
Лекція 7 
 
1. Фазові рівноваги. Визначення. Правило фаз Гіббса. 
2. Діаграма стану води. Реперні точки. 
3. Принципи Курнакова. 
 
Система, що складається з декількох фаз називається гетерогенною. Як ви 

вже знаєте, фазою називається сукупність гомогенних частин гетерогенної систе-
ми, що мають однаковий склад та фізичні й хімічні властивості, і відділена від ін-
ших частин системи поверхнею розподілу. Рідкі й тверді фази називаються кон-
денсованими. 

Рівновага в системі, що складається з декількох фаз називається гетероген-
ною або фазовою. 

Основні поняття вчення про гетерогенну рівновагу: 
1. Компонент. Компонентом (або складовою частиною системи) називається 

речовина, що може бути виділена із системи й існувати поза нею. Наприклад - во-
дяний розчин повареної солі, у якому H2O і NaCl - складові частини, або, скажімо, 
суміш нейтральних газів (аргону Ar і гелію He).  

Якщо в рівноважній системі протікають хімічні реакції, то кількості складових 
речовин залежать друг від друга й склад фаз можна визначити по концентраціях 
не всіх, а частини речовин. 

Тому з'являється наступне поняття: 
2. Незалежні компоненти. Найменше число компонентів, через яке виража-

ється склад будь-якої фази даної системи називається числом незалежних компо-
нентів. Це число часто не збігається із числом складових частин. 

Число незалежних компонентів рівняється загальному числу складових речо-
вин рівноважної системи мінус число рівнянь, що зв'язують їхні концентрації. 

Наприклад, у системі, що складається з газоподібних He, Ar, H2, між якими 
немає хімічної взаємодії, число складових частин дорівнює числу незалежних ком-
понентів, тобто трьом. 

Але у випадку суміші газів HJ+H2+J2 можлива хімічна реакція 

2 2 2H I HI  , 

між концентраціями трьох речовин установлюється співвідношення, обумовлене 
константою рівноваги 
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тому, знаючи концентрацію двох складових (скажімо HI і H2) та, зрозуміло, конста-
нту рівноваги, можна визначити концентрацію третього (J2). Отже, число незалеж-
них компонентів дорівнює 3-1=2, де 1 - це рівняння для константи рівноваги. 

Крім того, можна задатися ще й умовою рівності концентрацій наприклад H2 і 
I2, тоді додасться ще одне рівняння, що зв'язує концентрації складових частин сис-
теми 

   2 2H I  

і тоді число незалежних компонентів такої системи буде дорівнювати 3-2=1. 
Третє поняття, необхідне для розуміння теорії гетерогенної рівноваги – чис-

ло ступенів свободи, або варіантність системи. 
Число ступенів свободи (варіантність) системи - число термодинамічних па-

раметрів системи (T, p, V) які можна довільно міняти в певних межах без зміни ви-
ду й числа фаз. 

Фундаментом вчення про гетерогенну рівновагу є правило фаз Гіббса, що 
дає співвідношення між числом фаз, числом незалежних компонентів і числом 
ступенів свободи у рівноважній багатофазній системі. 

С= К – Ф + 2  



Правило фаз можна сформулювати так: число ступенів свободи рівнова-
жної термодинамічної системи, на яку впливають тільки температура й 
тиск, дорівнює числу незалежних компонентів системи мінус число фаз 
плюс 2. 

Чи завжди на систему впливають тільки температура й тиск? Видимо, ні. Як 
записати правило фаз Гіббса для системи, на яку впливає будь-яка кількість зов-
нішніх факторів? 

С= К – Ф + n 
З правила фаз видно, що число ступенів свободи зростає зі збільшенням чи-

сла компонентів і зменшується при збільшенні числа фаз. При С = 0 у рівновазі 
перебуває найбільше число фаз для даної системи. 

При класифікації систем їх прийнято розділяти: по кількості фаз - на однофа-
зні, двофазні й т.д., по кількості компонентів - на однокомпонентні, двокомпонентні 
й т.д., по кількості ступенів свободи - на безваріантні (інваріантні) коли С = 0; од-
новаріантні ( =1); двохваріантні (С = 2) і т.д. 

Для однокомпонентних систем фази складаються з одної речовини в різних 
агрегатних станах. Якщо речовина існує в різних кристалічних модифікаціях, то це 
теж фази (по визначенню). 

Наприклад, вода - пара, рідина, 6 типів льоду; сірка - пара, рідина, 2 кристалі-
чні фази (ромбічна й моноклінна). 

 
Для дослідження гетерогенних систем існує 2 методи - препаративний і метод 

фізико-хімічного аналізу. 
Препаративний метод - складний неоднорідний матеріал розділяють на 

складові частини (фази) і досліджують. 
Метод фізико-хімічного аналізу - універсальний метод, відповідно до якого 

досліджується залежність якої-небудь фізичної властивості системи від складу рі-
вноважної суміші. Залежність цю зображують графічно. і це зображення назива-
ється діаграмою стану. Цей метод був теоретично закладений Джозайя Уіллардом 
Гіббсом, а геометрична частина методу була розвинена академіком Миколою Се-
меновичем Курнаковим. Вивчення діаграм стану дозволяє з'ясувати характер вза-
ємодії компонентів системи, судити про хімічний склад і межі існування фаз та про 
багато іншого. 

Аналіз діаграм заснований на двох принципах - безперервності й відповіднос-
ті - уведених тільки що згаданим М.С. Курнаковим. Принцип безперервності го-
ворить про те, що при безперервній зміні параметрів системи, що визнача-
ють її стан (як ми домовилися раніше, це тиск, температура й концентрація). 
властивості її окремих фаз змінюються також безперервно доти, поки не 
зміниться число або характер її фаз - тоді властивості системи зміню-
ються стрибком. 

Принцип відповідності повідомляє нас про те, що кожній фазі або кожно-
му комплексу рівноважних фаз на діаграмі відповідає певний геометричний 
образ. 

Повернемося до однокомпонентних систем і розглянемо діаграму стану води 
(при невисоких тисках, до 1Мпа, щоб не заплутатися в шести модифікаціях льоду, 
нам цілком вистачить однієї.) 

Якщо число зовнішніх параметрів системи 2 (тиск і температура) і число не-
залежних компонентів системи 1, то за правилом фаз Гіббса 

С= 3 - Ф 
Із цього видно, що при С = 0 Ф = 3 (максимальне число фаз перебуває в рів-

новазі); при Ф = 1 С = 2 (максимальне число ступенів свободи). 
На діаграмі ми можемо знайти три поля, три лінії й одну точку. 
Кожне з полів відповідає певному фазовому стану. Ці поля (площини) скла-

даються із сукупності фігуративних точок, що зображують стан системи. 



Лінії відповідають стану рі-
вноваги між двома фазами, тоб-
то деякому процесу. Крива ОС 
характеризує залежність тиску 
насиченої пари рідкої води від 
температури (називається кри-
вою випару). Крива ОВ - зале-
жність температури замерзання 
води від зовнішнього тиску (на-
зивається кривою плавлення). 
Крива ОА характеризує залеж-
ність тиску насиченої пари понад 
льодом від температури (нази-
вається кривою сублімації). 
Точка О (потрійна точка) ви-
ражає умови одночасної рівно-
ваги (співіснування) між парою, 
льодом і рідкою водою. 

Для однофазної області, 
заданої, наприклад, крапкою 1, число ступенів волі С = 3 – 1 = 2. Це означає, що у 
певних межах можна змінювати незалежно температуру й тиск і це не викличе змі-
ни числа й виду фаз системи. 

У точці 2 число ступенів волі С = 3 – 1 = 1. Це вказує на можливість довільної 
зміни одного з параметрів системи - або температури, або тиску. При цьому друга 
змінна повинна змінюватися відповідно до першої відповідно до рівняння Клаузіу-
са-Клапейрона. 
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яке залежно від процесу може бути представлене або як 
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для процесу плавлення (де dТ/dp - зміна температури плавлення при зміні тиску 

на одиницю, Т - температура плавлення (у кельвінах), Нпл - теплота плавлення; 

V=Vж - Vт - зміна об'єму в процесі плавлення); або як 
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для процесів сублімації й випару. 

Точка 2'  має показати, що рівновага між насиченою парою води та рідкою 
водою (кипіння) може бути досягнута як за рахунок підвищення температури, так і 
за рахунок зниження тиску. 

У точці О в рівновазі співіснують три фази й число ступенів свободи С = 0, 
тобто ми маємо справу з інваріантною системою. Це означає, що три фази води 
можуть перебувати одночасно в рівновазі тільки за певних умов (тиск р=6,1 гПа й Т 

= 273,1576 К  (0.0076 С)). 
 
Метод фізико-хімічного аналізу застосовується й до багатокомпонентних 

систем, що утворюють кілька фаз. При цьому методика та ж - зазвичай вивчають 
один з факторів, що визначають рівновагу системи і її склад. Отримані дані пред-
ставляються у вигляді діаграм стану. 

Для двокомпонентної системи, що залежить від р і Т правило фаз Гіббса за-
пишеться як 

 
Діаграма стану води 



С = 2 – Ф + 2= 4 - Ф, 
отже максимальне число фаз - 4, максимальне число незалежних параметрів 3 
(тиск, температура й концентрація одного з компонентів). Як відомо, результатом 
фізико-хімічного аналізу є діаграма стану, тобто графічна залежність фазового 
складу системи від факторів, що впливають на рівновагу системи. Схоже, що діаг-
рама для двокомпонентної системи повинна бути тривимірною. 

Якщо припустити, що P = const (а це досить розповсюджена ситуація), то 
число ступенів свободи С = 2, і діаграма стає плоскою. Дві ступені свободи, отже 
дві змінних - температури й склад. 

Залежно від характеру взаємодії речовин всі двокомпонентні системи умов-
но діляться на 5 типів: 

1. Компоненти А и В необмежено розчиняються в рідкому стані, а у твердо-
му не розчиняються й не взаємодіють хімічно; 

2. Компоненти А и В необмежено розчиняються в рідкому стані й також нео-
бмежено у твердому стані. 

3. Компоненти А и В необмежено розчиняються в рідкому стані, і обмежено 
розчиняються у твердому стані. 

4. Компоненти А и В необмежено розчиняються в рідкому стані, а у твердо-
му взаємодіють із утворенням одної або декількох хімічних сполук. 

5. Компоненти А и В обмежено розчиняються в рідкому стані, а у твердому 
має місце один з перерахованих вище випадків. 

 

Діаграми стану рівноважних систем, що складаються з рідкої й кристалічної 
фаз, можна одержати різними експериментальними шляхами - скажемо, шляхом 
визначення складу рівноважних фаз  за допомогою хімічного аналізу (те, що ми 
раніше визначили як препаративний метод). Але цей шлях може бути досить скру-
тним і малонадійним, особливо при підвищених температурах, при великій в'язкос-
ті розчинів або при утворенні малостійких сполук. 

Більш зручним є метод термічного аналізу, що є окремим випадком фізико-
хімічного аналізу. В основі методу термічного аналізу лежить експериментальне 
визначення температур фазових перетворень, тобто температур, при яких у рівно-
важній системі змінюється число фаз. 

Поява того або іншого фазового перетворення відзначається або візуально, 
що можливо для прозорих розчинів і при не занадто високих температурах, або 
шляхом вивчення площадок і перегинів на кривій залежності температури 
системи від часу. 

Графічна залежність температури системи від часу при повільному охоло-
дженні системи називається кривою охолодження. Подібна ж залежність, отрима-
на при нагріванні системи називається кривою нагрівання.  

При охолодженні системи швидкість зниження температури пропорційна різ-
ниці температур системи й навколишнього середовища, тобто визначається рів-
нянням виду 
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Із цього рівняння видно, що крива охолодження опукла до осі  (часу). Вид 
кривої охолодження залежить від характеру фазових перетворень, що відбува-
ються при охолодженні сумішей. Наприклад, крива охолодження індивідуальної 
речовини (10) являє собою ламану криву з горизонтальною ділянкою, що відпові-
дає процесу кристалізації. Система в цей час складається із двох фаз. Температу-
ра системи залишається постійною, оскільки кристалізація супроводжується виді-
ленням теплоти, склад фаз при цьому не міняється, і теплота, що виділяється при 
цьому, компенсує відвід теплоти в навколишнє середовище. 



Горизонтальна ділянка ТВ′ – ТВ′′ відповідає процесу кристалізації. Система в 
цей час складається із двох фаз. Температура системи залишається постійною, 
тому що кристалізація супроводжується виділенням теплоти, склад фаз при цьому 
не змінюється, і теплота, що виділяється при цьому, компенсує відвід теплоти в 
навколишнє середовище. 

Криві охолодження сумішей (1) мають більш складний вигляд. На них є злам 
(точка 2), що відповідає початку кристалізації того компонента, відносно якого рід-
кий розчин стає насиченим. Відсутність температурної зупинки пояснюється тим, 
що склад рідкої фази при кристалізації одного з компонентів безупинно змінюєть-
ся. По досягненні температури, при якій рідкий розчин стає насиченим відносно і 
другого компонента, відбувається одночасна кристалізація обох речовин. Склад 
рідкої фази при цьому залишається постійним, що відповідає на кривій охоло-
дження температурній зупинці (ділянка 4′ – 4″). Після затвердіння всієї суміші тем-
пература системи знову знижується (ділянка 4″ – 5).  

 

 

Побудова діаграм плавкості по кривих охолодження 

 
Тривалість температурної зупинки залежить від кількості речовини й від шви-

дкості відводу тепла (наприклад, відрізок ТВ′ – ТВ′′). При зникненні останньої краплі 
рідини (точка ТВ′′) температура знову почне падати, тому що з цього моменту 
втрати теплоти в навколишнє середовище вже нічим не відшкодовуються. У такий 
спосіб ділянка ТВ′′ – 11 відповідає охолодженню кристалів (твердої фази) речови-
ни. 

Побудова діаграм плавкості відбувається наступним чином. Температури, 
що відповідають початку кристалізації будь-якого складу, переносяться на діагра-
му відповідно початкового складу системи (наприклад, лінії 2 – 2 та 4′ - 4 кривої 
охолодження 1). Звернімо увагу на те, що при будь-якому початковому складі сис-
теми, початок кристалізації складу, що насичений обома компонентами, почина-
ється завжди при однієї і тієї ж температурі (точки 4′ та Е′).  

Лінії, що з’єднують температури початку кристалізації одного з компонентів 
(ТА – Е1, Е1 – С, С -  Е2, Е2 - ТВ) називаються лініями ліквідусу. Вище ліній ліквідусу 
існує тільки одна рідка фаза.  Лінія, що проведена через температури кристалізації 
обоюдонасиченого розплаву, називається лінією солідусу. Нижче лінії солідусу 
існують тільки тверді фази. Між лініями ліквідусу и солідусу – області, де існують 
двофазні системи (розплав та кристали одного з компонентів системи). 



Лекція 8 
1. Розчини. Ідеальні. Гранично розведені. Реальні. 
2. Закон Рауля. Наслідки: підвищення Тк, зниження Тз. 
3. Летучі суміші. Відхилення від закону Рауля. 
4. Закони Коновалова. Перегонка ідеальних і (з відхиленнями) летучих 

сумішей. 
5. Обмежена розчинність рідин. Типи діаграм. Закон розподілу Нернста-

Шилова. Екстракція.  
 
Розчином (або істинним розчином) називається однофазна гомогенна си-

стема, утворена не менш чим двома компонентами. При цьому, на відміну від 
ситуації, коли речовини, що змішуються, утворюють нову хімічну сполуку, співвід-
ношення компонентів у розчині не є строго визначеним і склад його може мінятися 
(у певних межах). Декілька  слів про склад. 

Істинний розчин відрізняється від колоїдного й простих механічних сумішей 
(тобто від суспензій, емульсій, аерозолів) тим, що все це перераховане є багато-
компонентними гетерогенними системами, тоді як наш істинний - гомогенна одно-
фазна система по визначенню. Крім того, відомо, що утворення розчину з окремих 
компонентів супроводжується виділенням або поглинанням теплоти й зміною об'-
єму (неодноразово спостережуваний процес виготовлення розчину етанолу у во-
ді). Це вказує на наявність якихось сил взаємодії між частками розчину.  

Якийсь час всі властивості розчинів намагалися пояснити з погляду хімії - як 
результат утворення в них різних хімічних сполук. Дмитро Іванович Менделєєв 
присвятив значну частину свого часу на дослідження відомої взаємодії етанолу й 
води й, зокрема, довів існування в таких розчинах декількох сполук спирту з во-
дою. У той же час існувала фізична теорія розчинів, що розглядала розчинену ре-
човину як газ, що заповнює інертний розчинник. У цей час сучасною теорією роз-
чинів визнається важливість як хімічних, так і фізичних сил між молекулами (ато-
мами, іонами) у розчині. 

Звідси висновок - розчини є досить складні утворення, у яких діють сили хімі-
чного й фізичного характеру. 

Розчини можуть існувати в трьох агрегатних станах: газоподібному (суміш га-
зів), твердому (тверді розчини) і рідкому - для нас найбільш близькому й зрозумі-
лому. 

У рідких розчинах розрізняють розчинник і розчинену речовину, поняття до-
сить умовні, але необхідні для впорядкування теорії. Зазвичай, розчинником нази-
вають рідкий компонент розчину, що є в надлишку в порівнянні з іншими компоне-
нтами. Все інше - розчинені речовини, які можуть бути у твердому, рідкому й газо-
подібному стані. Прийнято індексувати все, що стосується розчинника 1, всі що 
стосується розчинених речовин - іншими цифрами арабського запису. 

Основним питанням термодинамічної теорії розчинів є встановлення залеж-
ності рівноважних властивостей розчинів від сполуки й властивостей його компо-
нентів. 

Класифікація розчинів: ідеальні розчини, гранично розведені, неідеальні 
(реальні). 

Ідеальним розчином називається розчин, у якому енергія взаємодії між мо-
лекулами того самого компонента й між молекулами різних компонентів однакова.  

Оскільки енергія взаємодії всіх молекул у розчині однакова, то розчини, бли-
зькі по своїх властивостях до ідеальних, існують у дійсності. Вони утворяться з ре-
човин, близьких по своїй природі: суміші ізотопів, суміші ізомерів, суміші сусідніх 
гомологів у рядах органічних сполук і т.п. 

Гранично розведені розчини - розчини, у яких концентрація розчиненої ре-
човини нескінченно мала. Гранично розведений розчин має наступні термодинамі-
чні властивості: у будь-якому неідеальному гранично розведеному розчині розчин-



ник підкоряється законам ідеальних розчинів, а розчинена речовина - не підкоря-
ється. Це означає, що маючи справу із гранично розведеним розчином, для роз-
чинника можна застосовувати всі рівняння, які справедливі для ідеального розчи-
ну. 

Неідеальні розчини. Це всі розчини, які не підкоряються термодинамічним 
закономірностям ідеальних і гранично розведених розчинів. 

Існує зв'язок між змістом даного компонента в ідеальному розчині й парціаль-
ним тиску насиченої пари цього компонента, що називається законом Рауля 
(Франсуа Марі Рауль, французький. член Петерербурзької. Академії Наук), а саме: 

0

1 1 1P P N  

Тиск насиченої пари розчинника над розчином P1 дорівнює тиску насиченої 
пари над чистим розчинником P0, добутому на його мольну частку в розчині N1. 

Розчин, для якого закон Рауля виконується для всіх компонентів при всіх те-
мпературах і концентраціях - ідеальний розчин. 

Існує інша форма закону Рауля (для розведених розчинів нелетких речовин), 
що зв'язує тиск насичених пар розчинника над розчином і над ним самим у чисто-
му виді зі змістом у розчині розчиненої речовини: 
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При постійній температурі відносне зниження тиску насиченої пари над роз-
чином (нелетучої речовини?) дорівнює молярній частці цієї речовини.  

До розчиненої речовини в гранично розведеному розчині формула Рауля не 
застосовна, а застосовується закон Генрі: 
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2

2
2

0
2

N

P
K lim

N
 .  

Або: Парціальний тиск пари розчиненої речовини над гранично розведеним 
розчином пропорційний мольній частці розчиненої речовини в цьому розчині. 

Із закону Рауля існують два важливих наслідки: 
1. Розчин замерзає при температурі більш низькій, ніж розчинник. 

 
 

з кT K m  , 

де m - моляльність (концентрація) розчиненої речовини в моль на 1000 г розчин-
ника. 

Kк - кріоскопічна постійна, чисельно рівна зниженню температури замерзання 
одномоляльного розчину. Залежить тільки від природи розчинника. 



Якщо моляльність виразити через маси розчинника, розчиненої речовини та 
молекулярну масу розчиненої речовини, отримаємо: 
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де g - навішення розчиненої речовини; G - навішення розчинника; M - молекулярна 
маса розчиненої речовини. 

На цьому виразі базується визначення розчиненої речовини по зміні темпе-
ратури замерзання розчину. 

Тобто, визначивши експериментально зміну температури замерзання розчи-
ну відносно температури замерзання розчинника, можна визначити молекулярну 
масу розчиненої речовини, і зробити обґрунтовані припущення з приводу її хіміч-
ного складу. 

2. Розчин кипить при температурі більш високій, ніж розчинник. 

к еT K m   

Kе - ебуліоскопічна постійна, чисельно рівна підвищенню температури кипін-
ня одномоляльного розчину. 

 
Розглянемо рівновагу рідина-пар у розчинах, утворених летючими компонен-

тами - у так званих летючих сумішах. Летючі суміші - суміші, складені з компонен-
тів, які необмежено розчинні одна у одній й обоє мають відносно високий парціа-
льний тиск. Оскільки ми поставили собі перераховані вище обмеження, можна ска-
зати, що поняття розчинник і розчинена речовина - поняття для летучих сумішей 
непридатне. 

Парціальний тиск пари компонента над розчином у загальному випадку зале-
жить від температури й від кількості цього компонента в розчині (причому, чим бі-
льше ці параметри, тим більше й тиск). 

Якщо ми спробуємо обійтися однією змінної - складом, тобто розглядати рів-
новагу рідина-пар при постійній температурі, то тоді тиск пари над розчином буде 
залежати тільки від складу розчину.  

 

 
Спробуємо показати, що сполука пари й сполука рідини, що перебуває з ним 

у рівновазі неоднакові. 

1. За законом Рауля 
0

2 2 2p p N  (для будь-якого компонента розчину) 

2. З іншого боку, за законом Дальтона 2 2

пари

загp p N  



3. Ліві частини цих виразів рівні, значить рівні й праві. Але тиск пари над чис-
тим розчинником явно не може бути рівним загальному тиску пари над розчином, 
отже склади пари й рідини неоднакові. 

Тому на діаграмі з'являється крім лінії, що виражає залежність загального ти-
ску пари від складу рідини, лінія, що виражає залежність загального тиску пари від 
складу пари. 

Реальні розчини не підкоряються закону Рауля. По характеру відхилень від 
закону їх можна розділити на 2 групи: 

- розчини з позитивними відхиленнями від закону Рауля (якщо тиск пари ви-
ще, ніж повинен бути у відповідності із законом). Приклади: ацетон - спирт, бензол 
- ацетон. 

- розчини з негативним відхиленням від закону Рауля (якщо тиск пари нижче, 
чим повинен бути за законом). Приклади: вода - іодістий водень, вода – HNO3, 
хлороформ - ацетон. 

 

 
Залежність тиску пари від 
складу розчину з позитивним 
відхиленням від закону Рауля. 

Залежність тиску пари від 
сполуки розчину з негагатив-
ним відхиленням від закону 
Рауля. 

 
Відхилення від закону Рауля бувають істотні й несуттєві. Істотні - крива зале-

жності загального тиску пари від складу суміші (або те ж у координатах температу-
ра - склад) має точку екстремуму (азеотропну точку). (хлороформ - ацетон, діагра-
ма з азеотропом max, етанол - бензол, азеотроп min). 

Для сумішей, що незначно відхиляються від закону Рауля, застосовується 1-й 
закон Коновалова, Для сумішей зі значними позитивними або негативними відхи-
леннями від закону Рауля застосовується 2-й закон Коновалова. 

Закони Коновалова: 
1. Пара в порівнянні зі співіснуючим з ним розчином завжди збагачена тим 

компонентом, що має нижчу температуру кипіння (або, якщо діаграма в інших ко-
ординатах - тим, що має більше високий тиск пари). 

2. У точках екстремуму склад рідини й пари є однаковим. 
На законах Коновалова базується методика розділення рідких сумішей пере-

гонкою. 



Розділення рідких сумішей перегонкою можна провести різними способами. 
Одним із способів прове-
дення перегонки може бути 
зменшення тиску при пос-
тійній температурі. Цей 
спосіб використовується, 
наприклад, у виробництві 
розчинної кави. Більш по-
ширеною є перегонка при 
постійному тиску зі зміною 
температури. Залежно від 
методики проведення пере-
гонку при постійному тиску 
називають: перегонка в рів-
новазі, фракційна перегон-
ка, ректифікація. Найпрос-
тішим випадком є перегон-

ка в рівновазі, наведена на діаграмі температура − склад. 
Якщо провести нагрівання рідкої суміші, що характеризується фігуративною 

точкою М при P = const, то схематично шлях, по якому проходить процес, зазначе-

ний стрілочками. Рідка суміш складу 
0X  нагрівається до температури 

aT  без зміни 

складу. У точці 
0a  рідина закипає при 

aT , і з’являються перші пухирці пари складу 

aX  (точка а). Оскільки компонент В більш леткий, ніж компонент А, у процесі ки-

піння вміст його в рідині зменшиться. В результаті цього рідина збагатиться більш 
висококиплячим компонентом А, що призведе до підвищення температури кипіння 
розчину. Зміна складу розчину і пов’язане з ним змінення температури кипіння рі-

дини зазначене стрілочками від 0a  до b. При цьому пара буде міняти склад по 

кривій лінії пари від a до b0, тобто доти, доки склад пари буде дорівнюватиме скла-

ду вихідної рідини. Остання крапля рідини відповідає точці b і має склад 
bX . 

Розділення компонентів розчину шляхом перегонки в рівновазі відрізняється 
простотою і особливо зручне в тих випадках, коли температури  кипіння чистих  
речовин різко  відрізняються або коли потрібно лише збагачення суміші одним з 
компонентів. 

Фракційна перегонка − процес, що складається з декількох стадій: 
1) нагрівання вихідної 

рідини до кипіння й одержан-
ня деякої кількості пари пев-
ного складу, при якому в пару 
переводиться тільки частина 
рідкої суміші, що розділяєть-
ся; 

2) конденсація отрима-
ної пари; 

3) випар конденсату 
для одержання пари нового 
складу, більш збагаченого 
легколетким компонентом. 

Вихідну суміш складу 

1X  (точка М на рис.) нагрі-
вають при постійному зовнішньому тиску до кипіння (точка а1). Перші порції пари, 
яким відповідає точка b1, мають склад 2X , у ньому переважає легкокиплячий ком-
понент А. При випарюванні зміниться склад рідини (точка а2) і пари (точка b2) і т.д. 

 
Схема перегонки розчину в рівновазі 

 

Схема фракційної перегонки 



Конденсація пари складу b1 дає першу рідку фракцію складу 
2X  (точка c2). При 

подальшому випарюванні склади рідини і пари знову зміняться, утвориться друга 
рідка фракція складу 

2X   і т.д. Послідовні порції пари, що утворяться таким шля-
хом, зображуються точками, що лежать  на верхній кривій праворуч від точки b1, аж  

до кінця кривої в точці 
0

BT . Склади рідких фракцій, отриманих при конденсації цих 

порцій пари, визначаються точками c1, c2, c3 і т. д. яким відповідають склади 
2X , 

2X  , 
2X   і т. ін., тобто вміст компонента В у них змінюється від 

2X  до 1 (середній 

склад цих фракцій дорівнює складу
1X  вихідного розчину).  

Нагріваючи одну із сконденсованих фракцій, наприклад 
2X , до кипіння в точці 

с1, одержують перші порції пари, яким відповідає точка d1 (склад 
3X ), потім одер-

жують першу фракцію конденсату (склад 
3X  ) і подальші  фракції,  аж  до  чистого 

компонента В. З’єднуючи близькі за складом фракції послідовних перегонок і по-
вторюючи фракціонування, поступово збільшують маси крайніх фракцій конденса-
ту і зменшують маси середніх фракцій, що в остаточному підсумку приводить до 
чистих компонентів А і В.  

При фракційній перегонці розчину, що 
містить азеотропну суміш, одержують  не  чи-
сті  компоненти  А і В,  а  один з компонентів і 
азеотропну суміш (див. рис.) 

 
Не всі рідини можуть змішуватися друг c 

іншому однаковою мірою. Не існує закінченої 
теорії, на основі якої можна було б пророкува-
ти межі взаємної розчинності речовин. Однак 
можливо встановити групи речовин, для яких 
орієнтовно можна зробити висновок про їхню 
взаємну розчинність. 

Якщо бінарні суміші мають дуже більші 
позитивні відхилення від закону Рауля, то во-
ни утворять гомогенну систему тільки при пе-
вних співвідношеннях компонентів. Додавання 
першої рідини до другого при постійній темпе-
ратурі викликає при певній концентрації утво-

рення насиченого розчину першого компонента. Те ж спостерігається при дода-
ванні другої рідини до першого. Таким чином, змішання двох рідин у будь-яких 
співвідношеннях з утворенням насичених розчинів дає трифазну рівноважну сис-
тему, що складається із двох рівноважних розчинів, що не змішуються, і насиченої 
пари над ними постійної сполуки. Такі системи характеризуються рівністю хімічних 
потенціалів кожного компонента у всіх фазах. 

Обмежена взаємна розчинність таких рідин залежить від температури, вплив 
якої на різні системи по-різному. 

Існують системи в які розчинність рідин з ростом температури збільшується, 
що обумовлено позитивними значеннями диференціальної теплоти розчинення 
рідин. Такі системи називаються системами з верхньою критичною температурою 
розчинення (ВКТР). 

 



  

Діаграма стану системи вода (A)− 
фенол (B) з верхньою критичною 
температурою розчинення 

Діаграма стану системи вода (A) – 
2,4, 6-триметилпіридин (B) з ниж-
ньою критичною температурою роз-
чинення 

 
Системи, у яких взаємна розчинність двох рідин збільшується зі зниженням 

температури, називаються системами з "ниж-
ньою критичною температурою розчинення" 
(НКТР). Такими системами є: диетиламін − 
вода, 1−метилпиперідин − вода, триетиламін 
− вода, 2,4,6−триметилпіридин − вода. 

Існують системи, у яких розчинність ком-
понентів у певному інтервалі температур збі-
льшується при підвищенні й при зниженні те-
мператури - системи з верхніми й нижньої 
критичними температурами розчинення. На-
приклад, вода - нікотин, вода - метилетилке-
тон. 

Склад фаз в обох критичних точках од-
наковий. За межами замкнутої кривої розчин-
ності існує гомогенна рідка фаза, де компоне-
нта системи змішуються необмежено. 

 
 

 
Закон розподілу Нернста-Шилова. Екстракція. 
Відповідно до закону розподілу речовина, додана до системи, складеної із 

двох нерозчинних або обмежено розчинних рідин, розподіляється між обома ша-
рами в постійному при даній температурі співвідношенні: 

1

2

a
K

a
 , 

де а1– активність речовини в першій рідині; а2 - активність тої ж речовини в другій 
рідині; K - коефіцієнт розподілу. 

Для розведених розчинів замість відношення активностей для обчислення 
коефіцієнта розподілу можна використовувати відношення мольних часток розчи-
неної речовини в обох рідких фазах: 

1

2

N
K

N
   або відношення концентрацій       1

2

C
K

C
 . 

 
Діаграма стану системи  

вода (A)− нікотин (B) 



Представлені прості співвідношення справедливі тільки в тих випадках, коли 
додавання третьої речовини немає викликає зміни розчинності рідин і розчинена 
речовина в кожному з рівноважних розчинів перебуває в однаковому молекуляр-
ному стані. У випадку дисоціації або асоціації розчиненої речовини вид рівняння 
(22.3) зміниться: 

1 1

2 2

n

C M
K; n

( C ) M
  ,  (*) 

де М1 - молекулярна маса розчиненої речовини в першій рідині; М2 - молекулярна 
маса тої ж речовини в другій рідині. 

Наприклад, у випадку повної дисоціації речовини в першій рідині за схемою 
АВ = А + У рівняння (*) має вигляд: 

1

1
2

2

C
K

( C )
 . 

У випадку повної асоціації розчиненої речовини в першій рідині за схемою АВ 
+ АВ = 2 АВ рівняння (*)  має вигляд: 

1

2

2

C
K

( C )
 . 

У загальному випадку важко про-
рочити, чи буде молекулярна маса роз-
чиненої речовини однакова в обох роз-
чинниках. Тому для розрахунку коефі-
цієнта розподілу необхідно визначити 
рівноважні концентрації розчиненої ре-
човини в обох рідинах, а також значен-
ня n, для чого рівняння (22.4) логариф-
мують: 

1 2ln ln lnC n C K      

і будують графік у координатахln1, lnС2,: 
 

Значення n знаходять як тангенс кута нахилу прямої лінії відносно горизонта-
льної вісі, а коефіцієнт розподілу - з відрізка, що пряма відтинає на осі ординат. 

 
Закон розподілу лежить в основі екстракції речовин з розчинів. Його можна 

застосовувати для визначення активностей розчинених речовин, а також для ви-
значення ступеня асоціації або дисоціації речовин у тім або іншому розчиннику. 
При цьому варто пам'ятати, що показник ступеня в рівнянні (*) дає лише формаль-
не співвідношення молярних мас у двох розчинниках. Це співвідношення, напри-
клад, буде однаковим у двох зовсім різних випадках: повна дисоціація в першому 
розчиннику й незмінність молекулярного стану в другому або незмінність молеку-
лярного стану в першому розчиннику й повній асоціації в другому. Тому для визна-
чення ступеня асоціації або дисоціації треба, залучаючи додаткові дані, поперед-
ньо встановити наявність того або іншого явища в досліджуваних розчинниках. 
Певний висновок про можливу наявність асоціації або дисоціації можна зробити, 
аналізуючи природу розчинників і розчиненої речовини. 

 
Залежність  1 2lnC f lnC  


