с калибровочной прямой 

BAnn  (точка ic ).  
Из точки ic  опускают перпендикуляр на ось абсцисс, где опре-

деляют состав конденсата в молярных процентах, полученные дан-
ные заносят в табл. 3 

Дистиллят получен при конденсации пара, т.е. состав дистилля-
та соответствует составу первых пузырьков пара при кипении смеси.  

Опуская перпендикуляр от точки ic  вниз до пересечения с изо-
термой 

iкt , получают лежащую на кривой пара точку ib , характери-
зующую на диаграмме состав пара. Видно, что в паре больше летуче-
го компонента А, имеющего температуру кипения меньше, чем ком-
понент В. Линия iiab − нода – соединяет составы равновесных фаз 
(пара и жидкости).  

Аналогично обрабатывают остальные смеси. Затем соединяют 
плавной линией точки, соответствующие кривой жидкости ( ia ), и 
точки, соответствующие кривой пара ( ib ). На диаграмме получают 
две кривые: кривую жидкости и кривую пара. 
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Зависимость показателя преломления от состава смеси. 

 Рис.4. Диаграмма "температура кипения – состав" 
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7. Требования к отчету.  
Отчет должен содержать: название работы; цель работы; фор-

мулы и расчеты; экспериментальные данные; калибровочную кривую 
и диаграмму "температура кипения – состав"; описание диаграммы; 
вывод. 

 
8. Контрольные вопросы 

1. Растворы и способы выражения состава растворов. 
2. Идеальные растворы. Закон Рауля. 
3. Зависимость давления пара над идеальным раствором от состава 
раствора. 
4. Диаграмма "температура кипения – состав". 
5. Закон Коновалова. 
6. Простая перегонка и правило рычага.  
Перейти к оглавлению 

 
Лабораторная работа №4 

ИОНООБМЕННАЯ ХРОМАТОГРАФИЯ 
 

1. Цель работы 
Ознакомиться с методом абсолютного концентрирования мик-

роколичеств вещества, который позволяет провести определение 
компонента в количествах, меньших порога чувствительности мето-
да. 

 
2. Теоретические положения 
 
2.1. Процесс концентрирования и его характеристики 
Концентрирование – операция, в результате которой повышает-

ся отношение концентрации или количества микрокомпонентов к 
концентрации или количеству макрокомпонента. 

При концентрировании вещества, присутствующего в малом ко-
личестве, его либо собирают в малом объёме или массе (абсолютное 
концентрирование), либо отделяют от макрокомпонента таким обра-
зом, что отношение концентрации микрокомпонента к концентрации 
макрокомпонента повышается (относительное концентрирование). 
Применяя концентрирование, можно определить исчезающе малые 
количества примесей при помощи не очень чувствительных методов. 
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При абсолютном концентрировании определяемое вещество из 
достаточно большого объёма, где оно содержится в микроволичест-
вах, переводят в малый объём раствора методами сорбции (хромато-
графии), осаждения и соосаждения органическими и неорганически-
ми осадителями. Кроме того, можно использовать электролитическое 
накопление электролизом, цементацию, экстрагирование, отгонку ле-
тучих веществ. 

Объём, при котором содержание микрокомпонентов в концен-
трате будет соответствовать чувствительности метода анализа, уста-
навливается заранее в эксперименте с известными концентрациями 
определяемого компонента. Например, содержание ионов некоторых 
металлов в природных водах составляет 1 мкг/л. Для фотометриче-
ского определения этих ионов требуется концентрация не менее 100 
мкг/л. Следовательно, необходимо перевести определяемые ионы из 
1 л исходного раствора в раствор, объёмом 10 мл, т. е. повысить кон-
центрацию ионов в 100 раз. 

При описании концентрирования используют следующие коли-
чественные характеристики: 

– степень извлечения 

0m
mR = ;                                               (1) 

– коэффициент концентрирования 

0

0
K

m
m

m
m M

M
⋅=  ,                                  (2) 

где m и 0m  – масса микрокомпонента в концентрате и образце соот-
ветственно, мг; 0

Mm  и Mm  – масса матрицы до и после концентриро-
вания соответственно, мг. 

В аналитической химии матрицей в образце считается всё, что 
не является определяемым компонентом, т. е. состав пробы без опре-
деляемого компонента. 

В сорбционных методах концентрирования наибольшее распро-
странение получил ионный обмен. Для концентрирования этим спо-
собом чаще всего используют органические синтетические иониты 
или неорганические ионообменные материалы. 

 



61 
 

 
2.2.Основные характеристики ионообменной элюентнойко-

лоночной хроматографии 
Ионообменная хроматография (ИОХ) является одним из вари-

антов жидкостно-жидкостной хроматографии, механизмом разделе-
ния в котором является химическая реакция ионного обме-
на.Неподвижной фазой (НФ) в ИОХ является жидкость в пóрах или 
капиллярных каналах набухшего специфического сорбента, назы-
ваемого ионообменником или ионитом 

Ионит – это сорбент, состоящий из высокомолекулярной осно-
вы с пространственной решетчатой структурой и закрепленными на 
ней ионогенными функциональными группами. При контакте с во-
дой или растворами происходит набухание структуры, а функцио-
нальные группы обмениваются своими подвижными ионами с иона-
ми раствора. Ионный обмен является химической реакцией, проте-
кающей в гетерогенной системе: твердый (набухший) ионит – рас-
твор. Поэтому механизм сорбции на ионитах называют хемосорбци-
ей.  

Ионогенные функциональные группы состоят из неподвижных, 
фиксированных ионов – остатков кислот, оснований и связанных с 
ними гетерополярной связью подвижных противоионов.  

Различают синтетические иониты, которые называют ионооб-
менными смолами (ИОС), и природные иониты. 

Матрицами, каркасами в ИОС чаще всего являются сшитые со-
полимеры с пространственной структурой, например, стирол – диви-
нилбензольные. Трехмерные высокомолекулярные структуры иони-
тов получают тремя способами: полимераналогичными превраще-
ниями сшитых сополимеров, полимеризацией и поликонденсацией 
соединений, имеющих ионогенные группы. 

 В зависимости от количества сшивающего агента (дивинилбен-
зола) в зернах ИОС формируется более или менее проницаемая про-
странственная структура. Степень сшивания выражается массовым 
содержанием сшивающего агента. Например, марка КУ-2-8 расшиф-
ровывается: катионит универсальный, сульфокислотный; 2 – основа 
матрицы стирол-дивинилбензольная, 8 – процент сшивки, т. е. в мак-
ромолекуле 8% дивинилбензола.  

Перед использованием ионообменные смолы выдерживают в 
растворителе для набухания. Под набуханием ионообменника пони-
мают увеличение его объёма вследствие поглощения растворителя. 
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При высушивании объём ионообменника снова уменьшается. Сте-
пень набухания зависит от жёсткости (степени сшивки) его матрицы. 

 В зависимости от природы функциональных групп различают 
четыре класса ИОС. 

1. Сильнокислотные катиониты с сульфогруппами – −
3SO  

(КУ-2, КУ-23, СДВ, СБС, КУ-1 и др.) и с остатком фосфорной кисло-
ты – −

3PO (КФ-2, КФ-11). 
2. Слабокислотные катиониты с карбоксильными группами –

CОО– (КБ-1, КБ-4 и др.). 
3. Сильноосновные (высокоосновные) аниониты, имеющие в 

качестве функциональных групп четвертичные аммониевые группы 
–N(CH3)3

+(АВ-16, АВ-17, АВ-18 и др.). 
4. Слабоосновные аниониты  в качестве функциональных групп 

содержат аминогруппы разной степени замещения: –NH2
+, =NH+, ≡N+ 

(АН-2Ф, АН-1, АН-23), ЭДЭ-10П – пористая со слабоосновными и 
сильноосновными группами. 

Например,R–SO3
–H+ – сильнокислотный катионит с сильнокис-

лотной функциональной группой – SO3
–, закрепленной в структуре 

инертной высокомолекулярной матрицы R, и ионом Н+, в качестве 
подвижного противоиона, способного к обмену на катион раствора 
подвижной фазы (ПФ). 

R–СН2N+(CH3)3OH– – сильноосновный анионит с функциональ-
ной группой –N+(СH3)3, т. е. остаток четвертичного аммониевого ос-
нования, и легкоподвижным иономОН–, способным обмениваться на 
анионы раствора ПФ.  

Иониты, содержащие в структуре и катионообменные и анионо-
обменные группы, называются амфолитами. 

R–SO3
–H+ и R–CH2N+(CH3)3OH––рабочие формы ионитов, кото-

рые при насыщении ионами из растворов переходят в солевые R–SO3
–

Kt+, R–CH2N+(CH3)3An–,где Kt+  и An– – соответственно катионы и 
анионы, сорбированные ионитами из контактируемых с ними раство-
ров в результате реакций ионного обмена: 

– реакция катионного обмена 
R–SO3

–H+
НФ + Na+

ПФ R–SO3
–Na+

НФ + Н+
ПФ ;         (3) 

– реакция анионного обмена 
R–N+(CH3)3OH–

НФ + Cl–
ПФ R–N+(CH3)3Cl–

НФ + ОН–
ПФ.  (4) 

После извлечения ионов из раствора ионитами последние реге-
нерируют, переводя в рабочую форму растворами кислот (катиониты) 



63 
 

и гидроксидов (аниониты), и снова используют для сорбции ионов из 
раствора. Процесс сорбции – десорбции (регенерации) называется 
циклом. На одной и той же порции ионита можно провести более 100 
циклов ионного обмена. 

Выше перечисленные иониты являются синтетическими орга-
ническими, но существуют и природные катиониты, например, цео-
литы и аниониты (апатит). Для специальных целей разделения с по-
мощью ионного обмена применяют гидратированные окислы цирко-
ния, олова, аммонийные соли гетерополикислот и гексацианоферра-
ты, а также оксиды кремния (силикагель), сульфат меди и др. 

Подвижными фазами (ПФ) в ИОХ служат растворы электро-
литов разной концентрации (кислоты, основания, соли, буферные 
растворы). 

Разделяемые вещества вводят в колонку чаще всего в виде рас-
твора. При движении по колонке в ней многократно повторяются про-
цессы сорбции – десорбции ионного обмена, за счет чего зоны компо-
нентов, обладающих большим сродством к фиксированным функцио-
нальным группам, отстают от зон компонентов с меньшим сродством. 

Важной количественной характеристикой ионитов, определяю-
щих их сорбционную способность, является число функциональных 
групп, участвующих в обмене ионами, приходящееся на единицу 
массы или объема ИОС. Эта величина называется полной статиче-
ской обменной ёмкостью (ПСОЕ) и определяется путем контакта в 
статических условиях навески ИОС с определенным объемом раство-
ра, содержащего сорбируемый ион. Для разных марок ионообменных 
смол величина ПСОЕ находится в пределах от 1 до 10 ммоль Н+/г су-
хого ионита. Ёмкость ионообменника можно охарактеризовать и 
применительно к его набухшему состоянию. В этом случае исполь-
зуют удельную объёмную ёмкость.Её величина обычно составляет  
1–2 ммоль/мл набухшего ионообменника. 

Наряду с ПСОЕ ёмкость ионитов характеризуется другой вели-
чиной, называемой рабочей или динамической обменной ёмкостью 
(ДОЕ). ДОЕ – ёмкость ионитов, определяемая в динамических усло-
виях по количеству поглощенных ионов до появления их в фильтрате 
(элюенте) на выходе из колонки при заданных условиях работы ко-
лонки. Этот процесс имитирует работу ионита в производственных 
условиях его эксплуатации. Эффективность работы слоя ионита в ди-
намических условиях характеризуют также величиной полной дина-
мической ёмкости (ПДОЕ), показывающей количество поглощенных 
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в данных условиях элюирования ионов до полного насыщения слоя. 
ПСОЕ и ПДОЕ не совпадают, так как первая характеризует общее ко-
личество подвижных ионов в ионите, а вторая – количество противо-
ионов, способных удерживаться ионитом в данных условиях элюиро-
вания. 

ДОЕ и ПДОЕ зависят от скорости элюирования, параметров 
слоя (высоты, размера поперечного сечения, гранулометрии), концен-
трации ионов в пропускаемом растворе, ионной силы раствора. На 
обменную ёмкость слабокислотных и слабоосновных ионитов влияет 
также величина рН. 

Показатели ёмкости для выпускаемых промышленностью марок 
регламентируются в ГОСТ. 

При проведении процесса ионного обмена между раствором и 
ионитом устанавливается равновесие, которое можно описать кон-
стантой равновесия ионного обмена KА/В. В общем виде для реакции 
ионного обмена RA∗+B = RB∗+A константа равновесия запишется 

*
АВ

А
*
В

А/ВK
аа
аа
⋅

⋅= ,                                          (5) 

где аА  и аВ – активности ионов в растворе; а*А  и а*В – активности 
ионов в ионите. 

Если использовать вместо активностей равновесные концентра-
ции ионов, то KА/В – называют коэффициентом селективности или 
кажущейся константой ионного обмена 

*
АВ

А
*
В

А/ВK
CC
CC
⋅

⋅= ,                                         (6) 

*A/A

*B/B
A/В K

K
K =  ,                                         (7) 

где BC , AC , *
BC , *

AC  – равновесные концентрации (молярные, мо-
ляльные) ионов в растворе и фазе ионита соответственно; KB/B* и 
KA/A* – коэффициенты распределения ионов в неподвижной фазе ионита 
и в подвижной фазе – растворе. 

Чем выше величина KA/B, тем выше селективность ионита по от-
ношению к иону В, т. е. при установлении равновесия иона В должно 
быть больше в фазе ионита, а иона А больше в растворе. В этом слу-
чае ионит обладает избирательностью по отношению к иону В. 

В статических условиях приводят в контакт порцию ионита с 
определенным объемом раствора и перемешивают смесь. 
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KА/А* или KВ/В* носит название массового коэффициента распределе-
ния (Д g) 

Дg рассчитывается по формуле  
               Дg = QНФ/QПФ,                                       (8) 

где QНФ – количество компонента на грамм НФ; QПФ – количество 
компонента в одном миллилитре ПФ. 

При сорбции иона в динамических условиях используют объём-
ный коэффициент распределения (ДV), который рассчитывают по фор 

      ДV = QНФ/QПФ,                                 (9) 
где QНФ – количество компонента в одном миллилитре слоя НФ; QПФ 
– количество компонента в одном миллилитре ПФ. 

Разные иониты обладают присущей им селективностью по от-
ношению к определённым ионам, так же как и разные ионы по отно-
шению к одному и тому же иониту обладают разной способностью к 
сорбции. При оценке селективности экспериментально установлены 
общие закономерности: 

а) в области низких концентраций при комнатной температуре 
селективность ионита в водных растворах возрастает с увеличением 
заряда иона; 

б) сродство ионита к многовалентным ионам уменьшается с 
ростом их концентрации; 

в) сродство к иониту у ионов одинаковой валентности возраста-
ет с увеличением радиуса негидратированного иона; 

г) в первую очередь ионный обмен происходит с ионами боль-
ших размеров, например, с комплексами, содержащими органические 
лиганды; 

д) с увеличением степени сшивки ионита его селективность воз-
растает и достигает максимума при сшивке 15 %. 

При ионообменном хроматографическом разделении необходи-
мо знать Vmax, т. е. объем элюирующего раствора для полного извле-
чения компонента из НФ. 

Эта величина рассчитывается по формуле 
Vmax = Дg⋅m,                                     (10) 

где Дg– массовый коэффициент распределения; m – масса ионита в 
колонке. 

Селективность разделения двух компонентов определяется фак-
тором разделения α: 
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                 α 
1max
2max

V
V= .                                         (11) 

Другая величина, описывающая процесс разделения, называется 
константой элюирования Е. Она связана с объемным коэффициентом 
распределения ДV соотношением 

E =L/(i + ДV),                                  (12) 
где L – высота зоны компонента после заполнения колонки объемом 
в V миллилитров элюирующего раствора, см; i – доля растворителя в 
слое ионита. 

Два иона разделяются количественно, если 0EE 12 〉− . При этом 
Е2 – константа элюирования первых следов второго иона, а Е1– кон-
станта элюирования последних следов первого иона. 

 
3. Содержание работы 
Для концентрирования ионов меди Cu2+ разбавленный исходный 

раствор с содержанием ионов 0,1–0,2 мг/мл пропускают через слой 
сильнокислотного катионита в Н+-форме. За счёт ионного обмена и 
сродства катионита к ионам Cu2+ происходит сорбция ионов катиони-
том 

2R–SO3
–H+ + Cu2+ → (R–SO3)2Cu2+ +2H+. 

При десорбции небольшим объёмом 1М серной кислоты Н2SO4 
происходит обратная реакция за счёт избытка ионов Н+:  

(R–SO3)2Cu2+ +H2SO4 → 2R–SO3
–H+ + CuSO4. 

В результате уменьшения объёма по сравнению с исходным рас-
твором в концентрате после десорбции повышается концентрация 
ионов при сохранении их количества, если сорбция и десорбция про-
шли количественно. 

В фильтрате (концентрате после десорбции) определяют коли-
чество ионов меди фотометрически в виде аммиаката методом срав-
нения, а также рассчитывают количественные характеристики про-
цесса концентрирования. 

 
4. Оборудование и реактивы 
1. Хроматографическая колонка с катионитом КУ-2-8. 
2. Колбы мерные вместимостью 250, 100, 50 см3. 
3. Пипетки вместимостью 10, 5 см3. 
4. Колбы конические вместимостью 250 см3, 2 шт. 
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5. Цилиндр измерительный на 15–25 см3. 
6. Серная кислота, раствор с концентрацией 1М. 
7. Аммиак, 15 %-ный раствор. 
8. Раствор CuSO4 концентрацией 2 мг/мл. 
 
5. Порядок выполнения работы 
1. Подготовка катионита. 
Через слой катионита в колонке пропустить 25 см3 раствора 1М 

серной кислоты со скоростью 5 см3/мин (2 капли в секунду), собирая 
фильтрат в коническую колбу. Затем слой катионита отмыть 50–70 
см3 дистиллированной воды с той же скоростью, собирая фильтрат в 
ту же коническую колбу. Промывание вести до рН≈4 в последних 
порциях фильтрата, капая несколько капель фильтрата на полоску 
индикаторной бумаги. По окончании отмывки над слоем катионита 
оставить 1 см3 жидкости, закрыть кран колонки. Фильтрат вылить, 
колбу промыть. 

2. Проведение процесса концентрирования ионов меди. 
Получить в препараторской в мерной колбе  вместимостью  

250 см3контрольный раствор для проведения концентрирования и 
разбавить его до метки дистиллированной водой. Раствор переме-
шать. Используя стеклянный стаканчик, налить в колонку первую 
порцию объёмом 25 см3 контрольного раствора. Под колонку поста-
вить коническую колбу, открыть кран и установить скорость пропус-
кания раствора 5 см3/мин. С такой скоростью пропустить весь кон-
трольный раствор. В конце сорбции оставить над ионитом 1 см3 кон-
трольного задания. Налить в колонку 5 см3 дистиллированной воды и 
пропустить через ионит, оставив в конце также 1 см3 над ионитом. 

3. Проведение процесса десорбции ионов меди. 
Под колонку поставить мерную колбу на 100 см3. Заполнить ко-

лонку 1М раствором серной кислоты, открыть кран и пропускать ки-
слоту со скоростью 5 см3/мин до отметки на мерной колбе (100 см3). 

4. Определение количества меди в фильтрате. 
Количественное определение меди (II) проводится фотометри-

рованием в виде аммиаката меди по методу сравнения со стандарт-
ным раствором. 

Из мерной колбы с концентратом отобрать аликвоту 5 см3 в 
мерную колбу вместимостью 50 см3, добавить в неё с помощью ци-
линдра 15 см3 15 %-ного раствора аммиака, закрыть колбу пробкой, 
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перемешать содержимое и оставить на 5–7 минут для завершения ре-
акции образования аммиаката меди. 

В чистую мерную колбу на 50 см3 отобрать аликвоту 5 см3 рас-
твора соли меди с концентрацией Сст = 1 мг/см3, добавить в неё с по-
мощью цилиндра 15 см3 15 %-ного раствора аммиака, закрыть колбу 
пробкой, перемешать содержимое и тоже оставить на 5–7 минут.  

После завершения выдержки содержимое обеих колб довести до 
метки дистиллированной водой и тщательно перемешать. 

Фотометрирование провести на спектрофотометре КФК или 
Specol-21. Измерить оптическую плотность приготовленных раство-
ров по отношению к воде на длине волны 640 нм. Измерения провес-
ти три раза, записать средние значения оптической плотности для 
стандартного раствора Ест  и для раствора-концентрата Ех. 

 
6. Обработка результатов 
1. Расчёт количества ионов меди в растворе-концентрате. 
Концентрацию ионов меди (мг/см3) в растворе-концентрате рас-

считать по формуле 

стст
х СЕ
ЕС ⋅= . 

Рассчитать количество ионов меди (мг) в растворе-кон-
центрате и концентрацию исходного контрольного раствора (мг/см3). 

2. По полученным результатам и данным истинного содержания 
меди, взятым у преподавателя, рассчитать характеристики процесса 
концентрирования – степень извлечения и коэффициент концентри-
рования по формулам (1)  

 
7. Требования к отчету  
Отчет должен содержать: название работы; цель работы; форму-

лы и расчеты; экспериментальные данные; выводы. 
 
8. Контрольные вопросы 
1. Что такое ионообменная хроматография, ее практическое 

применение? 
2. Порядок выполнения работы. 

Перейти к оглавлению 
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Лабораторная работа № 6 

КОАГУЛЯЦИЯ ЗОЛЕЙ ЭЛЕКТРОЛИТАМИ 
 

1. Цель и содержание работы 
В данной работе изучается коагуляция коллоидных растворов 

электролитами, проводится определение порога коагуляции электро-
лита и защитного числа стабилизатора. 

 
2. Теоретические положения 
Устойчивость дисперсных систем подразделяют на два вида: ус-

тойчивость к осаждению дисперсной фазы и устойчивость к агрега-
ции ее частиц. Способность системы сохранять равномерное распре-
деление частиц дисперсной фазы по объему дисперсной среды назы-
вается  седиментационной устойчивостью системы. Способность 
системы сохранять дисперсность, т.е. размер частиц во времени, на-
зывается агрегативной устойчивостью. 

Большинство дисперсных систем обладает избытком свободной 
поверхностной энергии, и поэтому в них самопроизвольно идут про-
цессы укрупнения частиц, приводящие к снижению поверхностной 
энергии за счёт уменьшения удельной поверхности. Процесс укруп-
нения частиц дисперсной фазы за счёт их слипания называется коагу-
ляцией. Коагуляция приводит к потере агрегативной устойчивости 
системы. Коагуляция может быть вызвана различными причинами: 
изменением температуры, добавкой электролита и т.д. 

Особенно чувствительны золи к действию электролитов. Добав-
ление электролита в золь приводит к сжатию диффузной части двой-
ного электрического слоя, уменьшению электростатических сил от-
талкивания между частицами золя, что способствует их слипанию. 
Существуют правила коагуляции электролитами. 

1. Добавка любого электролита в золь вызывает коагуляцию. 
2. Коагулирующая способность электролита характеризуется 

порогом коагуляции. Наименьшая концентрация электролита, вызы-
вающая коагуляцию 1 литра золя, называется порогом коагуляции Ск. 

3. Коагулирующим ионом электролита является ион, имеющий 
заряд, противоположный заряду коллоидной частицы. 

4. Чем больше валентность коагулирующего иона, тем больше 
его коагулирующая способность. 
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5. Коагулирующая способность ионов одинаковой валентности 
возрастает с увеличением их радиуса. 

Для предотвращения коагуляции и защиты золей от коагули-
рующего действия электролитов применяют высокомолекулярные 
соединения (ВМС) и коллоидные поверхностно-активные вещества 
(ПАВ) (белки, мыла, крахмал, желатин). Их стабилизирующее дейст-
вие основано на образовании на поверхности частиц дисперсной фа-
зы адсорбционных гелеобразных плёнок, препятствующих слипанию 
частиц. Стабилизирующее действие ВМС и ПАВ характеризуется 
защитным числомS, т.е. минимальной массой вещества, необходимой 
для защиты 1 литра золя от коагуляции при введении раствора элек-
тролита пороговой концентрацииСк. 

Изменение дисперсности (размеров частиц) в результате коагу-
ляции можно обнаружить по изменению оптических свойств золей. 
Для них характерны такие оптические свойства, как рассеивание и 
поглощение света. Интенсивность светорассеяния зависит от разме-
ров частиц. С увеличением размеров частиц при коагуляции увеличи-
вается интенсивность рассеивания света; когда размеры частиц ста-
новятся соизмеримы с длиной волны падающего света, интенсив-
ность светорассеяния начинает уменьшаться. Интенсивность рассе-
янного света определяется по уравнению Рэлея 

4

2

op λ
VνKJJ =   ,                                  (1) 

где Ј0 – интенсивность падающего света; Јр – интенсивность рассеян-
ного света; ν – число частиц в единице объёма; V – объём частиц; λ – 
длина волны падающего света; К – константа. 

Отношение интенсивности рассеянного к интенсивности 
падающего света называется мутностью τ 

⋅== 4

2

o

p

λ
VνК

J
J

τ                                     (2) 

Мутность характеризует способность системы рассеивать свет. 
Поглощение световых лучей дисперсной системой подчиняется зако-
ну Бугера-Ламберта-Бера 

,eJJ ксl
on

−=                                    (3) 
где Јп – интенсивность прошедшего через золь света; Јо – интенсив-
ность падающего света.  

Логарифмируя уравнение (3), получим 
.kclJJln no =                                    (4) 
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Величина 
n

o

J
J

ln  называется оптической плотностью D. 

.kcl
J
J

lnD
n

o ==                                       (5) 

Для золей характерно и поглощение, и рассеивание света, по-
этому коэффициент k в уравнениях (3) – (5) учитывает также рассеи-
вание света (мутность системы). 

При коагуляции золей увеличение размеров частиц приводит к 
увеличению мутности раствора и увеличению его оптической плот-
ности. Измеряя оптическую плотность растворов при введении в них 
электролита, можно определить порог коагуляции. 

 
3. Описание оборудования 
Для проведения работы необходимы: фотометр КФК-3, 10 про-

бирок ёмкостью 20 см3, пипетки, 2%-ный раствор хлорида железа 
(III), 0,00125М раствор сульфата натрия, 0,5М раствор ацетата на-
трия, 0,01%-ный раствор желатина. 

Прибор КФК–3 позволяет определить оптическую плотность 
растворов. 

 
4. Техника безопасности 
При выполнении работ необходимо соблюдать общие правила 

работы в химической лаборатории, правила работы с электрообору-
дованием (Инструкцию 1) . 

 
5. Порядок работы 
5.1. Приготовление золя гидроксида железа 
Золь гидроксида железа получают методом конденсации путём 

проведения реакции гидролиза хлорида железа при 100ºС 
FeCl3 + 3 H2O        Fe (OH)3  + 3HCl . 
В колбу с 250 см3 кипящей дистиллированной воды небольшими 

порциями вливают 10 см3 2%-ного раствора хлорида железа. Образо-
вавшийся золь красно-коричневого цвета охлаждают до комнатной 
температуры. Формулу мицеллы золя гидроксида железа можно за-
писать следующим образом 
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{ m [ Fe (OH)3 ]  ·  n Fe3+  ·  3 ( n – x ) Cl –  }3х+  ·  3 x Cl – 
 
агрегат    
       ядро 

 
        коллоидная частица                  

 
 
мицелла 

 
 
Коллоидная частица золя заряжена положительно. 
В 10 пробирок наливают по 10 см3  золя, определённое количе-

ство дистиллированной воды и электролита (раствор Na2SO4), как 
указано в табл. 1. Электролит вводят в каждую пробу золя за 2–4 ми-
нуты непосредственно перед измерением оптической плотности.  

5.2. Оптическую плотность золя определяют с помощьюфо-
тометра КФК–3 .Правила работы с прибором находятся на рабочем 
месте. 

Результаты измерений оптической плотности исследуемых рас-
творов золя Fe(OH)3 заносят в табл.1. 

Таблица 1 
Номер 

пробирки    1       2        3   4   5   6   7   8   9   10 

Объём золя V, 
cм3  10     10  10  10  10  10  10  10  10  10 

Объём воды V, 
см3  5,0  4,0  3,5  3,0  2,5  2,0  1,5  1,0  0,5  0 

Объём электро-
лита Vэл, см3 

 
 0 

 
 1,0 

 
 1,5 

 
 2,0 

 
 2,5 

 
 3,0 

 
 3,5 

 
 4,0 

 
 4,5 

 
 5,0 

Общий 
объём, см3  15  15  15  15  15  15  15  15  15  15 

Оптическая 
плотность золя 
D 

          

 
5.3. Определение защитного числа стабилизатора. 
Стабилизацию раствора золя Fe(OH)3 осуществляют раствором 

желатины. 
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Для определения защитного числа желатины по отношению к 
золю готовят растворы в соответствии с табл. 2. 

Объём воды рассчитывают по формуле: 
Vводы = Vобщ. – Vзоля – Vжелатины – Vэлектролита. 
Объём электролита берут в количестве Vк/2 (рис.6.1). Электро-

лит добавляют через 10–15 минут после введения желатины (для ад-
сорбции желатины на частицах золя). После введения электролита 
определяют оптическую плотность золя. Значения оптической плот-
ности записывают в табл.2. 

Таблица 2 
Номер 

пробирки   1   2   3   4   5   6   7   8   9   10 

Объём  
золя, см3   5   5   5   5   5   5   5   5   5   5 

Объём  
воды, см3 

          

Объём раство-
ра желатины 
Vст, см3 

 
 
 5,0 

 
 
 4,0 

 
 
 3,5 

 
 
 3,0 

 
 
 2,5 

 
 
 2,0 

 
 
 1,5 

 
 
 1,0 

 
 
 0,5 

 
 
  0 

Объём элек-
тролита, см3 

          

Общий объём, 
см3  15  15  15  15  15  15  15  15  15  15 

Оптическая 
плотность золя 
D 

          

 
6 . Обработка результатов 
По экспериментальным данным табл.1 строят график зависимо-

сти D = f(Vэл) (рис.6.1). 
Порог коагуляцииСк находят по объёму электролита Vк, при ко-

тором оптическая плотность золя достигает максимального значения, 
а при дальнейшем добавлении электролита не изменяется. Значение 
Ск рассчитывают по формуле 

V
VСC кэлк = , 

где Сэл – концентрация введённого электролита, моль/дм3; Vк – объём 
электролита, необходимый для коагуляции  
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D 

 
 
 
 

VкVэл 
 
 
 
Рис.6.1. Зависимость оптической плотности D от объёма электролита 

 
Порог коагуляцииСк находят по объёму электролита Vк, при ко-

тором оптическая плотность золя достигает максимального значения, 
а при дальнейшем добавлении электролита не изменяется. Значение 
Ск рассчитывают по формуле 

V
VСC кэлк = , 

золя, см3; V – объём золя, см3. 
По экспериментальным данным табл.2 строят график зависимо-

сти D = f(Vст) (рис.6.2). 
 
D 
 
 
 
VзащVст 

 
 

Рис.6.2. Зависимость оптической плотности D 
от объёма стабилизатора Vст 

 
Защитное число стабилизатора S определяют по объёму стаби-

лизатора Vзащ, при котором оптическая плотность принимает мини-
мальное значение. Величину S вычисляют по уравнению 

V
VCS защст= , 
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где Сст  – концентрация раствора стабилизатора, г/дм3; Vзащ – 
объём раствора стабилизатора, необходимый для предотвращения 
коагуляции золя, см3; V – объём золя, см3. 

 
7. Требования к отчёту 
Отчёт должен содержать: цель работы; основные этапы работы; 

экспериментальные и расчетные данные; графики зависимостей  
D = f(Vэл) и D = f(Vcт); выводы. 
 
8. Контрольные вопросы 
1. Получение коллоидных систем. Строение мицеллы. 
2. Понятие агрегативной и седиментационной устойчивости. 

Роль стабилизатора. 
3. Факторы устойчивости дисперсных систем. 
4. Коагуляция коллоидных систем  электролита. 
5. Оптические свойства коллоидных растворов. 

Перейти к оглавлению 
 
 
 

Лабораторная работа № 7 
АДСОРБЦИЯ НА ПОВЕРХНОСТИ РАЗДЕЛА 

ЖИДКОСТЬ – ГАЗ 
 

1. Цель и содержание работы 
Изучение адсорбции ПАВ на границе раздела жидкость – газ, 

построение изотермы адсорбции, нахождение площади, занимаемой 
молекулой в адсорбционном слое, определение толщины адсорбци-
онного слоя.  

Работа рассчитана на 4 часа. 
 
2. Теоретические положения 
Адсорбцией называется самопроизвольное изменение концен-

трации растворенного вещества в поверхностном слое по сравнению 
с его концентрацией в объёме жидкой фазы.  

Различают положительную адсорбцию, когда концентрация рас-
творённого вещества в поверхностном слое больше его концентрации 
в объёме жидкой фазы, и отрицательную, когда концентрация рас-
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творённого вещества в поверхностном слое меньше концентрации в 
объёме раствора.  

Положительно адсорбируются вещества менее полярные, чем 
растворитель, их адсорбция приводит к уменьшению поверхностного 
натяжения раствора. Они называются поверхностно-активными ве-
ществами (ПАВ). Вещества, растворение которых не изменяет или 
слегка повышает величину поверхностного натяжения, называются 
поверхностно-инактивными веществами (ПИВ). Эти вещества имеют 
отрицательную адсорбцию. Положительно поверхностно-активными 
веществами по отношению к воде являются спирты, жирные кислоты, 
амины и т.п. Молекулы этих веществ состоят из полярной (–ОН,  
–СООН, –NН2) и неполярной (углеводородная цепочка в молекулах 
спиртов, жирных кислот) частей. При адсорбции молекулы ориенти-
руются в адсорбционном слое полярной группой в сторону полярной 
фазы, неполярной группой – в сторону неполярной фазы. 

Связь между адсорбцией Г, поверхностным натяжением раство-
ра σ и концентрацией раствора С описывается уравнением изотермы 
адсорбции Гиббса: 

,
dC
d

RT
CГ σ

⋅−=                                                 (1) 

где Г – удельная адсорбция растворённого вещества, кмоль/м2;  
С – равновесная концентрация раствора, кмоль/м3; σ – поверхностное 
натяжение раствора, Дж/м2; R – универсальная газовая постоянная, 
равная 8,31·103 Дж/(кмоль·К); Т – абсолютная температура, К.  

Величина 
0C

dg
dC
σ

→

⎛ ⎞= −⎜ ⎟
⎝ ⎠

 в уравнении (1) называется поверхно-

стной активностью ПАВ. Она характеризует способность вещества 
понижать поверхностное натяжение раствора в зависимости от его 
концентрации в растворе и определяется экспериментально. Кроме 
уравнения Гиббса, изотерму адсорбции хорошо описывает уравнение 
Ленгмюра: 

;
1 КC
КCАА
+

= ∞  если А ~ Г, то 
КC
КCГГ
+

= ∞ 1
,             (2) 

где ∞A ( ∞Г ) – предельная величина адсорбции (при полном насыще-
нии поверхностного слоя), кмоль/м3; К – константа, характеризующая 
адсорбционную способность вещества; С – концентрация раствора, 
кмоль/м3. 
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Величины ∞A  и К определяются графически по эксперимен-
тальным данным. 

 
3. Описание оборудования 
Для выполнения работы необходимо иметь мерные колбы ёмко-

стью 50 см3, мерные цилиндры, установку для измерения поверхно-
стного натяжения, водные растворы ПАВ.  

Для определения поверхностного натяжения раствора можно 
воспользоваться методом наибольшего давления пузырька газа в 
жидкости (метод Ребиндера). Схема установки приведена на рабочем 
месте. 

 
4. Техника безопасности 
При выполнении работ необходимо соблюдать общие правила 

работы в химической лаборатории (инструкция ИОТ РО–09–02–
2006).  

 
5. Порядок работы 
 
5.1. Приготовление исследуемых растворов 
В шести чистых мерных колбах приготавливают по 50 см3 рас-

твора спирта различных концентраций (по заданию преподавателя) 
путём разбавления раствора более высокой исходной концентрации. 
Объём раствора спирта исходной концентрации, необходимый для 
приготовления раствора заданной концентрации, рассчитывают по 
формуле 

,
50

исх

задан
исх С

С
V

⋅
=                                           (3) 

где исхV  – объём раствора спирта исходной концентрации, см3;  
заданС  – концентрация приготовляемого раствора, кмоль/м3; исхС  – 

концентрация исходного раствора спирта, кмоль/м3. 
Расчётные количества исхV , отмеренные по бюретке, выливают 

в мерные колбы на 50 см3 и разбавляют дистиллированной водой до 
метки. Полученные растворы используют для определения поверхно-
стного натяжения.  

Варианты заданий для приготовления исследуемых растворов 
приведены в табл. 1; вариант задается преподавателем. 
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Таблица 1. 

Варианты заданий исследуемых растворов 

заданС , кмоль/м3 

С
пи
рт
ы

 (П
А
В

) 

С
ис
х, 
км
ол
ь/
м3  

1 2 3 4 5 6 

М
ас
са

 а
дс
ор
бе
нт
а 

m
, к
г 

 М
ол
яр
на
я 
ма
сс
а 
сп
ир
та

 
М

·1
03 , к

г/
км
ол
ь 

П
ло
тн
ос
ть

 с
пи
рт
а 
ρ·

10
–3

 

кг
/м

3 

П
ро
пи
ло
вы

й 

0,
5 

0,
5 

0,
25

 

0,
12

5 

0,
06

2 

0,
03

0 

0,
01

5 

3·
10

–3
 

60
,0

9 

0,
80

0 

Бу
ти
ло
вы

й 

5,
5 

0,
5 

0,
25

 

0,
12

5 

0,
06

2 

0,
03

0 

0,
01

5 

2·
10

–3
3  

74
,0

4 

0,
80

5 

А
ми

ло
вы

й 

0,
2 

0,
2 

0,
10

 

0,
05

0 

0,
02

5 

0,
01

2 

0,
00

6 

2·
10

–3
 

88
,1

0 

0,
81

5 

И
зо
ам
ил
ов
ы
й 

0,
3 

0,
3 

0,
20

 

0,
15

0 

0,
09

0 

0,
06

0 

0,
04

0 

2·
10

–3
 

88
,1

0 

0,
81

0 
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5.2. Измерение поверхностного натяжения растворов 
Методика определения поверхностного натяжения по методу 

Ребиндера приведена на рабочем месте. Значение поверхностного на-
тяжения воды при температуре опыта 0σ  определяют по табл. 2. 

 
Таблица 2 

Зависимость поверхностного натяжения воды от температуры 
Т, °С 18 19 20 21 22 23 24 25 

σ0·103, 
Дж/м2 73,05 72,90 72,75 72,59 72,44 72,28 72,13 71,97 

 
Определяют уровень манометрической жидкости 0H  в мано-

метре в момент отрыва пузырька воздуха от капилляра, погруженного 
в дистиллированную воду, несколько раз. Результаты заносят в табл. 
3, затем находят среднее значение 

ср0Н . 

Рассчитывают константу прибора K  по уравнению 

ср0

0
Н

К σ
= .                                        (4) 

Затем экспериментально определяют уровни манометрической 
жидкости H  в манометре в момент отрыва пузырька воздуха от ка-
пилляра в растворах спирта разной концентрации, результаты заносят 
в табл. 3. 
 

Таблица 3 
Экспериментальные данные 

Номер колбы 1 2 3 4 5 6 Дистиллиро-
ванная вода 

Концентрация 
раствора, 
С, кмоль/м3 
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Номер колбы 1 2 3 4 5 6 Дистиллиро-
ванная вода 

Н×103, м 
1 измерение 
2 измерение 
3 измерение 
4 измерение 
5 измерение 

       
 

срН ·103, м       ср0Н = 

σ·103, Дж/м2       σ0 =  

 
Рассчитывают средние значения срН  для всех растворов. Вы-

числяют поверхностное натяжение всех исследуемых растворов по 
уравнению 

срНК=σ .                                      (5) 
Результаты заносят в табл. 3. 
 
6. Обработка результатов 
По полученным экспериментальным данным (табл. 3) на мил-

лиметровой бумаге строят изотерму поверхностного натяжения рас-
твора спирта в воде )(Cf=σ  (рис. 1.1).  
Перейти к оглавлению
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Рис. 1.1. Изотерма поверхностного натяжения и изотерма 
адсорбции спирта на границе жидкость – газ 

 
На кривой зависимости )(Cf=σ берут 4-5 точек. Концентрацию 

раствора в выбранных точках определяют, опуская перпендикуляры 
из этих точек на ось концентраций. Поверхностные активности 

dg
dC
σ

= −  определяют по тангенсам углов наклона касательных ( 1tgβ , 

2tgβ ). Например, точке 1 соответствует концентрация раствора 1C , 
точке 2 соответствует концентрация 2C . К точке 1 проводят каса-
тельную до пересечения с осью ординат и прямую, проходящую че-
рез точку 1 параллельно оси абсцисс. Касательная и прямая, прохо-
дящие через точку 1, образуют с положительным направлением оси 

С С1 

)(Cf=σ  

С2 

)(CfГ =  

Г, σ 

а2 

а1 

σ0 

b2 

b1  1 

2 

α1 

α2 

β1 

β2 
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абсцисс угол 1α , а смежный угол – угол 1β . Производная 1
1

tgα=
σ

dC
d , 

тогда величину адсорбции определяют по уравнению 

1
1

1 tgα⋅−=
RТ
СГ .                                         (6) 

Поскольку 11 tgtg β−=α , то уравнение (6) принимает вид 

.tg 1
1

1 β⋅=
RТ
СГ                                           (7) 

Тангенс угла β1 определяют отношением противолежащего ка-

тета к прилежащему 
1

1
1tg

b
а

=β . Аналогично через точку 2 проводят 

касательную до пересечения с осью ординат и прямую, параллельную 

оси абсцисс. Определяют тангенс угла 2β  как 
2

2
2tg

b
а

=β  и рассчиты-

вают значение адсорбции 2Г  

2
2

2 tgβ⋅=
RТ
СГ .     (8) 

По уравнению (7) вычисляют величину адсорбции для 4-5 рас-
творов различных концентраций. Результаты вносят в табл. 4 и строят 
изотерму адсорбции ( )Г f C= . Находят отношение концентрации к 
адсорбции /C Г . Для нахождения предельного значения адсорбции 
∞Г  уравнение Ленгмюра (2) преобразуют в уравнение прямой: 

.1

∞∞
+=
Г
С

КГГ
С                                              (9) 

Строят график зависимости ( )/C Г f C=  (рис. 1.2.), откладывая 
по оси ординат величины /C Г , а по оси абсцисс – величины C  
(табл. 4). 

Таблица 4 
Расчетные данные по адсорбции 

Концентрация раствора 
С, кмоль/м3 

     

103·
кмоль

мДж,σ ⋅
dC
d

 (из графика) 
     

Г·109, кмоль/м2      
610−⋅Г

С       
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Рис. 1.2. График для определения предельной адсорбции 

 
Через полученные точки проводят прямую линию. Котангенс 

угла φ, образуемого этой прямой и осью абсцисс, равен Г∞ , а отре-
зок, отсекаемый на оси ординат, равен 1/ KГ∞ . Котангенс угла φ на-
ходят из графика как отношение прилежащего катета к противоле-
жащему катету в прямоугольном треугольнике x/y. Необходимо при 
этом брать величины катетов в масштабах соответствующих осей. 

Найдя графически Г∞ , рассчитывают площадь 0S , занимаемую 
молекулой в адсорбционном слое, и толщину адсорбционного слоя δ 

∞
=

ГN
S

A

1
0 ;   

ρ
=δ ∞МГ ,                           (10) 

где AN  – число Авогадро, AN = 6,02·1026 кмоль–1; М – молярная масса 
адсорбируемого вещества, кг/кмоль; ρ – плотность адсорбируемого 
вещества, кг/м3. 

Площадь поперечного сечения молекулы постоянна для одного 
гомологического ряда поверхностно-активных веществ. Например,  

для одноосновных кислот 0S  = 25·10–20 м2,  
для спиртов 0S  = 22·10–20 м2.  
При переходе в гомологическом ряду от низшего члена к выс-

шему значение δ увеличивается на постоянную величину, отвечаю-
щую длине СН2-группы (примерно на 1,5·10–10 м). 

 
7. Требования к отчёту 
Отчёт должен включать: цель работы; основные этапы работы; 

ϕ

x

y

С/Г

С
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экспериментальные результаты; расчётные данные; графики, 
выполненные на миллиметровой бумаге; выводы. 

Отчёт не должен превышать 3 страниц. 
 
8.Контрольные вопросы 
1. Понятие об адсорбции. 
2. Поверхностное натяжение растворов. 
3. Поверхностно-активные вещества (ПАВ). 
4. Зависимость поверхностного натяжения от концентрации 

ПАВ в растворе. 
5. Уравнение изотермы адсорбции Гиббса, уравнение Ленгмюра 

и их анализ. 
6. Методы нахождения предельного значения адсорбции. 
7. Порядок выполнения работы. 
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