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ВВЕДЕНИЕ

При подготовке к государственному экзамену по химической 

технологии у студентов бакалавриата возникают определенные 

трудности. Экзаменационные вопросы касаются многих изученных 

дисциплин, и информация по этим дисциплинам рассеяна по мно-

гим источникам. Поэтому возникла необходимость составления 

учебного пособия, содержащего всю информацию, достаточную для 

успешной подготовки к экзамену.

Первая глава настоящего пособия содержит основные сведе-

ния из курса общей химической технологии. Дается понятие о хи-

мико-технологическом процессе, его основных закономерностях и 

критериях оценки его эффективности.

Во второй главе представлены основные сведения из курса фи-

зической химии, являющегося теоретической базой химико-техно-

логических процессов. Приведены понятия о химической термоди-

намике, включающие вопросы химического и фазового равновесия, 

а также закономерностей разделения жидких летучих смесей. Далее 

рассматриваются основные положения химической кинетики и ка-

тализа.

Третья глава посвящена типовым процессам химической техно-

логии с рассмотрением элементов гидростатики и гидродинамики, 

а также тепловым и массообменным процессам.

В четвертой главе рассматриваются основные производствен-

ные процессы, а именно методы переработки нефти, газоперера-

ботка, некоторые технологии органических веществ и производство 

высокомолекулярных соединений, включая производство каучуков.
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1. ХИМИЧЕСКАЯ ТЕХНОЛОГИЯ И ХИМИЧЕСКОЕ 
ПРОИЗВОДСТВО

1.1. Основные понятия

Наука, изучающая способы и процессы переработки сырья  

в предметы потребления и средства производства, носит название 

«технология». Под понятием «способы и процессы переработки» 

понимают ряд последовательных операций, проводимых с сырьем 

в различных машинах и аппаратах с целью получения из него задан-

ного продукта, непосредственно используемого человеком или же, 

в свою очередь, служащего сырьем для получения других продуктов 

или средств производства. 

Технология условно делится на механическую и химическую. 

Методы и средства обработки металлов составляют предмет тех-

нологии металлов, методы и средства изготовления машин и аппа-

ратов – предмет технологии машиностроения. Процессы механи-

ческой технологии основаны преимущественно на механическом 

воздействии, изменяющем внешний вид или физические свойства 

обрабатываемых веществ, но не влияющем на их химический со-

став. Процессы химической технологии включают химическую пе-

реработку сырья, основанную на сложных по своей природе хими-

ческих и физико-химических явлениях. 

Указанное деление в значительной степени условно, так как при 

механической переработке материала часто меняются и его хими-

ческие свойства. Так, например, некоторые металлы долгое время 

могут находиться на воздухе без заметного изменения. Однако, если 

их подвергнуть физическому воздействию и тонко измельчить, по-

лученные металлические порошки самопроизвольно загораются на 

воздухе. Это объясняется тем, что с измельчением вещества увели-

чивается его поверхностная энергия, а следовательно, повышается 

химическая активность вещества. 

Великий русский ученый Д.И. Менделеев так определял разли-

чия между химической и механической технологией: «…начинаясь 

с подражания, всякое механически-фабричное дело может совер-

шенствоваться в своих даже самых основных принципах, если есть 
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только внимательность и желание, но при этом одном, без предва-
рительного знания, прогресс химических заводов немыслим, не су-
ществует и существовать, наверно, никогда не будет… Всё это зави-
сит от того, что химические превращения закрыты, молекулярны, 
невидимы в своем механизме и требуют для сознательного облада-
ния ими такого знакомства с ними, какое возможно для видимых 
механических изменений, иначе деятель будет просто слеп для той 
механики, которая нужна на химическом заводе». Современная хи-
мическая технология, используя достижения естественных и тех-
нических наук, изучает и разрабатывает совокупность физических 
и химических процессов, машин и аппаратов, оптимальные пути 
осуществления этих процессов и управления ими при промыш-
ленном производстве различных веществ, продуктов, материалов и 
изделий. Таким образом, химическая технология – наука о наиболее 
экономичных и экологически обоснованных методах химической 
переработки сырых природных материалов в предметы потребления 
и средства производства. 

Химическая технология базируется прежде всего на химических 
науках, таких как физическая химия, химическая термодинамика и 
химическая кинетика, но в то же время не просто повторяет, а разви-
вает закономерности этих наук в приложении к крупномасштабным 
промышленным процессам. Химическая технология немыслима 
без тесной связи с экономикой, физикой, математикой, кибернети-
кой, прикладной механикой и другими техническими науками. 

Химическая технология на заре своего существования была 
наукой по преимуществу описательной. Первые учебники и руко-
водства по технологии в основном служили энциклопедиями из-
вестных в то время технологических процессов. Развитие науки и 
промышленности привело к значительному росту числа химических 
производств. Например, сейчас только на основе нефти производят 
около 80 тысяч разных химических продуктов. Рост химического 
производства, с одной стороны, и развитие химических и техниче-
ских наук, с другой, позволили разработать теоретические основы 
химико-технологических процессов. 

По мере развития химической промышленности содержание 
химической технологии обогащалось новыми сведениями, новыми 

закономерностями, новыми обобщениями. 
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Значительный прогресс в химической технологии в последние 

годы связан с применением современных вычислительных средств 

для решения теоретических и прикладных задач. Появилось и успеш-

но развивается новое направление в химической технологии – ки-

бернетика химико-технологических процессов. 

Развитие химической технологии как науки неотделимо от ее 

практических приложений. За последние десятилетия химическая 

промышленность уверенно вошла в число ведущих отраслей матери-

ального производства. Новые открытия и технологические разработ-

ки быстро становятся достоянием практики, тесно связывают науку  

с производством, и эта двусторонняя связь позволяет более раци-

онально использовать сырье и топливно-энергетические ресурсы, 

создавать новые безотходные производства, в которых химико-тех-

нологические процессы протекают с высокими скоростями в опти-

мальных условиях, с получением продуктов высокого качества. 

Число веществ, используемых человеком в своей практической 

деятельности, очень велико и беспрерывно возрастает, поскольку 

ежедневно открываются и синтезируются все новые вещества. В на-

стоящее время насчитывается более 3 млн веществ: около 300 тыс. 

неорганических и более 2,5 млн органических, каждое из которых 

отличается от другого своими свойствами. Многие из этих веществ 

получаются в результате химической переработки, поэтому число 

технологических процессов весьма велико. Химические производ-

ства условно можно разделить на две группы: органических и неор-

ганических веществ. 

Промышленность неорганических веществ включает: 

1)	производство основных химических веществ (кислоты, щелочи, 

соли, удобрения и др.); 

2)	производство тонких неорганических продуктов (реактивы, редкие 

элементы, полупроводники, фармацевтические препараты и др.); 

3)	электрохимическое производство (хлор, щелочи, кислород, водо-

род и др.); 

4)	металлургию (черную, цветную, металлургию благородных ме-

таллов и др.); 

5)	производство силикатов (стекло, цемент, керамика и др.); 

6)	производство минеральных красок и пигментов. 
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Промышленность органических веществ включает: 

1)	основной (тяжелый) органический синтез (спирты, кислоты, 

эфиры, переработка СН
4
, СО, Н

2
, С

2
Н

4
 и др.); 

2)	производство полупродуктов и красителей; 

3)	тонкий органический синтез (фармацевтические препараты); 

4)	производство высокомолекулярных веществ (пластические мас-

сы, искусственные и синтетические волокна, каучук и др.); 

5)	переработку горючих материалов (нефти, угля, сланцев и др.); 

6)	производство пищевых продуктов (сахар, жиры и др.). 

С технологической точки зрения такое деление условно, так как 

процессы получения некоторых неорганических и органических 

веществ имеют много общего. Так, реакция получения аммиака – 

неорганического продукта и реакция получения метилового спирта 

(метанола) – органического продукта очень сходны. Обе реакции:  

N
2
 + 3H

2
 = 2NH

3
 + Q

1 
;

CO + 2H
2
 = CH

3
OH + Q

2

– проходят с выделением тепла и уменьшением объема. Сходны  

и условия синтеза: аммиак получают при температуре около 500 °С 

и давлении 30 МПа; синтез метилового спирта проводят при темпе-

ратуре около 250 °С и давлении 25 МПа. 

Из приведенных данных видно, что химическая технология уста-

навливает закономерности и изучает процессы не только основной 

химической промышленности, но и многих других важнейших от-

раслей техники, так как в основе практически любого производства 

лежат процессы, связанные с химическим взаимодействием. Дей-

ствительно, теперь уже трудно указать отрасль промышленности,  

в которой не нашли бы применения методы и средства химической 

технологии. Без использования этих методов не были бы возмож-

ны успехи в современной атомно-ядерной технике, радиотехнике, 

электронике, космонавтике и многих других областях техники. Ме-

тоды – это изучение самой химической реакции, лежащей в основе 

производства. Средства – это аппаратура, на которой осуществля-

ется производство. 

Основной задачей современной химической технологии стано-

вится не описание химических процессов и аппаратов, а установ-

ление точных данных, выраженных в математической форме, о за-
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висимости как отдельных стадий, так и всего процесса в целом от 

различных факторов, т. е. математическое описание химико-техно-

логического процесса. 

В настоящее время химическая технология бурно развивает-

ся и совершенствуется, используя новейшие достижения в самых 

разнообразных областях науки и техники. Особый интерес пред-

ставляют плазменно-химические процессы, при которых под дей-

ствием высокой температуры исходные вещества превращаются  

в ионизированные газы и реагируют с образованием различных 

продуктов. Широкие возможности открываются перед химиче-

ской технологией в результате применения ультразвука, при кото-

ром происходит механическое воздействие упругих колебаний на 

обрабатываемую среду. Этот метод используется для диспергиро-

вания твердых и жидких веществ, коагуляции аэрозолей и эмуль-

сий, обезвоживания, уменьшения кристаллообразования на стен-

ках сосудов, снятия пересыщения, интенсификации некоторых 

гетерогенных процессов и т. д. 

При массовом производстве химических продуктов исключи-

тельно важное значение приобретают повышение эффективности 

использования сырья и энергии, интенсификация процессов и раз-

работка новых технологических схем, а также снижение содержания 

вредных примесей в сточных водах и отходящих газах путем совер-

шенствования технологических процессов. Большое практическое 

значение имеет разработка энерготехнологических процессов, при 

которых тепло химических реакций используется для получения 

энергии, потребляемой в самом процессе либо выдаваемой на сто-

рону в виде электроэнергии или энергетического пара. 

1.2. Основные закономерности химико-технологического 
процесса. Общие сведения

Химико-технологический процесс представляет собой совокуп-

ность операций, позволяющих получить целевой продукт из исход-

ного сырья. Некоторые из этих операций необходимы для подготов-

ки исходных реагентов к проведению химической реакции, перевода 

их в наиболее реакционноспособное состояние. Например, извест-
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но, что скорость химических реакций сильно зависит от темпера-

туры, поэтому часто реагенты до проведения реакции нагревают. 

Чтобы устранить побочные явления и получить продукт высокого 

качества, исходное сырье подвергают очистке от посторонних при-

месей, пользуясь методами, основанными на различии физических 

свойств (растворимость в различных растворителях, плотность, 

температуры конденсации и кристаллизации и т. д.). При очистке 

сырья и реакционных смесей широко применяют явления тепло- и 

массообмена, гидромеханические процессы. Возможно также ис-

пользование химических методов очистки, например химических 

реакций, в результате которых посторонние примеси превращаются 

в легкоотделимые вещества. 

Соответствующим образом подготовленные реагенты подверга-

ют химическому взаимодействию, включающему часто несколько 

этапов. В промежутках между этими этапами иногда необходимо 

вновь использовать тепломассообменные и другие физические про-

цессы. Например, при производстве серной кислоты диоксид серы 

частично окисляют до триоксида, затем реакционную смесь охлаж-

дают, извлекают из нее путем абсорбции триоксид серы и вновь на-

правляют ее на окисление. 

В результате химических реакций получают смесь продуктов 

(целевых, побочных) и непрореагировавших реагентов. Заклю-

чительные операции связаны с разделением этой смеси, для чего 

вновь применяют гидромеханические, тепло- и массообменные 

процессы, например фильтрование, центрифугирование, ректифи-

кацию, абсорбцию, экстракцию и т. д. Продукты реакции направля-

ют на склад готовой продукции или на дальнейшую переработку, а 

непрореагировавшее сырье вновь используют в процессе, организуя 

его рецикл. На заключительных этапах проводят также рекупера-

цию энергии и очистку промышленных выбросов, чтобы извлечь 

из отходящих газов и сточных вод все ценные компоненты, а также 

ликвидировать опасность загрязнения окружающей среды. 

Таким образом, химико-технологический процесс в целом – это 

сложная система, состоящая из единичных связанных между собой 

процессов (элементов) и взаимодействующая с окружающей средой. 



13

Элементами химико-технологической системы являются на-

званные процессы тепло- и массообмена, гидромеханические, 

химические и т. д. Их рассматривают как единичные процессы 

химической технологии. Важной подсистемой сложного хими-

ко-технологического процесса является химический процесс. Он 

представляет собой одну или несколько химических реакций, со-

провождаемых тепло- и массообменными явлениями. 

Анализ единичных процессов, их взаимного влияния позволяет 

разработать технологический режим. 

Технологическим режимом называется совокупность параметров, 

определяющих условия работы аппарата или системы аппаратов. 

Оптимальные условия ведения процесса – это сочетание основных 

параметров (температуры, давления, состава исходной реакцион-

ной смеси, катализатора и т. д.), позволяющее получить наиболь-

ший выход продукта с высокой скоростью или обеспечить наимень-

шую себестоимость. 

Единичные процессы протекают в различных аппаратах – хими-

ческих реакторах, абсорбционных и ректификационных колоннах, 

теплообменниках и т. д. Отдельные аппараты соединены в техноло-

гическую схему процесса. Разработка и построение рациональной 

технологической схемы – важная задача химической технологии.

1.3. Химико-технологический процесс и его содержание

1.3.1. Структура и компоненты химического производства

Химико-технологический процесс (ХТП) – это комплекс физиче-

ских и химических явлений, которые приводят к коренному измене-

нию химического состава, свойств и внутреннего строения вещества 

(операций), он складывается из трех основных стадий. На рис. 1.1 

изображена структура химического производства продуктов.

Подготовка сырья включает его предварительную обработку: 

измельчение, очистку от примесей, смешивание компонентов, на-

гревание и т. д.
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1.3.	 ХИМИКО‐ТЕХНОЛОГИЧЕСКИЙ	 ПРОЦЕСС	 И	 ЕГО	 СОДЕРЖАНИЕ		

	 	
1.3.1.	Структура	и	компоненты	химического	производства	
 Химико-технологический процесс (ХТП) – это комплекс физических 
и химических явлений, которые приводят к коренному изменению химиче-
ского состава, свойств и внутреннего строения вещества (операций), он скла-
дывается из трех основных стадий. На рис. 1.1 изображена структура хими-
ческого производства продуктов. 
 Подготовка сырья включает его предварительную обработку: измель-
чение, очистку от примесей, смешивание компонентов, нагревание и т. д.
 На первой стадии протекают только физические процессы, поэтому ис-
ходный реагент А химически неизмененным переходит во вторую стадию, 
где происходит химическая реакция и образуются продукты R и S. Однако 
обычно реакция не идет до конца и часть реагента А остается без изменения. 
На третьей стадии химических превращений нет, здесь происходит разделе-
ние продуктов: выделяются целевой продукт R, побочный продукт S и 
оставшийся исходный реагент А, который может быть возвращен в начало 
процесса.  
 Целевой продукт (R) – продукт, ради которого осуществляется данная  
химическая технология. Побочный продукт (S) – продукт, образующийся 
наряду с целевым, который образуется в ходе параллельной реакции химиче-
ской технологии.  
 Таким образом, из трех основных стадий ХТП первая и третья стадии – 
подготовка сырья и выделение целевых продуктов – в большинстве случаев 
относятся к физическим или физико-химическим процессам; вторая стадия – 
к химическим. 
 В химическом производстве на различных стадиях переработки можно 
выделить следующие материальные объекты (компоненты): исходное веще-
ство или собственно сырье, промежуточные продукты (полупродукты), по-
бочные продукты и отходы – по схеме: 
	

А
1 2 3

S,R

А А 

R 

S

S → R
A → S

или → RА → S 

Рис. 1.1. Структура простейшего химико-технологического про-
цесса: 1 – подготовка сырья; 2 – химические превращения; 3 – 
выделение целевого продукта 

Рис. 1.1. Структура простейшего химико-технологического процесса:  
1 – подготовка сырья; 2 – химические превращения;  

3 – выделение целевого продукта

На первой стадии протекают только физические процессы, по-

этому исходный реагент А химически неизмененным переходит во 

вторую стадию, где происходит химическая реакция и образуются 

продукты R и S. Однако обычно реакция не идет до конца и часть 

реагента А остается без изменения. На третьей стадии химических 

превращений нет, здесь происходит разделение продуктов: выделя-

ются целевой продукт R, побочный продукт S и оставшийся исход-

ный реагент А, который может быть возвращен в начало процесса. 

Целевой продукт (R) – продукт, ради которого осуществляется 

данная  химическая технология. 

Побочный продукт (S) – продукт, образующийся наряду с целе-

вым, который образуется в ходе параллельной реакции химической 

технологии. 

Таким образом, из трех основных стадий ХТП первая и тре-

тья стадии – подготовка сырья и выделение целевых продуктов –  

в большинстве случаев относятся к физическим или физико-хими-

ческим процессам; вторая стадия – к химическим.

В химическом производстве на различных стадиях переработки 

можно выделить следующие материальные объекты (компоненты): 

исходное вещество или собственно сырье, промежуточные продук-

ты (полупродукты), побочные продукты и отходы – по схеме:

                                                                 → (побочный продукт) R

сырье → продукт-1 → полупродукт-2 →
     ↓                      ↓                                     → (готовый продукт) S

отходы-1       отходы-2
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Сырье – один из основных компонентов технологического про-
цесса, который определяет в значительной степени экономичность 
процесса, выбор технологии.

Сырьем называются вещества и материалы, подвергшиеся ранее 
воздействию труда и предназначенные для дальнейшей переработки.

Полупродуктом называется сырье, подвергшееся обработке на 
одной или нескольких стадиях производства, но не потребленное  
в качестве готового целевого продукта. Он может быть использован 
на последующих стадиях производства. Например, каменный уголь 
→ коксовый газ → водород → аммиак.

Побочным продуктом называется вещество, образовавшееся  
в процессе переработки сырья наряду с целевым продуктом, но не 
являющееся целью данного процесса. Например, аммиачная сели-
тра и мел в производстве нитроаммофоски, сульфат аммония в про-
изводстве капролактама, углекислый газ в производстве аммиака. 

Отход – конечный продукт, который либо не имеет достаточ-
ной материальной ценности, либо не находит применения в данной 
технологической схеме.  Например, фосфогипс в производстве су-
перфосфата. 

1.3.2. Сырьевые ресурсы химического производства

Сырьевые ресурсы – источники сырья для переработки в про-

мышленном производстве. Источниками сырья для химической 

промышленности являются природные материалы, полупродукты 

и вторичное сырье.

Источником природных материалов является окружающая нас 

среда – земные недра, гидросфера и атмосфера, растительный и жи-

вотный мир.

Промышленные природные материалы классифицируют:

1) по происхождению: минеральные, растительные и животные;

2) по запасам: невозобновляемые и возобновляемые;

3) по химическому составу: неорганические и органические;

4) по агрегатному состоянию: твердые, жидкие и газообразные.

Минеральное сырье – добываемые из земных недр полезные 

ископаемые для дальнейшей переработки в требуемые продукты. 

Минеральное сырье принято делить на три вида: рудные, нерудные  

и горючие ископаемые.
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Рудное минеральное сырье представляет собой горные породы и ми-

нералы, содержащие извлекаемые металлы. В ходе переработки мно-

гих видов рудного сырья наряду с металлами производят также хими-

ческие продукты. Классический пример – получение серной кислоты 

при производстве меди, цинка, никеля из серосодержащих руд.

Нерудное минеральное сырье – не содержащие металлы горные 

породы или содержащие в количествах, непригодных для получе-

ния этих металлов заводским путем. Из этого сырья производят 

используемые в производстве химические, строительные и другие 

материалы. Например, галит (поваренная соль NaCl) – нерудное 

сырье, применяемое в производстве каустической соды NaOH и 

хлора; апатит и фосфорит (группа фосфорсодержащих минералов, 

например Ca
3
(PO

4
)

3
F) – в производстве фосфорной кислоты и фос-

форных удобрений.

Горючее минеральное сырье содержит в своем составе углерод, по-

этому его также называют углеродсодержащим. К этому виду сырья 

относят угли, нефть, горючие сланцы, природный газ. Они способ-

ны сгорать в кислородсодержащей среде и поэтому служат источни-

ками тепловой энергии. Из-за этого их называют также топливным 

сырьем. Горючее минеральное сырье – основа для очень широкой 

гаммы продуктов химических производств. 

Нефть – смесь предельных и непредельных ациклических и аро-

матических и других углеводородов – является сырьевой базой для 

нефтеперерабатывающих предприятий, вырабатывающих бензин, 

масла, моторное и дизельное топливо, а также разнообразные по-

лупродукты, служащие сырьем в производстве каучуков, синтетиче-

ских волокон, полимеров и т. д. 

Природный газ используется как сырье в производстве аммиа-

ка, удобрений, пластических масс и других продуктов химической 

промышленности. 

Уголь, сланцы, природный газ перерабатывают в разнообразные 

продукты в процессах органического синтеза и других химических 

производств. Значительный интерес в последнее время проявляется 

к углю как сырью, альтернативному нефти, разработаны технологии 

его превращения в жидкие углеводороды, моторное топливо.
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Воздух и вода. Компоненты воздуха – азот (его содержание около 

79 %) и кислород (около 21 %) – используют для производства амми-

ака, а также во многих окислительных процессах (в том числе в про-

цессах горения топлив). Вода не только является непосредственным 

реагентом во многих химических процессах, но и служит источником 

получения кислорода и водорода. Воду применяют как вспомогатель-

ный материал для приготовления растворов и в качестве абсорбента 

при очистке газов. Из высококонцентрированных соляных растворов 

(рапы) морских заливов (лагун) получают йод и бром.

Растительное и животное сырье имеет происхождение, соответ-

ствующее его названию. Растительное включает древесину, карто-

фель, подсолнечник, сахарную свеклу, хлопок, лен, коноплю, отходы 

первичной обработки сельскохозяйственной продукции (подсолнеч-

ная, хлопковая лузга). Животное сырье – это шерсть, кожа, жиры. 

Растительное сырье претерпевает следующие превращения: 

•	переработка его высокомолекулярных компонентов в неизмен-

ном или модифицированном виде (производство пластмасс, во-

локон); 

•	пиролиз с получением газообразных и жидких продуктов (оксид 

углерода, водород, масляные фракции); 

•	каталитические превращения, в частности ферментативные, рас-

щепление полимерных компонентов с образованием органиче-

ских продуктов (этанол, фурфурол, кормовой белок и др.). 

Растительное и животное сырье перерабатывают в продукты пи-

тания (пищевое сырье), в бытовые и технические продукты.

Полупродукты – вещества и материалы, являющиеся продуктом 

в одном производстве и исходным – в другом.

Например, продукт производства аммиак может выступать как в 

качестве продукта потребления – удобрения, вносимого в почву, так 

и в качестве полупродукта – сырья для производства азотной кисло-

ты или карбамида. Бензол – продукт переработки нефти – является 

полупродуктом – сырьем в производстве алкилбензолов.

Вторичное сырье – исходные в производстве вещества и матери-

алы, являющиеся отходами других производств и потребления. Их 

источниками являются отходы производства и отходы потребления.
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Основные пути использования отходов производства и потре-

бления в промышленном производстве следующие:

1)	регенерация непрореагировавшего сырья и материалов с последу-

ющим возвратом в производство;

2)	извлечение ценных компонентов как продуктов производства;

3)	выделение компонентов и придание им с помощью специальных 

операций товарной ценности;

4)	использование отходов в качестве вторичного сырья в других про-

изводствах или других отраслях промышленности.

Во всех случаях предполагается одно из двух назначений вто-

ричного сырья как исходного компонента:

а)	вторичное сырье частично или даже полностью заменяет первич-

ное в каком-либо производстве;

б)	на основе вторичного сырья создается новый химико-технологи-

ческий процесс.

Ценность сырья зависит от уровня развития техники. Напри-

мер, хлористый калий в XIX веке был используемым отходом при 

извлечении хлористого натрия из сильвинита. В настоящее время 

хлористый калий – исходное сырье в производстве минеральных 

удобрений. 

К веществам, используемым в качестве химического сырья, 

предъявляется ряд общих требований. Сырье для химического про-

изводства должно обеспечить:

•	малостадийность производственного процесса;

•	агрегатное состояние системы, требующее минимальных затрат 

энергии для создания оптимальных условий протекания процесса;

•	минимальное рассеяние подводимой энергии;

•	возможно более низкие параметры процесса;

•	максимальное содержание целевого продукта в реакционной 

смеси.

В себестоимости химической продукции доля сырья достигает 

70 %. Поэтому весьма актуальна проблема ресурсов и рационально-

го использования сырья при его переработке и добыче.

Высокая доля сырья в себестоимости химической продукции, 

быстрое истощение запасов сырья, удорожание процессов его до-

бычи (мировая добыча минерального сырья в XX веке выросла  
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в 3,4 раза, себестоимость добычи нефти выросла в 2 раза, природно-

го газа – в 2,5 раза) выдвинули две задачи:

1)	разработка объективной оценки скорости исчерпания запасов хи-

мического сырья;

2)	рациональное использование химического сырья.

Основными направлениями рационального использования хи-

мического сырья являются:

•	применение более дешевого сырья;

•	использование вторичных материальных ресурсов;

•	использование менее концентрированного сырья;

•	комплексная переработка сырья (комплексное использование 

сырья приводит к сокращению капитальных вложений в произ-

водство, снижению себестоимости продукции);

•	замена пищевого сырья на непищевое;

•	применение альтернативных материалов;

•	рециркуляция сырья, т. е. вторичная переработка выработавших 

срок эксплуатации, вышедших из строя и морально устаревших 

изделий. Пример – извлечение ценных металлов из металлолома.

1.3.3. Энергетические ресурсы химического производства

Энергетическими ресурсами химико-технологической системы 

являются: топливные ресурсы, электроэнергия, теплота экзотерми-

ческих процессов.

Современная химическая промышленность – один из крупней-

ших потребителей топлива и электроэнергии; она широко исполь-

зует тепловую, электрическую и механическую энергию.

Энергоемкость химического производства – расход энергии на 

единицу получаемой продукции – один из важнейших показате-

лей эффективности производства. Энергию выражают в различных 

величинах (кДж, кВт·ч и других), в том числе в условных единицах 

массы (1 кг твердого топлива или 1 м3 газообразного с теплотой сго-

рания 29,3 МДж).

Структура потребления энергии характеризуется следующими 

данными (в %): тепловая – 48, электрическая – 44, топливо прямого 

использования – 8.
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Тепловая энергия. Тепловые процессы расходуют теплоту различных 

температурных процессов. По видам используемой тепловой энер-

гии они подразделяются на высоко- (> 773 К), средне- (423–723 К),  

низкотемпературные (373–423 К) и криогенные процессы. 

Тепловая энергия применяется:

•	для обеспечения теплового режима технологического процесса, 

например для проведения эндотермических превращений;

•	для осуществления самых разнообразных тепловых процессов 

(нагрев, плавление, сушка, выпарка, дистилляция, тепловая де-

сорбция);

•	для получения механической энергии в паровых и газовых тур-

бинах.

Основными энергоносителями, обеспечивающими тепловой 

энергией средне- и низкотемпературные процессы, являются пар и 

горячая вода. Их доля в составе энергоносителей достигает 80–85 %  

потребления тепловой энергии среднего и низкого потенциала. Бо-

лее 80 % потребляемой химической промышленностью тепловой 

энергии расходуется на технологические нужды.

К тепловой энергии относится холод – энергия охлаждающих 

потоков. Он вырабатывается при испарении жидкостей (в холо-

дильнике) или резком расширении газов (в детандере). Криоген-

ные процессы протекают при температуре ниже 120 К (сжижение 

и отверждение газов), их используют для осуществления процессов 

криохимической технологии (криокристаллизации, криоэкстраги-

рования, криоизмельчения и криозакалки и т. п.).

На химических предприятиях тепловую энергию получают не-

посредственно в производстве или из посторонних источников.

Электрическая энергия применяется для проведения электрохи-

мических (электролиз растворов и расплавов) и электротермических 

(нагревание, плавление, возгонка, синтезы при высоких темпера-

турах и др.) процессов. В химической промышленности применя-

ют также процессы, связанные с электромагнитными (в дуговых и 

индукционных печах, отделение магнитопроницаемых веществ от 

магнитонепроницаемых и т. п.) и электростатическими явлениями 

(электроосаждение пылей и туманов, электрокрекинг и др.). Элек-

троионные и фотоэлектрические явления применяют для контроля 



21

процессов, телеуправления ими, сигнализации. Автоматизация хи-

мико-технологических процессов требует широкого использования 

электроники. Электрическая энергия используется также для осве-

щения и получения механической энергии.

Электрическая энергия обычно поступает от постороннего 

источника и частично может вырабатываться в электрогенераторах, 

установленных на производстве.

Механическая энергия необходима главным образом для физи-

ческих операций: дробления, измельчения, смешения, центрифу-

гирования, работы насосов и вентиляторов, а также для различных 

вспомогательных операций (транспортировка грузов и т. п.).

Световая энергия, преобразуемая в большинстве случаев из элек-

трической, в последнее время приобретает все большее значение 

для реализации фотохимических реакций. Также она расходуется 

для автоматического контроля и управления технологическими 

процессами, в которых происходят фотоэлектрические явления, 

протекающие с превращением световой энергии в электрическую.

Энергию других видов излучений и атомных превращений исполь-

зуют для проведения радиационно-химических превращений и 

ядерно-химических реакций. 

Из массовых видов продукции химической промышленности 

наиболее энергоемкими являются аммиак, пластмассы и синтети-

ческие смолы, метанол, каустическая сода, кальцинированная сода, 

искусственные волокна, карбид кальция, желтый фосфор, серная 

кислота, синтетический каучук. На их производство расходуется до 

55 % электро- и теплоэнергии и 95 % топлива.

Значительно снизить расход энергетических ресурсов позволяет 

использование вторичных энергетических ресурсов (ВЭР) – энергии, 

получаемой в ходе любого технологического процесса в результате 

недоиспользования первичной энергии или в виде побочного про-

дукта основного производства и не применяемой в этом техноло-

гическом процессе. Утилизация ВЭР позволяет получить большую 

экономию топлива и существенно снизить капитальные затраты на 

создание соответствующих энергосберегающих установок.

В современной химической технологии принципиальное зна-

чение имеет создание энерготехнологических процессов и схем,  
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в которых используется энергия, получаемая за счет теплоты хими-

ческих реакций. Наиболее эффективными энерготехнологически-

ми схемами являются схемы крупнотоннажных производств амми-
ака, азотной кислоты и карбамида. В результате использования этих 
схем в производстве аммиака удельные расходы электроэнергии 
снизились почти в 8 раз (с 6840 до 900 МДж/кг). В установках про-
изводства карбамида на 40 % снизился расход пара, получаемого со 
стороны, на 35–40 % сократились удельные капитальные вложения, 
на 10 % уменьшилась себестоимость продукции. В производстве 
слабой азотной кислоты в несколько раз сократился расход электро-
энергии, а также вырабатывается свыше 5 ГДж тепловой энергии, 
которая может быть передана другим потребителям.

1.3.4. Вода в химическом производстве

Химическая промышленность является одним из крупнейших 
потребителей воды. Современные химические предприятия расхо-
дуют до 1 млн м3 воды в сутки. 

Превращение воды в один из важнейших элементов химическо-
го производства объясняется:
•	наличием комплекса ценных свойств (высокая теплоемкость, ма-

лая вязкость, низкая температура кипения);
•	доступностью и дешевизной (затраты исключительно на извлече-

ние и очистку);
•	нетоксичностью;
•	удобством использования в производстве и транспортировке.

Вода применяется для получения водорода и кислорода, ис-
пользуется в качестве растворителя твердых, жидких и газообразных 
веществ, в качестве реакционной среды, в качестве экстрагента и 
абсорбента, транспортирующего агента, для нагревания и охлажде-
ния веществ и аппаратуры, для образования пульп и суспензий, для 
промывки разных продуктов, очистки оборудования и т. п. Кроме 
того, вода широко используется в качестве рабочего тела в гидрав-
лических, тепловых и атомных электростанциях.

Масштабы потребления воды химической промышленностью 
зависят от типа производства. Так, расходный коэффициент по воде 
(м3/т продукции) составляет: для азотной кислоты – 200, аммиака – 
1500, синтетического каучука – 1600. Например, завод капронового 
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волокна расходует такое же количество воды, как город с населени-

ем 400 тыс. человек. 

Общее количество воды на Земле составляет 1,386 · 1018 м3, боль-

шая ее часть содержится в морях и океанах. Доступное для исполь-

зования количество пресных вод в реках, озерах, каналах и водохра-

нилищах составляет 2 · 1014 м3.

Используемая в производстве техническая вода делится на не-

сколько разновидностей.

1. Охлаждающая вода служит для охлаждения жидких и газо-

образных продуктов в теплообменных аппаратах. Она не соприка-

сается с технологическими потоками.

2. Технологическая вода, в свою очередь, делится на средообра-

зующую (используется для растворения и образования суспензий, 

перемещения продуктов и отходов), промывающую (для промыв-

ки продуктов) и реакционную (используется в качестве реагента). 

Технологическая вода непосредственно контактирует с материаль-

ными потоками.

3. Энергетическая вода используется для получения пара и как 

рабочее тело при передаче теплоты от источника к потребителю.

Природная вода не может быть использована в промышленном 

производстве без соответствующей обработки. В природных водах 

содержится значительное количество разных солей (в среднем 1 г/л), 

в том числе соли кальция и магния, определяющие жесткость воды. 

Кроме того, в природных водах содержатся сложные органические 

соединения (гумус), твердые взвеси, коллоидные вещества и примеси 

биологического происхождения (микроорганизмы, водоросли) и рас-

творенные газы. Состав воды влияет на кислотность, например, рН рек 

и озер колеблется в пределах 5,0 ÷ 8,5. Содержание в природных водах 

различных примесей является причиной образования отложений на-

кипи и шлама на поверхности теплообменной аппаратуры и парогене-

раторов, что приводит к их коррозии и ухудшению теплообмена.

Качество воды определяется совокупностью физических и хи-

мических характеристик, к которым относятся: цвет, прозрачность, 

запах, общее солесодержание, жесткость, рН, окисляемость. Для 

промышленных вод важнейшими из этих характеристик являются 

солесодержание, жесткость, рН, содержание взвешенных веществ.
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Требования, предъявляемые к технической воде, связаны с осо-
бенностями проводимых процессов и указываются в технологиче-
ских регламентах конкретных производств. 

Вредное влияние примесей, содержащихся в промышленной 

воде, зависит от их химической природы, концентрации, дисперс-

ного состояния, а также использования воды в технологии конкрет-

ного производства. Все вещества, присутствующие в воде, могут 

находиться в виде истинного раствора (соли, газы, некоторые ор-

ганические соединения в коллоидном состоянии) и во взвешенном 

состоянии (глинистые, песчаные, известковые частицы). 

Растворенные в воде вещества образуют при нагревании накипь 

на стенках аппаратуры и вызывают ее коррозионное разрушение. 

Коллоидные примеси вызывают загрязнение диафрагмы электро-

лизеров, вспенивание воды. Грубодисперсные взвеси засоряют 

трубопроводы, снижают их производительность, могут вызвать их 

закупорку. Всё это вызывает необходимость предварительной под-

готовки воды, поступающей на производство, – водоподготовки.

Промышленная водоподготовка представляет собой комплекс 

операций, обеспечивающих очистку воды – удаление из нее вред-

ных примесей, находящихся в молекулярно-растворенном, колло-

идном и взвешенном состоянии. Основные операции водоподготов-

ки: очистка от взвешенных веществ отстаиванием и фильтрованием 

(осветление), умягчение, в отдельных случаях – обесцвечивание, 

нейтрализация, дегазация и обеззараживание.

Процесс отстаивания позволяет осветлять воду вследствие уда-

ления из нее грубодисперсных веществ, оседающих под действием 

силы тяжести на дно отстойника. Отстаивание воды проводится  

в непрерывно действующих отстойных бетонированных резервуа-

рах (осветлителях). Для достижения полноты осветления и обесцве-

чивания декантируемую из отстойника воду подвергают коагуляции 

с последующим фильтрованием.

Коагуляция – высокоэффективный процесс разделения гетеро-

генных систем, в частности выделение из воды мельчайших гли-

нистых частиц и белковых веществ. Осуществляют коагуляцию 

введением в очищаемую воду небольших количеств электролитов 

Al
2
(SO

4
)

3
, FeSO

4
 и других соединений, называемых коагулянтами. 
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Физико-химическая сущность этого процесса в упрощенном виде 

состоит в том, что коагулянт в воде превращается в агрегат несущих 

заряд частиц, которые, взаимодействуя с противоположно заряжен-

ными частицами примесей, обуславливают выпадение нераство-

римого коллоидного осадка. Так, Al
2
(SO

4
)

3
 в результате гидролиза и 

взаимодействия с солями кальция и магния, растворенными в воде, 

образует хлопьевидные положительно заряженные частицы Al(OH)
3
:

Al
2

 (SO
4
)

3
 + 6 H

2
O = 2Al(OH)

3
 + 3H

2 
SO

4
;

H
2
SO

4
 + Ca(HCO

3
)

2
 = CaSO

4
 + 2H

2
O + 2CO

2
.

Взаимодействие положительно заряженных частиц гидрооки-

си алюминия и несущих отрицательный заряд примесей приводит 

к быстрой коагуляции. Одновременно идет процесс адсорбции на 

поверхности осадка органических красящих веществ, в результате 

чего вода обесцвечивается.

Обеззараживание воды обеспечивается ее хлорированием или 

озонированием.

Дегазация – удаление из воды растворенных газов – достигает-

ся физическими способами – термической деаэрацией на воздухе 

или в вакууме, или химическим способом, при котором газы по-

глощаются химическими реагентами. Например, в случае диокси-

да углерода:

СО
2
 + Са(ОН)

2
 = СаСО

3
 + Н

2
О;

O
2
 + N

2
H

4
 = 2H

2
O + N

2
↑.

Одной из основных и обязательных операций водоподготовки 

технологической воды является ее умягчение.

Умягчением называется обработка воды для понижения ее 

жесткости, т. е. уменьшения концентрации ионов кальция и магния 

различными физическими, химическими и физико-химическими 

методами.

При физическом методе воду нагревают до кипения, в результа-

те чего растворимые гидрокарбонаты кальция и магния превраща-

ются в их карбонаты, выпадающие в осадок:

Са(НСО
3
)

2
 = СаСО

3
↓ + Н

2
О + СО

2
↑.

Этим методом удаляется только временная жесткость.
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К химическим методам умягчения относятся фосфатный и из-

вестково-содовый, заключающийся в обработке тринатрийфосфа-

том или смесью гидроксида кальция и карбоната натрия. В первом 

случае протекает реакция образования нерастворимого трикаль-

цийфосфата, выпадающего в осадок:

3СаSO
4
 + 2Na

3
PO

4
 = 3Na

2
SO

4
 + Ca

3
(PO

4
)

2
.

Во втором случае протекают две реакции. Бикарбонаты кальция 

и магния реагируют с гидроксидом кальция, чем устраняется вре-

менная жесткость:

Са(HCO
3
)

2
 + Ca(OH)

2
 = 2CaCO

3
 + 2H

2
O,

а сульфаты, нитраты и хлориды – с карбонатом натрия, чем устра-

няется постоянная жесткость:

СаSO
4
 + Na

2
CO

3
 = CaCO

3
 + Na

2
SO

4
.

Обессоливание применяется в тех производствах, где к воде предъ-

являются особо жесткие требования по чистоте, например при полу-

чении полупроводниковых материалов, химически чистых реакти-

вов, фармацевтических препаратов. Обессоливание воды достигается 

методом ионного обмена, дистилляцией, электродиализом.

Метод ионного обмена основан на свойстве некоторых твердых 

тел (ионитов) поглощать из раствора ионы в обмен на эквивалент-

ное количество других ионов того же знака. Иониты подразделяются 

на катиониты и аниониты. Катиониты содержат подвижные катио-

ны натрия или водорода, а аниониты – подвижные ионы гидрокси-

ла. В качестве катионитов применяют сульфоугли, алюмосиликаты, 

искусственные смолы, в качестве анионитов – синтетические смо-

лы. Соответственно, процессы ионного обмена подразделяются на 

Н(Na)-катионирование, например:

Na
2
(Кат) + Са(НСО

3
)

2
 ↔ Са(Кат)

2
 + Na

2
CO

3
,

и анионирование, например:

Ан(ОН) + НСl + Н
2
О ↔ (Ан)Сl + Н

2
О,

где (Кат) и (Ан) – не участвующая в обмене матрица ионита.

Поскольку процесс ионного обмена обратим, установление рав-

новесия в системе означает прекращение процесса обессоливания. 

Поглощающая способность ионита характеризуется его обменной 
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емкостью, равной количеству ионов кальция и магния, которое 

может поглотить единица объема или массы ионита, выраженному  

в грамм-эквивалентах: г-экв/м3 или г-экв/кг. От величины обменной 

емкости при данном объеме ионита зависит время рабочего цикла 

ионитовых фильтров. После насыщения ионита он может быть ре-

генерирован для Н-катионитов промывкой растворами кислоты, для 

Na-катионитов – хлоридом натрия и для анионитов – раствором ще-

лочи. В приведенных выше примерах работы анионитов при этом 

протекают реакции:

Са(Кат) + 2NaCl = Na
2
(Кат) + CaCl

2
;

(Ан)Cl + KOH = (Ан)ОН + КСl.

Полное обессоливание воды обеспечивается ее дистилляцией 

(термическое обессоливание) обычно после того, как вода предва-

рительно очистится с помощью ионитовых фильтров.

Водооборотные циклы (ВОЦ) химико-технологических произ-

водств являются важным фактором рационального использования 

водных ресурсов. В ВОЦ осуществляется многократное использова-

ние воды без выброса загрязненных стоков в водоемы, а потребле-

ние свежей воды для ее восполнения ограничено только технологи-

ческими превращениями и естественными потерями. В химических 

производствах используются три схемы водооборота в зависимости 

от технологических изменений, которые вода претерпевает в про-

цессе производства (рис. 1.2):

1)	вода только нагревается и должна быть перед возвратом охлажде-

на в бассейне или градирне;

2)	вода только загрязнена и должна быть перед возвращением очи-

щена в специальных очистных сооружениях;

3)	вода нагревается и загрязнена – это комбинация 1-го и 2-го типов 

ВОЦ.

За счет использования оборотной воды водопотребление хи-

мической промышленности снижается на 85–90 %, тем не менее 

расход свежей воды на производство 1 т продукции составляет 50–

130 м3. Поэтому одной из задач химической технологии является 

дальнейшее снижение водоёмкости производств путем внедрения 

систем оборотного водоснабжения с последующим использовани-

ем воды и перехода на водосберегающие (бессточные) технологии.
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 В химическом производстве элементы образуют машины и аппараты; 
связями являются трубо-, газо- и паропроводы. В элементах происходит из-
менение состояния потоков – разделение, смешение, сжатие, нагрев, химиче-
ские превращения и прочее, а по связям материальные, тепловые, энергети-
ческие потоки передаются из одного элемента в другой. Это позволяет пред-
ставить химическое производство как химико-технологическую систему. 
 Химико-технологический процесс представляет собой совокупность 
операций, позволяющих получить целевой продукт из исходного сырья. Не-
которые из этих операций необходимы для подготовки исходных реагентов к 
проведению химической реакции, перевода их в наиболее реакционноспо-
собное состояние. Например, известно, что скорость химических реакций 
сильно зависит от температуры, поэтому часто реагенты до проведения реак-
ции нагревают. Чтобы устранить побочные явления и получить продукт вы-
сокого качества, исходное сырье подвергают очистке от посторонних приме-
сей, пользуясь методами, основанными на различии физических свойств 
(растворимость в различных растворителях, плотность, температуры конден-
сации и кристаллизации и т. д.). При очистке сырья и реакционных смесей 
широко применяют явления тепло- и массообмена, гидромеханические про-

Рис. 1.2. Системы производственного оборотного водоснабже-
ния: а) цикл с охлаждением оборотной воды; б) цикл с очисткой 
оборотной воды; в) цикл с очисткой и охлаждением оборотной 
воды. 
1 – технологическая установка; 2 – насосная станция; 3 – гра-
дирня; 4 – очистное сооружение; 5 – камера для восполнения по-
терь воды 
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Рис. 1.2. Системы производственного оборотного водоснабжения:  
а) цикл с охлаждением оборотной воды; б) цикл с очисткой оборотной 

воды; в) цикл с очисткой и охлаждением оборотной воды;  
1 – технологическая установка; 2 – насосная станция; 3 – градирня;  
4 – очистное сооружение; 5 – камера для восполнения потерь воды

1.4. Понятие и состав химико-технологических систем (ХТС)

Химическое производство (ХП) – совокупность машин, аппара-

тов и других устройств, связанных между собой трубо-, газо- и паро-

проводами, а также электрическими, транспортными и телекомму-

никационными (для информации и управления) линиями связи для 

совместного функционирования, результатом которого является 

получение продукции и выполнение других функций производства. 

Такой объект также называется системой.

Система – совокупность элементов и связей между ними, функ-

ционирующих как единое целое.

Элемент изменяет свойства и состояние входящих в него пото-

ков. Выходящие потоки передаются по связям в другие элементы,  
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в которых происходят их последующие изменения. Система элемен-

тов, перерабатывая входящие и выходящие из неё потоки, функцио-

нирует как единое целое.

В химическом производстве элементы образуют машины и ап-

параты; связями являются трубо-, газо- и паропроводы. В элементах 

происходит изменение состояния потоков – разделение, смешение, 

сжатие, нагрев, химические превращения и прочее, а по связям ма-

териальные, тепловые, энергетические потоки передаются из одно-

го элемента в другой. Это позволяет представить химическое произ-

водство как химико-технологическую систему.

Химико-технологический процесс представляет собой совокуп-

ность операций, позволяющих получить целевой продукт из исход-

ного сырья. Некоторые из этих операций необходимы для подготов-

ки исходных реагентов к проведению химической реакции, перевода 

их в наиболее реакционноспособное состояние. Например, извест-

но, что скорость химических реакций сильно зависит от темпера-

туры, поэтому часто реагенты до проведения реакции нагревают. 

Чтобы устранить побочные явления и получить продукт высокого 

качества, исходное сырье подвергают очистке от посторонних при-

месей, пользуясь методами, основанными на различии физических 

свойств (растворимость в различных растворителях, плотность, 

температуры конденсации и кристаллизации и т. д.). При очистке 

сырья и реакционных смесей широко применяют явления тепло- и 

массообмена, гидромеханические процессы. Возможно также ис-

пользование химических методов очистки, например химических 

реакций, в результате которых посторонние примеси превращаются 

в легкоотделимые вещества. 

Соответствующим образом подготовленные реагенты подверга-

ют химическому взаимодействию, включающему часто несколько 

этапов. В промежутках между этими этапами иногда необходимо 

вновь использовать тепломассообменные и другие физические про-

цессы. Например, при производстве серной кислоты диоксид серы 

частично окисляют до триоксида, затем реакционную смесь охлаж-

дают, извлекают из нее путем абсорбции триоксид серы и вновь на-

правляют ее на окисление. 



30

В результате химических реакций получают смесь продуктов 

(целевых, побочных) и непрореагировавших реагентов. Заклю-

чительные операции связаны с разделением этой смеси, для чего 

вновь применяют гидромеханические, тепло- и массообменные 

процессы, например фильтрование, центрифугирование, ректифи-

кацию, абсорбцию, экстракцию и т. д. Продукты реакции направ-

ляют на склад готовой продукции или на дальнейшую переработку; 

непрореагировавшее сырье вновь используют в процессе, организуя 

его рецикл. На заключительных этапах проводят также рекупера-

цию энергии и очистку промышленных выбросов, чтобы извлечь 

из отходящих газов и сточных вод все ценные компоненты, а также 

ликвидировать опасность загрязнения окружающей среды. 

Химическое производство состоит из десятков и сотен разно-

родных аппаратов и устройств, связанных между собой разноо-

бразными потоками. Исследовать его в целом при огромном мно-

гообразии его составных частей – задача не только сложная, но  

и малоэффективная. 

Представив химическое производство как химико-технологиче-

скую систему, проведем дальнейшую систематизацию частей произ-

водства, представленных в структуре ХТС.

Химико-технологическая система (ХТС) – совокупность аппара-

тов, машин и других устройств (элементов) и материальных, тепло-

вых, энергетических и других потоков (связей) между ними, функ-

ционирующая как единое целое, предназначенная для переработки 

исходных веществ (сырья) в продукты и взаимодействующая с окру-

жающей средой.

Химико-технологические системы, соответствующие химиче-

ским производствам (или отдельным их цехам), обладают характер-

ными признаками:

1)	существование общей цели функционирования – выпуск продук-

ции;

2)	большие размеры системы – велико число элементов, входящих  

в систему, число связей между ними;

3)	большое число параметров, характеризующих работу системы;

4)	сложность поведения системы – изменение режима в одном ап-

парате может повлиять на работу всего производства;
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5)	высокая степень автоматизации процессов управления производ-

ством;

6)	необходимость создания потоков осведомительной и управля-

ющей информации между элементами ХТС и управляющими 

устройствами.

Наличие этих признаков позволяет рассматривать химическое 

производство как сложную систему – ХТС.

Представление химического производства в виде системы пред-

полагает подразделение его на взаимосвязанные функциональные 

подсистемы, которые обеспечивают выполнение функций произ-

водства и его функционирование в целом.

Технологическая подсистема – часть производства, где осущест-

вляется собственно переработка сырья в продукты – химико-техно-

логический процесс (ХТП).

Энергетическая подсистема – часть производства, служащая для 

обеспечения энергией химико-технологического процесса. В зави-

симости от вида энергии: тепловая, силовая, электрическая – может 

быть представлена соответствующая подсистема.

Подсистема управления – часть производства для получения ин-

формации о его функционировании и для управления им. Обычно 

это автоматизированная система управления технологическим про-

цессом (АСУТП).

Примерно так же функциональные подсистемы представлены  

в технической документации по производству. Напомним, что в за-

висимости от цели исследований каждая из подсистем может быть 

представлена несколькими видами. Совокупность функциональ-

ных подсистем образует состав ХТС.

В химико-технологической системе выделяют масштабные 

подсистемы, выполняющие определенные функции в последова-

тельности процессов переработки сырья в продукты, как отдельные 

части химико-технологического процесса. Масштабные подсисте-

мы ХТС также можно систематизировать в виде их иерархической 

последовательности – иерархической структуры ХТС (рис. 1.3).
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Иерархическая структура ХТС позволяет на каждом этапе сократить 
размерность исследуемой задачи (т. е. число одновременно учитываемых 
элементов и процессов), а результаты изучения подсистемы одного произ-
водства использовать в исследованиях другого. Иерархическую структуру 
масштабных подсистем можно представить также для функциональных под-
систем.  

Отличительной особенностью иерархической структуры химического 
предприятия является не только наличие отношений соподчиненности между 
уровнями (подсистемами) иерархии, но и существование взаимосвязи между 
подсистемами одного и того же уровня. 

Элементы и связи химико-технологической системы. Рассмотрим 
элементы, находящиеся на нижней ступени иерархической структуры и 
предназначенные для определенного изменения состояния потока.  

Классификация элементов ХТС проводится по их назначению. 
Механические и гидромеханические элементы производят изменение 

формы и размера материала и его перемещение, объединение и разделение 
потоков. Эти операции осуществляются дробилками, грануляторами, смеси-
телями, сепараторами, фильтрами, циклонами, компрессорами, насосами. 

Теплообменные элементы изменяют температуру потока, его тепло-
содержание, переводят вещества в другое фазовое состояние. Эти операции 
осуществляют в теплообменниках, испарителях, конденсаторах, сублимато-
рах. 

Массообменные элементы осуществляют межфазный перенос компо-
нентов, изменение компонентного состава потоков без появления новых ве-
ществ. Эти операции проводят в дистилляторах, абсорберах, адсорберах, рек-
тификационных колоннах, экстракторах, кристаллизаторах, сушилках. 

Реакционные элементы осуществляют химические превращения, кар-
динально меняют компонентный состав потоков и материалов. Эти процессы 
происходят в химических реакторах. 

Энергетические элементы осуществляют преобразование энергии и 
получение энергоносителей. К ним относят турбины, генераторы, приводы 
для выработки механической энергии, котлы-утилизаторы для выработки 
энергетического пара. 

Элементы контроля и управления позволяют измерить параметры 
состояния потоков, контролировать состояние аппаратов и машин, а также 
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Рис. 1.3. Иерархическая структура химико-
технологической системы

Рис. 1.3. Иерархическая структура химико-технологической системы

Элементом минимального масштаба в структуре ХТС является 

отдельный аппарат (реактор, абсорбер, ректификационная колон-

на, насос и прочее) – химико-технологический аппарат (ХТА). Это 

низший масштабный уровень IV. Несколько аппаратов, выполняю-

щих вместе какое-то преобразование потока, – элементы подсисте-

мы III масштабного уровня (реакционный узел, система разделения 

многокомпонентной смеси и т. д.). Совокупность подсистем второ-

го уровня как элементы образуют подсистему II уровня (отделения 

или участки производства, например, в производстве серной кисло-

ты – отделения обжига серосодержащего сырья, очистки и осушки 

сернистого газа, контактное, абсорбционное, очистки отходящих 

газов). К этим же подсистемам могут относиться водоподготовка, 

регенерация отработанных вспомогательных материалов, утилиза-

ция отходов. Совокупность отделений, участков образует ХТС про-

изводства в целом. Описанное выделение подсистем условно. В ка-

ких-то задачах выделение подсистем и элементов может быть иным.

Иерархическая структура ХТС позволяет на каждом этапе со-

кратить размерность исследуемой задачи (т. е. число одновременно 

учитываемых элементов и процессов), а результаты изучения подси-

стемы одного производства использовать в исследованиях другого. 

Иерархическую структуру масштабных подсистем можно предста-

вить также для функциональных подсистем. 

Отличительной особенностью иерархической структуры химиче-

ского предприятия является не только наличие отношений соподчи-

ненности между уровнями (подсистемами) иерархии, но и существо-

вание взаимосвязи между подсистемами одного и того же уровня.
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Элементы и связи химико-технологической системы. Рассмотрим 

элементы, находящиеся на нижней ступени иерархической струк-

туры и предназначенные для определенного изменения состояния 

потока. 

Классификация элементов ХТС проводится по их назначению.

Механические и гидромеханические элементы производят изме-

нение формы и размера материала и его перемещение, объединение 

и разделение потоков. Эти операции осуществляются дробилками, 

грануляторами, смесителями, сепараторами, фильтрами, циклона-

ми, компрессорами, насосами.

Теплообменные элементы изменяют температуру потока, его те-

плосодержание, переводят вещества в другое фазовое состояние. 

Эти операции осуществляют в теплообменниках, испарителях, кон-

денсаторах, сублиматорах.

Массообменные элементы осуществляют межфазный перенос 

компонентов, изменение компонентного состава потоков без появ-

ления новых веществ. Эти операции проводят в дистилляторах, аб-

сорберах, адсорберах, ректификационных колоннах, экстракторах, 

кристаллизаторах, сушилках.

Реакционные элементы осуществляют химические превраще-

ния, кардинально меняют компонентный состав потоков и матери-

алов. Эти процессы происходят в химических реакторах.

Энергетические элементы осуществляют преобразование энер-

гии и получение энергоносителей. К ним относят турбины, генера-

торы, приводы для выработки механической энергии, котлы-утили-

заторы для выработки энергетического пара.

Элементы контроля и управления позволяют измерить параме-

тры состояния потоков, контролировать состояние аппаратов и ма-

шин, а также управлять процессами, меняя условия их протекания. 

К ним относятся датчики (температуры, давления, расхода, состава 

и т. д.), исполнительные механизмы (вентили, задвижки, выклю-

чатели и т. д.), а также приборы для выработки и преобразования 

сигналов, информационные и вычислительные устройства. Как 

правило, это устройства сигнализации, системы автоматического 

регулирования, автоматическая система управления химико-техно-

логическим процессом.
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В каждом из перечисленных элементов могут протекать разноо-

бразные процессы, и в каждый из них могут входить как составные 

части различные по назначению устройства. В реакционный узел, 

кроме реактора, входят теплообменные аппараты и гидромеханиче-

ские устройства (смесители, распределители потоков). Классифици-

ровать такой агрегат следует по его основному назначению – реакци-

онный элемент технологической подсистемы. Но в энергетической 

подсистеме возможна утилизация теплоты реакции для подогре-

ва воды в общей системе выработки энергетического пара. Тогда  

в энергетической подсистеме реакционный узел будет теплообмен-

ным элементом, источник тепла которого – результат химической 

реакции (сравните: в огневом подогревателе тоже протекает хими-

ческая реакция – горение, или окисление, топлива).

Таким образом, в зависимости от изучаемой подсистемы один и 

тот же элемент может иметь разное назначение. Котел-утилизатор 

охлаждает поток в технологической подсистеме, он является тепло-

обменным элементом. В энергетической подсистеме котел-утили-

затор вырабатывает пар, и потому он – энергетический элемент.

Элементы ХТС, классифицированные по их назначению, могут 

быть совмещены в одном устройстве, например в реакторе-ректи-

фикаторе, где одновременно происходят и химическое превраще-

ние (реакционный элемент), и разделение смеси на компоненты 

(массообменный элемент).

Несмотря на относительность признаков назначения элементов 

ХТС, проведенная классификация элементов позволяет проводить 

исследования более систематично. 

Классификация связей (потоков). Потоки между аппаратами 

(связи между элементами) классифицируют по их содержанию.

Материальные потоки переносят вещества и материалы по тру-

бопроводам различного назначения, транспортерами и другими ме-

ханическими устройствами.

Энергетические потоки переносят энергию в любом ее проявле-

нии – тепловую, механическую, электрическую, топливо. Тепловая 

энергия и топливо для энергетических элементов передаются обыч-

но по трубопроводам (пар, горячие потоки, горючие газы и жидко-

сти), механическая энергия – также по трубопроводам (в виде газов 



35

под давлением) или через вал двигателей и другие элементы приво-

да. Провода, силовые кабели передают электрическую энергию.

Информационные потоки используются в системах контроля и 

управления процессами и производством. Используются электри-

ческие провода и тонкие, капиллярные, трубки в пневматических 

системах.

Структура связей. Последовательность прохождения потоков через 

элементы ХТС определяет структуру связей и обеспечивает необходи-

мые условия работы элементов системы. Основные типы структуры 

связей показаны на рис. 1.4. Здесь прямоугольники представляют эле-

менты, линии со стрелками – связи и направления потоков.
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Информационные потоки используются в системах контроля и 
управления процессами и производством. Используются электрические про-
вода и тонкие, капиллярные, трубки в пневматических системах. 

Структура связей. Последовательность прохождения потоков через 
элементы ХТС определяет структуру связей и обеспечивает необходимые 
условия работы элементов системы. Основные типы структуры связей пока-
заны на рис. 1.4. Здесь прямоугольники представляют элементы, линии со 
стрелками – связи и направления потоков. 

Последовательная связь (схема 1 на рис. 1.4). Поток проходит аппара-
ты поочередно. Применение: последовательная переработка сырья в разных 
операциях, более полная переработка сырья последовательными воздействи-
ями на него, управление процессом путем необходимого управляющего воз-
действия на каждый элемент. 

Разветвленная связь (схема 2 на рис. 1.4). После некоторой операции 
поток разветвляется, и далее отдельные потоки перерабатываются различны-
ми способами. Такая схема используется для получения различных продук-
тов. 

Параллельная связь (схема 3 на рис. 1.4). Поток разветвляется, отдель-
ные части его проходят через разные аппараты, после чего потоки объединя-
ются. Если мощность некоторых аппаратов ограничена, то устанавливают 

несколько аппаратов параллельно, обеспечивая суммарную производитель-
ность всей системы. Другое применение такой связи – использование перио-
дических стадий в непрерывном процессе. В этом случае поочередно работа-
ет один из параллельных аппаратов. После завершения рабочего цикла одно-

1 

2 3

Vб 

V4 5

V0 V 
V

6 Р 7

8 9

Рис. 1.4. Связи в химико-технологической системе: 
1 – последовательная; 2 – разветвленная; 3 – параллельная; 4, 5 – обвод-
ная (байпас): простая (4) и сложная (5); 6–9 – обратная (рециркуляцион-
ная): рецикл полный (6, 9) и фракционный (7, 8), простой (6) и сложный 

(9)

Рис. 1.4. Связи в химико-технологической системе:  
1 – последовательная; 2 – разветвленная; 3 – параллельная;  

4, 5 – обводная (байпас): простая (4) и сложная (5); 6–9 – обратная 
(рециркуляционная): рецикл полный (6, 9) и фракционный (7, 8),  

простой (6) и сложный (9); Р – система разделения

Последовательная связь (схема 1 на рис. 1.4). Поток проходит 

аппараты поочередно. Применение: последовательная переработка 

сырья в разных операциях, более полная переработка сырья после-

довательными воздействиями на него, управление процессом путем 

необходимого управляющего воздействия на каждый элемент.

Разветвленная связь (схема 2 на рис. 1.4). После некоторой опе-

рации поток разветвляется, и далее отдельные потоки перерабаты-
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ваются различными способами. Такая схема используется для полу-

чения различных продуктов.

Параллельная связь (схема 3 на рис.  1.4). Поток разветвляется, 

отдельные части его проходят через разные аппараты, после чего 

потоки объединяются. Если мощность некоторых аппаратов огра-

ничена, то устанавливают несколько аппаратов параллельно, обе-

спечивая суммарную производительность всей системы. Другое 

применение такой связи – использование периодических стадий 

в непрерывном процессе. В этом случае поочередно работает один 

из параллельных аппаратов. После завершения рабочего цикла од-

ного аппарата поток переключают на другой аппарат, а отключен-

ный подготавливают к очередному рабочему циклу. Так включены 

адсорберы с коротким сроком службы сорбента. Пока в одном из 

них происходит поглощение, в другом сорбент регенерируют. Еще 

одно назначение параллельной схемы – резервирование на случай 

выхода из строя одного из аппаратов, когда такое нарушение может 

привести к резкому ухудшению работы всей системы и даже к ава-

рийному состоянию. Такое резервирование называют «холодным» 

(«горячее» резервирование обусловлено периодичностью процесса).

Обводная связь, или байпас (схемы 4 и 5 на рис. 1.4). Часть пото-

ка, не поступая в аппарат, «обходит» его. Такая схема используется 

в основном для управления процессом. Например, условия переда-

чи теплоты в теплообменнике со временем меняются (загрязнение 

поверхности, изменение нагрузки), но необходимые температуры 

потоков поддерживают байпасирование их мимо теплообменника. 

Величину байпаса β определяют как долю основного потока, прохо-

дящего мимо аппарата: β = V
б 
/V

о
 (обозначения потоков показаны на 

рис. 1.4). Различают простой (схема 4) и сложный (схема 5) байпасы.

Обратная связь, или рецикл (схемы 6–9 на рис. 1.4). Часть по-

тока после прохождения очередного элемента ХТС возвращается  

в него. Через аппарат, в который направляется рецикл V
p
, проходит 

больший поток V, чем основной V
о
, так что V = V

o 
+ V

p
. Отношение 

приращенного и основного потоков называют кратностью цирку-

ляции: К
р 
= V/V

о
.

Если выходящий из аппарата поток разветвляется и одна его 

часть образует обратную связь (схема 6), то такая связь совершает 



37

полный рецикл – составы выходящего потока и рециклирующего 

одинаковы. Такую схему используют для управления процессом, 

создания благоприятных условий для его протекания. Например,  

в цепных реакциях скорость превращения возрастает по мере нако-

пления промежуточных активных радикалов и, если часть выходно-

го потока, содержащего активные радикалы, вернуть на вход реак-

тора, то превращение будет интенсивным с самого начала. 

Возможен возврат (рецикл) части компонентов после системы 

разделения Р (схема 7). Это – фракционный рецикл (возвращается 

фракция потока), который широко применяется для более полного 

использования сырья. В синтезе аммиака в реакторе превращает-

ся около 20 % азотоводородной смеси. После отделения продукта 

непрореагировавшие азот и водород возвращают в реактор, таким 

образом достигается полное превращение исходного вещества. 

Фракционный рецикл применяют также для полного использо-

вания вспомогательных материалов. В производстве аммиака азо-

товодородная смесь получается с большим содержанием СO
2
. Его 

абсорбируют раствором моноэтаноламина (МЭА), который быстро 

насыщается диоксидом углерода. Насыщенный раствор МЭА ре-

циркулирует через десорбер, где отделяется СО
2
, и восстановлен-

ный моноэтаноламин возвращается в абсорбер. К фракционному 

рециклу можно отнести схему 8. Свежая смесь нагревается в тепло-

обменнике теплом выходящего из реактора потока. Рециркулирует 

тепловая фракция потока (а не компонентная, как в схеме 7).

Схемы 6–8 представляют собой простой рецикл, а схема 9 – 

сложный.

Приведенные выше типы связей присутствуют практически во 

всех ХТС, обеспечивая необходимые условия их функционирования.

1.5. Качественные и количественные критерии оценки 
эффективности химического производства

Определение полезности и эффективности химического произ-

водства и технологического процесса в нем проводится по разным 

показателям, которые выделяют в основные группы.
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1.5.1. Технологические показатели 

Технологические показатели определяют качество химико-тех-

нологического процесса. Показателем, характеризующим эффек-

тивность работы машин, аппаратов, цехов и заводов в целом, слу-

жит производительность. 

Производительность – это количество выработанного продукта 

или переработанного сырья в единицу времени τ:
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Схемы 6–8 представляют собой простой рецикл, а схема 9 – слож-
ный. 

Приведенные выше типы связей присутствуют практически во всех 
ХТС, обеспечивая необходимые условия их функционирования. 
1.5.	КАЧЕСТВЕННЫЕ	И	КОЛИЧЕСТВЕННЫЕ	КРИТЕРИИ	ОЦЕНКИ		
ЭФФЕКТИВНОСТИ	ХИМИЧЕСКОГО	ПРОИЗВОДСТВА	
	 Определение полезности и эффективности химического производства и 
технологического процесса в нем проводится по разным показателям, кото-
рые выделяют в основные группы. 
1.5.1.	Технологические	показатели		
	 Технологические показатели определяют качество химико-
технологического процесса. Показателем, характеризующим эффективность 
работы машин, аппаратов, цехов и заводов в целом, служит производитель-
ность.  

Производительность – это количество выработанного продукта или 
переработанного сырья в единицу времени τ: 

                                        τ
ВП  ,                        (1.1) 

где П – производительность; В – количество продукта.  
Производительность измеряется в килограммах в час (кг/ч), тоннах в 

сутки (т/сут) или кубических метрах в сутки (м3/сут) и т. д. Максимально 
возможная производительность называется мощностью. Производитель-
ность за длительный срок работы (один год) учитывает плановые остановки 
производства. Поэтому на химических производствах для связи часовой или 
суточной производительности с годовой принимают, что производство рабо-
тает 8000 часов, или 330 суток в году. 
 Для сравнения работы аппаратов и установок различного устройства и 
размеров, в которых протекают одни и те же химические процессы, исполь-
зуется понятие интенсивности.  
 Интенсивность – это производительность, отнесенная к какой-либо 
величине, характеризующей размеры аппарата, – к его объему или сечению; 
она, например, может быть выражена в виде уравнения 

                      τ
BПИ



rr VV ,             (1.2)  

где Vr – объем аппарата (реактора). 
Интенсивность может измеряться количеством продукта, получаемого 

в течение единицы времени с единицы объема аппарата кг/чꞏм3 или с едини-
цы сечения аппарата (т/сутꞏм2) и т. д. Этот показатель характеризует интен-
сивность протекания процесса в технологическом аппарате и совершенство 
его организации. 
 Глубина протекания реакции, от которой зависят степень использова-
ния сырья и другие показатели химико-технологического процесса, характе-

                                             (1.1)

где П – производительность; В – количество продукта. 

Производительность измеряется в килограммах в час (кг/ч), 

тоннах в сутки (т/сут) или кубических метрах в сутки (м3/сут)  

и т. д. Максимально возможная производительность называет-

ся мощностью. Производительность за длительный срок работы 

(один год) учитывает плановые остановки производства. Поэтому 

на химических производствах для связи часовой или суточной про-

изводительности с годовой принимают, что производство работает  

8000 часов, или 330 суток в году.

Для сравнения работы аппаратов и установок различного 

устройства и размеров, в которых протекают одни и те же химиче-

ские процессы, используется понятие интенсивности. 

Интенсивность – это производительность, отнесенная к ка-

кой-либо величине, характеризующей размеры аппарата, – к его 

объему или сечению; она, например, может быть выражена в виде 

уравнения
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Схемы 6–8 представляют собой простой рецикл, а схема 9 – слож-
ный. 

Приведенные выше типы связей присутствуют практически во всех 
ХТС, обеспечивая необходимые условия их функционирования. 
1.5.	КАЧЕСТВЕННЫЕ	И	КОЛИЧЕСТВЕННЫЕ	КРИТЕРИИ	ОЦЕНКИ		
ЭФФЕКТИВНОСТИ	ХИМИЧЕСКОГО	ПРОИЗВОДСТВА	
	 Определение полезности и эффективности химического производства и 
технологического процесса в нем проводится по разным показателям, кото-
рые выделяют в основные группы. 
1.5.1.	Технологические	показатели		
	 Технологические показатели определяют качество химико-
технологического процесса. Показателем, характеризующим эффективность 
работы машин, аппаратов, цехов и заводов в целом, служит производитель-
ность.  

Производительность – это количество выработанного продукта или 
переработанного сырья в единицу времени τ: 

                                        τ
ВП  ,                        (1.1) 

где П – производительность; В – количество продукта.  
Производительность измеряется в килограммах в час (кг/ч), тоннах в 

сутки (т/сут) или кубических метрах в сутки (м3/сут) и т. д. Максимально 
возможная производительность называется мощностью. Производитель-
ность за длительный срок работы (один год) учитывает плановые остановки 
производства. Поэтому на химических производствах для связи часовой или 
суточной производительности с годовой принимают, что производство рабо-
тает 8000 часов, или 330 суток в году. 
 Для сравнения работы аппаратов и установок различного устройства и 
размеров, в которых протекают одни и те же химические процессы, исполь-
зуется понятие интенсивности.  
 Интенсивность – это производительность, отнесенная к какой-либо 
величине, характеризующей размеры аппарата, – к его объему или сечению; 
она, например, может быть выражена в виде уравнения 
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где Vr – объем аппарата (реактора). 
Интенсивность может измеряться количеством продукта, получаемого 

в течение единицы времени с единицы объема аппарата кг/чꞏм3 или с едини-
цы сечения аппарата (т/сутꞏм2) и т. д. Этот показатель характеризует интен-
сивность протекания процесса в технологическом аппарате и совершенство 
его организации. 
 Глубина протекания реакции, от которой зависят степень использова-
ния сырья и другие показатели химико-технологического процесса, характе-

                                         (1.2) 

где V
r  

– объем аппарата (реактора).

Интенсивность может измеряться количеством продукта, по-

лучаемого в течение единицы времени с единицы объема аппарата 

(кг/ч·м3) или с единицы сечения аппарата (т/сут·м2) и т. д. Этот по-

казатель характеризует интенсивность протекания процесса в тех-

нологическом аппарате и совершенство его организации.

Глубина протекания реакции, от которой зависят степень ис-

пользования сырья и другие показатели химико-технологического 

процесса, характеризуется степенью превращения и выходом про-

дукта, а для сложных реакций, кроме того, селективностью.
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Степень превращения – это отношение количества реагента, 

вступившего в реакцию, к его исходному количеству. Например, для 

простой необратимой реакции типа A → R степень превращения вы-

ражается уравнением
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ризуется степенью превращения и выходом продукта, а для сложных реак-
ций, кроме того, селективностью. 
 Степень превращения – это отношение количества реагента, всту-
пившего в реакцию, к его исходному количеству. Например, для простой не-
обратимой реакции типа A → R степень превращения выражается уравнени-
ем  

                 
0,

0,

A

AA
A N

NN
X


 ,              (1.3)   

где XA – степень превращения реагента А; NA,0, NA – количество исходного ре-
агента А в начале и в конце процесса. 
 Степень превращения выражают в долях единицы или в процентах: 

                 %100  
N

NN
X

OA,

AOA,
A 


 .           (1.4) 

Из уравнения (1.4) следует, что 
                     NA = NA,0 (1 − XA).                  (1.5) 
Если реакция протекает без изменения объема, то 

             
0,0,

0, 1
A

A

A

AA
A C

C
C

CC
X 


 ,               (1.6) 

где CA,0, CA – концентрация исходного реагента A в начале и в конце процес-
са.  
Из уравнения (1.6) находим, что 

                     CA = CA,0 (1 − XA).                  (1.7)  
 Выход продукта – это отношение количества полученного целевого 
продукта к его количеству, которое должно быть получено по стехиометри-
ческому уравнению. Например, на получение 1 т HNO3 реально расходуется 
290–296 кг NH3, хотя теоретически его требуется 270 кг. Выход продукта со-
ставляет 91–93 %. Неполнота выхода продукта зависит от неполноты пре-
вращения, потерь, наличия примесей. Выход определяет эффективность ис-
пользования сырья. 
 Для необратимой реакция A → R имеем 

            
max,R

R
R N

NФ  ,                       (1.8)  

где ФR – выход целевого продукта; NR – количество продукта R в конце про-
цесса; NR, max – максимально возможное количество продукта R.  

Однако в данном случае 
                  NR,max = NA,0; NR = NA,0 – NA,  
поэтому для необратимых процессов 

              A
OA,

AOA,

maxR,

R
R X

N
NN

N
N




Ф .              (1.9) 

,                                         (1.3)

где X
A
 – степень превращения реагента А; N

A,0
, N

A
 – количество ис-

ходного реагента А в начале и в конце процесса.

Степень превращения выражают в долях единицы или в про-

центах:
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ризуется степенью превращения и выходом продукта, а для сложных реак-
ций, кроме того, селективностью. 
 Степень превращения – это отношение количества реагента, всту-
пившего в реакцию, к его исходному количеству. Например, для простой не-
обратимой реакции типа A → R степень превращения выражается уравнени-
ем  
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где XA – степень превращения реагента А; NA,0, NA – количество исходного ре-
агента А в начале и в конце процесса. 
 Степень превращения выражают в долях единицы или в процентах: 

                 %100  
N

NN
X

OA,

AOA,
A 


 .           (1.4) 

Из уравнения (1.4) следует, что 
                     NA = NA,0 (1 − XA).                  (1.5) 
Если реакция протекает без изменения объема, то 
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где CA,0, CA – концентрация исходного реагента A в начале и в конце процес-
са.  
Из уравнения (1.6) находим, что 

                     CA = CA,0 (1 − XA).                  (1.7)  
 Выход продукта – это отношение количества полученного целевого 
продукта к его количеству, которое должно быть получено по стехиометри-
ческому уравнению. Например, на получение 1 т HNO3 реально расходуется 
290–296 кг NH3, хотя теоретически его требуется 270 кг. Выход продукта со-
ставляет 91–93 %. Неполнота выхода продукта зависит от неполноты пре-
вращения, потерь, наличия примесей. Выход определяет эффективность ис-
пользования сырья. 
 Для необратимой реакция A → R имеем 
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R
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NФ  ,                       (1.8)  

где ФR – выход целевого продукта; NR – количество продукта R в конце про-
цесса; NR, max – максимально возможное количество продукта R.  

Однако в данном случае 
                  NR,max = NA,0; NR = NA,0 – NA,  
поэтому для необратимых процессов 
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ризуется степенью превращения и выходом продукта, а для сложных реак-
ций, кроме того, селективностью. 
 Степень превращения – это отношение количества реагента, всту-
пившего в реакцию, к его исходному количеству. Например, для простой не-
обратимой реакции типа A → R степень превращения выражается уравнени-
ем  
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где XA – степень превращения реагента А; NA,0, NA – количество исходного ре-
агента А в начале и в конце процесса. 
 Степень превращения выражают в долях единицы или в процентах: 
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Из уравнения (1.4) следует, что 
                     NA = NA,0 (1 − XA).                  (1.5) 
Если реакция протекает без изменения объема, то 
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где CA,0, CA – концентрация исходного реагента A в начале и в конце процес-
са.  
Из уравнения (1.6) находим, что 

                     CA = CA,0 (1 − XA).                  (1.7)  
 Выход продукта – это отношение количества полученного целевого 
продукта к его количеству, которое должно быть получено по стехиометри-
ческому уравнению. Например, на получение 1 т HNO3 реально расходуется 
290–296 кг NH3, хотя теоретически его требуется 270 кг. Выход продукта со-
ставляет 91–93 %. Неполнота выхода продукта зависит от неполноты пре-
вращения, потерь, наличия примесей. Выход определяет эффективность ис-
пользования сырья. 
 Для необратимой реакция A → R имеем 
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где ФR – выход целевого продукта; NR – количество продукта R в конце про-
цесса; NR, max – максимально возможное количество продукта R.  

Однако в данном случае 
                  NR,max = NA,0; NR = NA,0 – NA,  
поэтому для необратимых процессов 
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Из уравнения (1.4) следует, что

N
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Если реакция протекает без изменения объема, то
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ризуется степенью превращения и выходом продукта, а для сложных реак-
ций, кроме того, селективностью. 
 Степень превращения – это отношение количества реагента, всту-
пившего в реакцию, к его исходному количеству. Например, для простой не-
обратимой реакции типа A → R степень превращения выражается уравнени-
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где XA – степень превращения реагента А; NA,0, NA – количество исходного ре-
агента А в начале и в конце процесса. 
 Степень превращения выражают в долях единицы или в процентах: 
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Из уравнения (1.4) следует, что 
                     NA = NA,0 (1 − XA).                  (1.5) 
Если реакция протекает без изменения объема, то 
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где CA,0, CA – концентрация исходного реагента A в начале и в конце процес-
са.  
Из уравнения (1.6) находим, что 

                     CA = CA,0 (1 − XA).                  (1.7)  
 Выход продукта – это отношение количества полученного целевого 
продукта к его количеству, которое должно быть получено по стехиометри-
ческому уравнению. Например, на получение 1 т HNO3 реально расходуется 
290–296 кг NH3, хотя теоретически его требуется 270 кг. Выход продукта со-
ставляет 91–93 %. Неполнота выхода продукта зависит от неполноты пре-
вращения, потерь, наличия примесей. Выход определяет эффективность ис-
пользования сырья. 
 Для необратимой реакция A → R имеем 
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где ФR – выход целевого продукта; NR – количество продукта R в конце про-
цесса; NR, max – максимально возможное количество продукта R.  

Однако в данном случае 
                  NR,max = NA,0; NR = NA,0 – NA,  
поэтому для необратимых процессов 
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где C
A,0

, C
A
 – концентрация исходного реагента A в начале и в конце 

процесса. 

Из уравнения (1.6) находим, что
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A
 = C

A,0 
(1 − X

A
).                                           (1.7) 

Выход продукта – это отношение количества полученного целе-

вого продукта к его количеству, которое должно быть получено по 

стехиометрическому уравнению. Например, на получение 1 т HNO
3
 

реально расходуется 290–296 кг NH
3
, хотя теоретически его требу-

ется 270 кг. Выход продукта составляет 91–93 %. Неполнота выхо-

да продукта зависит от неполноты превращения, потерь, наличия 

примесей. Выход определяет эффективность использования сырья.

Для необратимой реакция A → R имеем

Ф
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ризуется степенью превращения и выходом продукта, а для сложных реак-
ций, кроме того, селективностью. 
 Степень превращения – это отношение количества реагента, всту-
пившего в реакцию, к его исходному количеству. Например, для простой не-
обратимой реакции типа A → R степень превращения выражается уравнени-
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где XA – степень превращения реагента А; NA,0, NA – количество исходного ре-
агента А в начале и в конце процесса. 
 Степень превращения выражают в долях единицы или в процентах: 
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Из уравнения (1.4) следует, что 
                     NA = NA,0 (1 − XA).                  (1.5) 
Если реакция протекает без изменения объема, то 

             
OA

A

OA

AOA
A C

C
C

CC
X

,,

, 1


 ,               (1.6) 

где CA,0, CA – концентрация исходного реагента A в начале и в конце процес-
са.  
Из уравнения (1.6) находим, что 

                     CA = CA,0 (1 − XA).                  (1.7)  
 Выход продукта – это отношение количества полученного целевого 
продукта к его количеству, которое должно быть получено по стехиометри-
ческому уравнению. Например, на получение 1 т HNO3 реально расходуется 
290–296 кг NH3, хотя теоретически его требуется 270 кг. Выход продукта со-
ставляет 91–93 %. Неполнота выхода продукта зависит от неполноты пре-
вращения, потерь, наличия примесей. Выход определяет эффективность ис-
пользования сырья. 
 Для необратимой реакция A → R имеем 
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где ФR – выход целевого продукта; NR – количество продукта R в конце про-
цесса; NR, max – максимально возможное количество продукта R.  

Однако в данном случае 
                  NR,max = NA,0; NR = NA,0 – NA,  
поэтому для необратимых процессов 
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,                                            (1.8) 

где Ф
R
 – выход целевого продукта; N

R
 – количество продукта R  

в конце процесса; N
R, max 

– максимально возможное количество про-

дукта R. 



40

Однако в данном случае

N
R,max

 = N
A,0

; N
R
 = N

A,0
 – N

A
, 

поэтому для необратимых процессов
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Для обратимых реакций важным понятием является равновесная сте-
пень превращения; для реакции A ↔ R она описывается уравнением 
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где *
AX  – равновесная степень превращения; *

AN  – количество исходного реа-
гента А в состоянии равновесия. 

Для обратимых реакций 
                       NR, max = N*
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где *
RN  – количество продукта R в состоянии равновесия. 
Но NR = NA,0 − NA , а *

RN = NA,O ∙ *
AX , поэтому из уравнения (1.11) следует, 

что для обратимой реакции 
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Селективностью называется отношение количества целевого продук-
та к общему количеству получаемых продуктов. Селективность характеризу-
ет процессы, в которых протекают сложные параллельные и последователь-
ные реакции с получением нескольких продуктов, что часто встречается на 
практике. Например, если в процессе протекают параллельные реакции 

   
 
 
и целевым является продукт R, то селективность будет выражать-
ся в виде 
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R
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N
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где φR – селективность; NR и NS – количество продукта R и S. 
Между выходом, степенью превращения и селективностью существуют 

определенные зависимости. Для простой необратимой реакции (А → R):  
                          Ф = Х;  

простой обратимой реакции (A ↔ R):  
                        Ф = Х / Х*;  

для сложной реакции:  
                            Ф = X ꞏ φ. 

А
R

S

                                 (1.9)

Для обратимых реакций важным понятием является равно-

весная степень превращения; для реакции A ↔ R она описывается 

уравнением
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где X
A

* – равновесная степень превращения; N
A

* – количество ис-

ходного реагента А в состоянии равновесия.

Для обратимых реакций

N
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 = N
R

*, 

поэтому 

 

 

34

Для обратимых реакций важным понятием является равновесная 
степень превращения; для реакции A ↔ R она описывается уравнением 

                   
OA

AOA
A N

NN
X

,

*
,* 

 ,                    (1.10)  

где *
AX  – равновесная степень превращения; *

AN  – количество исходного реа-
гента А в состоянии равновесия. 

Для обратимых реакций 
                       NR, max = N*

R ,  
поэтому  

                   *
R

R
R N

N
Ф ,                    (1.11) 

где *
RN  – количество продукта R в состоянии равновесия. 
Но NR = NA,0 − NA , а *

RN = NA,O ∙ *
AX , поэтому из уравнения (1.11) следует, 

что для обратимой реакции 

      *Ф
A

A
R X

X
 .                       (1.12)  

Селективностью называется отношение количества целевого продук-
та к общему количеству получаемых продуктов. Селективность характеризу-
ет процессы, в которых протекают сложные параллельные и последователь-
ные реакции с получением нескольких продуктов, что часто встречается на 
практике. Например, если в процессе протекают параллельные реакции 

   
 
 
и целевым является продукт R, то селективность будет выражать-
ся в виде 

            
SR

R
R NN

N


 ,                    (1.13) 
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                            Ф = X ꞏ φ. 

В производственных условиях с целью уменьшения расходных коэф-
фициентов сырья стремятся иметь возможно более высокие значения X, φ, Ф. 
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где N
R

* – количество продукта R в состоянии равновесия.

Но N
R
 = N

A,0 
− N

A
, а N

R
* = N

A,0 
∙ X

A
*, поэтому из уравнения (1.11) 

следует, что для обратимой реакции
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Для обратимых реакций важным понятием является равновесная 
степень превращения; для реакции A ↔ R она описывается уравнением 
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где φR – селективность; NR и NS – количество продукта R и S. 
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Селективностью называется отношение количества целевого 

продукта к общему количеству получаемых продуктов. Селектив-

ность характеризует процессы, в которых протекают сложные па-
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ких продуктов, что часто встречается на практике. Например, если  

в процессе протекают параллельные реакции
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Для обратимых реакций важным понятием является равновесная 
степень превращения; для реакции A ↔ R она описывается уравнением 
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где φR – селективность; NR и NS – количество продукта R и S. 
Между выходом, степенью превращения и селективностью существуют 
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для сложной реакции:  
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В производственных условиях с целью уменьшения расходных коэф-
фициентов сырья стремятся иметь возможно более высокие значения X, φ, Ф. 
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Для обратимых реакций важным понятием является равновесная 
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где φ
R
 – селективность; N

R 
и N

S
 – количество продукта R и S.
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Между выходом, степенью превращения и селективностью су-

ществуют определенные зависимости. Для простой необратимой 

реакции (А → R): 

Ф = Х; 

простой обратимой реакции (A ↔ R): 

Ф = Х/Х*; 

для сложной реакции: 

Ф = X · φ.

В производственных условиях с целью уменьшения расходных 

коэффициентов сырья стремятся иметь возможно более высокие 

значения X, φ, Ф.

Расход сырья, воды, энергии и различных реагентов, отнесен-

ный к единице целевого продукта, называют расходным коэффици-

ентом b.
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 Расход сырья, воды, энергии и различных реагентов, отнесенный к 
единице целевого продукта, называют расходным коэффициентом .   
             

B
Q

 ,                        (1.14)  
где Q – расход сырья реагента и др. 
 Расходные коэффициенты выражают в тоннах на тонну (т/т), кубиче-
ских метрах на тонну (м3/т), киловатт-часах на тонну (кВтꞏч/т) и т. п. Расход-
ный коэффициент показывает затраты на производство продукта, но не отра-
жает эффективности использования расходуемых компонентов.  
1.5.2. Экономические	показатели		
 Экономические показатели определяют экономическую эффективность 
производства. К ним относят себестоимость продукции, производительность 
труда. К экономическим показателям эффективности производства иногда 
относят производительность и мощность, о которых упоминалось выше. 
 Себестоимость продукции – суммарные затраты на получение едини-
цы продукции. Себестоимость складывается из следующих расходов: затраты 
на сырье, энергию, вспомогательные материалы; единовременные, капиталь-
ные затраты, распределяемые равномерно на срок эксплуатации оборудова-
ния; затраты на оплату труда работников. Общая структура себестоимости С: 
                С = (∑ЦiGi + kЗк + Зт)/Gп , 
где Цi и Gi – цена и количество израсходованных сырья, энергии, материалов 
на производство продукта в количестве Gп;; Зк – капитальные затраты; k – ко-
эффициент окупаемости капитальных затрат (их доля, отнесенная на время 
производства продукта; в среднем для химических производств k = 0,15 в 
расчете на годовую производительность); Зт – затраты на оплату труда.  

Себестоимость имеет денежное выражение. 
 Производительность труда – количество продукции, произведенной в 
единицу времени в пересчете на одного работающего, характеризует эффек-
тивность производства относительно затрат труда. 
 Экономические показатели рассчитываются на основе технологических 
показателей. Некоторые из них (производительность, расходные коэффици-
енты, удельные капитальные затраты) можно представить в денежном выра-
жении. Эти и экономические показатели также называются техноэкономиче-
скими. 

При оценке эффективности инвестиций в проекты следует рассматри-
вать следующие основные показатели: 

1. Чистый приведенный доход NPV (Net Present Value). Это один из 
важнейших показателей расчета эффективности инвестиционного проекта, 
используемый в инвестиционном анализе. Вычисляется как разница между 
дисконтированной стоимостью денежных поступлений от инвестиционного 
проекта и дисконтированными затратами на проект (инвестиции): 

                                              (1.14) 

где Q – расход сырья реагента и др.

Расходные коэффициенты выражают в тоннах на тонну (т/т), ку-

бических метрах на тонну (м3/т), киловатт-часах на тонну (кВт·ч/т) 

и т. п. Расходный коэффициент показывает затраты на производ-

ство продукта, но не отражает эффективности использования рас-

ходуемых компонентов. 

1.5.2. Экономические показатели 

Экономические показатели определяют экономическую эф-

фективность производства. К ним относят себестоимость продук-

ции, производительность труда. К экономическим показателям 

эффективности производства иногда относят производительность и 

мощность, о которых упоминалось выше.

Себестоимость продукции – суммарные затраты на получение еди-

ницы продукции. Себестоимость складывается из следующих расхо-

дов: затраты на сырье, энергию, вспомогательные материалы; едино-

временные, капитальные затраты, распределяемые равномерно на 

срок эксплуатации оборудования; затраты на оплату труда работни-

ков. Общая структура себестоимости С определяется формулой
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С = (∑Ц
i
G

i
 + kЗ

к
 + З

т
)/G

п
,

где Ц
i
 и G

i
 – цена и количество израсходованных сырья, энергии, 

материалов на производство продукта в количестве G
п
; З

к
 – капи-

тальные затраты; k – коэффициент окупаемости капитальных затрат 

(их доля, отнесенная на время производства продукта; в среднем для 

химических производств k = 0,15 в расчете на годовую производи-

тельность); З
т
 – затраты на оплату труда. 

Себестоимость имеет денежное выражение.

Производительность труда – количество продукции, произведен-

ной в единицу времени в пересчете на одного работающего, характе-

ризует эффективность производства относительно затрат труда.

Экономические показатели рассчитываются на основе техно-

логических показателей. Некоторые из них (производительность, 

расходные коэффициенты, удельные капитальные затраты) можно 

представить в денежном выражении. Эти и экономические показа-

тели также называются техноэкономическими.

При оценке эффективности инвестиций в проекты следует рас-

сматривать следующие основные показатели:

1. Чистый приведенный доход NPV (Net Present Value). Это один 

из важнейших показателей расчета эффективности инвестицион-

ного проекта, используемый в инвестиционном анализе. Вычисля-

ется как разница между дисконтированной стоимостью денежных 

поступлений от инвестиционного проекта и дисконтированными 

затратами на проект (инвестиции):
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период 
t; It – затраты в инвестиционный проект в период t; r – ставка дисконтирова-
ния (иногда ее называют барьерной ставкой); n – суммарное число периодов. 

2. Внутренняя норма доходности IRR (Internal Rate of Return). Это 
ставка дисконтирования (IRR = r), при которой NPV = 0, или, другими сло-
вами, ставка, при которой дисконтированные затраты равны дисконтирован-
ным доходам. Внутренняя норма доходности показывает ожидаемую норму 
доходности по проекту. Одно из достоинств этого показателя заключается в 
возможности сравнить инвестиционные проекты различной продолжитель-
ности и масштаба. Инвестиционный проект считается приемлемым, если IRR 
> r (ставки дисконтирования). Показатель IRR вычисляется как 
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период 
t; It – затраты в инвестиционный проект в период t; r – ставка дисконтирова-
ния (иногда ее называют барьерной ставкой); n – суммарное число периодов. 

3. Период окупаемости PP (Payback Period). Период окупаемости по-
казывает время, в течение которого доходы от вложений в инвестиционный 
проект сравняются с затратами в него. Используется с показателями NPV и 
IRR для оценки эффективности инвестиционных проектов: 

             min n, при котором 



n

t
t ICF

1
0 , 

где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период
t; I0 – первоначальные затраты; n – суммарное число периодов. 

4. Дисконтированный период окупаемости DPP (Discounted 
Playback Period). Показатель, отражающий количество периодов окупаемости 
вложений в инвестиционный проект, приведенных к текущему моменту вре-
мени: 

                  min n, при котором 
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период 
t; I0 – величина первоначальных затрат; r – ставка дисконтирования; n – сум-
марное число периодов.  
1.5.3. Эксплуатационные показатели  

Эксплуатационные показатели определяют влияние отклонений от 
регламентированных условий и состояний, возникающих при работе произ-
водства, на показатели процесса, возможность управления им. К эксплуата-
ционным показателям относят надежность, безопасность функционирования, 
управляемость и регулируемость. 

где CF
t
 – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта 

в период t; I
t
 – затраты в инвестиционный проект в период t; r – 

ставка дисконтирования (иногда ее называют барьерной ставкой); 

n – суммарное число периодов.

2. Внутренняя норма доходности IRR (Internal Rate of Return). 

Это ставка дисконтирования (IRR = r), при которой NPV = 0, или, 

другими словами, ставка, при которой дисконтированные затраты 

равны дисконтированным доходам. Внутренняя норма доходности 

показывает ожидаемую норму доходности по проекту. Одно из до-
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стоинств этого показателя заключается в возможности сравнить ин-

вестиционные проекты различной продолжительности и масшта-

ба. Инвестиционный проект считается приемлемым, если IRR > r 

(ставки дисконтирования). Показатель IRR вычисляется как
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период 
t; It – затраты в инвестиционный проект в период t; r – ставка дисконтирова-
ния (иногда ее называют барьерной ставкой); n – суммарное число периодов. 

2. Внутренняя норма доходности IRR (Internal Rate of Return). Это 
ставка дисконтирования (IRR = r), при которой NPV = 0, или, другими сло-
вами, ставка, при которой дисконтированные затраты равны дисконтирован-
ным доходам. Внутренняя норма доходности показывает ожидаемую норму 
доходности по проекту. Одно из достоинств этого показателя заключается в 
возможности сравнить инвестиционные проекты различной продолжитель-
ности и масштаба. Инвестиционный проект считается приемлемым, если IRR 
> r (ставки дисконтирования). Показатель IRR вычисляется как 
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период 
t; It – затраты в инвестиционный проект в период t; r – ставка дисконтирова-
ния (иногда ее называют барьерной ставкой); n – суммарное число периодов. 

3. Период окупаемости PP (Payback Period). Период окупаемости по-
казывает время, в течение которого доходы от вложений в инвестиционный 
проект сравняются с затратами в него. Используется с показателями NPV и 
IRR для оценки эффективности инвестиционных проектов: 

             min n, при котором 
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0 , 

где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период
t; I0 – первоначальные затраты; n – суммарное число периодов. 

4. Дисконтированный период окупаемости DPP (Discounted 
Playback Period). Показатель, отражающий количество периодов окупаемости 
вложений в инвестиционный проект, приведенных к текущему моменту вре-
мени: 

                  min n, при котором 
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период 
t; I0 – величина первоначальных затрат; r – ставка дисконтирования; n – сум-
марное число периодов.  
1.5.3. Эксплуатационные показатели  

Эксплуатационные показатели определяют влияние отклонений от 
регламентированных условий и состояний, возникающих при работе произ-
водства, на показатели процесса, возможность управления им. К эксплуата-
ционным показателям относят надежность, безопасность функционирования, 
управляемость и регулируемость. 

где CF
t
 – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта 

в период t; I
t
 – затраты в инвестиционный проект в период t; IRR – 

внутренняя норма доходности; n – суммарное число периодов.

3. Период окупаемости PP (Payback Period). Период окупаемости 

показывает время, в течение которого доходы от вложений в инве-

стиционный проект сравняются с затратами в него. Используется  

с показателями NPV и IRR для оценки эффективности инвестици-

онных проектов:

min n, при котором  
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период 
t; It – затраты в инвестиционный проект в период t; r – ставка дисконтирова-
ния (иногда ее называют барьерной ставкой); n – суммарное число периодов. 

2. Внутренняя норма доходности IRR (Internal Rate of Return). Это 
ставка дисконтирования (IRR = r), при которой NPV = 0, или, другими сло-
вами, ставка, при которой дисконтированные затраты равны дисконтирован-
ным доходам. Внутренняя норма доходности показывает ожидаемую норму 
доходности по проекту. Одно из достоинств этого показателя заключается в 
возможности сравнить инвестиционные проекты различной продолжитель-
ности и масштаба. Инвестиционный проект считается приемлемым, если IRR 
> r (ставки дисконтирования). Показатель IRR вычисляется как 
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период 
t; It – затраты в инвестиционный проект в период t; r – ставка дисконтирова-
ния (иногда ее называют барьерной ставкой); n – суммарное число периодов. 

3. Период окупаемости PP (Payback Period). Период окупаемости по-
казывает время, в течение которого доходы от вложений в инвестиционный 
проект сравняются с затратами в него. Используется с показателями NPV и 
IRR для оценки эффективности инвестиционных проектов: 
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период
t; I0 – первоначальные затраты; n – суммарное число периодов. 

4. Дисконтированный период окупаемости DPP (Discounted 
Playback Period). Показатель, отражающий количество периодов окупаемости 
вложений в инвестиционный проект, приведенных к текущему моменту вре-
мени: 
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период 
t; I0 – величина первоначальных затрат; r – ставка дисконтирования; n – сум-
марное число периодов.  
1.5.3. Эксплуатационные показатели  

Эксплуатационные показатели определяют влияние отклонений от 
регламентированных условий и состояний, возникающих при работе произ-
водства, на показатели процесса, возможность управления им. К эксплуата-
ционным показателям относят надежность, безопасность функционирования, 
управляемость и регулируемость. 

,

где CF
t
 – поток денежных поступлений от инвестиционного про-

екта в период t; I
0
 – первоначальные затраты; n – суммарное число 

периодов.

4. Дисконтированный период окупаемости DPP (Discounted 

Playback Period). Показатель, отражающий количество периодов 

окупаемости вложений в инвестиционный проект, приведенных  

к текущему моменту времени:

min n, при котором  
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период 
t; It – затраты в инвестиционный проект в период t; r – ставка дисконтирова-
ния (иногда ее называют барьерной ставкой); n – суммарное число периодов. 

2. Внутренняя норма доходности IRR (Internal Rate of Return). Это 
ставка дисконтирования (IRR = r), при которой NPV = 0, или, другими сло-
вами, ставка, при которой дисконтированные затраты равны дисконтирован-
ным доходам. Внутренняя норма доходности показывает ожидаемую норму 
доходности по проекту. Одно из достоинств этого показателя заключается в 
возможности сравнить инвестиционные проекты различной продолжитель-
ности и масштаба. Инвестиционный проект считается приемлемым, если IRR 
> r (ставки дисконтирования). Показатель IRR вычисляется как 
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период 
t; It – затраты в инвестиционный проект в период t; r – ставка дисконтирова-
ния (иногда ее называют барьерной ставкой); n – суммарное число периодов. 

3. Период окупаемости PP (Payback Period). Период окупаемости по-
казывает время, в течение которого доходы от вложений в инвестиционный 
проект сравняются с затратами в него. Используется с показателями NPV и 
IRR для оценки эффективности инвестиционных проектов: 
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период
t; I0 – первоначальные затраты; n – суммарное число периодов. 

4. Дисконтированный период окупаемости DPP (Discounted 
Playback Period). Показатель, отражающий количество периодов окупаемости 
вложений в инвестиционный проект, приведенных к текущему моменту вре-
мени: 
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где CFt – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта в период 
t; I0 – величина первоначальных затрат; r – ставка дисконтирования; n – сум-
марное число периодов.  
1.5.3. Эксплуатационные показатели  

Эксплуатационные показатели определяют влияние отклонений от 
регламентированных условий и состояний, возникающих при работе произ-
водства, на показатели процесса, возможность управления им. К эксплуата-
ционным показателям относят надежность, безопасность функционирования, 
управляемость и регулируемость. 

,

где CF
t
 – поток денежных поступлений от инвестиционного проекта 

в период t; I
0
 – величина первоначальных затрат; r – ставка дискон-

тирования; n – суммарное число периодов. 

1.5.3. Эксплуатационные показатели 

Эксплуатационные показатели определяют влияние отклонений 

от регламентированных условий и состояний, возникающих при 

работе производства, на показатели процесса, возможность управ-

ления им. К эксплуатационным показателям относят надежность, 

безопасность функционирования, управляемость и регулируемость.
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Надежность характеризуют средним временем безаварийной ра-

боты либо числом аварийных остановок оборудования или произ-

водства в целом за определенный отрезок времени. Этот показатель 

зависит от качества используемого оборудования и правильности 

его эксплуатации и обслуживания.

Безопасность функционирования – вероятность нарушений, при-

водящих к нанесению вреда или ущерба обслуживающему персона-

лу, оборудованию, а также окружающей среде, населению. 

Чувствительность к нарушениям режима и изменению условий 

эксплуатации определяется отношением изменения эксплуатаци-

онных показателей к этим отклонениям.

Управляемость и регулируемость характеризуют возможностью 

поддержания показателей процесса в допустимых пределах. Эти 

показатели определяют величину допустимых изменений условий 

процесса и управляющих параметров, обеспечивающих поддержа-

ние показателей процесса в допустимых условиях.

1.5.4. Социальные показатели

Социальные показатели определяют комфортность работы на 

данном производстве и его влияние на окружающую среду.

Безвредность обслуживания оценивается сопоставлением сани-

тарно-гигиенических условий для обслуживающего персонала с со-

ответствующими нормами по загазованности, запыленности, уров-

ню шума и др.

Степень автоматизации и механизации определяет долю ручного 

и тяжелого труда в производстве.

Экологическая безопасность – степень воздействия производ-

ства на окружающую среду и экологическую обстановку в регионе.

Перечень основных показателей химического производства 

свидетельствует о том, насколько высоки требования к качеству его 

разработки, проектирования, создания и эксплуатации. Нередко 

достижение наилучших результатов по каждому из этих требований 

вступает в противоречие друг с другом. Необходимы компромиссные 

решения. Поэтому инженер-технолог должен обладать не только об-

ширными разносторонними знаниями, но и высокой культурой.
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Контрольные вопросы

1.	Определите, что такое химическая технология, и разъясните это 

определение. Предложите классификацию химической техноло-

гии по таким признакам: промышленные отрасли, используемое 

сырье, продукты производства.

2.	Что такое «химическое производство» и «химико-технологиче-

ский процесс»?

3.	Приведите структуру химического производства и объясните на-

значение ее функциональных частей.

4.	Сформулируйте современные требования к химическому произ-

водству.

5.	Что является сырьем в промышленном производстве, каковы его 

источники?

6.	Приведите классификацию природных материалов по разным 

признакам как сырья для химической промышленности.

7.	Перечислите основные показатели химического производства и 

химико-технологического процесса. Объясните, что определяет 

каждый из них.

8.	Для каких целей используются вода и воздух в химической про-

мышленности?

9.	Что такое обогащение сырья и зачем его применяют?

10.	Расскажите о происхождении вторичного сырья и путях его ис-

пользования.

11.	Перечислите требования, предъявляемые к сырью для химиче-

ской промышленности.

12.	Перечислите основные направления рационального использо-

вания химического сырья.

13.	Дайте характеристику и приведите примеры полупродукта, по-

бочного продукта и отхода в химическом производстве.

14.	Дайте характеристику стадиям промышленной водоподготовки.

15.	Что такое жесткость и как ее удаляют? В чем заключается метод 

ионного обмена?

16.	Что такое водооборотный цикл, каковы его виды и назначение  

в химическом производстве?

17.	Какова роль топлива и энергии в химическом производстве?
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18.	Назовите виды и источники энергетических ресурсов химиче-

ского производства. Каково их применение?

19.	Какие подсистемы можно выделить в химико-технологической 

системе?

20.	Приведите пример элементов и их назначения в химико-техно-

логической системе.

21.	Что такое связь в химико-технологической системе? Какие типы 

связей вы знаете?
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2. ЭЛЕМЕНТЫ ТЕРМОДИНАМИКИ И КИНЕТИКИ  
ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ.  

ХИМИЧЕСКИЕ РЕАКТОРЫ 

2.1. Предмет термодинамики, основные понятия  
и величины 

2.1.1. Предмет и основные понятия химической термодинамики

Основным вопросом химической термодинамики является 

определение возможности, направления и пределов протекания 

химических реакций, фазовых переходов и других физико-химиче-

ских процессов с изменением химического и фазового состава си-

стем или внешних условий.

Отсюда вытекают конкретные практические приложения хими-

ческой термодинамики:

•	возможность расчета термодинамических параметров отдельного 

процесса или технологического процесса в целом;

•	выявление оптимальных условий проведения этих процессов.

Следует отметить, что термодинамика изучает исключительно 

равновесные состояния систем или, в некоторых случаях, процессы, 

протекающие бесконечно медленно.

Сначала мы коснемся общей термодинамики, которая рассма-

тривает наиболее общие закономерности протекания процессов во 

всей природе, мире и вселенной.

Затем рассмотрим некоторые вопросы технической термодина-

мики, которая в основном рассматривает взаимные превращения 

теплоты и работы.

И в конце более или менее подробно изучим поведение систем, 

в которых происходят химические и физико-химические процессы, 

т. е. собственно химическую термодинамику.

Физико-химические явления и процессы рассматриваются  

в термодинамических системах. Это совокупность объектов, взаимо-

действующих между собой и отделенных от других тел или внешней 

среды воображаемой и реже реальной границей. 
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Термодинамические системы делятся, как показано на рис. 2.1, 

на изолированные и неизолированные. В первых не происходит об-

мена энергией и веществом с окружающей средой, а во вторых – 

происходит.
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2.	ЭЛЕМЕНТЫ	ТЕРМОДИНАМИКИ	И	КИНЕТИКИ	ФИЗИКО‐
ХИМИЧЕСКИХ	ПРОЦЕССОВ.	ХИМИЧЕСКИЕ	РЕАКТОРЫ		
2.1.	ПРЕДМЕТ	ТЕРМОДИНАМИКИ,	ОСНОВНЫЕ	ПОНЯТИЯ	И		
ВЕЛИЧИНЫ		
2.1.1.	Предмет	и	основные	понятия	химической	термодинамики	

Основным вопросом химической термодинамики является определение 
возможности, направления и пределов протекания химических реакций, фа-
зовых переходов и других физико-химических процессов с изменением хи-
мического и фазового состава систем или внешних условий. 

Отсюда вытекают конкретные практические приложения химической 
термодинамики: 

 возможность расчета термодинамических параметров отдельного 
процесса или технологического процесса в целом; 

 выявление оптимальных условий проведения этих процессов. 
Следует отметить, что термодинамика изучает исключительно рав-

новесные состояния систем или, в некоторых случаях, процессы, протека-
ющие бесконечно медленно. 

Сначала мы коснемся общей термодинамики, которая рассматривает 
наиболее общие закономерности протекания процессов во всей природе, ми-
ре и вселенной. 

Затем рассмотрим некоторые вопросы технической термодинамики, 
которая в основном рассматривает взаимные превращения теплоты и работы. 

И в конце более или менее подробно изучим поведение систем, в кото-
рых происходят химические и физико-химические процессы, т. е. собственно 
химическую термодинамику. 

Физико-химические явления и процессы рассматриваются в термоди-
намических системах. Это совокупность объектов, взаимодействующих 
между собой и отделенных от других тел или внешней среды воображаемой 
и реже реальной границей.  

Термодинамические системы делятся, как показано на рис. 2.1, на изо-
лированные и неизолированные. В первых не происходит обмена энергией 
и веществом с окружающей средой, а во вторых – происходит. 

В свою очередь, неизолированные системы делятся на закрытые и от-
крытые. В закрытых происходит обмен с окружающей средой только энер-
гией, а в открытых – и энергией, и веществом. 

Е m

Изолированные Неизолированные

Закрытые Открытые 
Рис. 2.1

Е

Рис. 2.1. Термодинамические системы

В свою очередь, неизолированные системы делятся на закрытые 

и открытые. В закрытых происходит обмен с окружающей средой 

только энергией, а в открытых – и энергией, и веществом.

Примером изолированной системы может являться хороший 

термос, закрытой – консервная банка, открытой – химическая ем-

кость или живой организм. 

Системы бывают гомогенными и гетерогенными. Первые состоят 

из одной фазы, вторые – из нескольких фаз, разделенных граница-

ми раздела.

Фаза – это часть системы, однородная по состоянию и составу, 

отделенная от других фаз границей раздела. Фаза состоит из компо-

нентов. Это химически однородное вещество, которое может быть 

выделено из фазы.

В качестве рабочего тела в термодинамических системах чаще 

всего рассматривается так называемый идеальный газ. В нем частицы 

являются материальными точками, имеющими массу, но не имею-

щими размеров. Между частицами такого газа отсутствует межмоле-

кулярное притяжение или отталкивание, и поэтому энергия такого 

газа включает только кинетическую энергию движения частиц.

Макроскопическое состояние термодинамической системы 

описывается термодинамическими параметрами. В свою очередь, 

параметры делятся на параметры экстенсивности и параметры ин-

тенсивности. Параметры экстенсивности зависят от количества ве-

щества в системе, например масса, объем, число молей компонента, 
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энергия. Параметры интенсивности не зависят от количества веще-

ства в системе, например температура, плотность, концентрация.

Термодинамическими параметрами обычно служат легко изме-

ряемые физические величины, например температура, давление, 

объем. А величины, которые получают путем вычислений, называ-

ются термодинамическими функциями, например энергия системы.

Для некоторых состояний используют специальные обозна-

чения. Часто системы рассматривают при стандартных условиях,  

т. е. когда система содержит один моль вещества при температуре  

25 градусов Цельсия или 298 Кельвин и при давлении одна атмосфе-

ра или 101,3 кПа.

Термодинамические функции, которые определяются только 

состоянием системы и не зависят от того, каким образом систе-

ма пришла в данное состояние, называются функциями состояния. 

Изменение функции состояния зависит только от значений этой 

функции в начальном и конечном состояниях системы и не зависит 

от пути перехода системы из одного состояния в другое. 

Конечное приращение функции состояния обозначается знач-

ком Δ и равно разности численных значений функции в конечном 

и начальном состояниях системы. Бесконечно малое приращение 

функции состояния обозначается значком дифференциала d.

Следует отметить, что не все термодинамические параметры яв-

ляются функциями состояния. В термодинамике также есть параме-

тры, значения которых зависят от пути процесса. Такие параметры 

называются функциями процесса. Конечные приращения функций 

процесса специальным значком не отмечаются, а бесконечно малые 

отмечаются значком δ (табл. 2.1).

Таблица 2.1

Тип функций
Обозначения приращений величин

Бесконечно малые 
приращения

Конечные приращения

Функции состояния d (dT; dU; dH) Δ (ΔT; ΔU; ΔH)

Функции процесса δ (δW; δQ) Не обозначаются (W; Q)
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2.1.2. Термодинамические состояния

Всякое изменение внешних условий сопровождается возник-

новением термодинамического процесса. В результате протекания 

процесса система приходит или в равновесное, или в стационарное 

состояние.

Пусть на границах системы одинаковая и неизменная концен-

трация с
1
, как на рис. 2.2, а. Тогда через некоторое время в результате 

массопереноса в системе установится такая же концентрация. Как 

только это произойдет, массоперенос прекратится и наступит равно-

весное состояние. 
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Таблица 2.1 

Тип функций Обозначения приращений величин 

Бесконечно малые прираще-
ния 

Конечные приращения 

Функции состояния d (dT; dU; dH) Δ (ΔT; ΔU; ΔH) 
Функции процесса δ (δW; δQ) Не обозначаются (W; Q) 

	
2.1.2. Термодинамические состояния 

Всякое изменение внешних условий сопровождается возникновением 
термодинамического процесса. В результате протекания процесса система 
приходит или в равновесное, или в стационарное состояние. 

Пусть на границах системы одинаковая и неизменная концентрация с1, 
как на рис. 2.2, а. Тогда через некоторое время в результате массопереноса в 
системе установится такая же концентрация. Как только это произойдет, 
массоперенос прекратится и наступит равновесное состояние.  

Теперь пусть на границах системы будут различные, но постоянные 
значения концентрации с1 и с2, как на рис. 2.2, б. Тогда в результате массопе-
ре- носа в 
си- стеме 
уста- новит-
ся посто-
ян- ная 
кон- центра
тра- ция сх. 
При этом 
через границы системы будет осуществляться массоперенос, постоянный по 
величине. Такое состояние системы называется стационарным.  

Другими словами, в равновесном состоянии суммарного переноса 
энергии или вещества через границу раздела не происходит, а при стацио-
нарном – происходит, хотя параметры системы неизменны. 

Следует также вспомнить, что процесс при постоянной температуре 
называется изотермическим, при постоянном давлении – изобарным, при 
постоянном объеме – изохорным. 
2.1.3. Термодинамические процессы  

Равновесные, т. е. обратимые, и неравновесные, т. е. необратимые, 
процессы 

Рассмотрим расширение газа в цилиндре с поршнем, нагруженным, 
например, тремя гирями, как на рис. 2.3. При убирании гири поршень придет 
в движение, давление и температура резко изменятся и через некоторое вре-
мя температура восстановится до первоначальной, но при другом объеме. 
Таким образом, процесс расширения газа MN при убирании гирь будет изоб-
ражен ломаной линией M–1–2–3–N. При каждом шаге система совершает по-
лезную работу: 

c1 c1

c 

c1 

c

c1 < cx < c2 

c1 c1

а) б) 

Рис. 2.2. Типы термодинамических процессов

Теперь пусть на границах системы будут различные, но посто-

янные значения концентрации с
1 
и с

2
, как на рис. 2.2, б. Тогда в ре-

зультате массопереноса в системе установится постоянная концен-

трация с
х
. При этом через границы системы будет осуществляться 

массоперенос, постоянный по величине. Такое состояние системы 

называется стационарным. 

Другими словами, в равновесном состоянии суммарного перено-

са энергии или вещества через границу раздела не происходит, а при 

стационарном – происходит, хотя параметры системы неизменны.

Следует также вспомнить, что процесс при постоянной темпе-

ратуре называется изотермическим, при постоянном давлении – изо-

барным, при постоянном объеме – изохорным.
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2.1.3. Термодинамические процессы 

Равновесные, т. е. обратимые, и неравновесные,  
т. е. необратимые, процессы

Рассмотрим расширение газа в цилиндре с поршнем, нагру-

женным, например, тремя гирями, как на рис. 2.3. При убирании 

гири поршень придет в движение, давление и температура резко 

изменятся и через некоторое время температура восстановится до 

первоначальной, но при другом объеме. Таким образом, процесс 

расширения газа MN при убирании гирь будет изображен ломаной 

линией M–1–2–3–N. При каждом шаге система совершает полез-

ную работу:

DW
n,i

 = p
i 
DV

i
. 
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        iiin VpW  , . 
Площадь под ломаной дает полезную работу за 
весь процесс: 

         
.  iin VpW
        

(2.1) 
Проведем обратный процесс: N–3’–2’–

3’M, помещая гири обратно. Площадь под ло-
маной сжатия даст затраченную работу: 

              
.  iiз VpW        (2.2) 

Видно, что затраченная работа больше 
полезной и разность этих работ 

             nз WWW         (2.3) 
равна площади между ломаными линиями прямого и обратного процессов. 
Следовательно, для проведения процесса туда и обратно нужно затратить до-
полнительную работу ΔW. 

Такие процессы, когда для возвращения системы в исходное состо-
яние требуется совершение дополнительной работы, называются необ-
ратимыми. 

Ломаные линии касаются равновесной изотермы процесса всего в че-
тырех местах, следовательно, система практически все время находится в 
неравновесных условиях. Поэтому можно утверждать, что все необратимые 
процессы неравновесны. 

Возьмем больше более мелких гирь. При этом, как видно на рис. 2.4, 
работа расширения увеличится, а работа сжатия уменьшится. Дополнитель-
ная работа ΔW для совершения процесса туда и обратно уменьшится, так как 
уменьшится площадь между ломаными. 

Следовательно, необратимость процесса уменьшится, то есть процесс 
станет более обратимым. Кроме того, процесс станет более равновесным, так 
как система значительно чаще находится в равновесном состоянии на линии 
изотермы. 

Если число гирь сделать бесконечно большим, то линии расширения и 
сжатия совпадут, как это видно на рис. 2.5. По (2.1) – (2.3) работа полученная 
станет равной затраченной и ΔW станет равной нулю. 

Получается, что для проведения процесса туда-обратно не требуется 
дополнительная работа. Такие процессы называются обратимыми. В обра-
тимом процессе все его точки находятся на равновесной изотерме, и поэтому 
можно утверждать, что все обратимые процессы являются равновесными. 
Идеализированные и реальные термодинамические процессы 

Вообще-то, строго говоря, равновесие и процесс – это взаимоисключа-
ющие понятия. В обычной жизни равновесие исключает протекание процес-
са, а процесс исключает состояние равновесия. Но наш только что проведен-
ный умозрительный эксперимент показал, что при обратимом процессе си-
стема проходит через бесконечное количество равновесных состояний. Здесь 
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Рис. 2.3 Рис. 2.3. Процесс с малым числом ступеней

Площадь под ломаной дает полезную работу за весь процесс:

W
n
 = Sp

i 
DV

i
.                                            (2.1)

Проведем обратный процесс: N–3′–2′–3′M, помещая гири об-

ратно. Площадь под ломаной сжатия даст затраченную работу:

W
з
 = Sp

i 
′DV

i
′.                                            (2.2)

Видно, что затраченная работа больше полезной и разность этих 

работ

DW
n,i

 = W
з
 - W

n
                                         (2.3)
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равна площади между ломаными линиями прямого и обратного 

процессов. Следовательно, для проведения процесса туда и обратно 

нужно затратить дополнительную работу ΔW.

Такие процессы, когда для возвращения системы в исходное со-

стояние требуется совершение дополнительной работы, называются 

необратимыми.

Ломаные линии касаются равновесной изотермы процесса все-

го в четырех местах, следовательно, система практически все время 

находится в неравновесных условиях. Поэтому можно утверждать, 

что все необратимые процессы неравновесны.

Возьмем больше более мелких гирь. При этом, как видно на  

рис. 2.4, работа расширения увеличится, а работа сжатия уменьшит-

ся. Дополнительная работа ΔW для совершения процесса туда и об-

ратно уменьшится, так как уменьшится площадь между ломаными. 
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ключевой мыслью является то, что наши манипуляции с бесконечным чис-
лом гирек займут бесконечное время. 

Следовательно, обратимый равновесный процесс является идеали-
зированным, так как требует бесконечно большого времени. Но именно та-
кие процессы рассматриваются в термодинамике, так как они наиболее про-
сты для анализа процессов в системах. 

В свою очередь, все реальные процессы протекают с какой-то конеч-
ной скоростью и поэтому в той или иной мере необратимы. 

Очень важно для понимания последующего материала запомнить, что в 
необратимом процессе полученная работа всегда меньше, чем в обратимом: 

                    обр,nнеобр,n WW 
.                      (2.4) 

2.1.4. Основные термодинамические параметры  
Теплота и работа 
Теплота и работа – это способы передачи энергии из системы во внеш-

нюю среду и обратно. 
Теплота – это количество тепла, переданное молекулярно-

кинетическим путем. Работа совершается над макроскопическими телами и в 
обратимых условиях численно равна количеству энергии, перешедшей при 
процессе из одного вида в другой. Очень важно, что при теплопередаче теп-
ловая энергия не переходит в другие виды энергии, а при совершении работы 
– переходит. 

Теплота и работа в общем случае зависят от пути протекания термо-
динамического процесса, поэтому эти величины являются функциями про-

цесса. Например, на рис. 2.6 работа при совершении 
процесса по путям а, б и в неодинакова. 

Теплоте и работе обычно приписывают алгеб-
раический знак. Как видно на рис. 2.7, теплота и ра-
бота положительны, если система получает теплоту 
или над ней совершается работа. Теплота и работа 
отрицательны, если система отдает теплоту или сама 
совершает работу. 

Теплота и работа измеряются в системе СИ в 

в 
1 

б 

а 2 

Рис. 2.6 
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      Рис. 2.4. Процесс с повышенным            Рис. 2.5. Процесс с бесконечно
                   числом ступеней                                   большим числом ступеней

Следовательно, необратимость процесса уменьшится, то есть 

процесс станет более обратимым. Кроме того, процесс станет более 

равновесным, так как система значительно чаще находится в равно-

весном состоянии на линии изотермы.

Если число гирь сделать бесконечно большим, то линии рас-

ширения и сжатия совпадут, как это видно на рис. 2.5. По (2.1) – 

(2.3) работа полученная станет равной затраченной и ΔW станет 

равной нулю.
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Получается, что для проведения процесса туда-обратно не тре-

буется дополнительная работа. Такие процессы называются обра-

тимыми. В обратимом процессе все его точки находятся на равно-

весной изотерме, и поэтому можно утверждать, что все обратимые 

процессы являются равновесными.

Идеализированные и реальные термодинамические процессы

Вообще-то, строго говоря, равновесие и процесс – это взаимо-

исключающие понятия. В обычной жизни равновесие исключает 

протекание процесса, а процесс исключает состояние равновесия. 

Но наш только что проведенный умозрительный эксперимент по-

казал, что при обратимом процессе система проходит через беско-

нечное количество равновесных состояний. Здесь ключевой мыс-

лью является то, что наши манипуляции с бесконечным числом 

гирек займут бесконечное время.

Следовательно, обратимый равновесный процесс является идеа-

лизированным, так как требует бесконечно большого времени. Но 

именно такие процессы рассматриваются в термодинамике, так как 

они наиболее просты для анализа процессов в системах.

В свою очередь, все реальные процессы протекают с какой-то ко-

нечной скоростью и поэтому в той или иной мере необратимы.

Очень важно для понимания последующего материала запом-

нить, что в необратимом процессе полученная работа всегда мень-

ше, чем в обратимом:

W
n,необр

 < W
n,обр

.                                           (2.4)

2.1.4. Основные термодинамические параметры 

Теплота и работа

Теплота и работа – это способы передачи энергии из системы во 

внешнюю среду и обратно.

Теплота – это количество тепла, переданное молекулярно-ки-

нетическим путем. Работа совершается над макроскопическими те-

лами и в обратимых условиях численно равна количеству энергии, 

перешедшей при процессе из одного вида в другой. Очень важно то, 

что при теплопередаче тепловая энергия не переходит в другие виды 

энергии, а при совершении работы – переходит.
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Теплота и работа в общем случае зависят от пути протекания тер-

модинамического процесса, поэтому эти величины являются функ-

циями процесса. Например, на рис. 2.6 работа при совершении про-

цесса по путям а, б и в неодинакова.
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ключевой мыслью является то, что наши манипуляции с бесконечным чис-
лом гирек займут бесконечное время. 

Следовательно, обратимый равновесный процесс является идеали-
зированным, так как требует бесконечно большого времени. Но именно та-
кие процессы рассматриваются в термодинамике, так как они наиболее про-
сты для анализа процессов в системах. 

В свою очередь, все реальные процессы протекают с какой-то конеч-
ной скоростью и поэтому в той или иной мере необратимы. 

Очень важно для понимания последующего материала запомнить, что в 
необратимом процессе полученная работа всегда меньше, чем в обратимом: 

                    обр,nнеобр,n WW 
.                      (2.4) 

2.1.4. Основные термодинамические параметры  
Теплота и работа 
Теплота и работа – это способы передачи энергии из системы во внеш-

нюю среду и обратно. 
Теплота – это количество тепла, переданное молекулярно-

кинетическим путем. Работа совершается над макроскопическими телами и в 
обратимых условиях численно равна количеству энергии, перешедшей при 
процессе из одного вида в другой. Очень важно, что при теплопередаче теп-
ловая энергия не переходит в другие виды энергии, а при совершении работы 
– переходит. 

Теплота и работа в общем случае зависят от пути протекания термо-
динамического процесса, поэтому эти величины являются функциями про-

цесса. Например, на рис. 2.6 работа при совершении 
процесса по путям а, б и в неодинакова. 

Теплоте и работе обычно приписывают алгеб-
раический знак. Как видно на рис. 2.7, теплота и ра-
бота положительны, если система получает теплоту 
или над ней совершается работа. Теплота и работа 
отрицательны, если система отдает теплоту или сама 
совершает работу. 

Теплота и работа измеряются в системе СИ в 

в 
1 

б 

а 2 

Рис. 2.6 
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ловая энергия не переходит в другие виды энергии, а 
при совершении работы – переходит. 

Теплота и работа в общем случае зависят от 
пути протекания термодинамического процесса, по-
этому эти величины являются функциями процесса. 
Например, на рисунке 2.6 работа при совершении 
процесса по путям а, б и в неодинакова. 

Теплоте и работе обычно приписывают алгеб-
раический знак. Как видно на рисунке 2.8, теплота и 
работа положительны, если система получает теплоту 
или над ней совершается работа. Теплота и работа от-

рицательны, если система отдает теплоту или сама совершает работу. 
Теплота и работа измеряются в системе СИ в одинаковых единицах из-

мерения – джоулях. Изредка в литературе, особенно устаревшей, использует-
ся единица измерения калория.  

Если система выделяет теплоту, то происходящий в ней процесс назы-
вается экзотермическим, если поглощает – то эндотермическим. 
Внутренняя энергия 

Внутренняя энергия U – это общий запас энергии в веществе. Она 
включает энергию колебательного и вращательного движения молекул в це-
лом и их атомных групп, энергию электронов и ядер, внутриядерную энер-
гию и другие виды энергии в веществе. Однако во внутреннюю энергию не 

входит кинетическая и потенциальная энергия тела 
в целом. 

Ясно, что измерить или рассчитать абсолют-
ную величину внутренней энергии реального тела 
не представляется возможным. Однако для термо-
динамических расчетов это и не нужно. Достаточ-
но знать, насколько изменяется внутренняя энергия 
системы  при протекании процесса. Поэтому при 
расчетах оперируют с изменением внутренней 
энергии.  

Величины конечной и начальной внутренней энергии системы не зави-
сят от пути перехода системы из одного состояния в другое, поэтому  внут-
ренняя энергия является функцией состояния.  

Кстати, выбор знаков теплоты и работы, как указано на рисунке 2.8, 
обусловлен тем, что при знаке «+» происходит увеличение внутренней энер-
гии системы, а при знаке «–» – её уменьшение. 
Энтальпия 

В термодинамических процессах теплопередача часто происходит при 
постоянном давлении, то есть в изобарных условиях. При этом давление в 
системе противодействует внешнему давлению на систему. Следовательно,  
система в целом обладает некоторым запасом потенциальной энергии pV. 
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Рис. 2.7. Алгебраические 
знаки теплоты и работы 
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         Рис. 2.6. К понятию функции             Рис. 2.7. Алгебраические знаки
                       процесса                                                теплоты и работы

Теплоте и работе обычно приписывают алгебраический знак. Как 

видно на рис. 2.7, теплота и работа положительны, если система по-

лучает теплоту или над ней совершается работа. Теплота и работа от-

рицательны, если система отдает теплоту или сама совершает работу.

Теплота и работа измеряются в системе СИ в одинаковых еди-

ницах измерения – джоулях. Изредка в литературе, особенно уста-

ревшей, используется единица измерения калория. 

Если система выделяет теплоту, то происходящий в ней процесс 

называется экзотермическим, если поглощает – то эндотермическим.

Внутренняя энергия

Внутренняя энергия U – это общий запас энергии в веществе. 

Она включает энергию колебательного и вращательного движения 

молекул в целом и их атомных групп, энергию электронов и ядер, 

внутриядерную энергию и другие виды энергии в веществе. Однако 

во внутреннюю энергию не входит кинетическая и потенциальная 

энергия тела в целом.

Ясно, что измерить или рассчитать абсолютную величину вну-

тренней энергии реального тела не представляется возможным. Од-

нако для термодинамических расчетов это и не нужно. Достаточно 

знать, насколько изменяется внутренняя энергия системы при про-

текании процесса. Поэтому при расчетах оперируют изменениями 

внутренней энергии. 
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ловая энергия не переходит в другие виды энергии, а 
при совершении работы – переходит. 

Теплота и работа в общем случае зависят от 
пути протекания термодинамического процесса, по-
этому эти величины являются функциями процесса. 
Например, на рисунке 2.6 работа при совершении 
процесса по путям а, б и в неодинакова. 

Теплоте и работе обычно приписывают алгеб-
раический знак. Как видно на рисунке 2.8, теплота и 
работа положительны, если система получает теплоту 
или над ней совершается работа. Теплота и работа от-

рицательны, если система отдает теплоту или сама совершает работу. 
Теплота и работа измеряются в системе СИ в одинаковых единицах из-

мерения – джоулях. Изредка в литературе, особенно устаревшей, использует-
ся единица измерения калория.  

Если система выделяет теплоту, то происходящий в ней процесс назы-
вается экзотермическим, если поглощает – то эндотермическим. 
Внутренняя энергия 

Внутренняя энергия U – это общий запас энергии в веществе. Она 
включает энергию колебательного и вращательного движения молекул в це-
лом и их атомных групп, энергию электронов и ядер, внутриядерную энер-
гию и другие виды энергии в веществе. Однако во внутреннюю энергию не 

входит кинетическая и потенциальная энергия тела 
в целом. 

Ясно, что измерить или рассчитать абсолют-
ную величину внутренней энергии реального тела 
не представляется возможным. Однако для термо-
динамических расчетов это и не нужно. Достаточ-
но знать, насколько изменяется внутренняя энергия 
системы  при протекании процесса. Поэтому при 
расчетах оперируют с изменением внутренней 
энергии.  

Величины конечной и начальной внутренней энергии системы не зави-
сят от пути перехода системы из одного состояния в другое, поэтому  внут-
ренняя энергия является функцией состояния.  

Кстати, выбор знаков теплоты и работы, как указано на рисунке 2.8, 
обусловлен тем, что при знаке «+» происходит увеличение внутренней энер-
гии системы, а при знаке «–» – её уменьшение. 
Энтальпия 

В термодинамических процессах теплопередача часто происходит при 
постоянном давлении, то есть в изобарных условиях. При этом давление в 
системе противодействует внешнему давлению на систему. Следовательно,  
система в целом обладает некоторым запасом потенциальной энергии pV. 

в 
1 

б 
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Рис. 2.6. К поня-
тию функции 

процесса 

вбa WW W

q > 0 

W > 0 W <  

q < 0 

Рис. 2.7. Алгебраические 
знаки теплоты и работы 

ΔU > 0 ΔU < 0 
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Величины конечной и начальной внутренней энергии системы 

не зависят от пути перехода системы из одного состояния в другое, 

поэтому внутренняя энергия является функцией состояния. 

Кстати, выбор знаков теплоты и работы, как указано на рис. 2.7, 

обусловлен тем, что при знаке «+» происходит увеличение внутрен-

ней энергии системы, а при знаке «-» – её уменьшение.

Энтальпия

В термодинамических процессах теплопередача часто происхо-

дит при постоянном давлении, то есть в изобарных условиях. При 

этом давление в системе противодействует внешнему давлению на 

систему. Следовательно, система в целом обладает некоторым запа-

сом потенциальной энергии pV. Полная энергия системы, состоящая 

из внутренней и потенциальной энергий системы в целом, называ-

ется энтальпи́ей:

H = U + pV;   dH = dU + pdV;   ΔH = ΔU + pΔV.                 (2.5)

Энтальпи́я, как и внутренняя энергия, является функцией со-

стояния.

Как видно из (2.5), различие между U и Н существенно для га-

зовых систем. В таких системах изменение объема ΔV при теплопе-

редаче значительно. Но оно несущественно для веществ в конден-

сированной, то есть жидкой или твердой, фазе, изменение объема 

которых при нагревании незначительно.

При химических процессах в газовой среде может изменяться 

число молей газа на величину:

Δn = n
кон

 - n
нaч

.

Это тоже скажется на величине изменения энтальпии:

pΔV = RTΔn;   ΔH = ΔU + RTΔn.                            (2.6)

2.1.5. Внутренняя энергия и энтальпия при протекании  
химических реакций

Как видно из (2.6), разница между ΔH и ΔU зависит от величины 

Δn. Рассмотрим, как вычисляется последняя величина.

 Пусть число молей в системе изменяется в результате газовой 

химической реакции:
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aA + bB ↔ dD + eE.

Тогда изменение числа молей определяется по формуле
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2.1.5. Внутренняя энергия и энтальпия при протекании химических ре-
акций 

Как видно из (2.6), разница между ΔH и ΔU зависит от величины Δn. 
Рассмотрим, как вычисляется последняя величина. 

 Пусть число молей в системе изменяется в результате газовой химиче-
ской реакции: 

                    eEdDbBaA  .   
Тогда изменение числа молей: 

                      
 
i

исхi
i

продi nnn ,, , 

или для данной реакции: 
                           baedn  . 

Обращаем ваше внимание, что при вычислении Δn учитываются коли-
чества только газообразных участников реакции, так как именно они изме-
няют объем системы и поэтому дают вклад в разность между ΔH и ΔU. 

Приведем пример расчета разности изменения внутренней энергии и 
энтальпии при протекании реальной химической реакции: 

                  222 224 ClOHOHCl  .   
При этом величину n для соляной кислоты и воды приравниваем к нулю: 

               0)( HCln   и   0)( 2 OHn ,  
т. к. эти вещества находятся в конденсированной фазе и не дают вклада в 
разность между ΔH и ΔU. Рассчитываем величину Δn: 

               1)10()20( n . 
Полученное значение Δn используем для расчета и получаем величину 

разности между ΔH и ΔU при температуре 25 оС: 
    nRTUH   = –8,31 ꞏ 298 ꞏ 1 = –2,48 кДж/моль.  
Еще раз обращаем внимание на то, что вклад в указанную разность да-

ют только газообразные участники реакции. Нетрудно сообразить, что в слу-
чае отсутствия газообразных веществ в реакции величины ΔH и ΔU практи-
чески совпадут. 
2.1.6. Первое начало термодинамики 

Теоретической основой тепловых расчетов химических процессов слу-
жит первое начало термодинамики. По сути это закон сохранения энергии 
для термодинамических процессов. Рассмотрим основные его формулировки. 

 В изолированной системе запас энергии остается постоянным. 
 Разные формы энергии переходят друг в друга в строго эквивалент-

ных количествах. 
 Невозможно получить работу без затрат энергии. 
 Математическое выражение имеет вид 
              ;WUq  .WdUq                    (2.7) 

Его смысл в том, что подводимая к системе теплота расходуется на увеличе-
ние внутренней энергии системы и совершение работы системой. Это выра-
жение позволяет делать количественные расчеты тепловых процессов. 

,

или для данной реакции:

Dn = (d + e) - (a + b).

Обращаем ваше внимание, что при вычислении Δn учитываются 

количества только газообразных участников реакции, так как имен-

но они изменяют объем системы и поэтому дают вклад в разность 

между ΔH и ΔU.

Приведем пример расчета разности изменения внутренней энер-

гии и энтальпии при протекании реальной химической реакции:

4HCl + O
2
 = 2H

2
O + 2Cl

2
. 

При этом величину n для соляной кислоты и воды приравнива-

ем к нулю:

n(HCl) =  0   и   n(H
2
O) = 0, 

т. к. эти вещества находятся в конденсированной фазе и не дают 

вклада в разность между ΔH и ΔU. Рассчитываем величину Δn:

Dn = (0 + 2) - (0 + 1) = 1.

Полученное значение Δn используем для расчета и получаем ве-

личину разности между ΔH и ΔU при температуре 25 оС:

ΔH - ΔU = RTDn = -8,31 · 298 · 1 = -2,48 кДж/моль. 

Еще раз обращаем внимание на то, что вклад в указанную раз-

ность дают только газообразные участники реакции. Нетрудно со-

образить, что в случае отсутствия газообразных веществ в реакции 

величины ΔH и ΔU практически совпадут.

2.1.6. Первое начало термодинамики

Теоретической основой тепловых расчетов химических процес-

сов служит первое начало термодинамики. По сути это закон сохра-

нения энергии для термодинамических процессов. Рассмотрим ос-

новные его формулировки.

• В изолированной системе запас энергии остается постоян-

ным.
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• Разные формы энергии переходят друг в друга в строго экви-

валентных количествах.

• Невозможно получить работу без затрат энергии.

• Математическое выражение имеет вид

q = DU + W;      dq = dU + dW.                               (2.7)

Его смысл в том, что подводимая к системе теплота расходуется 

на увеличение внутренней энергии системы и совершение работы 

системой. Это выражение позволяет делать количественные расче-

ты тепловых процессов.

Для случая идеальных газов математическое выражение первого 

начала термодинамики имеет вид

q = DU + pDV;    dq = dU + pdV.                             (2.8)

Первое начало термодинамики для процессов  
в идеальных газах

Применим математическое выражение первого начала (2.8) для 

некоторых процессов в идеальном газе.

Изохорный процесс

В таком процессе объем системы неизменен: V = const, следова-

тельно, изменение объема ΔV и, соответственно, работа pΔV против 

внешнего давления равны нулю:

q
V
 = DV   или   dq

V
 = dU.                                (2.9)

Таким образом, в изохорном процессе вся подводимая теплота 

расходуется только на увеличение внутренней энергии U.

Изобарный процесс

При постоянном давлении подводимая теплота расходуется 

как на увеличение внутренней энергии ΔU, так и на совершение 

работы pΔV:

q
p
 = DU + pDV.                                       (2.10)

С учетом того, что сумма в правой части этого уравнения дает 

энтальпию:

q
p
 = DH   и   dq

p
 = dH,                                (2.11)

можно утверждать, что в изобарном процессе подводимая теплота рас-

ходуется на увеличение энтальпии системы.
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Отличие энергетических затрат для процессов в изохорных и 

изобарных условиях можно прояснить на следующем примере. 

Предположим, что нам нужно подвести тепло к простейшей си-

стеме, представляющей собой воздушный шар. При подведении 

некоторого количества тепла в изохорных условиях возрастает вну-

тренняя энергия газа в шаре по (2.9), что приводит к изменению 

температуры газа на некоторую величину.

Если подводить тепло в изобарных условиях, то при нагревании 

газа шар будет расширяться и будет совершаться работа расширения 

pΔV, на что потребуется дополнительная энергия. Следовательно, в 

изобарных условиях для изменения температуры на ту же величину, 

как в изохорных условиях, понадобится больше энергии по (2.10).

Выражения (2.9) и (2.11) имеют огромное практическое значе-

ние. Они показывают, что тепловые эффекты физико-химических 

процессов можно оценивать, рассчитывая изменение внутренней 

энергии в изохорных условиях или энтальпии в изобарных условиях. 

2.1.7. Теплоемкость. Молярная теплоемкость

При поступлении теплоты температура вещества пропорцио-

нально повышается:

δq ~ dT .

Чтобы знак пропорциональности заменить на знак равенства, 

вводим коэффициент пропорциональности С:

δq = CdT   или   q = CDT.

Этот коэффициент называется теплоемкостью. Теплоемкость 

численно равна количеству теплоты, необходимому для повышения 

температуры системы на один градус. 

При бесконечно малых приращениях q и T мы имеем дело с ис-

тинной теплоемкостью:
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 Чтобы знак пропорциональности заменить на знак равенства, вводим 

коэффициент пропорциональности С: 
              CdTq δ   или  .TCq       
Этот коэффициент называется теплоемкостью. Теплоемкость числен-

но равна количеству теплоты, необходимому для повышения темпера-
туры системы на один градус.  

При бесконечно малых приращениях q и T мы имеем дело с истинной 
теплоемкостью: 

                     КДж
dT

qC /


,               
при конечных приращениях – со средней теплоемкостью: 

                     начкон ТT
q

T
qC





   

в каком-то интервале температур. 
Теплоемкость, отнесенная к массе вещества, называется удельной теп-

лоемкостью: 

                
 ,/

m
КкгДжСсуд 

  
а отнесенная к количеству вещества: 

                     
 КмольДжСс  /

n
 

– молярной теплоемкостью. 
В общем случае молярная теплоемкость зависит от условий теплопере-

дачи: 

             
V

V T
qс 









 или 
V

V T
Uс 










 ;                

(2.12) 

               p
p T

qс 









 или 
p

p T
Hс 










.                

(2.13)  

Здесь cv – изохорная молярная теплоемкость; cp – изобарная молярная тепло-
емкость. 

Продифференцируем по Т знакомое нам уравнение: 
                   nRTUH    

и получим для одного моля: 

                   
R

T
U

T
H

Vp



















       

или, с учетом (2.12) и (2.13): 

                           Rcc Vp   .                     (2.14) 

    2T
cbTac p     или    ,32 dTcTbTacp    

где a, b, c и d – коэффициенты. 

 [Дж/К],

при конечных приращениях – со средней теплоемкостью:
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Теплоемкость, отнесенная к массе вещества, называется удель-

ной теплоемкостью:
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а отнесенная к количеству вещества:
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– молярной теплоемкостью.

В общем случае молярная теплоемкость зависит от условий те-

плопередачи:
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Здесь c
V
 – изохорная молярная теплоемкость; c

p
 – изобарная моляр-

ная теплоемкость.

Продифференцируем по Т знакомое нам уравнение:

H = U + nRT

и получим для одного моля:
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или, с учетом (2.12) и (2.13):

c
p
 = c

V
 + R.                                            (2.14)

Из этих уравнений следует, что теплоемкость c
p
 больше c

V
, так 

как в изохорном процессе подводимое тепло расходуется только на 

повышение внутренней энергии, а в изобарном процессе не только 

на внутреннюю энергию, но и на работу расширения газа. Тогда из 

(2.14) следует, что газовая постоянная R имеет смысл работы идеаль-

ного газа по расширению моля газа при повышении температуры на 

один градус.

Для конденсированных тел, которые мало расширяются при на-

гревании:

c
p
 ≈ c

V
.
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Теплоемкость зависит от температуры. Эта зависимость для раз-

личных веществ приведена в справочниках в виде интерполяцион-

ных уравнений
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где a, b, c и d – коэффициенты. где a, b, c и d – коэффициенты.

2.2. Общая и техническая термодинамика

2.2.1. Закон Гесса. Стандартные теплоты образования  
и сгорания веществ

Как хорошо известно, любая химическая реакция сопровожда-

ется тепловым эффектом, то есть выделением или поглощением 

теплоты. При оценке этой теплоты необходимо провести реакцию  

в изотермических условиях.

Тогда получается, что, в соответствии с (2.9) и (2.11), тепловой 

эффект реакции в изохорно-изотермических условиях равен ΔU,  

а в изобарно-изотермических условиях – ΔН. 

Мы уже говорили, что ΔU и ΔН являются функциями состояния. 

Поэтому при постоянном давлении или объеме тепловой эффект хи-

мической реакции не зависит от пути процесса, а определяется только 

начальным и конечным состояниями системы.

Это положение носит название закона Гесса. Тогда получается, 

что при возвращении системы в исходное состояние, то есть когда 

путь процесса замкнут, величины ΔU и ΔН всего процесса должны 

быть равными нулю.

Если процесс не замкнут, как показано на рис. 2.8, то тепловой 

эффект незамкнутой части ΔU или ΔН будет равен сумме тепловых 

эффектов остальной части процесса:
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изотермических условиях – ΔН.  

Мы уже говорили, что ΔU и ΔН являются функциями состояния. По-
этому при постоянном давлении или объеме тепловой эффект химиче-
ской реакции не зависит от пути процесса, а определяется только 
начальным и конечным состояниями системы. 

Это положение носит название закона Гесса. Тогда получается, что при 
возвращении системы в исходное состояние, то есть когда путь процесса за-
мкнут, величины ΔU и ΔН всего процесса должны быть равными нулю. 

Если процесс не замкнут, как показано на рис. 2.8, то тепловой эффект 
незамкнутой части ΔU или ΔН будет равен сумме тепловых эффектов 
остальной части процесса: 
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в изохорно-изотермических и 
в изобарно-изотермических 
условиях соответственно.  

Следовательно, с ис-
пользованием закона Гесса 
можно вычислять тепловые 
эффекты реакций, не прибегая 
к их экспериментальному 
определению. Это делается с 
помощью величин стандарт-

ных теплот образования и сгорания веществ. 
Стандартная теплота образования вещества – это теплота образо-

вания одного моля данного вещества из химических элементов в стан-
дартных условиях. Стандартные теплоты образования в изобарно-
изотермических условиях 0

обрH  для большинства известных веществ сведе-
ны в специальных справочниках.  
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в изохорно-изотермических и в изобарно-изотермических условиях 
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2.2.	ОБЩАЯ	И	ТЕХНИЧЕСКАЯ	ТЕРМОДИНАМИКА	
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веществ 
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Рис. 2.8. К понятию о законе Гесса

Следовательно, с использованием закона Гесса можно вычис-

лять тепловые эффекты реакций, не прибегая к их эксперименталь-

ному определению. Это делается с помощью величин стандартных 

теплот образования и сгорания веществ.

Стандартная теплота образования вещества – это теплота об-

разования одного моля данного вещества из химических элементов  

в стандартных условиях. Стандартные теплоты образования в изо-

барно-изотермических условиях DH0
обр

 для большинства известных 

веществ сведены в специальных справочниках. 

2.2.2. Определение теплового эффекта реакции  
по теплотам образования

Непосредственно для вычисления тепловых эффектов реакций 

используют следствия из закона Гесса. Первое из них гласит, что 

тепловой эффект химической реакции равен разности теплот образо-

вания продуктов реакции и исходных веществ, взятых с учетом сте-

хиометрических коэффициентов. Математическое выражение этого 

следствия для изохорно-изотермических и изобарно-изотермиче-

ских условий имеет вид
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Тепловой эффект обратной реакции равен тепловому эффекту с обрат-
ным знаком. 

Существенно, что стандартная теплота образования вещества зависит 
от его агрегатного и аллотропного состояния, так как для перевода вещества 
в это состояние также необходимы энергозатраты. 

Следует отметить, что ΔU и ΔН имеют знак «минус» в случае экзотер-
мического процесса и знак «плюс» в случае эндотермического процесса. 
Следовательно, при экзотермическом процессе тепловая энергия системы 
уменьшается. В соответствии с первым началом термодинамики это означа-
ет, что реакции с отрицательными значениями ΔU и ΔН протекают самопро-
извольно.  
2.2.3. Определение теплового эффекта реакции по теплотам сгорания 

Тепловой эффект химической реакции можно также определить с ис-
пользованием теплот сгорания участников реакции. 

Стандартная теплота сгорания вещества – это теплота сгорания 
одного моля данного вещества в стандартных условиях до окислов с 
высшей степенью окисления. 

Второе следствие из закона Гесса гласит, что тепловой эффект хими-
ческой реакции равен разности теплот сгорания исходных веществ и 
продуктов реакции, взятых с учетом стехиометрических коэффициентов. 
Математическое выражение этого следствия для изохорно-изотермических и 
изобарно-изотермических условий имеет вид 
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Тепловой эффект обратной реакции равен тепловому эффекту  

с обратным знаком.

Существенно, что стандартная теплота образования вещества за-

висит от его агрегатного и аллотропного состояния, так как для пе-

ревода вещества в это состояние также необходимы энергозатраты.

Следует отметить, что ΔU и ΔН имеют знак «минус» в случае эк-

зотермического процесса и знак «плюс» в случае эндотермического 

процесса. Следовательно, при экзотермическом процессе тепловая 

энергия системы уменьшается. В соответствии с первым началом 

термодинамики это означает, что реакции с отрицательными значе-

ниями ΔU и ΔН протекают самопроизвольно. 

2.2.3. Определение теплового эффекта реакции  
по теплотам сгорания

Тепловой эффект химической реакции можно также определить 

с использованием теплот сгорания участников реакции.

Стандартная теплота сгорания вещества – это теплота сгорания 

одного моля данного вещества в стандартных условиях до окислов  

с высшей степенью окисления.

Второе следствие из закона Гесса гласит, что тепловой эффект хи-

мической реакции равен разности теплот сгорания исходных веществ и 

продуктов реакции, взятых с учетом стехиометрических коэффициен-

тов. Математическое выражение этого следствия для изохорно-изо-

термических и изобарно-изотермических условий имеет вид
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изотермических процессов – через H. Это правило универсально: если в 
формуле фигурирует U, то формула характеризует изохорно-изотермический 
процесс, если H – то изобарно-изотермический процесс. 

Расчеты по теплоте сгорания обычно проводят для реакций с органиче-
скими веществами, так как они, как правило, горят. 

Для различных топлив теплота сгорания называется теплотворной спо-
собностью, а для пищевых продуктов – калорийностью. 

Стандартные теплоты сгорания в изобарно-изотермических условиях 
0
сгорH  для большинства известных веществ также сведены в специальных 

справочниках. 
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мость. Например, в изобарно-изотермических условиях тепловой эффект 
можно выразить как 

                       начкон HHH  . 
Продифференцируем это выражение по температуре и, с учетом того, 

что производная энтальпии по температуре дает теплоемкость, получаем 
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Аналогично для изохорно-изотермических условий можно записать 
                       начкон UUU  ; 
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Эти выражения называются законом Кирхгофа в дифференциальной форме. 
Левая часть этих выражений называется температурным коэффициен-

том теплового эффекта. Тогда закон Кирхгофа в дифференциальной форме 
формулируется следующим образом: температурный коэффициент тепло-
вого эффекта химической реакции равен изменению молярной теплоем-
кости системы в результате этой реакции. 

Для конкретных вычислений тепловых эффектов используют закон 
Кирхгофа в интегральной форме. Разделим переменные и проинтегрируем 
(2.16): 
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сально: если в формуле фигурирует U, то формула характеризует 

изохорно-изотермический процесс, если H – то изобарно-изотер-

мический процесс.

Расчеты по теплоте сгорания обычно проводят для реакций  

с органическими веществами, так как они, как правило, горят.

Для различных топлив теплота сгорания называется теплотвор-

ной способностью, а для пищевых продуктов – калорийностью.

Стандартные теплоты сгорания в изобарно-изотермических ус-

ловиях DH0
сгор

 для большинства известных веществ также сведены  

в специальных справочниках.

2.2.4. Зависимость тепловых эффектов от температуры

Тепловые эффекты зависят от температуры. Установим эту зави-

симость. Например, в изобарно-изотермических условиях тепловой 

эффект можно выразить как
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Эти выражения называются законом Кирхгофа в дифференциальной форме. 
Левая часть этих выражений называется температурным коэффициен-

том теплового эффекта. Тогда закон Кирхгофа в дифференциальной форме 
формулируется следующим образом: температурный коэффициент тепло-
вого эффекта химической реакции равен изменению молярной теплоем-
кости системы в результате этой реакции. 

Для конкретных вычислений тепловых эффектов используют закон 
Кирхгофа в интегральной форме. Разделим переменные и проинтегрируем 
(2.16): 
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При протекании нашей реакции (2.15) тепловой эффект в изохорно-

изотермических условиях вычисляется как 
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а для изобарно-изотермических условий – как 
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Эти выражения называются законом Кирхгофа в дифференциальной форме. 
Левая часть этих выражений называется температурным коэффициен-

том теплового эффекта. Тогда закон Кирхгофа в дифференциальной форме 
формулируется следующим образом: температурный коэффициент тепло-
вого эффекта химической реакции равен изменению молярной теплоем-
кости системы в результате этой реакции. 

Для конкретных вычислений тепловых эффектов используют закон 
Кирхгофа в интегральной форме. Разделим переменные и проинтегрируем 
(2.16): 
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Для конкретных вычислений тепловых эффектов используют 

закон Кирхгофа в интегральной форме. Разделим переменные и 

проинтегрируем (2.16):
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В результате получаем уравнения Кирхгофа в интегральной форме: 

               начкон ТТсHH рначкон  .    
И аналогично из уравнения 2.17 получаем: 
                 начконначкон ТТсUU  V .  

При начальной температуре 25 оС эти уравнения приобретут вид 

     ;298 ТсHH р
0

T   и   298 ТсUU р
0

T .  
Последние уравнения позволят рассчитать тепловой эффект реакции 

для любой температуры с использованием стандартных теплот образования и 
сгорания по следствиям из закона Гесса. 
2.2.5. Критерии самопроизвольного протекания физико-химических  
процессов. Энтропия 

Одной из основных задач химической термодинамики является опре-
деление направления протекания самопроизвольных физико-химических 
процессов. Каковы же признаки, по которым можно сделать предположение 
о направлении самопроизвольного процесса? 

Первый признак: система всегда стремится прийти к равновесному 
состоянию, при котором процессы перераспределения в ней прекраща-
ются. Это положение еще называют нулевым началом термодинамики. Сле-
довательно, параметры интенсивности, то есть температура, давление, плот-
ность вещества и его концентрация, по всей системе должны выравниваться. 

Второй признак: самопроизвольные процессы всегда идут в 
направлении, обеспечивающем уменьшение энергии системы. Этот при-
знак универсален, но его трудно применить на практике, если система обла-
дает несколькими видами энергии. При протекании самопроизвольного про-
цесса суммарная энергия системы обязательно понижается, но при этом 
энергия одних видов может уменьшаться, а других, например тепловой, уве-
личиваться. В этом случае самопроизвольные процессы могут протекать с 
поглощением тепла. Примером может служить эндотермическое растворение 
некоторых солей в воде. 

С помощью указанных признаков трудно объяснить протекание хими-
ческих реакций в определенном интервале температур, например реакции 
синтеза и разложения аммиака: 

В то же время существует универсальный критерий, с помощью кото-
рого можно определить возможность, направление и предел протекания фи-
зико-химических процессов. Это энтропи́я, одна из функций состояния. 

298 К

398 К
223 NH  32NH

В результате получаем уравнение Кирхгофа в интегральной 

форме:
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               начкон ТТсHH рначкон  .    
И аналогично из уравнения 2.17 получаем: 
                 начконначкон ТТсUU  V .  

При начальной температуре 25 оС эти уравнения приобретут вид 

     ;298 ТсHH р
0

T   и   298 ТсUU р
0

T .  
Последние уравнения позволят рассчитать тепловой эффект реакции 

для любой температуры с использованием стандартных теплот образования и 
сгорания по следствиям из закона Гесса. 
2.2.5. Критерии самопроизвольного протекания физико-химических  
процессов. Энтропия 

Одной из основных задач химической термодинамики является опре-
деление направления протекания самопроизвольных физико-химических 
процессов. Каковы же признаки, по которым можно сделать предположение 
о направлении самопроизвольного процесса? 

Первый признак: система всегда стремится прийти к равновесному 
состоянию, при котором процессы перераспределения в ней прекраща-
ются. Это положение еще называют нулевым началом термодинамики. Сле-
довательно, параметры интенсивности, то есть температура, давление, плот-
ность вещества и его концентрация, по всей системе должны выравниваться. 

Второй признак: самопроизвольные процессы всегда идут в 
направлении, обеспечивающем уменьшение энергии системы. Этот при-
знак универсален, но его трудно применить на практике, если система обла-
дает несколькими видами энергии. При протекании самопроизвольного про-
цесса суммарная энергия системы обязательно понижается, но при этом 
энергия одних видов может уменьшаться, а других, например тепловой, уве-
личиваться. В этом случае самопроизвольные процессы могут протекать с 
поглощением тепла. Примером может служить эндотермическое растворение 
некоторых солей в воде. 

С помощью указанных признаков трудно объяснить протекание хими-
ческих реакций в определенном интервале температур, например реакции 
синтеза и разложения аммиака: 

В то же время существует универсальный критерий, с помощью кото-
рого можно определить возможность, направление и предел протекания фи-
зико-химических процессов. Это энтропи́я, одна из функций состояния. 

298 К

398 К
223 NH  32NH

И аналогично из уравнения 2.17 получаем:
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некоторых солей в воде. 

С помощью указанных признаков трудно объяснить протекание хими-
ческих реакций в определенном интервале температур, например реакции 
синтеза и разложения аммиака: 

В то же время существует универсальный критерий, с помощью кото-
рого можно определить возможность, направление и предел протекания фи-
зико-химических процессов. Это энтропи́я, одна из функций состояния. 

298 К

398 К
223 NH  32NH

Последние уравнения позволят рассчитать тепловой эффект 

реакции для любой температуры с использованием стандартных те-

плот образования и сгорания по следствиям из закона Гесса.

2.2.5. Критерии самопроизвольного протекания  
физико-химических процессов. Энтропия

Одной из основных задач химической термодинамики являет-

ся определение направления протекания самопроизвольных физи-

ко-химических процессов. Каковы же признаки, по которым можно 

сделать предположение о направлении самопроизвольного процесса?

Первый признак: система всегда стремится прийти к равновес-

ному состоянию, при котором процессы перераспределения в ней пре-

кращаются. Это положение еще называют нулевым началом тер-

модинамики. Следовательно, параметры интенсивности, то есть 

температура, давление, плотность вещества и его концентрация, по 

всей системе должны выравниваться.

Второй признак: самопроизвольные процессы всегда идут в на-

правлении, обеспечивающем уменьшение энергии системы. Этот 

признак универсален, но его трудно применить на практике, если 

система обладает несколькими видами энергии. При протекании 

самопроизвольного процесса суммарная энергия системы обяза-

тельно понижается, но при этом энергия одних видов может умень-

шаться, а других, например тепловой, увеличиваться. В этом случае 
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самопроизвольные процессы могут протекать с поглощением тепла. 

Примером может служить эндотермическое растворение некоторых 

солей в воде.

С помощью указанных признаков трудно объяснить протекание 

химических реакций в определенном интервале температур, напри-

мер реакции синтеза и разложения аммиака: 
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В результате получаем уравнения Кирхгофа в интегральной форме: 

               начкон ТТсHH рначкон  .    
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                 начконначкон ТТсUU  V .  

При начальной температуре 25 оС эти уравнения приобретут вид 

     ;298 ТсHH р
0

T   и   298 ТсUU р
0

T .  
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Второй признак: самопроизвольные процессы всегда идут в 
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дает несколькими видами энергии. При протекании самопроизвольного про-
цесса суммарная энергия системы обязательно понижается, но при этом 
энергия одних видов может уменьшаться, а других, например тепловой, уве-
личиваться. В этом случае самопроизвольные процессы могут протекать с 
поглощением тепла. Примером может служить эндотермическое растворение 
некоторых солей в воде. 

С помощью указанных признаков трудно объяснить протекание хими-
ческих реакций в определенном интервале температур, например реакции 
синтеза и разложения аммиака: 

В то же время существует универсальный критерий, с помощью кото-
рого можно определить возможность, направление и предел протекания фи-
зико-химических процессов. Это энтропи́я, одна из функций состояния. 

298 К

398 К
223 NH  32NH .

В то же время существует универсальный критерий, с помощью 

которого можно определить возможность, направление и предел 

протекания физико-химических процессов. Это энтропия, одна из 

функций состояния.

2.2.6. Второе начало термодинамики для процессов  
в изолированных системах

Для самопроизвольного обратимого изотермического процесса 

теплопередачи энтропия S вычисляется как
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2.2.6. Второе начало термодинамики для процессов в изолированных си-
стемах 

Для самопроизвольного обратимого изотермического процесса тепло-
передачи энтропи́я S вычисляется как 

          T
qdSобр


 [Дж/мольꞏК];   
T
qSобр  ,  

то есть как отношение теплоты, прошедшей через границы системы, к темпе-
ратуре, при которой произошел теплообмен. 

В изолированных системах нет теплообмена с внешней средой, поэто-
му энтропия системы не изменяется: 

   0q , поэтому 0обрdS    и  constSобр  ,         (2.18) 
то есть в изолированной системе в обратимом самопроизвольном процессе 
энтропия есть величина постоянная. С использованием математического вы-
ражения первого начала термодинамики 

                        WdUq       
для самопроизвольного обратимого процесса (2.18) выражение можно пере-
писать в виде 

                  T
WdUdSобр


 .                     (2.19) 

Как мы показали ранее, в случае необратимого процесса полученная 
работа всегда меньше, чем в обратимом: 

                   необробр WW   .  
Тогда энтропия в самопроизвольном необратимом процессе: 

                  T
WdUdSнеобр


 .                    (2.20) 

В изолированной системе 0q , поэтому 
                           0необрdS .     
 Следовательно, в изолированной системе в необратимом самопроизвольном 
процессе энтропия всегда увеличивается. 

Получается, что в общем случае в изолированных системах энтропия 
остается постоянной или растет: 

                   0dS  ;  0S .  
Другими словами, в изолированной системе энтропия постоянна, 

если в системе текут только обратимые самопроизвольные процессы, и 
возрастает при наличии необратимых самопроизвольных процессов. Это 
положение есть формулировка второго начала термодинамики для изоли-
рованных систем. 

Более наглядно приведенные утверждения изображены на диаграмме, 
приведенной на рис. 2.9. 
2.2.7. Направление самопроизвольных процессов в закрытых системах 

Рассмотрим процессы в закрытых системах, обменивающихся с окру-
жающей средой только энергией.  

 

то есть как отношение теплоты, прошедшей через границы систе-

мы, к температуре, при которой произошел теплообмен.

В изолированных системах нет теплообмена с внешней средой, 

поэтому энтропия системы не изменяется:

dq = 0, поэтому  dS
обр

 = 0  и  S
обр

 = const,               (2.18)

то есть в изолированной системе в обратимом самопроизвольном 

процессе энтропия есть величина постоянная. С использованием 

математического выражения первого начала термодинамики

dq = dU + dW

для самопроизвольного обратимого процесса (2.18) выражение 

можно переписать в виде
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Как мы показали ранее, в случае необратимого процесса полученная 
работа всегда меньше, чем в обратимом: 

                   необробр WW   .  
Тогда энтропия в самопроизвольном необратимом процессе: 

                  T
WdUdSнеобр


 .                    (2.20) 

В изолированной системе 0q , поэтому 
                           0необрdS .     
 Следовательно, в изолированной системе в необратимом самопроизвольном 
процессе энтропия всегда увеличивается. 

Получается, что в общем случае в изолированных системах энтропия 
остается постоянной или растет: 

                   0dS  ;  0S .  
Другими словами, в изолированной системе энтропия постоянна, 

если в системе текут только обратимые самопроизвольные процессы, и 
возрастает при наличии необратимых самопроизвольных процессов. Это 
положение есть формулировка второго начала термодинамики для изоли-
рованных систем. 

Более наглядно приведенные утверждения изображены на диаграмме, 
приведенной на рис. 2.9. 
2.2.7. Направление самопроизвольных процессов в закрытых системах 

Рассмотрим процессы в закрытых системах, обменивающихся с окру-
жающей средой только энергией.  

.                                  (2.19)

Как мы показали ранее, в случае необратимого процесса полу-

ченная работа всегда меньше, чем в обратимом:
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dW
обр

 > dW
необр

.

Тогда энтропия в самопроизвольном необратимом процессе 

определяется формулой
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.                                   (2.20)

В изолированной системе dq = 0, поэтому dS
необр

 > 0.

Следовательно, в изолированной системе в необратимом само-

произвольном процессе энтропия всегда увеличивается.

Получается, что в общем случае в изолированных системах эн-

тропия остается постоянной или растет: dS ≥ 0; DS ≥ 0.

Другими словами, в изолированной системе энтропия постоянна, 

если в системе текут только обратимые самопроизвольные процессы, 

и возрастает при наличии необратимых самопроизвольных процессов. 

Это положение есть формулировка второго начала термодинамики 

для изолированных систем.

Более наглядно приведенные утверждения изображены на диа-

грамме, представленной на рис. 2.9. 

 

53
Из (2.19) и (2.20) можно получить дру-

гие математические выражения для второго 
начала термодинамики. А именно, общее 
выражение 
          WTdSdU          (2.21) 
и  
         pdVTdSdU           (2.22) 
для процессов в идеальном газе. 

Из этих уравнений при отсутствии ра-
боты можно получить 

                  ;0 STU  
;0 STH            (2.23) 

Введем обозначения 
                   TSUA   и TSHG  .           (2.24) 
 Таким образом, мы ввели новые термодинамические функции состоя-

ния: А – энергия Гельмгольца и G – энергия Гиббса. Тогда (2.23) выражения 
можно переписать как 

                 0A    и   0G .  
Эти уравнения выражают второе начало термодинамики для изохорно-

изотермических и изобарно-изотермических процессов в закрытых системах. 
В неизолированной системе энергия Гельмгольца и энергия Гиббса по-
стоянны, если в системе те- кут только 
обратимые самопроизволь- ные про-
цессы, и уменьшаются при наличии 
необратимых самопроиз- вольных 
процессов. 

Для лучшего запомина- ния эти 
утверждения отображены на рис. 2.10. 
2.2.8. Проведение расчетов в химической 
термодинамике 

Рассмотрим последова- тельность 
термодинамических расчетов химических 
реакций.  

Тепловой эффект реакции (2.15) 
                 eEdDbBaA   

в изобарно-изотермических условиях при стандартной температуре 298 К 
вычисляется по следствию из закона Гесса (см. п. 2.2.2): 

         0
B,

0
A,

0
E,

0
D,

0
обробробробр HbHaHeHdH  .  

Для любой температуры Т тепловой эффект вычисляют по закону 
Кирхгофа (см. п. 2.2.4): 

                    298 ТсHH р
0

T ,  
где изменение теплоемкости системы в процессе реакции имеет вид 

dS = 0 
Обратимый самопро-
извольный процесс 

dS > 0 
Необратимый са-
мопроизвольный 

процесс 

dS < 0 
Необратимый не-
самопроизволь-

ный процесс 

Направление процесса 

S  

Рис. 2.9 

dA=0, dG = 0 
Обратимый самопро-
извольный процесс 

dA< 0; dG<0 
Необратимый 

самопроизволь-
ный процесс

dA> 0; dG>0 
Необратимый не-
самопроизволь-
ный процесс 

Направление процесса 

A
G

Рис. 2.10

Рис. 2.9. Диаграмма изменения энтропии при процессе  
в изолированной системе

2.2.7. Направление самопроизвольных процессов  
в закрытых системах

Рассмотрим процессы в закрытых системах, обменивающихся  

с окружающей средой только энергией. 

Из (2.19) и (2.20) можно получить другие математические выраже-

ния для второго начала термодинамики. А именно общее выражение
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dU ≤ TdS - dW                                        (2.21)

и 

dU ≤ TdS - pdV                                        (2.22)

для процессов в идеальном газе.

Из этих уравнений при отсутствии работы можно получить

DU - TDS ≤ 0;   DH - TDS ≤ 0.                        (2.23)

Введем обозначения

A ≡ U - TS   и   G ≡ H - TS.                            (2.24)

 Таким образом, мы ввели новые термодинамические функции 

состояния: А – энергия Гельмгольца и G – энергия Гиббса. Тогда вы-

ражения (2.23) можно переписать как

DA ≤ 0   и   DG ≤ 0. 

Эти уравнения выражают второе начало термодинамики для 

изохорно-изотермических и изобарно-изотермических процессов  

в закрытых системах. В неизолированной системе энергия Гельмголь-

ца и энергия Гиббса постоянны, если в системе текут только обратимые 

самопроизвольные процессы, и уменьшаются при наличии необрати-

мых самопроизвольных процессов.

Для лучшего запоминания эти утверждения отображены  

на рис. 2.10.
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Тогда энтропи́я в самопроизвольном необра-
тимом процессе: 

                                    T
WdUdSнеобр


 .                    

(2.20) 
В изолированной системе 0q , по-

этому: 
                                                      0необрdS .         
 Следовательно, в изолированной системе в 
необратимом самопроизвольном процессе 
энтропи́я всегда увеличивается. 

Получается, что в общем случае в изо-
лированных системах энтропи́я остается по-
стоянной или растёт: 
                                      0dS  ;     0S .   

Другими словами, в изолированной системе энтропи́я постоянна, 
если в системе текут только обратимые самопроизвольные процессы и 
возрастает при наличии необратимых самопроизвольных процессов. Это 
положение есть формулировка второго начала термодинамики для изоли-
рованных систем. 

Более наглядны приведенные утверждения, если их изобразить на диа-
грамме, приведенной на рисунке 2.10. 
2.2.6 Направление самопроизвольных процессов в закрытых системах 

Рассмотрим процессы в закрытых си-
стемах, обменивающихся с окружающей 
средой только энергией.  

Из (2.19) и (2.20) можно получить дру-
гие математические выражения для второго 
начала термодинамики. А именно, общее вы-
ражение: 
                     WTdSdU                  (2.21) 
и  
                  pdVTdSdU                    (2.22) 
для процессов в идеальном газе. 

Из этих уравнений при отсутствии ра-
боты можно получить: 

                                    ;0 STU  ;0 STH                        (2.23) 
Введем обозначения: 
                                      TSUA    и    TSHG  .                       (2.24) 
 Таким образом, мы ввели новые термодинамические функции состоя-

ния: А – энергия Гельмгольца и G – энергия Гиббса. Тогда (2.23) можно пе-
реписать: 

                                   0A        и        0G .   

dS = 0 
обратимый самопро-
извольный процесс 

dS > 0 
необратимый са-
мопроизвольный 

процесс 

dS < 0 
необратимый не-
самопроизволь-

ный процесс 

направление процесса 

S  

Рис. 2.9. Диаграмма изменения 
энтропии при процессе в изоли-

рованной системе 

dA = 0, dG = 0 
Обратимый самопро-
извольный процесс 

dA <  0; dG < 0 
Необратимый 

самопроизволь-
ный процесс 

dA > 0; dG > 0 
Необратимый не-
самопроизволь-
ный процесс 

Направление процесса 

A 
G 

Рис. 2.10. Диаграмма измене-
ния энергии при процессе в 

закрытой системе 

Рис. 2.10. Диаграмма изменения энергии при процессе  
в закрытой системе
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2.2.8. Проведение расчетов в химической термодинамике

Рассмотрим последовательность термодинамических расчетов 

химических реакций. 

Тепловой эффект реакции (2.15)

 

 

53
Из (2.19) и (2.20) можно получить дру-

гие математические выражения для второго 
начала термодинамики. А именно, общее 
выражение 
          WTdSdU          (2.21) 
и  
         pdVTdSdU           (2.22) 
для процессов в идеальном газе. 

Из этих уравнений при отсутствии ра-
боты можно получить 

                  ;0 STU  
;0 STH            (2.23) 

Введем обозначения 
                   TSUA   и TSHG  .           (2.24) 
 Таким образом, мы ввели новые термодинамические функции состоя-

ния: А – энергия Гельмгольца и G – энергия Гиббса. Тогда (2.23) выражения 
можно переписать как 

                 0A    и   0G .  
Эти уравнения выражают второе начало термодинамики для изохорно-

изотермических и изобарно-изотермических процессов в закрытых системах. 
В неизолированной системе энергия Гельмгольца и энергия Гиббса по-
стоянны, если в системе те- кут только 
обратимые самопроизволь- ные про-
цессы, и уменьшаются при наличии 
необратимых самопроиз- вольных 
процессов. 

Для лучшего запомина- ния эти 
утверждения отображены на рис. 2.10. 
2.2.8. Проведение расчетов в химической 
термодинамике 

Рассмотрим последова- тельность 
термодинамических расчетов химических 
реакций.  

Тепловой эффект реакции (2.15) 
                 eEdDbBaA   

в изобарно-изотермических условиях при стандартной температуре 298 К 
вычисляется по следствию из закона Гесса (см. п. 2.2.2): 

         0
B,

0
A,

0
E,

0
D,

0
обробробробр HbHaHeHdH  .  

Для любой температуры Т тепловой эффект вычисляют по закону 
Кирхгофа (см. п. 2.2.4): 

                    298 ТсHH р
0

T ,  
где изменение теплоемкости системы в процессе реакции имеет вид 

dS = 0 
Обратимый самопро-
извольный процесс 

dS > 0 
Необратимый са-
мопроизвольный 

процесс 

dS < 0 
Необратимый не-
самопроизволь-

ный процесс 

Направление процесса 

S  

Рис. 2.9 

dA=0, dG = 0 
Обратимый самопро-
извольный процесс 

dA< 0; dG<0 
Необратимый 

самопроизволь-
ный процесс

dA> 0; dG>0 
Необратимый не-
самопроизволь-
ный процесс 

Направление процесса 

A
G

Рис. 2.10

в изобарно-изотермических условиях при стандартной температуре 

298 К вычисляется по следствию из закона Гесса (см. п. 2.2.2):
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Из (2.19) и (2.20) можно получить дру-

гие математические выражения для второго 
начала термодинамики. А именно, общее 
выражение 
          WTdSdU          (2.21) 
и  
         pdVTdSdU           (2.22) 
для процессов в идеальном газе. 

Из этих уравнений при отсутствии ра-
боты можно получить 

                  ;0 STU  
;0 STH            (2.23) 

Введем обозначения 
                   TSUA   и TSHG  .           (2.24) 
 Таким образом, мы ввели новые термодинамические функции состоя-

ния: А – энергия Гельмгольца и G – энергия Гиббса. Тогда (2.23) выражения 
можно переписать как 

                 0A    и   0G .  
Эти уравнения выражают второе начало термодинамики для изохорно-

изотермических и изобарно-изотермических процессов в закрытых системах. 
В неизолированной системе энергия Гельмгольца и энергия Гиббса по-
стоянны, если в системе те- кут только 
обратимые самопроизволь- ные про-
цессы, и уменьшаются при наличии 
необратимых самопроиз- вольных 
процессов. 

Для лучшего запомина- ния эти 
утверждения отображены на рис. 2.10. 
2.2.8. Проведение расчетов в химической 
термодинамике 

Рассмотрим последова- тельность 
термодинамических расчетов химических 
реакций.  

Тепловой эффект реакции (2.15) 
                 eEdDbBaA   

в изобарно-изотермических условиях при стандартной температуре 298 К 
вычисляется по следствию из закона Гесса (см. п. 2.2.2): 

         0
B,

0
A,

0
E,

0
D,

0
обробробробр HbHaHeHdH  .  

Для любой температуры Т тепловой эффект вычисляют по закону 
Кирхгофа (см. п. 2.2.4): 

                    298 ТсHH р
0

T ,  
где изменение теплоемкости системы в процессе реакции имеет вид 

dS = 0 
Обратимый самопро-
извольный процесс 

dS > 0 
Необратимый са-
мопроизвольный 

процесс 

dS < 0 
Необратимый не-
самопроизволь-

ный процесс 

Направление процесса 

S  

Рис. 2.9 

dA=0, dG = 0 
Обратимый самопро-
извольный процесс 

dA< 0; dG<0 
Необратимый 

самопроизволь-
ный процесс

dA> 0; dG>0 
Необратимый не-
самопроизволь-
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A
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Рис. 2.10

 

Для любой температуры Т тепловой эффект вычисляют по зако-

ну Кирхгофа (см. п. 2.2.4):
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Из (2.19) и (2.20) можно получить дру-

гие математические выражения для второго 
начала термодинамики. А именно, общее 
выражение 
          WTdSdU          (2.21) 
и  
         pdVTdSdU           (2.22) 
для процессов в идеальном газе. 

Из этих уравнений при отсутствии ра-
боты можно получить 

                  ;0 STU  
;0 STH            (2.23) 

Введем обозначения 
                   TSUA   и TSHG  .           (2.24) 
 Таким образом, мы ввели новые термодинамические функции состоя-

ния: А – энергия Гельмгольца и G – энергия Гиббса. Тогда (2.23) выражения 
можно переписать как 

                 0A    и   0G .  
Эти уравнения выражают второе начало термодинамики для изохорно-

изотермических и изобарно-изотермических процессов в закрытых системах. 
В неизолированной системе энергия Гельмгольца и энергия Гиббса по-
стоянны, если в системе те- кут только 
обратимые самопроизволь- ные про-
цессы, и уменьшаются при наличии 
необратимых самопроиз- вольных 
процессов. 

Для лучшего запомина- ния эти 
утверждения отображены на рис. 2.10. 
2.2.8. Проведение расчетов в химической 
термодинамике 

Рассмотрим последова- тельность 
термодинамических расчетов химических 
реакций.  

Тепловой эффект реакции (2.15) 
                 eEdDbBaA   

в изобарно-изотермических условиях при стандартной температуре 298 К 
вычисляется по следствию из закона Гесса (см. п. 2.2.2): 

         0
B,

0
A,

0
E,

0
D,

0
обробробробр HbHaHeHdH  .  

Для любой температуры Т тепловой эффект вычисляют по закону 
Кирхгофа (см. п. 2.2.4): 

                    298 ТсHH р
0

T ,  
где изменение теплоемкости системы в процессе реакции имеет вид 

dS = 0 
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dS > 0 
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Рис. 2.9 
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Рис. 2.10

где изменение теплоемкости системы в процессе реакции имеет вид 
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              DpApEpDpp bcacecdcc ,,,,  .  
Если величина ΔН получится со знаком «минус», то реакция экзотер-

мическая, если со знаком «плюс» – то эндотермическая. 
Для определения возможности самопроизвольных процессов в закры-

тых системах нужно подсчитать изменение энергий Гельмгольца или Гиббса 
в зависимости от условий проведения процесса. Например, для химической 
реакции в изобарно-изотермических условиях ΔG можно подсчитать по за-
кону Гесса: 

              BAED GbGaGeGdG  ,   
где iii STHG  . 

Расчет изменения энтропии при протекании реакции при стандартной 
температуре также можно посчитать по закону Гесса: 

               00000
BAED SbSaSeSdS  . 

Энтропия образования веществ слабо зависит от температуры, поэтому 
при расчетах для температур, отличающихся от стандартной, этой зависимо-
стью в первом приближении пренебрегают.  

В конечном итоге, если ΔG реакции получится со знаком «минус», то 
данная реакция протекает самопроизвольно слева направо, если со знаком 
«плюс» – то в обратном направлении. 

Величины ,  и ср, необходимые для расчетов, приведены в спра-
вочниках. 
2.2.9. Работа и энергия в закрытых системах. Полезная работа 

Из тождеств (2.24) можно получить с учетом второго начала термоди-
намики для изохорно-изотермических и изобарно-изотермических процессов: 

              ;SddAdU    TdSdGdH  .           (2.25) 
Эти уравнения имеют огромный физический смысл. Они показывают, 

что полный запас энергии закрытой системы dU или dH состоит из энергий 
Гельмгольца dА или Гиббса dG плюс энергия TdS. 

Здесь энергия TΔS является тепловой энергией системы при температу-
ре Т. Она никак не может быть израсходована системой в изотермическом 
процессе и поэтому называется связанной энергией. Наоборот, энергии 
Гельмгольца и Гиббса могут быть использованы системой для совершения 
работы, и поэтому они еще называются свободной энергией. Если система 
газовая и в ней не происходит никаких процессов, кроме расширения, то сво-
бодная энергия тратится на работу расширения: 

            ;pdVTdSdU      VdpTdSdH  .         (2.26) 
Очень важным с практической стороны является вопрос: можно ли всю 

свободную энергию перевести в работу?  
В общем случае работа газовой системы может быть затрачена по 

(2.26) на расширение системы рdV или Vdр или на другие виды работы, не 
связанные с расширением. Назовем их полезной работой δW´. Тогда первое 
начало термодинамики можно записать как 

Если величина ΔН получится со знаком «минус», то реакция эк-

зотермическая, если со знаком «плюс» – то эндотермическая.

Для определения возможности самопроизвольных процессов 

в закрытых системах нужно подсчитать изменение энергий Гельм- 

гольца или Гиббса в зависимости от условий проведения процесса. 

Например, для химической реакции в изобарно-изотермических ус-

ловиях ΔG можно подсчитать по закону Гесса:
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              DpApEpDpp bcacecdcc ,,,,  .  
Если величина ΔН получится со знаком «минус», то реакция экзотер-

мическая, если со знаком «плюс» – то эндотермическая. 
Для определения возможности самопроизвольных процессов в закры-

тых системах нужно подсчитать изменение энергий Гельмгольца или Гиббса 
в зависимости от условий проведения процесса. Например, для химической 
реакции в изобарно-изотермических условиях ΔG можно подсчитать по за-
кону Гесса: 

              BAED GbGaGeGdG  ,   
где iii STHG  . 

Расчет изменения энтропии при протекании реакции при стандартной 
температуре также можно посчитать по закону Гесса: 

               00000
BAED SbSaSeSdS  . 

Энтропия образования веществ слабо зависит от температуры, поэтому 
при расчетах для температур, отличающихся от стандартной, этой зависимо-
стью в первом приближении пренебрегают.  

В конечном итоге, если ΔG реакции получится со знаком «минус», то 
данная реакция протекает самопроизвольно слева направо, если со знаком 
«плюс» – то в обратном направлении. 

Величины ,  и ср, необходимые для расчетов, приведены в спра-
вочниках. 
2.2.9. Работа и энергия в закрытых системах. Полезная работа 

Из тождеств (2.24) можно получить с учетом второго начала термоди-
намики для изохорно-изотермических и изобарно-изотермических процессов: 

              ;SddAdU    TdSdGdH  .           (2.25) 
Эти уравнения имеют огромный физический смысл. Они показывают, 

что полный запас энергии закрытой системы dU или dH состоит из энергий 
Гельмгольца dА или Гиббса dG плюс энергия TdS. 

Здесь энергия TΔS является тепловой энергией системы при температу-
ре Т. Она никак не может быть израсходована системой в изотермическом 
процессе и поэтому называется связанной энергией. Наоборот, энергии 
Гельмгольца и Гиббса могут быть использованы системой для совершения 
работы, и поэтому они еще называются свободной энергией. Если система 
газовая и в ней не происходит никаких процессов, кроме расширения, то сво-
бодная энергия тратится на работу расширения: 

            ;pdVTdSdU      VdpTdSdH  .         (2.26) 
Очень важным с практической стороны является вопрос: можно ли всю 

свободную энергию перевести в работу?  
В общем случае работа газовой системы может быть затрачена по 

(2.26) на расширение системы рdV или Vdр или на другие виды работы, не 
связанные с расширением. Назовем их полезной работой δW´. Тогда первое 
начало термодинамики можно записать как 

,

где 
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              DpApEpDpp bcacecdcc ,,,,  .  
Если величина ΔН получится со знаком «минус», то реакция экзотер-

мическая, если со знаком «плюс» – то эндотермическая. 
Для определения возможности самопроизвольных процессов в закры-

тых системах нужно подсчитать изменение энергий Гельмгольца или Гиббса 
в зависимости от условий проведения процесса. Например, для химической 
реакции в изобарно-изотермических условиях ΔG можно подсчитать по за-
кону Гесса: 

              BAED GbGaGeGdG  ,   
где iii STHG  . 

Расчет изменения энтропии при протекании реакции при стандартной 
температуре также можно посчитать по закону Гесса: 

               00000
BAED SbSaSeSdS  . 

Энтропия образования веществ слабо зависит от температуры, поэтому 
при расчетах для температур, отличающихся от стандартной, этой зависимо-
стью в первом приближении пренебрегают.  

В конечном итоге, если ΔG реакции получится со знаком «минус», то 
данная реакция протекает самопроизвольно слева направо, если со знаком 
«плюс» – то в обратном направлении. 

Величины ,  и ср, необходимые для расчетов, приведены в спра-
вочниках. 
2.2.9. Работа и энергия в закрытых системах. Полезная работа 

Из тождеств (2.24) можно получить с учетом второго начала термоди-
намики для изохорно-изотермических и изобарно-изотермических процессов: 

              ;SddAdU    TdSdGdH  .           (2.25) 
Эти уравнения имеют огромный физический смысл. Они показывают, 

что полный запас энергии закрытой системы dU или dH состоит из энергий 
Гельмгольца dА или Гиббса dG плюс энергия TdS. 

Здесь энергия TΔS является тепловой энергией системы при температу-
ре Т. Она никак не может быть израсходована системой в изотермическом 
процессе и поэтому называется связанной энергией. Наоборот, энергии 
Гельмгольца и Гиббса могут быть использованы системой для совершения 
работы, и поэтому они еще называются свободной энергией. Если система 
газовая и в ней не происходит никаких процессов, кроме расширения, то сво-
бодная энергия тратится на работу расширения: 

            ;pdVTdSdU      VdpTdSdH  .         (2.26) 
Очень важным с практической стороны является вопрос: можно ли всю 

свободную энергию перевести в работу?  
В общем случае работа газовой системы может быть затрачена по 

(2.26) на расширение системы рdV или Vdр или на другие виды работы, не 
связанные с расширением. Назовем их полезной работой δW´. Тогда первое 
начало термодинамики можно записать как 

.

Расчет изменения энтропии при протекании реакции при стан-

дартной температуре также можно посчитать по закону Гесса:
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              DpApEpDpp bcacecdcc ,,,,  .  
Если величина ΔН получится со знаком «минус», то реакция экзотер-

мическая, если со знаком «плюс» – то эндотермическая. 
Для определения возможности самопроизвольных процессов в закры-

тых системах нужно подсчитать изменение энергий Гельмгольца или Гиббса 
в зависимости от условий проведения процесса. Например, для химической 
реакции в изобарно-изотермических условиях ΔG можно подсчитать по за-
кону Гесса: 

              BAED GbGaGeGdG  ,   
где iii STHG  . 

Расчет изменения энтропии при протекании реакции при стандартной 
температуре также можно посчитать по закону Гесса: 

               00000
BAED SbSaSeSdS  . 

Энтропия образования веществ слабо зависит от температуры, поэтому 
при расчетах для температур, отличающихся от стандартной, этой зависимо-
стью в первом приближении пренебрегают.  

В конечном итоге, если ΔG реакции получится со знаком «минус», то 
данная реакция протекает самопроизвольно слева направо, если со знаком 
«плюс» – то в обратном направлении. 

Величины ,  и ср, необходимые для расчетов, приведены в спра-
вочниках. 
2.2.9. Работа и энергия в закрытых системах. Полезная работа 

Из тождеств (2.24) можно получить с учетом второго начала термоди-
намики для изохорно-изотермических и изобарно-изотермических процессов: 

              ;SddAdU    TdSdGdH  .           (2.25) 
Эти уравнения имеют огромный физический смысл. Они показывают, 

что полный запас энергии закрытой системы dU или dH состоит из энергий 
Гельмгольца dА или Гиббса dG плюс энергия TdS. 

Здесь энергия TΔS является тепловой энергией системы при температу-
ре Т. Она никак не может быть израсходована системой в изотермическом 
процессе и поэтому называется связанной энергией. Наоборот, энергии 
Гельмгольца и Гиббса могут быть использованы системой для совершения 
работы, и поэтому они еще называются свободной энергией. Если система 
газовая и в ней не происходит никаких процессов, кроме расширения, то сво-
бодная энергия тратится на работу расширения: 

            ;pdVTdSdU      VdpTdSdH  .         (2.26) 
Очень важным с практической стороны является вопрос: можно ли всю 

свободную энергию перевести в работу?  
В общем случае работа газовой системы может быть затрачена по 

(2.26) на расширение системы рdV или Vdр или на другие виды работы, не 
связанные с расширением. Назовем их полезной работой δW´. Тогда первое 
начало термодинамики можно записать как 

.

Энтропия образования веществ слабо зависит от температуры, 

поэтому при расчетах для температур, отличающихся от стандарт-

ной, этой зависимостью в первом приближении пренебрегают. 

В конечном итоге, если ΔG реакции получится со знаком «ми-

нус», то данная реакция протекает самопроизвольно слева направо, 

если со знаком «плюс» – то в обратном направлении.

Величины DHo, DSo и с
р
, необходимые для расчетов, приведены 

в справочниках.
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2.2.9. Работа и энергия в закрытых системах. Полезная работа

Из тождеств (2.24) с учетом второго начала термодинамики для 

изохорно-изотермических и изобарно-изотермических процессов 

можно получить:
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              DpApEpDpp bcacecdcc ,,,,  .  
Если величина ΔН получится со знаком «минус», то реакция экзотер-

мическая, если со знаком «плюс» – то эндотермическая. 
Для определения возможности самопроизвольных процессов в закры-

тых системах нужно подсчитать изменение энергий Гельмгольца или Гиббса 
в зависимости от условий проведения процесса. Например, для химической 
реакции в изобарно-изотермических условиях ΔG можно подсчитать по за-
кону Гесса: 

              BAED GbGaGeGdG  ,   
где iii STHG  . 

Расчет изменения энтропии при протекании реакции при стандартной 
температуре также можно посчитать по закону Гесса: 

               00000
BAED SbSaSeSdS  . 

Энтропия образования веществ слабо зависит от температуры, поэтому 
при расчетах для температур, отличающихся от стандартной, этой зависимо-
стью в первом приближении пренебрегают.  

В конечном итоге, если ΔG реакции получится со знаком «минус», то 
данная реакция протекает самопроизвольно слева направо, если со знаком 
«плюс» – то в обратном направлении. 

Величины ,  и ср, необходимые для расчетов, приведены в спра-
вочниках. 
2.2.9. Работа и энергия в закрытых системах. Полезная работа 

Из тождеств (2.24) можно получить с учетом второго начала термоди-
намики для изохорно-изотермических и изобарно-изотермических процессов: 

              ;SddAdU    TdSdGdH  .           (2.25) 
Эти уравнения имеют огромный физический смысл. Они показывают, 

что полный запас энергии закрытой системы dU или dH состоит из энергий 
Гельмгольца dА или Гиббса dG плюс энергия TdS. 

Здесь энергия TΔS является тепловой энергией системы при температу-
ре Т. Она никак не может быть израсходована системой в изотермическом 
процессе и поэтому называется связанной энергией. Наоборот, энергии 
Гельмгольца и Гиббса могут быть использованы системой для совершения 
работы, и поэтому они еще называются свободной энергией. Если система 
газовая и в ней не происходит никаких процессов, кроме расширения, то сво-
бодная энергия тратится на работу расширения: 

            ;pdVTdSdU      VdpTdSdH  .         (2.26) 
Очень важным с практической стороны является вопрос: можно ли всю 

свободную энергию перевести в работу?  
В общем случае работа газовой системы может быть затрачена по 

(2.26) на расширение системы рdV или Vdр или на другие виды работы, не 
связанные с расширением. Назовем их полезной работой δW´. Тогда первое 
начало термодинамики можно записать как 

.                       (2.25)

Эти уравнения имеют огромный физический смысл. Они по-

казывают, что полный запас энергии закрытой системы dU или dH 

состоит из энергий Гельмгольца dА или Гиббса dG плюс энергия TdS.

Здесь энергия TΔS является тепловой энергией системы при 

температуре Т. Она никак не может быть израсходована системой в 

изотермическом процессе и поэтому называется связанной энергией. 

Наоборот, энергии Гельмгольца и Гиббса могут быть использованы 

системой для совершения работы, и поэтому они еще называются 

свободной энергией. Если система газовая и в ней не происходит ни-

каких процессов, кроме расширения, то свободная энергия тратит-

ся на работу расширения:
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Если величина ΔН получится со знаком «минус», то реакция экзотер-

мическая, если со знаком «плюс» – то эндотермическая. 
Для определения возможности самопроизвольных процессов в закры-

тых системах нужно подсчитать изменение энергий Гельмгольца или Гиббса 
в зависимости от условий проведения процесса. Например, для химической 
реакции в изобарно-изотермических условиях ΔG можно подсчитать по за-
кону Гесса: 

              BAED GbGaGeGdG  ,   
где iii STHG  . 

Расчет изменения энтропии при протекании реакции при стандартной 
температуре также можно посчитать по закону Гесса: 

               00000
BAED SbSaSeSdS  . 

Энтропия образования веществ слабо зависит от температуры, поэтому 
при расчетах для температур, отличающихся от стандартной, этой зависимо-
стью в первом приближении пренебрегают.  

В конечном итоге, если ΔG реакции получится со знаком «минус», то 
данная реакция протекает самопроизвольно слева направо, если со знаком 
«плюс» – то в обратном направлении. 

Величины ,  и ср, необходимые для расчетов, приведены в спра-
вочниках. 
2.2.9. Работа и энергия в закрытых системах. Полезная работа 

Из тождеств (2.24) можно получить с учетом второго начала термоди-
намики для изохорно-изотермических и изобарно-изотермических процессов: 

              ;SddAdU    TdSdGdH  .           (2.25) 
Эти уравнения имеют огромный физический смысл. Они показывают, 

что полный запас энергии закрытой системы dU или dH состоит из энергий 
Гельмгольца dА или Гиббса dG плюс энергия TdS. 

Здесь энергия TΔS является тепловой энергией системы при температу-
ре Т. Она никак не может быть израсходована системой в изотермическом 
процессе и поэтому называется связанной энергией. Наоборот, энергии 
Гельмгольца и Гиббса могут быть использованы системой для совершения 
работы, и поэтому они еще называются свободной энергией. Если система 
газовая и в ней не происходит никаких процессов, кроме расширения, то сво-
бодная энергия тратится на работу расширения: 

            ;pdVTdSdU      VdpTdSdH  .         (2.26) 
Очень важным с практической стороны является вопрос: можно ли всю 

свободную энергию перевести в работу?  
В общем случае работа газовой системы может быть затрачена по 

(2.26) на расширение системы рdV или Vdр или на другие виды работы, не 
связанные с расширением. Назовем их полезной работой δW´. Тогда первое 
начало термодинамики можно записать как 

.                    (2.26)

Очень важным с практической стороны является вопрос: можно 

ли всю свободную энергию перевести в работу? 

В общем случае работа газовой системы может быть затрачена 

по (2.26) на расширение системы рdV или Vdр или на другие виды 

работы, не связанные с расширением. Назовем их полезной работой 

δW´. Тогда первое начало термодинамики можно записать как 
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         ;WpdVdAdU   WVdpdGdH  .        (2.27) 
Продифференцировав выражения 
                   TSUA   и TSHG  , 

получаем 
           SdTTdSdUdA   и SdTTdSdHdG  .  

 Подставив их в 2.27, получаем 
     WpdVSdTdA    и  WVdpSdTdG  ,    (2.28) 

которые называются фундаментальными уравнениями технической тер-
модинамики. Из этих уравнений для изохорно-изотермических условий при 
dV = 0 и dT = 0 получаем 

    WdA    и  WA  ,   
а для изобарно-изотермических условий при dр = 0 и dT = 0: 

   WdG     и    WG  .  
Здесь, как обычно, знак равенства характеризует 
протекание равновесного самопроизвольного 
процесса, а знак неравенства – неравновесного 
самопроизвольного процесса. 

Получается, что максимальную работу, 
равную изменению энергии Гельмгольца или 
энергии Гиббса, можно получить только в 
идеализированном равновесном процессе. В 
любом реальном процессе полезная работа бу-
дет всегда меньше. 

Еще раз обращаем внимание на то, что по-
лезная работа в изохорно-изотермическом про-

цессе всегда больше, чем в изобарно-изотермическом, так как часть энергии 
Гиббса в последнем расходуется на работу расширения. 

В заключение следует отметить, что все основные термодинамические 
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         ;WpdVdAdU   WVdpdGdH  .        (2.27) 
Продифференцировав выражения 
                   TSUA   и TSHG  , 

получаем 
           SdTTdSdUdA   и SdTTdSdHdG  .  

 Подставив их в 2.27, получаем 
     WpdVSdTdA    и  WVdpSdTdG  ,    (2.28) 

которые называются фундаментальными уравнениями технической тер-
модинамики. Из этих уравнений для изохорно-изотермических условий при 
dV = 0 и dT = 0 получаем 
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Здесь, как обычно, знак равенства характеризует 
протекание равновесного самопроизвольного 
процесса, а знак неравенства – неравновесного 
самопроизвольного процесса. 

Получается, что максимальную работу, 
равную изменению энергии Гельмгольца или 
энергии Гиббса, можно получить только в 
идеализированном равновесном процессе. В 
любом реальном процессе полезная работа бу-
дет всегда меньше. 

Еще раз обращаем внимание на то, что по-
лезная работа в изохорно-изотермическом про-

цессе всегда больше, чем в изобарно-изотермическом, так как часть энергии 
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2.11. 
2.2.10. Зависимость энергий Гиббса и Гельмгольца от температуры 

Рассмотрим зависимость энергий Гельмгольца и Гиббса от температу-
ры. 

Запишем хорошо известные нам уравнения: 
                ;TSUA   TSHG  .  
Размерность энтропии соответствует размерности отношения энергии к 

температуре. Это дает право заменить энтропию на производную энергии по 
температуре: 

               ;S
T
A

V









   S

T
G

p











,            (2.29) 

и получим 

dG 

dATdS 

dU 

dH 

pdV 

Рис 2.11 

,

получаем

 

 

55
         ;WpdVdAdU   WVdpdGdH  .        (2.27) 
Продифференцировав выражения 
                   TSUA   и TSHG  , 

получаем 
           SdTTdSdUdA   и SdTTdSdHdG  .  

 Подставив их в 2.27, получаем 
     WpdVSdTdA    и  WVdpSdTdG  ,    (2.28) 

которые называются фундаментальными уравнениями технической тер-
модинамики. Из этих уравнений для изохорно-изотермических условий при 
dV = 0 и dT = 0 получаем 

    WdA    и  WA  ,   
а для изобарно-изотермических условий при dр = 0 и dT = 0: 

   WdG     и    WG  .  
Здесь, как обычно, знак равенства характеризует 
протекание равновесного самопроизвольного 
процесса, а знак неравенства – неравновесного 
самопроизвольного процесса. 

Получается, что максимальную работу, 
равную изменению энергии Гельмгольца или 
энергии Гиббса, можно получить только в 
идеализированном равновесном процессе. В 
любом реальном процессе полезная работа бу-
дет всегда меньше. 

Еще раз обращаем внимание на то, что по-
лезная работа в изохорно-изотермическом про-

цессе всегда больше, чем в изобарно-изотермическом, так как часть энергии 
Гиббса в последнем расходуется на работу расширения. 

В заключение следует отметить, что все основные термодинамические 
функции связаны между собой. Эту связь для лучшего запоминания можно 
изобразить в виде достаточно простой диаграммы, представленной на рис. 
2.11. 
2.2.10. Зависимость энергий Гиббса и Гельмгольца от температуры 

Рассмотрим зависимость энергий Гельмгольца и Гиббса от температу-
ры. 

Запишем хорошо известные нам уравнения: 
                ;TSUA   TSHG  .  
Размерность энтропии соответствует размерности отношения энергии к 

температуре. Это дает право заменить энтропию на производную энергии по 
температуре: 

               ;S
T
A

V









   S

T
G

p











,            (2.29) 

и получим 

dG 

dATdS 

dU 

dH 

pdV 

Рис 2.11 

. 

Подставив их в (2.27), получаем

 

 

55
         ;WpdVdAdU   WVdpdGdH  .        (2.27) 
Продифференцировав выражения 
                   TSUA   и TSHG  , 

получаем 
           SdTTdSdUdA   и SdTTdSdHdG  .  

 Подставив их в 2.27, получаем 
     WpdVSdTdA    и  WVdpSdTdG  ,    (2.28) 

которые называются фундаментальными уравнениями технической тер-
модинамики. Из этих уравнений для изохорно-изотермических условий при 
dV = 0 и dT = 0 получаем 

    WdA    и  WA  ,   
а для изобарно-изотермических условий при dр = 0 и dT = 0: 

   WdG     и    WG  .  
Здесь, как обычно, знак равенства характеризует 
протекание равновесного самопроизвольного 
процесса, а знак неравенства – неравновесного 
самопроизвольного процесса. 

Получается, что максимальную работу, 
равную изменению энергии Гельмгольца или 
энергии Гиббса, можно получить только в 
идеализированном равновесном процессе. В 
любом реальном процессе полезная работа бу-
дет всегда меньше. 

Еще раз обращаем внимание на то, что по-
лезная работа в изохорно-изотермическом про-

цессе всегда больше, чем в изобарно-изотермическом, так как часть энергии 
Гиббса в последнем расходуется на работу расширения. 

В заключение следует отметить, что все основные термодинамические 
функции связаны между собой. Эту связь для лучшего запоминания можно 
изобразить в виде достаточно простой диаграммы, представленной на рис. 
2.11. 
2.2.10. Зависимость энергий Гиббса и Гельмгольца от температуры 

Рассмотрим зависимость энергий Гельмгольца и Гиббса от температу-
ры. 

Запишем хорошо известные нам уравнения: 
                ;TSUA   TSHG  .  
Размерность энтропии соответствует размерности отношения энергии к 

температуре. Это дает право заменить энтропию на производную энергии по 
температуре: 

               ;S
T
A

V









   S

T
G

p











,            (2.29) 

и получим 

dG 

dATdS 

dU 

dH 

pdV 

Рис 2.11 

,    (2.28)

которые называются фундаментальными уравнениями технической 

термодинамики. Из этих уравнений для изохорно-изотермических 

условий при dV = 0 и dT = 0 получаем
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Здесь, как обычно, знак равенства характеризует протекание 

равновесного самопроизвольного процесса, а знак неравенства – 

неравновесного самопроизвольного процесса.

Получается, что максимальную работу, равную изменению энергии 

Гельмгольца или энергии Гиббса, можно получить только в идеализи-

рованном равновесном процессе. В любом реальном процессе полезная 

работа будет всегда меньше.

Еще раз обращаем внимание на то, что полезная работа в изо-

хорно-изотермическом процессе всегда больше, чем в изобарно- 

изотермическом, так как часть энергии Гиббса в последнем расходу-

ется на работу расширения.

В заключение следует отметить, что все основные термодинами-

ческие функции связаны между собой. Эту связь для лучшего запо-

минания можно изобразить в виде достаточно простой диаграммы, 

представленной на рис. 2.11.
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так как часть энергии Гиббса в последнем расходуется на работу расшире-
ния. 

В заключение следует отметить, что все основные термодинамические 
функции связаны между собой. Эту связь для лучшего запоминания можно 
изобразить в виде достаточно простой диаграммы, представленной на рисун-
ке 2.12. 
2.2.9 Зависимость энергий Гиббса и Гельмгольца от температуры 

Рассмотрим зависимость энергий Гельмгольца и Гиббса от температу-
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Запишем хорошо известные нам уравнения: 
                                ;TSUA     TSHG  .  
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температуре. Это дает право заменить энтропию на производную энергии по 
температуре: 

                              ;S
T
A

V









      

S
T
G

p









                        

и получим: 

                          ;
VT

AUA 










 
   

pT
GHG 









 .    

 Запишем последние уравнения в конечных при-
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Эти уравнения называются уравнениями Гиббса – Гельмгольца. Они 
показывают, как изменяются энергии Гельмгольца и Гиббса с изменением 
температуры в неизотермических процессах. 

На этом мы заканчиваем ознакомление с общей и технической термо-
динамикой, посвященным общим законам термодинамики и взаимным пере-
ходам теплоты и работы. Далее приступаем к изучению химической термо-
динамики о взаимных переходах химической энергии в другие виды энергии. 
2.3. ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА 
2.3.1 Основное уравнение химической термодинамики и понятие  
химического потенциала 

Полученные нами ранее фундаментальные уравнения общей и техни-
ческой термодинамики справедливы только при неизменности количества 
вещества в системе, то есть в закрытых системах. Но в открытых системах 
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2.2.10. Зависимость энергий Гиббса и Гельмгольца от температуры

Рассмотрим зависимость энергий Гельмгольца и Гиббса от тем-

пературы.

Запишем хорошо известные нам уравнения:
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         ;WpdVdAdU   WVdpdGdH  .        (2.27) 
Продифференцировав выражения 
                   TSUA   и TSHG  , 

получаем 
           SdTTdSdUdA   и SdTTdSdHdG  .  

 Подставив их в 2.27, получаем 
     WpdVSdTdA    и  WVdpSdTdG  ,    (2.28) 

которые называются фундаментальными уравнениями технической тер-
модинамики. Из этих уравнений для изохорно-изотермических условий при 
dV = 0 и dT = 0 получаем 

    WdA    и  WA  ,   
а для изобарно-изотермических условий при dр = 0 и dT = 0: 

   WdG     и    WG  .  
Здесь, как обычно, знак равенства характеризует 
протекание равновесного самопроизвольного 
процесса, а знак неравенства – неравновесного 
самопроизвольного процесса. 

Получается, что максимальную работу, 
равную изменению энергии Гельмгольца или 
энергии Гиббса, можно получить только в 
идеализированном равновесном процессе. В 
любом реальном процессе полезная работа бу-
дет всегда меньше. 

Еще раз обращаем внимание на то, что по-
лезная работа в изохорно-изотермическом про-

цессе всегда больше, чем в изобарно-изотермическом, так как часть энергии 
Гиббса в последнем расходуется на работу расширения. 

В заключение следует отметить, что все основные термодинамические 
функции связаны между собой. Эту связь для лучшего запоминания можно 
изобразить в виде достаточно простой диаграммы, представленной на рис. 
2.11. 
2.2.10. Зависимость энергий Гиббса и Гельмгольца от температуры 

Рассмотрим зависимость энергий Гельмгольца и Гиббса от температу-
ры. 

Запишем хорошо известные нам уравнения: 
                ;TSUA   TSHG  .  
Размерность энтропии соответствует размерности отношения энергии к 

температуре. Это дает право заменить энтропию на производную энергии по 
температуре: 
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Размерность энтропии соответствует размерности отношения 

энергии к температуре. Это дает право заменить энтропию на про-

изводную энергии по температуре:
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 Запишем последние уравнения в конечных приращениях и получим 
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Эти уравнения называются уравнениями Гиббса – Гельмгольца. Они 
показывают, как изменяются энергии Гельмгольца и Гиббса с изменением 
температуры в неизотермических процессах. 

На этом мы заканчиваем ознакомление с общей и технической термо-
динамикой, которые посвящены общим законам термодинамики и взаимным 
переходам теплоты и работы. Далее приступаем к изучению химической 
термодинамики о взаимных переходах химической энергии в другие виды 
энергии. 
2.3. ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА 
2.3.1. Основное уравнение химической термодинамики и понятие  
химического потенциала 

Полученные нами ранее фундаментальные уравнения общей и техни-
ческой термодинамики справедливы только при неизменности количества 
вещества в системе, то есть в закрытых системах. Но в открытых системах 
может происходить изменение количества вещества, например при протека-
нии химических реакций или при фазовых переходах. 

Основные термодинамические функции ΔU, ΔH, ΔA и ΔG являются ад-
дитивными величинами, то есть зависят от количества вещества n в системе. 
Следовательно, в общем случае, например, G будет функцией температуры, 
давления и количества вещества: 

                     ),,( inpTfG  .  
Полный дифференциал этой функции через частные производные: 
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С учетом (2.29) и если производную по количеству вещества обозначить μ: 
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,
,  

то (2.30) будет выглядеть как 

               
k

iidnVdpSdTdG
1

.               (2.31) 

Это выражение называется основным уравнением химической термоди-
намики. 

Частные производные энергии Гиббса по одному из изменяющихся 
компонентов называются химическим потенциалом. В изобарно-
изотермических условиях 

 Запишем последние уравнения в конечных приращениях и по-
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Эти уравнения называются уравнениями Гиббса – Гельмгольца. Они 
показывают, как изменяются энергии Гельмгольца и Гиббса с изменением 
температуры в неизотермических процессах. 

На этом мы заканчиваем ознакомление с общей и технической термо-
динамикой, которые посвящены общим законам термодинамики и взаимным 
переходам теплоты и работы. Далее приступаем к изучению химической 
термодинамики о взаимных переходах химической энергии в другие виды 
энергии. 
2.3. ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА 
2.3.1. Основное уравнение химической термодинамики и понятие  
химического потенциала 

Полученные нами ранее фундаментальные уравнения общей и техни-
ческой термодинамики справедливы только при неизменности количества 
вещества в системе, то есть в закрытых системах. Но в открытых системах 
может происходить изменение количества вещества, например при протека-
нии химических реакций или при фазовых переходах. 

Основные термодинамические функции ΔU, ΔH, ΔA и ΔG являются ад-
дитивными величинами, то есть зависят от количества вещества n в системе. 
Следовательно, в общем случае, например, G будет функцией температуры, 
давления и количества вещества: 

                     ),,( inpTfG  .  
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С учетом (2.29) и если производную по количеству вещества обозначить μ: 
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Это выражение называется основным уравнением химической термоди-
намики. 

Частные производные энергии Гиббса по одному из изменяющихся 
компонентов называются химическим потенциалом. В изобарно-
изотермических условиях 

Эти уравнения называются уравнениями Гиббса – Гельмгольца. 

Они показывают, как изменяются энергии Гельмгольца и Гиббса  

с изменением температуры в неизотермических процессах.

На этом мы заканчиваем ознакомление с общей и технической 

термодинамикой, которые посвящены общим законам термодина-

мики и взаимным переходам теплоты и работы. Далее приступаем  

к изучению химической термодинамики о взаимных переходах хи-

мической энергии в другие виды энергии.

2.3. Химическая термодинамика

2.3.1. Основное уравнение химической термодинамики  
и понятие химического потенциала

Полученные нами ранее фундаментальные уравнения общей и 

технической термодинамики справедливы только при неизменно-

сти количества вещества в системе, то есть в закрытых системах. 

Но в открытых системах может происходить изменение количества 

вещества, например при протекании химических реакций или при 

фазовых переходах.

Основные термодинамические функции ΔU, ΔH, ΔA и ΔG явля-

ются аддитивными величинами, то есть зависят от количества веще-

ства n в системе. Следовательно, в общем случае, например, G будет 

функцией температуры, давления и количества вещества:

G = f(T, p, n
i
). 
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Полный дифференциал этой функции через частные произво-

дные имеет вид
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Эти уравнения называются уравнениями Гиббса – Гельмгольца. Они 
показывают, как изменяются энергии Гельмгольца и Гиббса с изменением 
температуры в неизотермических процессах. 

На этом мы заканчиваем ознакомление с общей и технической термо-
динамикой, которые посвящены общим законам термодинамики и взаимным 
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энергии. 
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может происходить изменение количества вещества, например при протека-
нии химических реакций или при фазовых переходах. 

Основные термодинамические функции ΔU, ΔH, ΔA и ΔG являются ад-
дитивными величинами, то есть зависят от количества вещества n в системе. 
Следовательно, в общем случае, например, G будет функцией температуры, 
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С учетом (2.29) и если производную по количеству вещества обозначить μ: 
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Это выражение называется основным уравнением химической термоди-
намики. 
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Эти уравнения называются уравнениями Гиббса – Гельмгольца. Они 
показывают, как изменяются энергии Гельмгольца и Гиббса с изменением 
температуры в неизотермических процессах. 

На этом мы заканчиваем ознакомление с общей и технической термо-
динамикой, которые посвящены общим законам термодинамики и взаимным 
переходам теплоты и работы. Далее приступаем к изучению химической 
термодинамики о взаимных переходах химической энергии в другие виды 
энергии. 
2.3. ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА 
2.3.1. Основное уравнение химической термодинамики и понятие  
химического потенциала 

Полученные нами ранее фундаментальные уравнения общей и техни-
ческой термодинамики справедливы только при неизменности количества 
вещества в системе, то есть в закрытых системах. Но в открытых системах 
может происходить изменение количества вещества, например при протека-
нии химических реакций или при фазовых переходах. 

Основные термодинамические функции ΔU, ΔH, ΔA и ΔG являются ад-
дитивными величинами, то есть зависят от количества вещества n в системе. 
Следовательно, в общем случае, например, G будет функцией температуры, 
давления и количества вещества: 

                     ),,( inpTfG  .  
Полный дифференциал этой функции через частные производные: 
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С учетом (2.29) и если производную по количеству вещества обозначить μ: 
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то (2.30) будет выглядеть как 
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Это выражение называется основным уравнением химической термоди-
намики. 

Частные производные энергии Гиббса по одному из изменяющихся 
компонентов называются химическим потенциалом. В изобарно-
изотермических условиях 

то (2.30) будет выглядеть как
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Эти уравнения называются уравнениями Гиббса – Гельмгольца. Они 
показывают, как изменяются энергии Гельмгольца и Гиббса с изменением 
температуры в неизотермических процессах. 

На этом мы заканчиваем ознакомление с общей и технической термо-
динамикой, которые посвящены общим законам термодинамики и взаимным 
переходам теплоты и работы. Далее приступаем к изучению химической 
термодинамики о взаимных переходах химической энергии в другие виды 
энергии. 
2.3. ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА 
2.3.1. Основное уравнение химической термодинамики и понятие  
химического потенциала 

Полученные нами ранее фундаментальные уравнения общей и техни-
ческой термодинамики справедливы только при неизменности количества 
вещества в системе, то есть в закрытых системах. Но в открытых системах 
может происходить изменение количества вещества, например при протека-
нии химических реакций или при фазовых переходах. 

Основные термодинамические функции ΔU, ΔH, ΔA и ΔG являются ад-
дитивными величинами, то есть зависят от количества вещества n в системе. 
Следовательно, в общем случае, например, G будет функцией температуры, 
давления и количества вещества: 

                     ),,( inpTfG  .  
Полный дифференциал этой функции через частные производные: 
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С учетом (2.29) и если производную по количеству вещества обозначить μ: 
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то (2.30) будет выглядеть как 
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Это выражение называется основным уравнением химической термоди-
намики. 

Частные производные энергии Гиббса по одному из изменяющихся 
компонентов называются химическим потенциалом. В изобарно-
изотермических условиях 

                             (2.31)

Это выражение называется основным уравнением химической 

термодинамики.
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2.3.2. Влияние химического потенциала на течение химических 
процессов 

Итак, химический потенциал есть частная производная энергий 
Гиббса или Гельмгольца ΔA и ΔG по изменению числа молей одного из 
компонентов при неизменности других параметров состояния системы. 

Для изобарно-изотермических условий для самопроизвольного процес-
са (2.31) будет выглядеть как 

                      0 nG .                     (2.32) 
Отсюда следует: 

    0 начконначкон nnGGG  или  начкон nn  . (2.33) 
При  

                             начкон nn  ,   
например при фазовом переходе, из (2.33) получается 

                        начкон  .  
Здесь знак равенства характеризует самопроизвольный обратимый процесс, 
а знак неравенства – самопроизвольный необратимый процесс. 

Отсюда следует, что условием протекания самопроизвольного необра-
тимого химического процесса является превышение начального химического 
потенциала над конечным. Или, другими словами, все самопроизвольные 
необратимые химические процессы протекают с уменьшением химиче-
ского потенциала системы. 

Как определить численное значение химического потенциала? Из (2.32) 
следует, что величина химического потенциала в общем случае равна 
энергии Гиббса одного моля вещества, то есть мольной энергии Гиббса: 

                         MG
n
G
 .   

С использованием величины стандартной мольной энергии Гиббса 
можно определить величину стандартного химического потенциала: 

                          00
MG .   

2.3.3. Химический потенциал идеального газа и вещества в растворе 
Если процесс газовый, протекает без химических превращений и про-

водится в изотермических условиях, то фундаментальное уравнение термо-
динамики дает 

                          VdpdG  .   
 Для моля газа химический потенциал равен мольной энергии Гиббса, 

тогда 

В изохорно-изотермических условиях
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2.3.2. Влияние химического потенциала на течение химических 
процессов 

Итак, химический потенциал есть частная производная энергий 
Гиббса или Гельмгольца ΔA и ΔG по изменению числа молей одного из 
компонентов при неизменности других параметров состояния системы. 

Для изобарно-изотермических условий для самопроизвольного процес-
са (2.31) будет выглядеть как 

                      0 nG .                     (2.32) 
Отсюда следует: 

    0 начконначкон nnGGG  или  начкон nn  . (2.33) 
При  

                             начкон nn  ,   
например при фазовом переходе, из (2.33) получается 

                        начкон  .  
Здесь знак равенства характеризует самопроизвольный обратимый процесс, 
а знак неравенства – самопроизвольный необратимый процесс. 

Отсюда следует, что условием протекания самопроизвольного необра-
тимого химического процесса является превышение начального химического 
потенциала над конечным. Или, другими словами, все самопроизвольные 
необратимые химические процессы протекают с уменьшением химиче-
ского потенциала системы. 

Как определить численное значение химического потенциала? Из (2.32) 
следует, что величина химического потенциала в общем случае равна 
энергии Гиббса одного моля вещества, то есть мольной энергии Гиббса: 

                         MG
n
G
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С использованием величины стандартной мольной энергии Гиббса 
можно определить величину стандартного химического потенциала: 

                          00
MG .   

2.3.3. Химический потенциал идеального газа и вещества в растворе 
Если процесс газовый, протекает без химических превращений и про-

водится в изотермических условиях, то фундаментальное уравнение термо-
динамики дает 

                          VdpdG  .   
 Для моля газа химический потенциал равен мольной энергии Гиббса, 

тогда 

2.3.2. Влияние химического потенциала на течение  
химических процессов

Итак, химический потенциал есть частная производная энергий 

Гиббса или Гельмгольца ΔA и ΔG по изменению числа молей одного из 

компонентов при неизменности других параметров состояния системы.

Для изобарно-изотермических условий для самопроизвольного 

процесса (2.31) будет выглядеть как
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2.3.2. Влияние химического потенциала на течение химических 
процессов 

Итак, химический потенциал есть частная производная энергий 
Гиббса или Гельмгольца ΔA и ΔG по изменению числа молей одного из 
компонентов при неизменности других параметров состояния системы. 

Для изобарно-изотермических условий для самопроизвольного процес-
са (2.31) будет выглядеть как 

                      0 nG .                     (2.32) 
Отсюда следует: 

    0 начконначкон nnGGG  или  начкон nn  . (2.33) 
При  

                             начкон nn  ,   
например при фазовом переходе, из (2.33) получается 

                        начкон  .  
Здесь знак равенства характеризует самопроизвольный обратимый процесс, 
а знак неравенства – самопроизвольный необратимый процесс. 

Отсюда следует, что условием протекания самопроизвольного необра-
тимого химического процесса является превышение начального химического 
потенциала над конечным. Или, другими словами, все самопроизвольные 
необратимые химические процессы протекают с уменьшением химиче-
ского потенциала системы. 

Как определить численное значение химического потенциала? Из (2.32) 
следует, что величина химического потенциала в общем случае равна 
энергии Гиббса одного моля вещества, то есть мольной энергии Гиббса: 

                         MG
n
G
 .   

С использованием величины стандартной мольной энергии Гиббса 
можно определить величину стандартного химического потенциала: 

                          00
MG .   

2.3.3. Химический потенциал идеального газа и вещества в растворе 
Если процесс газовый, протекает без химических превращений и про-

водится в изотермических условиях, то фундаментальное уравнение термо-
динамики дает 

                          VdpdG  .   
 Для моля газа химический потенциал равен мольной энергии Гиббса, 

тогда 

.                                        (2.32)

Отсюда следует:
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2.3.2. Влияние химического потенциала на течение химических 
процессов 

Итак, химический потенциал есть частная производная энергий 
Гиббса или Гельмгольца ΔA и ΔG по изменению числа молей одного из 
компонентов при неизменности других параметров состояния системы. 

Для изобарно-изотермических условий для самопроизвольного процес-
са (2.31) будет выглядеть как 

                      0 nG .                     (2.32) 
Отсюда следует: 

    0 начконначкон nnGGG  или  начкон nn  . (2.33) 
При  

                             начкон nn  ,   
например при фазовом переходе, из (2.33) получается 

                        начкон  .  
Здесь знак равенства характеризует самопроизвольный обратимый процесс, 
а знак неравенства – самопроизвольный необратимый процесс. 

Отсюда следует, что условием протекания самопроизвольного необра-
тимого химического процесса является превышение начального химического 
потенциала над конечным. Или, другими словами, все самопроизвольные 
необратимые химические процессы протекают с уменьшением химиче-
ского потенциала системы. 

Как определить численное значение химического потенциала? Из (2.32) 
следует, что величина химического потенциала в общем случае равна 
энергии Гиббса одного моля вещества, то есть мольной энергии Гиббса: 

                         MG
n
G
 .   

С использованием величины стандартной мольной энергии Гиббса 
можно определить величину стандартного химического потенциала: 

                          00
MG .   

2.3.3. Химический потенциал идеального газа и вещества в растворе 
Если процесс газовый, протекает без химических превращений и про-

водится в изотермических условиях, то фундаментальное уравнение термо-
динамики дает 

                          VdpdG  .   
 Для моля газа химический потенциал равен мольной энергии Гиббса, 

тогда 

 

или                                              
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2.3.2. Влияние химического потенциала на течение химических 
процессов 

Итак, химический потенциал есть частная производная энергий 
Гиббса или Гельмгольца ΔA и ΔG по изменению числа молей одного из 
компонентов при неизменности других параметров состояния системы. 

Для изобарно-изотермических условий для самопроизвольного процес-
са (2.31) будет выглядеть как 

                      0 nG .                     (2.32) 
Отсюда следует: 

    0 начконначкон nnGGG  или  начкон nn  . (2.33) 
При  

                             начкон nn  ,   
например при фазовом переходе, из (2.33) получается 

                        начкон  .  
Здесь знак равенства характеризует самопроизвольный обратимый процесс, 
а знак неравенства – самопроизвольный необратимый процесс. 

Отсюда следует, что условием протекания самопроизвольного необра-
тимого химического процесса является превышение начального химического 
потенциала над конечным. Или, другими словами, все самопроизвольные 
необратимые химические процессы протекают с уменьшением химиче-
ского потенциала системы. 

Как определить численное значение химического потенциала? Из (2.32) 
следует, что величина химического потенциала в общем случае равна 
энергии Гиббса одного моля вещества, то есть мольной энергии Гиббса: 

                         MG
n
G
 .   

С использованием величины стандартной мольной энергии Гиббса 
можно определить величину стандартного химического потенциала: 

                          00
MG .   

2.3.3. Химический потенциал идеального газа и вещества в растворе 
Если процесс газовый, протекает без химических превращений и про-

водится в изотермических условиях, то фундаментальное уравнение термо-
динамики дает 

                          VdpdG  .   
 Для моля газа химический потенциал равен мольной энергии Гиббса, 

тогда 

.                                   (2.33)

При n
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 = n
нач

, например при фазовом переходе, из (2.33) полу-
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2.3.2. Влияние химического потенциала на течение химических 
процессов 

Итак, химический потенциал есть частная производная энергий 
Гиббса или Гельмгольца ΔA и ΔG по изменению числа молей одного из 
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При  
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например при фазовом переходе, из (2.33) получается 

                        начкон  .  
Здесь знак равенства характеризует самопроизвольный обратимый процесс, 
а знак неравенства – самопроизвольный необратимый процесс. 
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тимого химического процесса является превышение начального химического 
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необратимые химические процессы протекают с уменьшением химиче-
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2.3.3. Химический потенциал идеального газа и вещества в растворе

Если процесс газовый, протекает без химических превращений 

и проводится в изотермических условиях, то фундаментальное урав-
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например при фазовом переходе, из (2.33) получается 

                        начкон  .  
Здесь знак равенства характеризует самопроизвольный обратимый процесс, 
а знак неравенства – самопроизвольный необратимый процесс. 

Отсюда следует, что условием протекания самопроизвольного необра-
тимого химического процесса является превышение начального химического 
потенциала над конечным. Или, другими словами, все самопроизвольные 
необратимые химические процессы протекают с уменьшением химиче-
ского потенциала системы. 

Как определить численное значение химического потенциала? Из (2.32) 
следует, что величина химического потенциала в общем случае равна 
энергии Гиббса одного моля вещества, то есть мольной энергии Гиббса: 
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С использованием величины стандартной мольной энергии Гиббса 
можно определить величину стандартного химического потенциала: 
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2.3.3. Химический потенциал идеального газа и вещества в растворе 
Если процесс газовый, протекает без химических превращений и про-

водится в изотермических условиях, то фундаментальное уравнение термо-
динамики дает 

                          VdpdG  .   
 Для моля газа химический потенциал равен мольной энергии Гиббса, 
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 Для моля газа химический потенциал равен мольной энергии 

Гиббса, тогда 
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                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 

  
1

2
12 ~

~
ln
p
pRT [Па] или  

1

2
12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  

Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это 

уравнение можно переписать как
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                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  
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Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы изба-

виться от постоянной интегрирования с, вычитаем второе получен-

ное уравнение из первого и получаем
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                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 

  
1

2
12 ~

~
ln
p
pRT [Па] или  

1

2
12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  

Обозначим соотношение давлений как 

 

 

58
                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 

  
1

2
12 ~

~
ln
p
pRT [Па] или  

1

2
12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  

 (тильда пэ):
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                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 

  
1

2
12 ~

~
ln
p
pRT [Па] или  

1

2
12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как
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                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 

  
1

2
12 ~

~
ln
p
pRT [Па] или  

1

2
12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  

При изменении давления газа от р
1
 до р

2
 при постоянной тем-

пературе изменение химического потенциала будет выражаться как
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                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 

  
1

2
12 ~

~
ln
p
pRT [Па] или  

1

2
12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит 

от его концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных 

газов в общем случае для идеальных растворов можно записать:
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                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 

  
1

2
12 ~

~
ln
p
pRT [Па] или  

1

2
12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  

где 
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                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 

  
1

2
12 ~

~
ln
p
pRT [Па] или  

1

2
12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  

 – относительная концентрация:
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                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 

  
1

2
12 ~

~
ln
p
pRT [Па] или  

1

2
12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л.

Если концентрация выражена в молях на литр, то химический 

потенциал и его изменение можно записать в следующем виде:
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                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 

  
1

2
12 ~

~
ln
p
pRT [Па] или  

1

2
12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  

 Dm = m
2
 - m

1
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                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 
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pRT [Па] или  
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12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных 

растворах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается 

с помощью понятия активности:
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                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 

  
1
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~
ln
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pRT [Па] или  

1
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12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].  где 
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                           Vdpd  .  
Выражая объем из уравнения Менделеева – Клапейрона, это уравнение 

можно переписать как 

                      pdRT
p
dpRTd ln .    

После интегрирования получаем для химического потенциала, в том 
числе и стандартного: 

               cpRT  ln   и cpRT  00 ln .  
Здесь р0 – стандартное давление одна атмосфера. Чтобы избавиться от 

постоянной интегрирования с, вычитаем второе полученное уравнение из 
первого и получаем 

                     0
0 ln

p
pRT .   

Обозначим соотношение давлений как  (тильда пэ): 

                         p
p
p ~
0  .  

Тогда величину химического потенциала можно выразить как 
       pRT ~ln0      или   pRT ln0   [атм].  

 При изменении давления газа от р1 до р2 при постоянной температуре изме-
нение химического потенциала будет выражаться как 
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~
ln
p
pRT [Па] или  

1

2
12 ln

p
pRT  [атм].  

В идеальном растворе химический потенциал вещества зависит от его 
концентрации. По аналогии с выражениями для идеальных газов в общем 
случае для идеальных растворов можно записать: 

                    ,~ln0 cRT   
где c~  – относительная концентрация: 

                               0
~

c
cc  , 

где с0 – стандартная концентрация, равная 1 моль/л. 
Если концентрация выражена в молях на литр, то химический потенци-

ал и его изменение можно записать в следующем виде: 

        ;ln0 cRT       
1

2
22 ln

c
cRT .  

В неидеальных растворах, в частности предельно разбавленных рас-
творах, отклонение от законов идеальных растворов учитывается с помощью 
понятия активности: 

                     ,~ln0 aRT       

где  0
~

a
aa 

 
и aRT ln0  [моль/л].   [моль/л]. 

При изменении активности в неидеальном растворе от а
1
 до а

2
 

изменение химического потенциала вычисляют как
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При изменении активности в неидеальном растворе от а1 до а2 измене-

ние химического потенциала вычисляют как 

   1

2
12 ~

~
ln

a
aRT ; 

1

2
12 ln

a
aRT [моль/л].  

Отношение активности к концентрации идеального раствора называет-
ся коэффициентом активности: 

                      
;

c
a

a  ca a .  

 Значения коэффициента активности для различных растворенных ве-
ществ при различных температурах и концентрациях приведены в справоч-
никах. Применение активности практикуется при высоких концентрациях, 
когда свойства неидеальных растворов значительно отличаются от свойств 
идеальных. 
2.4. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ  
2.4.1. Константа химического равновесия 

Мы уже знаем, что самопроизвольный процесс сопровождается убы-
лью свободной энергии системы и приводит к установлению равновесного 
состояния. Такое состояние в применении к химическим реакциям называет-
ся химическим равновесием. 

Химическое равновесие характеризуется тем, что: 
1. Состояние системы неизменно во времени при неизменности внеш-

них условий. 
2. Равновесие подвижно, то есть после прекращения внешнего воздей-

ствия система восстанавливает первоначальное состояние. 
3. Равновесие имеет динамический характер и обеспечивается равен-

ством скоростей прямого и обратного процессов. 
4. В состоянии равновесия свободная энергия системы минимальна. 
Количественно химическое равновесие характеризуется величиной 

константы химического равновесия. Вспомним это понятие. 
Для знакомой нам газовой реакции (2.15): 
                   eEdDbBaA    

константа химического равновесия, выраженная через парциальные давления 
участников реакции, имеет вид 

                      
b
B

a
A

e
E

d
D

p pp
ppK  .   

Константы равновесия также можно выразить через концентрации или 
мольные доли: 

                
;b

B
a
A

e
E

d
D

c cc
ccK 

      
b
B

a
A

e
E

d
D

x xx
xxK  .  

Все три уравнения характеризуют закон действующих масс. Он гла-
сит, что в условиях равновесия, при данной температуре, отношение 

Отношение активности к концентрации идеального раствора 

называется коэффициентом активности:

 

 

59
При изменении активности в неидеальном растворе от а1 до а2 измене-

ние химического потенциала вычисляют как 
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1

2
12 ln
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;
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когда свойства неидеальных растворов значительно отличаются от свойств 
идеальных. 
2.4. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ  
2.4.1. Константа химического равновесия 

Мы уже знаем, что самопроизвольный процесс сопровождается убы-
лью свободной энергии системы и приводит к установлению равновесного 
состояния. Такое состояние в применении к химическим реакциям называет-
ся химическим равновесием. 

Химическое равновесие характеризуется тем, что: 
1. Состояние системы неизменно во времени при неизменности внеш-

них условий. 
2. Равновесие подвижно, то есть после прекращения внешнего воздей-

ствия система восстанавливает первоначальное состояние. 
3. Равновесие имеет динамический характер и обеспечивается равен-

ством скоростей прямого и обратного процессов. 
4. В состоянии равновесия свободная энергия системы минимальна. 
Количественно химическое равновесие характеризуется величиной 

константы химического равновесия. Вспомним это понятие. 
Для знакомой нам газовой реакции (2.15): 
                   eEdDbBaA    

константа химического равновесия, выраженная через парциальные давления 
участников реакции, имеет вид 

                      
b
B
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e
E
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D

p pp
ppK  .   

Константы равновесия также можно выразить через концентрации или 
мольные доли: 

                
;b

B
a
A

e
E

d
D

c cc
ccK 

      
b
B

a
A

e
E

d
D

x xx
xxK  .  

Все три уравнения характеризуют закон действующих масс. Он гла-
сит, что в условиях равновесия, при данной температуре, отношение 

 Значения коэффициента активности для различных растворен-

ных веществ при различных температурах и концентрациях приве-

дены в справочниках. Применение активности практикуется при 

высоких концентрациях, когда свойства неидеальных растворов 

значительно отличаются от свойств идеальных.

2.4. Химическое равновесие

2.4.1. Константа химического равновесия

Мы уже знаем, что самопроизвольный процесс сопровождает-

ся убылью свободной энергии системы и приводит к установлению 

равновесного состояния. Такое состояние в применении к химиче-

ским реакциям называется химическим равновесием.

Химическое равновесие характеризуется тем, что:

1.	Состояние системы неизменно во времени при неизменности 

внешних условий.

2.	Равновесие подвижно, то есть после прекращения внешнего воз-

действия система восстанавливает первоначальное состояние.

3.	Равновесие имеет динамический характер и обеспечивается ра-

венством скоростей прямого и обратного процессов.

4.	В состоянии равновесия свободная энергия системы минимальна.

Количественно химическое равновесие характеризуется вели-

чиной константы химического равновесия. Вспомним это понятие.

Для знакомой нам газовой реакции (2.15):
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При изменении активности в неидеальном растворе от а1 до а2 измене-

ние химического потенциала вычисляют как 
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Отношение активности к концентрации идеального раствора называет-
ся коэффициентом активности: 
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ществ при различных температурах и концентрациях приведены в справоч-
никах. Применение активности практикуется при высоких концентрациях, 
когда свойства неидеальных растворов значительно отличаются от свойств 
идеальных. 
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2.4.1. Константа химического равновесия 
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состояния. Такое состояние в применении к химическим реакциям называет-
ся химическим равновесием. 

Химическое равновесие характеризуется тем, что: 
1. Состояние системы неизменно во времени при неизменности внеш-

них условий. 
2. Равновесие подвижно, то есть после прекращения внешнего воздей-

ствия система восстанавливает первоначальное состояние. 
3. Равновесие имеет динамический характер и обеспечивается равен-

ством скоростей прямого и обратного процессов. 
4. В состоянии равновесия свободная энергия системы минимальна. 
Количественно химическое равновесие характеризуется величиной 
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Все три уравнения характеризуют закон действующих масс. Он гла-
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Константы равновесия также можно выразить через концентра-

ции или мольные доли:
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Все три уравнения характеризуют закон действующих масс. Он 

гласит, что в условиях равновесия, при данной температуре, отноше-

ние произведения равновесных парциальных давлений или концентра-

ций продуктов реакции к аналогичному произведению для исходных 

веществ, взятых в степенях, равных стехиометрическим коэффициен-

там, постоянно.

Выраженные через различные величины константы равновесия 

одной и той же реакции связаны между собой:

 

 

60
произведения равновесных парциальных давлений или концентраций 
продуктов реакции к аналогичному произведению для исходных ве-
ществ, взятых в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам, 
постоянно. 

Выраженные через различные величины константы равновесия одной и 
той же реакции связаны между собой: 

                  ;n
cp RTKK       

n
xp pKK  .  

Все предыдущие формулы констант равновесия характеризуют гомо-
генные реакции, то есть реакции, протекающие в одной фазе, газовой или 
жидкой. Но в некоторых реакциях компоненты находятся в разных фазах, то 
есть реакции гетерогенны. Если вещество находится в конденсированной фа-
зе, то есть в жидкой или твердой, то его парциальное давление будет посто-
янным в ходе всей реакции. Например, пусть вещество В будет в твердой фа-
зе. Тогда рВ можно перенести влево и константа равновесия выразится как 
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 Например, для реакции 
              )газ(CO)тв(CaO)тв(CaCO 23    

константа равновесия будет зависеть только от давления углекислого газа: 

                         2COp pK  .  

2.4.2. Уравнения изотермы и изобары химической реакции 
Константы равновесия характеризуют условия равновесия при равно-

весных парциальных давлениях или концентрациях компонентов реакции. 
Однако чаще всего при проведении газовых реакций используются газы при 
произвольных давлениях или растворы при концентрациях, далеких от рав-
новесных. При любых неравновесных давлениях или концентрациях равно-
весие можно определить по уравнению изотермы химической реакции. 

Для известной нам газовой реакции (2.15): 
                   eEdDbBaA   

при произвольных «штриховых» давлениях уравнение изотермы химической 
реакции будет иметь вид 
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Это и есть уравнение изотермы химической реакции в изобарно-
изотермических условиях. Это уравнение используется для определения 
направления протекания реакции при фиксированной температуре. Как 
обычно, если вычисленное значение G меньше нуля, то реакция (2.15) са-
мопроизвольно протекает слева направо, если больше нуля – то справа нале-
во. 

Константа равновесия есть величина постоянная при данной темпера-
туре. С изменением температуры величина Кр значительно изменяется. Зави-

Все предыдущие формулы констант равновесия характеризуют 

гомогенные реакции, то есть реакции, протекающие в одной фазе, 

газовой или жидкой. Но в некоторых реакциях компоненты нахо-

дятся в разных фазах, то есть реакции гетерогенны. Если вещество 

находится в конденсированной фазе, то есть в жидкой или твердой, 

то его парциальное давление будет постоянным в ходе всей реакции. 

Например, пусть вещество В будет в твердой фазе. Тогда р
В
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перенести влево и константа равновесия выразится как
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Это и есть уравнение изотермы химической реакции в изобарно-
изотермических условиях. Это уравнение используется для определения 
направления протекания реакции при фиксированной температуре. Как 
обычно, если вычисленное значение G меньше нуля, то реакция (2.15) са-
мопроизвольно протекает слева направо, если больше нуля – то справа нале-
во. 

Константа равновесия есть величина постоянная при данной темпера-
туре. С изменением температуры величина Кр значительно изменяется. Зави-

2.4.2. Уравнения изотермы и изобары химической реакции

Константы равновесия характеризуют условия равновесия при 

равновесных парциальных давлениях или концентрациях компо-

нентов реакции. Однако чаще всего при проведении газовых реак-
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при концентрациях, далеких от равновесных. При любых неравно-

весных давлениях или концентрациях равновесие можно опреде-

лить по уравнению изотермы химической реакции.

Для известной нам газовой реакции (2.15):
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постоянно. 
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той же реакции связаны между собой: 
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если больше нуля – то справа налево.
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от температуры в изобарных условиях 

характеризуется уравнением изобары химической реакции
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симость Кр от температуры в изобарных условиях характеризуется уравнени-
ем изобары химической реакции 
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Нетрудно заметить, что уравнение изобары является дифференциаль-

ным и позволяет вычислять только изменения константы равновесия с из-
менением температуры. 

Для вычисления констант равновесия при различных температурах ис-
пользуют уравнение изобары в интегральном виде. 

Возьмем уравнение изобары (2.34), разделим переменные, проинтегри-
руем его: 
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где В – постоянная интегрирования. 

Это уравнение в явном виде дает зависимость константы равновесия от 
температуры. Графически эта зависимость представлена на рис. 2.12 для эк-
зотермической и эндотермической реакций. С использованием свойств урав-
нения прямой можно получить 

                R
Htg 


 или  

. tgRH
  

 Следовательно, исследуя зависимость 
константы равновесия от температуры, можно 
определить тепловой эффект реакции. 

Если известны значения констант равнове-
сия при двух температурах, то можно вычислять 
величину теплового эффекта алгебраически: 
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2.4.3. Принцип Ле Шателье  

Многочисленные эксперименты показывают, что изменение внешних 
условий приводит к переходу системы из одного равновесного состояния в 
другое. Наиболее часто равновесие сдвигают изменением концентраций или 
давлений одного или нескольких участников реакции, температуры или об-
щего давления в газовой реакции. 

α
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Эндотермическая реакция 
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Рис. 2.12

.                                    (2.34)
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новесия с изменением температуры.
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турах используют уравнение изобары в интегральном виде.

Возьмем уравнение изобары (2.34), разделим переменные, про-
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Это уравнение в явном виде дает зависимость константы равно-

весия от температуры. Графически эта зависимость представлена на 

рис. 2.12 для экзотермической и эндотермической реакций. С ис-

пользованием свойств уравнения прямой можно получить
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Нетрудно заметить, что уравнение изобары является дифференциаль-

ным и позволяет вычислять только изменения константы равновесия с из-
менением температуры. 

Для вычисления констант равновесия при различных температурах ис-
пользуют уравнение изобары в интегральном виде. 

Возьмем уравнение изобары (2.34), разделим переменные, проинтегри-
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где В – постоянная интегрирования. 

Это уравнение в явном виде дает зависимость константы равновесия от 
температуры. Графически эта зависимость представлена на рис. 2.12 для эк-
зотермической и эндотермической реакций. С использованием свойств урав-
нения прямой можно получить 
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 Следовательно, исследуя зависимость 
константы равновесия от температуры, можно 
определить тепловой эффект реакции. 

Если известны значения констант равнове-
сия при двух температурах, то можно вычислять 
величину теплового эффекта алгебраически: 
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другое. Наиболее часто равновесие сдвигают изменением концентраций или 
давлений одного или нескольких участников реакции, температуры или об-
щего давления в газовой реакции. 
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Следовательно, исследуя зависимость константы равновесия от 

температуры, можно определить тепловой эффект реакции.
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Рис. 2.12. Зависимость константы равновесия реакции от температуры

Если известны значения констант равновесия при двух темпе-

ратурах, то можно вычислять величину теплового эффекта алге-

браически:
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2.4.3. Принцип Ле Шателье 

Многочисленные эксперименты показывают, что изменение 

внешних условий приводит к переходу системы из одного равновес-

ного состояния в другое. Наиболее часто равновесие сдвигают изме-

нением концентраций или давлений одного или нескольких участни-

ков реакции, температуры или общего давления в газовой реакции.

Принцип Ле Шателье при изменении парциальных давлений 
участников реакций

Система реагирует на эти изменения по принципу Ле Шателье: 

если на систему, находящуюся в равновесии, оказывается внешнее воз-

действие, то в системе происходят изменения, ослабляющие результат 

этого воздействия.
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Посмотрим, как реализуется этот принцип при указанных выше 

внешних воздействиях. 

Для нашей реакции (2.15):
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участников реакций 
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них воздействиях.  
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 В равновесии действующие штриховые давления компонентов будут равны 
равновесным. Тогда по уравнениям: 
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ΔG будет равно нулю, то есть равновесие реакции (2.15) не сдвинется. 

Если в систему добавить исходные вещества, то их парциальные дав-
ления возрастут и станут справедливыми выражения: 
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Тогда ΔG станет меньше нуля и равновесие системы реакции (2.15) сдвинет-
ся вправо. 

Таким образом, в соответствии с принципом Ле Шателье реакция поте-
чет в направлении, которое приведет к снижению парциальных давлений ис-
ходных веществ, то есть система устранит причину, вызвавшую смещение 
равновесия. Равновесие при этом восстановится, так как для данной темпера-
туры Кр есть величина постоянная. 

Принцип Ле Шателье при изменении температуры 
Посмотрим, как влияет на реакцию изменение температуры. 
На рис. 2.13 изображена зависимость константы равновесия от темпе-

ратуры. Пусть протекает хорошо нам знакомая экзотермическая реакция 
(2.15): 

                      eEdDbBaA    
с выделением теплоты. Из полученного нами ранее рисунка следует, что для 
такой реакции при повышении T величины ln Kp и Kp уменьшаются. Следова-

в равновесии уравнение изотермы можно записать как
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ходных веществ, то есть система устранит причину, вызвавшую смещение 
равновесия. Равновесие при этом восстановится, так как для данной темпера-
туры Кр есть величина постоянная. 

Принцип Ле Шателье при изменении температуры 
Посмотрим, как влияет на реакцию изменение температуры. 
На рис. 2.13 изображена зависимость константы равновесия от темпе-

ратуры. Пусть протекает хорошо нам знакомая экзотермическая реакция 
(2.15): 

                      eEdDbBaA    
с выделением теплоты. Из полученного нами ранее рисунка следует, что для 
такой реакции при повышении T величины ln Kp и Kp уменьшаются. Следова-

В равновесии действующие штриховые давления компонентов 

будут равны равновесным. Тогда по уравнениям:
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Принцип Ле Шателье при изменении парциальных давлений  

участников реакций 
Система реагирует на эти изменения по принципу Ле Шателье: если на 

систему, находящуюся в равновесии, оказывается внешнее воздействие, 
то в системе происходят изменения, ослабляющие результат этого воз-
действия. 

Посмотрим, как реализуется этот принцип при указанных выше внеш-
них воздействиях.  

Для нашей реакции (2.15): 
                    eEdDbBaA   

в равновесии уравнение изотермы можно записать как 
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 В равновесии действующие штриховые давления компонентов будут равны 
равновесным. Тогда по уравнениям: 
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ΔG будет равно нулю, то есть равновесие реакции (2.15) не сдвинется. 

Если в систему добавить исходные вещества, то их парциальные дав-
ления возрастут и станут справедливыми выражения: 

   

   
   

;pb
B

a
A

e
E

d
D K

pp
pp






 

   
    ;1





p

b
B

a
A

e
E

d
D

K
pp
pp

  

   
    ;0ln 





p

b
B

a
A

e
E

d
D

K
pp
pp

  
.0G
  

Тогда ΔG станет меньше нуля и равновесие системы реакции (2.15) сдвинет-
ся вправо. 

Таким образом, в соответствии с принципом Ле Шателье реакция поте-
чет в направлении, которое приведет к снижению парциальных давлений ис-
ходных веществ, то есть система устранит причину, вызвавшую смещение 
равновесия. Равновесие при этом восстановится, так как для данной темпера-
туры Кр есть величина постоянная. 

Принцип Ле Шателье при изменении температуры 
Посмотрим, как влияет на реакцию изменение температуры. 
На рис. 2.13 изображена зависимость константы равновесия от темпе-

ратуры. Пусть протекает хорошо нам знакомая экзотермическая реакция 
(2.15): 

                      eEdDbBaA    
с выделением теплоты. Из полученного нами ранее рисунка следует, что для 
такой реакции при повышении T величины ln Kp и Kp уменьшаются. Следова-

ΔG будет равно нулю, то есть равновесие реакции (2.15) не сдвинется.

Если в систему добавить исходные вещества, то их парциальные 

давления возрастут и станут справедливыми выражения:
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Принцип Ле Шателье при изменении парциальных давлений  

участников реакций 
Система реагирует на эти изменения по принципу Ле Шателье: если на 

систему, находящуюся в равновесии, оказывается внешнее воздействие, 
то в системе происходят изменения, ослабляющие результат этого воз-
действия. 

Посмотрим, как реализуется этот принцип при указанных выше внеш-
них воздействиях.  

Для нашей реакции (2.15): 
                    eEdDbBaA   
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 В равновесии действующие штриховые давления компонентов будут равны 
равновесным. Тогда по уравнениям: 
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ΔG будет равно нулю, то есть равновесие реакции (2.15) не сдвинется. 

Если в систему добавить исходные вещества, то их парциальные дав-
ления возрастут и станут справедливыми выражения: 
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Тогда ΔG станет меньше нуля и равновесие системы реакции (2.15) сдвинет-
ся вправо. 

Таким образом, в соответствии с принципом Ле Шателье реакция поте-
чет в направлении, которое приведет к снижению парциальных давлений ис-
ходных веществ, то есть система устранит причину, вызвавшую смещение 
равновесия. Равновесие при этом восстановится, так как для данной темпера-
туры Кр есть величина постоянная. 

Принцип Ле Шателье при изменении температуры 
Посмотрим, как влияет на реакцию изменение температуры. 
На рис. 2.13 изображена зависимость константы равновесия от темпе-

ратуры. Пусть протекает хорошо нам знакомая экзотермическая реакция 
(2.15): 

                      eEdDbBaA    
с выделением теплоты. Из полученного нами ранее рисунка следует, что для 
такой реакции при повышении T величины ln Kp и Kp уменьшаются. Следова-

Тогда ΔG станет меньше нуля и равновесие системы реакции 

(2.15) сдвинется вправо.

Таким образом, в соответствии с принципом Ле Шателье ре-

акция потечет в направлении, которое приведет к снижению пар-

циальных давлений исходных веществ, то есть система устранит 

причину, вызвавшую смещение равновесия. Равновесие при этом 

восстановится, так как для данной температуры К
р
 есть величина 

постоянная.

Принцип Ле Шателье при изменении температуры

Посмотрим, как влияет на реакцию изменение температуры.

На рис. 2.12 изображена зависимость константы равновесия от 

температуры. Пусть протекает хорошо нам знакомая экзотермиче-

ская реакция (2.15):
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участников реакций 
Система реагирует на эти изменения по принципу Ле Шателье: если на 

систему, находящуюся в равновесии, оказывается внешнее воздействие, 
то в системе происходят изменения, ослабляющие результат этого воз-
действия. 

Посмотрим, как реализуется этот принцип при указанных выше внеш-
них воздействиях.  

Для нашей реакции (2.15): 
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 В равновесии действующие штриховые давления компонентов будут равны 
равновесным. Тогда по уравнениям: 
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ΔG будет равно нулю, то есть равновесие реакции (2.15) не сдвинется. 

Если в систему добавить исходные вещества, то их парциальные дав-
ления возрастут и станут справедливыми выражения: 
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Тогда ΔG станет меньше нуля и равновесие системы реакции (2.15) сдвинет-
ся вправо. 

Таким образом, в соответствии с принципом Ле Шателье реакция поте-
чет в направлении, которое приведет к снижению парциальных давлений ис-
ходных веществ, то есть система устранит причину, вызвавшую смещение 
равновесия. Равновесие при этом восстановится, так как для данной темпера-
туры Кр есть величина постоянная. 

Принцип Ле Шателье при изменении температуры 
Посмотрим, как влияет на реакцию изменение температуры. 
На рис. 2.13 изображена зависимость константы равновесия от темпе-

ратуры. Пусть протекает хорошо нам знакомая экзотермическая реакция 
(2.15): 

                      eEdDbBaA    
с выделением теплоты. Из полученного нами ранее рисунка следует, что для 
такой реакции при повышении T величины ln Kp и Kp уменьшаются. Следова-
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с выделением теплоты. Из полученного нами ранее рисунка следует, 

что для такой реакции при повышении T величины ln K
p
 и K

p
 умень-

шаются. Следовательно, увеличиваются парциальные давления 

исходных веществ. Таким образом, равновесие реакции сдвигает-

ся влево, тепловыделение экзотермической реакции уменьшается. 

Это, соответственно, приводит к снижению температуры системы.

Следовательно, по принципу Ле Шателье на внешнее повыше-

ние температуры система отреагировала в направлении, приведшем 

к снижению температуры.

Нетрудно сообразить, что при повышении температуры эндотер-

мической реакции, при которой ln K
p
 и K

p
 повышаются, равновесие 

реакции сместится вправо, то есть в сторону продуктов реакции. При 

этом прямая эндотермическая реакция усилится и поглощение тепла 

тоже. Получается, что и для эндотермической реакции, по принципу 

Ле Шателье, на внешнее повышение температуры система отреаги-

ровала в направлении, приведшем к снижению температуры.

Принцип Ле Шателье при изменении общего давления

А теперь рассмотрим, как влияет на газовую реакцию изменение 

общего давления р
0
 в системе.

Для газовых реакций константа равновесия реакции (2.15):
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тельно, увеличиваются парциальные давления исходных веществ. Таким об-
разом, равновесие реакции сдвигается влево, тепловыделение экзотермиче-
ской реакции уменьшается. Это, соответственно, приводит к снижению тем-
пературы системы. 

Следовательно, по принципу Ле Шателье на внешнее повышение тем-
пературы система отреагировала в направлении, приведшем к снижению 
температуры. 

Нетрудно сообразить, что при повышении температуры эндотермиче-
ской реакции, при которой ln Kp и Kp повышаются, равновесие реакции сме-
стится вправо, то есть в сторону продуктов реакции. При этом прямая эндо-
термическая реакция усилится и поглощение тепла тоже. Получается, что и 
для эндотермической реакции, по принципу Ле Шателье, на внешнее повы-
шение температуры система отреагировала в направлении, приведшем к 
снижению температуры. 

Принцип Ле Шателье при изменении общего давления 
А теперь рассмотрим, как влияет на газовую реакцию изменение обще-

го давления р0 в системе. 
Для газовых реакций константа равновесия реакции (2.15): 
                    eEdDbBaA  ,  

как мы знаем, выражается уравнением 
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Парциальное давление каждого компонента можно выразить через об-

щее давление р0 с использованием мольных долей этих компонентов: 
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Тогда (2.36) можно переписать как 
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Константа равновесия при постоянной температуре должна быть неиз-

менной, следовательно, по этому уравнению изменение общего давления 
должно изменить равновесные мольные доли. Пусть в нашей реакции при 
прямом направлении протекания количество газа Δn: 
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уменьшается, то есть имеет место условие 
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 Тогда величина Δn будет отрицательной и при повышении р0 величина р0

Δn 
будет уменьшаться. Это должно привести к увеличению дроби, то есть к по-
вышению долей конечных веществ. Это, в свою очередь, приведет к сниже-
нию общего давления в системе, так как количество газа при прямом проте-
кании реакции снижается. 

как мы знаем, выражается уравнением
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тельно, увеличиваются парциальные давления исходных веществ. Таким об-
разом, равновесие реакции сдвигается влево, тепловыделение экзотермиче-
ской реакции уменьшается. Это, соответственно, приводит к снижению тем-
пературы системы. 

Следовательно, по принципу Ле Шателье на внешнее повышение тем-
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температуры. 

Нетрудно сообразить, что при повышении температуры эндотермиче-
ской реакции, при которой ln Kp и Kp повышаются, равновесие реакции сме-
стится вправо, то есть в сторону продуктов реакции. При этом прямая эндо-
термическая реакция усилится и поглощение тепла тоже. Получается, что и 
для эндотермической реакции, по принципу Ле Шателье, на внешнее повы-
шение температуры система отреагировала в направлении, приведшем к 
снижению температуры. 

Принцип Ле Шателье при изменении общего давления 
А теперь рассмотрим, как влияет на газовую реакцию изменение обще-

го давления р0 в системе. 
Для газовых реакций константа равновесия реакции (2.15): 
                    eEdDbBaA  ,  

как мы знаем, выражается уравнением 

                      
.b

B
a
A

e
E

d
D

p pp
ppK 

                    (2.36) 
Парциальное давление каждого компонента можно выразить через об-

щее давление р0 с использованием мольных долей этих компонентов: 

                             0ii pxp  .   
Тогда (2.36) можно переписать как 

                       

n
b
B

a
A

e
E

d
D

p p
xx
xxK  0

. 
Константа равновесия при постоянной температуре должна быть неиз-

менной, следовательно, по этому уравнению изменение общего давления 
должно изменить равновесные мольные доли. Пусть в нашей реакции при 
прямом направлении протекания количество газа Δn: 

                  
baedn    

уменьшается, то есть имеет место условие 

                     
.baed 
 Тогда величина Δn будет отрицательной и при повышении р0 величина р0

Δn 
будет уменьшаться. Это должно привести к увеличению дроби, то есть к по-
вышению долей конечных веществ. Это, в свою очередь, приведет к сниже-
нию общего давления в системе, так как количество газа при прямом проте-
кании реакции снижается. 

                                          (2.36)

Парциальное давление каждого компонента можно выразить 

через общее давление р
0
 с использованием мольных долей этих ком-

понентов:

 

 

63
тельно, увеличиваются парциальные давления исходных веществ. Таким об-
разом, равновесие реакции сдвигается влево, тепловыделение экзотермиче-
ской реакции уменьшается. Это, соответственно, приводит к снижению тем-
пературы системы. 

Следовательно, по принципу Ле Шателье на внешнее повышение тем-
пературы система отреагировала в направлении, приведшем к снижению 
температуры. 

Нетрудно сообразить, что при повышении температуры эндотермиче-
ской реакции, при которой ln Kp и Kp повышаются, равновесие реакции сме-
стится вправо, то есть в сторону продуктов реакции. При этом прямая эндо-
термическая реакция усилится и поглощение тепла тоже. Получается, что и 
для эндотермической реакции, по принципу Ле Шателье, на внешнее повы-
шение температуры система отреагировала в направлении, приведшем к 
снижению температуры. 
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го давления р0 в системе. 
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должно изменить равновесные мольные доли. Пусть в нашей реакции при 
прямом направлении протекания количество газа Δn: 
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Тогда величина Δn будет отрицательной и при повышении р
0
 ве-

личина р
0

Δn будет уменьшаться. Это должно привести к увеличению 

дроби, то есть к повышению долей конечных веществ. Это, в свою 

очередь, приведет к снижению общего давления в системе, так как 

количество газа при прямом протекании реакции снижается.

Следовательно, в соответствии с принципом Ле Шателье, при 

повышении общего давления в системе она отреагирует путем сме-

щения равновесия в направлении, снижающем это давление.

2.5. Фазовые равновесия

2.5.1. Основные понятия 

А теперь переходим к изучению одного из важнейших разделов 

термодинамики – фазовому равновесию. 

Фаза – это система или часть системы, однородная по агрегат-

ному состоянию и химическому составу, отделенная от других фаз 

границей раздела.

Фаза состоит из компонентов. Это химически однородное веще-

ство, которое может быть выделено из фазы и существовать самосто-

ятельно. Например, фаза раствора KCl в воде состоит из двух компо-

нентов   и воды, но не из трех фаз – ионов калия, ионов натрия и воды, 

так как ионы в отдельности не могут быть выделены из раствора.

Система, состоящая из одной фазы, называется гомогенной, из 

нескольких фаз – гетерогенной. Жидкие и твердые фазы называют-

ся конденсированными.

Равновесие в системе из нескольких фаз называется фазовым, 

или гетерогенным.

Число независимых компонентов К – это наименьшее количе-

ство компонентов, через которые можно математически выразить 

состав фазы. К по уравнению

К = К
0
 - х

равно общему числу компонетов К
0
 минус число математических 

уравнений x, связывающих характеристики компонентов. Напри-
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мер, в газовой фазе имеются четыре компонента химической реак-

ции: два исходных вещества и два продукта реакции. Всего компо-

нентов – четыре, но достаточно знать давления трех компонентов, 

а давление последнего можно вычислить, зная величину константы 

равновесия. Следовательно, число независимых компонентов – три.

2.5.2. Условия фазового равновесия и фазового перехода

При фазовом равновесии не происходит переход компонента из 

фазы в другую фазу. Поэтому общим условием фазового равновесия 

в системе является хорошо нам известное равенство: 
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Пусть возможен фазовый переход из α-фазы в β-фазу, 
как на рис. 2.13. Тогда (2.37) можно переписать как 

                    0 
iiii dndn .  

Сколько компонента уходит из α-фазы, столько же 
его приходит в β-фазу, поэтому имеет место равенство 

    ,dndni 
 тогда  dndni 

,  
что приводит к выражениям 

    ;0  dndn ii       
  ii .  

 При изменении давления или температуры химические потенциалы 
компонента в обеих фазах тоже изменяются: 

    
  iiii dd    или  

  ii dd .  
Следовательно, условием равновесия компонента в гетерогенной системе яв-
ляется равенство его химических потенциалов или их изменений в обеих фа-
зах. 

Теперь рассмотрим аналогичные соотношения при фазовом переходе, ко-
гда компонент переходит из одной фазы в другую при изменении внешних 
условий. При самопроизвольном фазовом переходе из α-фазы в β-фазу имеют 
место неравенства 

                   0G     и  
  ii .  

Следовательно, движущим фактором фазового перехода является раз-
ность химических потенциалов компонента в обеих фазах. Причем ком-
понент переходит из α-фазы, в которой химический потенциал больше, в β-
фазу, где он меньше. 

Величина химического потенциала компонента, как мы знаем, определя-
ется величиной давления или концентрации компонента: 

           ;ln0
iii pRT iii cRT ln0  .  

По мере фазового перехода давления или концентрации компонента в α-
фазе величина химического потенциала уменьшается, а в β-фазе увеличива-

ется. Как только химические потенциалы компо-
нента в обеих фазах сравняются, наступает фазо-
вое равновесие.  
2.5.3. Тепловой эффект фазовых переходов 

Рассмотрим фазовые переходы компонента в 
различные агрегатные состояния, изображенные 
на рис. 2.14. Первое – затвердевание, второе – 
плавление, третье – испарение, четвертое – кон-
денсация, пятое – сублимация или возгонка и ше-
стое – десублимация. 

dni 

α-фаза β-фаза 
i

i

Рис. 2.13 
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.                                       (2.37)

Пусть возможен фазовый переход из α-фазы в β-фазу, как на 

рис. 2.13. Тогда (2.37) можно переписать как

m
i
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i
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i
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ляется равенство его химических потенциалов или их изменений в обеих фа-
зах. 

Теперь рассмотрим аналогичные соотношения при фазовом переходе, ко-
гда компонент переходит из одной фазы в другую при изменении внешних 
условий. При самопроизвольном фазовом переходе из α-фазы в β-фазу имеют 
место неравенства 

                   0G     и  
  ii .  

Следовательно, движущим фактором фазового перехода является раз-
ность химических потенциалов компонента в обеих фазах. Причем ком-
понент переходит из α-фазы, в которой химический потенциал больше, в β-
фазу, где он меньше. 

Величина химического потенциала компонента, как мы знаем, определя-
ется величиной давления или концентрации компонента: 

           ;ln0
iii pRT iii cRT ln0  .  

По мере фазового перехода давления или концентрации компонента в α-
фазе величина химического потенциала уменьшается, а в β-фазе увеличива-

ется. Как только химические потенциалы компо-
нента в обеих фазах сравняются, наступает фазо-
вое равновесие.  
2.5.3. Тепловой эффект фазовых переходов 

Рассмотрим фазовые переходы компонента в 
различные агрегатные состояния, изображенные 
на рис. 2.14. Первое – затвердевание, второе – 
плавление, третье – испарение, четвертое – кон-
денсация, пятое – сублимация или возгонка и ше-
стое – десублимация. 
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Рис. 2.13. К выводу условия межфазного равновесия
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Рис. 2.14 Рис. 2.14. Фазовые переходы в различные агрегатные состояния

При указанных выше фазовых переходах тепловой эффект  

в изобарно-изотермических условиях вычисляется по формуле

DH
ф.п

 = 
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При указанных выше фазовых переходах тепловой эффект в изобарно-

изотермических условиях вычисляется по формуле 

                
  V

dT
dpTH пф  .. ,  

где dp/dT – производная давления паров компонента по температуре при 
данной температуру; ΔV – изменение объема компонента при фазовом пере-
ходе. 

 Это выражение называется уравнением Клаузиуса – Клапейрона в диф-
ференциальной форме. Оно показывает связь теплового эффекта фазового 
перехода с основными параметрами системы. 

Тепловой эффект процессов испарения и сублимации 
Для процессов испарения и сублимации справедливо неравенство 

                       ..фкондпар VV   
и, соответственно, 

                  парфкондпар VVVV  .. .  
Если пар является идеальным газом, то его объем можно вычислить с 

помощью уравнения Менделеева – Клапейрона: 

                        p
RTVпар  .  

 Тогда уравнение Клаузиуса – Клапейрона для процессов испарения и 
сублимации будет выглядеть как 

           
pd

dT
RT

p
dp

dT
RTH сублисп ln

22

..,  .  

Разделим переменные и проинтегрируем это выражение: 

                



 T

сублисп
p T

dT
R

H
pd 2

..,ln   

и получим уравнение Клаузиуса – Клапейрона в интегральном виде: 

      
B

TR
H

p сублисп 



1ln .., .  

Как видно на рис. 2.15, логарифм давления линейно зависит от обратной 
температуры. Следовательно, тепловой эффект испарения и сублимации 

можно найти с использованием тангенса угла 
наклона α прямой на рисунке:  

       tgRH сублисп .., .  

2.5.4. Правило фаз Гиббса 
Рассмотрим систему, состоящую из Φ фаз и К 

компонентов. Если фаза содержит два компонента, 
то для описания состава фазы нужно, например, 
знать процентное содержание одного компонента, а 
содержание другого будет вполне очевидным. По-

α 

ln p 
B 

1/Т 
Рис. 2.15 

,

где dp/dT – производная давления паров компонента по темпера-

туре при данной температуре; ΔV – изменение объема компонента 

при фазовом переходе.
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 Это выражение называется уравнением Клаузиуса – Клапей-

рона в дифференциальной форме. Оно показывает связь теплового 

эффекта фазового перехода с основными параметрами системы.

Тепловой эффект процессов испарения и сублимации

Для процессов испарения и сублимации справедливо неравен-

ство V
пар

 >> V
конд.ф

. И, соответственно,

DV = V
пар

 - V
конд.ф

 ≈ V
пар

. 

Если пар является идеальным газом, то его объем можно вычис-

лить с помощью уравнения Менделеева – Клапейрона:
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Тогда уравнение Клаузиуса – Клапейрона для процессов испа-

рения и сублимации будет выглядеть как
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       tgRH сублисп .., .  

Как видно на рис. 2.15, логарифм давления линейно зависит 

от обратной температуры. Следовательно, тепловой эффект испа-

рения и сублимации можно найти с использованием тангенса угла 

наклона α прямой на рисунке: 

DH = -R tg a. 
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При указанных выше фазовых переходах тепловой эффект в изобарно-

изотермических условиях вычисляется по формуле 

                
  V

dT
dpTH пф  .. ,  

где dp/dT – производная давления паров компонента по температуре при 
данной температуру; ΔV – изменение объема компонента при фазовом пере-
ходе. 

 Это выражение называется уравнением Клаузиуса – Клапейрона в диф-
ференциальной форме. Оно показывает связь теплового эффекта фазового 
перехода с основными параметрами системы. 

Тепловой эффект процессов испарения и сублимации 
Для процессов испарения и сублимации справедливо неравенство 

                       ..фкондпар VV   
и, соответственно, 

                  парфкондпар VVVV  .. .  
Если пар является идеальным газом, то его объем можно вычислить с 

помощью уравнения Менделеева – Клапейрона: 

                        p
RTVпар  .  

 Тогда уравнение Клаузиуса – Клапейрона для процессов испарения и 
сублимации будет выглядеть как 

           
pd

dT
RT

p
dp

dT
RTH сублисп ln

22

..,  .  

Разделим переменные и проинтегрируем это выражение: 

                



 T

сублисп
p T

dT
R

H
pd 2

..,ln   

и получим уравнение Клаузиуса – Клапейрона в интегральном виде: 

      
B

TR
H

p сублисп 



1ln .., .  

Как видно на рис. 2.15, логарифм давления линейно зависит от обратной 
температуры. Следовательно, тепловой эффект испарения и сублимации 

можно найти с использованием тангенса угла 
наклона α прямой на рисунке:  

       tgRH сублисп .., .  

2.5.4. Правило фаз Гиббса 
Рассмотрим систему, состоящую из Φ фаз и К 

компонентов. Если фаза содержит два компонента, 
то для описания состава фазы нужно, например, 
знать процентное содержание одного компонента, а 
содержание другого будет вполне очевидным. По-

α 

ln p 
B 

1/Т 
Рис. 2.15 Рис. 2.15. Зависимость давления газа от температуры
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2.5.4. Правило фаз Гиббса

Рассмотрим систему, состоящую из Φ фаз и К компонентов. Если 

фаза содержит два компонента, то для описания состава фазы нуж-

но, например, знать процентное содержание одного компонента, а 

содержание другого будет вполне очевидным. Поэтому для описания 

фазы можно ограничиться содержанием К – 1 компонентов. Следо-

вательно, для описания Ф фаз понадобится знать Ф(К – 1) данных по 

содержанию компонентов во всех фазах. 

Если на систему влияют еще n внешних факторов, то общее чис-

ло данных о системе будет задаваться как

Ф(K - 1) + n. 

Чаще всего состояние системы определяется температурой и 

внешним давлением. Тогда n в этом уравнении будет равно двум:

Ф(K - 1) + 2.

Но только часть этих данных являются независимыми. Число 

зависимых данных равно числу уравнений, связывающих содержа-

ние компонентов в фазах. Подсчитаем число этих уравнений. При 

равновесии химические потенциалы компонентов в различных фа-

зах должны быть равны:

•	для 1-го компонента: 

m
i
1 = m

i
2; m

i
1 = m

i
3; …; m

i
1 = m

i
Ф, то есть (Ф – 1) уравнений; 

•	для 2-го компонента: 

m
i
1 = m

i
2; m

i
1 = m

i
3; …; m

i
1 = m

i
Ф, то есть (Ф – 1) уравнений;  

. . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . . .

•	для К-го компонента: 

m
i
1 = m

i
2; m

i
1 = m

i
3; …; m

i
1 = m

i
Ф, то есть (Ф – 1) уравнений.

Общее число уравнений для всех К компонентов определяется 

как К(Ф - 1).

Отсюда число независимых параметров, от которых зависит со-

стояние системы, или число степеней свободы, определяется как

С = Ф(К - 1) + 2 - К(Ф - 1)    или     С = К - Ф + 2.         (2.38)

Это выражение называют правилом фаз Гиббса, или основным 

законом фазового равновесия: число степеней свободы равновесной 

термодинамической системы, на которую влияют только Т и р, равно 

числу независимых компонентов системы минус число фаз и плюс два.
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Классификация систем с фазовыми переходами

Физический смысл числа степеней свободы следующий. Оно 

характеризует вариантность системы, то есть число независимых 

параметров, при изменении которых число фаз в системе остается 

неизменным. Это могут быть такие параметры, как температура, 

внешнее давление или концентрации компонентов.

Системы классифицируют:

1)	по числу фаз на одно-, двух-, трех- и так далее фазные;

2)	по числу компонентов на одно-, двух-, трех- и так далее компо-

нентные;

3)	по числу степеней свободы: при С = 0 – безвариантные, при  

С = 1 – одновариантные, при С = 2 – двухвариантные, и так далее.

Если правило фаз Гиббса выглядит как (2.38), то предельное 

число фаз в системе не может превышать К + 2, так как С не может 

быть меньше нуля. То есть всегда выполняется условие

Ф ≤ К + 2. 

Если один из внешних параметров не влияет на равновесие в си-

стеме, то правило фаз Гиббса выглядит как

С = К - Ф + 1. 

 Например, на равновесие в конденсированных системах не 

влияет внешнее давление.

2.5.5. Диаграмма состояния однокомпонентной гетерогенной  
системы. Фазовая диаграмма воды 

Рассмотрим фазовую диаграмму однокомпонентной системы,  

в которой компонент может находиться в трех агрегатных состояни-

ях. Правило фаз Гиббса

С = К - Ф + 2

при К = 1 показывает, что число равновесных фаз при минимальном 

С = 0 не может быть больше трех:

С = З - Ф.
Рассмотрим фазовую р–Т-диаграмму такой однокомпонентной 

системы, как вода. Эта диаграмма изображена на рис. 2.16. Действи-

тельно, как мы только что определили, вода может находиться в трех 

фазах: твердой, жидкой и газообразной. 
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Если правило фаз Гиббса выглядит как (2.38), то предельное число фаз в 

системе не может превышать К + 2, так как С не может быть меньше нуля. То 
есть всегда выполняется условие 

                         2KФ  .  
Если один из внешних параметров не влияет на равновесие в системе, то 

правило фаз Гиббса выглядит как 
                       1ФK C .  

 Например, на равновесие в конденсированных системах не влияет внеш-
нее давление. 

2.5.5. Диаграмма состояния однокомпо-
нентной гетерогенной системы. Фазовая 
диаграмма воды  

Рассмотрим фазовую диаграмму одно-
компонентной системы, в которой компо-
нент может находиться в трех агрегатных 
состояниях. Правило фаз Гиббса 
                        2ФK C   
при К = 1 показывает, что число равновес-
ных фаз при минимальном С = 0 не может 
быть больше трех: 
                         Ф3C .        

Рассмотрим фазовую р–Т-диаграмму такой однокомпонентной системы, 
как вода. Эта диаграмма изображена на рис. 2.16. Действительно, как мы 
только что определили, вода может находиться в трех фазах: твердой, жид-
кой и газообразной.  

Для отдельных фаз система дивариантна: 
                               Ф = 1 и С = 2. 

Следовательно, в пределах границ областей этих фаз, то есть ВОА, ВОD и 
АОD, можно изменять р и Т без изменения числа и вида фаз.  

На линиях диаграммы, то есть когда система двухфазна: 
                       Ф = 2 и С = 1,  

система моновариантна. В ней нельзя менять параметры р и Т произвольно. 
Чтобы система оставалась двухфазной, при изменении одного параметра 
другой должен изменяться так, чтобы соответствующая точка находилась на 
линиях АО, ВО или DО.  

Для трехфазной системы: 
                         Ф = 3 и С = 0,  

система безвариантна. То есть существует только одно сочетание р и Т, при 
котором система содержит все три фазы одновременно. Это точка О на диа-
грамме. Ее еще называют тройной точкой. Координаты этой точки: 
                  t = 0,01 oC; p = 4,6 мм рт. ст.  

А 6

5 

4 

3 
2 

1 

О 

p 

Т 0 

Твердое 

Жидкость 

Газ 

В 
D 

 Отформатировано: По левому
краю

Рис. 2.16. Фазовая диаграмма воды

Для отдельных фаз система дивариантна: Ф = 1 и С = 2.

Следовательно, в пределах границ областей этих фаз, то есть ВОА, 

ВОD и АОD, можно изменять р и Т без изменения числа и вида фаз. 

На линиях диаграммы, то есть когда система двухфазна: Ф = 2 и 

С = 1, система моновариантна. В ней нельзя менять параметры р и 

Т произвольно. Чтобы система оставалась двухфазной, при измене-

нии одного параметра другой должен изменяться так, чтобы соот-

ветствующая точка находилась на линиях АО, ВО или DО. 

Для трехфазной системы: Ф = 3 и С = 0, система безвариант-

на. То есть существует только одно сочетание р и Т, при котором 

система содержит все три фазы одновременно. Это точка О на диа-

грамме. Ее еще называют тройной точкой. Координаты этой точки:  

t = 0,01 oC; p = 4,6 мм рт. ст. 

Любое изменение р и Т приведет к уменьшению числа фаз. 

Если при этом точка состояния попадет на линии диаграммы, то 

система станет двухфазной, а если в пределы отдельных областей 

диаграммы – то однофазной.

2.5.6. Системы с ограниченной растворимостью в жидкой фазе

Многие жидкости имеют ограниченную взаимную раствори-

мость при некоторых температурах и составах и образуют два жид-

ких слоя, то есть две фазы. 

Рассмотрим смесь вода – анилин (рис. 2.17). Здесь характери-

стики воды обозначены индексом 1, анилина – индексом 2, а мас-

совая доля анилина в воде – ω
2
.
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Любое изменение р и Т приведет к уменьшению числа фаз. Если при этом 

точка состояния попадет на линии диаграммы, то система станет двухфазной, 
а если в пределы отдельных областей диаграммы – то однофазной. 
2.5.6. Системы с ограниченной растворимостью в жидкой фазе 

Многие жидкости имеют 
ограниченную взаимную раствори-
мость при некоторых температурах 
и составах и образуют два жидких 
слоя, то есть две фазы.  

Рассмотрим смесь вода – ани-
лин (рис. 2.17). Здесь характеристи-
ки воды обозначены индексом 1, 
анилина – индексом 2, а массовая 

доля анилина в воде – ω2. 
При небольшом содержании анилина, в пределах его растворимости в 

воде ω2,I, получается однофазный раствор анилина, сосуд 1. Если содержание 
анилина превышает его растворимость в воде ω2,I, то в сосуде 2 образуются 
две фазы: вверху – насыщенный раствор анилина в воде с массовой долей 
ω2,I, внизу – насыщенный раствор воды в анилине с массовой долей ω2,II. 

С увеличением содержания анилина возрастает количество нижней фа-
зы (сосуд 3). Когда содержание воды становится выше ω2,II, первая фаза пере-

стает существовать, так как вся вода раство-
рится в анилине (сосуд 4).  

Растворимости ω2,I и ω2,II зависят от 
температуры (рис. 2.18). С ростом температу-
ры увеличивается взаимная растворимость 
анилина в воде и воды в анилине. Когда оба 
слоя сравняются по составу, то образуется 
единственный слой, а кривые на рисунке 
сливаются в точке В при температуре 440,6 К. 
Отсюда следует, что выше этой температуры 
обе жидкости смешиваются в любых соот-
ношениях. Эта температура называется кри-
тической температурой растворимости Тк.  

За пределами АВС находится область однофазных систем, а внутри – 
область расслаивания. 
2.5.7. Фазовая диаграмма трехкомпонентных систем  

Графическое изображение состава трехкомпонентной системы 
Для трехкомпонентной системы с внешними факторами р и Т правило 

фаз Гиббса 

                              
2ФК С  

при К = 3 задается как 

                                 
Ф5С .  

А ω2,IIω2,I 

Т 

Тк 

Вода Анилин 

 

С

В 

состав 

2 в 1 
2 в 1 

1 в 2 

2 в 1 

1 в 2 
1 в 2 

ω2,I ω2,II ω2
 

Рис. 2.17. Схема изменения фазового состава системы вода – анилин

При небольшом содержании анилина, в пределах его раствори-

мости в воде ω
2,I

, получается однофазный раствор анилина, сосуд 1. 

Если содержание анилина превышает его растворимость в воде ω
2,I

, 

то в сосуде 2 образуются две фазы: вверху – насыщенный раствор 

анилина в воде с массовой долей ω
2,I

, внизу – насыщенный раствор 

воды в анилине с массовой долей ω
2,II

.

С увеличением содержания анилина возрастает количество 

нижней фазы (сосуд 3). Когда содержание воды становится выше 

ω
2,II

, первая фаза перестает существовать, так как вся вода раство-

рится в анилине (сосуд 4). 

Растворимости ω
2,I 

и ω
2,II

 зависят от температуры (рис. 2.18).  

С ростом температуры увеличивается взаимная растворимость анили-

на в воде и воды в анилине. Когда оба слоя сравняются по составу, то 

образуется единственный слой, а кривые на рисунке сливаются в точке 

В при температуре 440,6 К. Отсюда следует, что выше этой температуры 

обе жидкости смешиваются в любых соотношениях. Эта температура 

называется критической температурой растворимости Т
к
. 

 

 

70
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
2.5.6 Системы с ограниченной растворимостью в жидкой фазе 

Многие жидкости имеют ограниченную взаимную растворимость при 
некоторых температурах и составах и образуют два жидких слоя, то есть две 
фазы.  

Рассмотрим смесь вода – анилин, рисунок 2.18. Здесь характеристики 
воды обозначены индексом 1, анилина – индексом 2, а массовая доля анили-
на в воде ω2. 

При небольшом содержании анилина, в пределах его растворимости в 
воде ω2,I, получается однофазный раствор анилина, сосуд 1. Если содержание 
анилина превышает его растворимость в воде ω2,I, то в сосуде 2 образуются 
две фазы:  вверху – насыщенный раствор анилина в воде с массовой долей 
ω2,I внизу – насыщенный раствор воды в анилине с массовой долей ω2,II. 

С увеличением содержания анилина возрастает количество нижней фа-
зы (сосуд 3). Когда содержание воды становится выше ω2,II, первая фаза пере-
стает существовать, так как вся вода растворится в анилине (сосуд 4).  

Растворимости ω2,I  и ω2,II зависят от температуры, рисунок 2.19. С ро-
стом температуры увеличивается взаимная растворимость анилина в воде и 
воды в анилине. Когда оба слоя сравняются по составу, то образуется един-
ственный слой, а кривые на рисунке сливаются в точке В при температуре 
440,6 К. Отсюда следует, что выше этой температуры обе жидкости смеши-
ваются в любых соотношениях. Эта температура называется критической 
температурой растворимости Тк.  

А ω2,IIω2,I 

Т 

Тк 

Вода Анилин 

Рис. 2.18. Зависимость рас-
творимости системы анилин 

– вода от температуры 

С

В 

Состав 

Рис. 2.18. Зависимость растворимости системы анилин – вода  
от температуры
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За пределами АВС находится область однофазных систем, а вну-

три – область расслаивания.

2.5.7. Фазовая диаграмма трехкомпонентных систем 

Графическое изображение состава трехкомпонентной системы

Для трехкомпонентной системы с внешними факторами р и Т 

правило фаз Гиббса

С = К - Ф + 2

при К = 3 задается как

С = 5 - Ф. 

Следовательно, число равновесных фаз Ф не может быть больше 

пяти при С = 0. Максимальное число степеней свободы С = 4 при 

числе фаз Ф = 1. Это р, Т и концентрации двух компонентов. Таким 

образом, полная диаграмма состояния должна быть четырехмерной. 

Если все фазы конденсированные, то обычно строят трехмер-

ную диаграмму при постоянном давлении р, как на рис. 2.19. Это 

прямая трехгранная призма, в основании которой лежит равносто-

ронний треугольник состава компонентов А, В и D, а высотой слу-

жит температура Т.  
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Следовательно, число равновесных фаз Ф не мо-

жет быть больше пяти при С = 0. Максимальное число 
степеней свободы С = 4 при числе фаз Ф = 1. Это р, Т и 
концентрации двух компонентов. Таким образом, пол-
ная диаграмма состояния должна быть четырехмерной.  

Если все фазы конденсированные, то обычно 
строят трехмерную диаграмму при постоянном давле-
нии р, как на рис. 2.19. Это прямая трехгранная призма, 
в основании которой лежит равносторонний треуголь-
ник состава компонентов А, В и D, а высотой служит 
температура Т. 

Если принять и температуру Т постоянной, то 
рассмотрение диаграммы еще упрощается. Тогда можно использовать диа-
грамму на плоскости. В этом случае диаграмма будет представлять сечение 
призмы параллельно основанию. Тогда условное число степеней свободы по 
правилу фаз Гиббса будет выглядеть как 

                                    
Ф3услС .                   (2.39) 

Рассмотрим, например, трехкомпонентную систему, в которой компо-
ненты А и В ограниченно растворимы друг в друге. Они образуют двухфаз-
ную гетерогенную систему. Если к ней добавлять третий компонент D, то 
взаимная растворимость А и В растет и при некотором количестве компонен-
та D система становится однофазной, то есть гомогенной.  

Типичная фазовая диаграмма для таких систем приведена на рис. 2.20. 
Кривая EG называется бинодальной. Она делит диаграмму на две области: 
гомогенную I над кривой и гетерогенную II под кривой. Для первой области 
правило фаз (2.39) при Ф = 1 дает 

                      
213 услС .  

Следовательно, любая точка в первой области дает состав однофазной трех-
компонентной системы. 

Для второй области правило фаз при Ф = 2 дает 

                      
123 услС .  

Следовательно, каждому значению концентрации компонента А, задаваемому 
бинодальной кривой, соот-
ветствует определенное зна-
чение концентрации компо-
нента В, также задаваемой 
бинодальной кривой. 
Например, система с фигу-
ративной точкой О состоит 
из двух фаз составов Р и Q.  

Нода РQ, соединяю-
щая эти точки, непарал-
лельна стороне АВ, так как 
растворимость А и В в ком-
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Рис. 2.19. Схема фазовой диаграммы трехкомпонентной системы

Если принять и температуру Т постоянной, то рассмотрение 

диаграммы еще упрощается. Тогда можно использовать диаграмму 

на плоскости. В этом случае диаграмма будет представлять сечение 

призмы параллельно основанию. Тогда условное число степеней 

свободы по правилу фаз Гиббса будет выглядеть как
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С
усл

 = 3 - Ф.                                           (2.39)

Рассмотрим, например, трехкомпонентную систему, в которой 

компоненты А и В ограниченно растворимы друг в друге. Они обра-

зуют двухфазную гетерогенную систему. Если к ней добавлять тре-

тий компонент D, то взаимная растворимость А и В растет и при не-

котором количестве компонента D система становится однофазной, 

то есть гомогенной. 

Типичная фазовая диаграмма для таких систем приведена на 

рис. 2.20. Кривая EG называется бинодальной. Она делит диаграмму 

на две области: гомогенную I над кривой и гетерогенную II под кри-

вой. Для первой области правило фаз (2.39) при Ф = 1 дает

С
усл

 = 3 - 1 = 2. 

Следовательно, любая точка в первой области дает состав одно-

фазной трехкомпонентной системы.
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Следовательно, число равновесных фаз Ф не мо-

жет быть больше пяти при С = 0. Максимальное число 
степеней свободы С = 4 при числе фаз Ф = 1. Это р, Т и 
концентрации двух компонентов. Таким образом, пол-
ная диаграмма состояния должна быть четырехмерной.  

Если все фазы конденсированные, то обычно 
строят трехмерную диаграмму при постоянном давле-
нии р, как на рис. 2.19. Это прямая трехгранная призма, 
в основании которой лежит равносторонний треуголь-
ник состава компонентов А, В и D, а высотой служит 
температура Т. 

Если принять и температуру Т постоянной, то 
рассмотрение диаграммы еще упрощается. Тогда можно использовать диа-
грамму на плоскости. В этом случае диаграмма будет представлять сечение 
призмы параллельно основанию. Тогда условное число степеней свободы по 
правилу фаз Гиббса будет выглядеть как 

                                    
Ф3услС .                   (2.39) 

Рассмотрим, например, трехкомпонентную систему, в которой компо-
ненты А и В ограниченно растворимы друг в друге. Они образуют двухфаз-
ную гетерогенную систему. Если к ней добавлять третий компонент D, то 
взаимная растворимость А и В растет и при некотором количестве компонен-
та D система становится однофазной, то есть гомогенной.  

Типичная фазовая диаграмма для таких систем приведена на рис. 2.20. 
Кривая EG называется бинодальной. Она делит диаграмму на две области: 
гомогенную I над кривой и гетерогенную II под кривой. Для первой области 
правило фаз (2.39) при Ф = 1 дает 

                      
213 услС .  

Следовательно, любая точка в первой области дает состав однофазной трех-
компонентной системы. 

Для второй области правило фаз при Ф = 2 дает 

                      
123 услС .  

Следовательно, каждому значению концентрации компонента А, задаваемому 
бинодальной кривой, соот-
ветствует определенное зна-
чение концентрации компо-
нента В, также задаваемой 
бинодальной кривой. 
Например, система с фигу-
ративной точкой О состоит 
из двух фаз составов Р и Q.  

Нода РQ, соединяю-
щая эти точки, непарал-
лельна стороне АВ, так как 
растворимость А и В в ком-
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Рис. 2.20. Фазовая диаграмма трехкомпонентной системы с ограниченной 

взаимной растворимостью двух компонентов

Для второй области правило фаз при Ф = 2 дает

С
усл

 = 3 - 2 = 1. 

Следовательно, каждому значению концентрации компонента 

А, задаваемому бинодальной кривой, соответствует определенное 

значение концентрации компонента В, также задаваемой бинодаль-

ной кривой. Например, система с фигуративной точкой О состоит 

из двух фаз составов Р и Q. 

Нода РQ, соединяющая эти точки, непараллельна стороне АВ, 

так как растворимость А и В в компоненте D разная. Все ноды схо-

дятся в одной точке F. Точка К соответствует системе, в которой со-

ставы обеих фаз А и В одинаковы. 
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Составы равновесных фаз и положение точки К находят по пра-

вилу Тарасенкова: продолжения нод, соединяющих составы фаз, пере-

секутся в точке F. Эта точка лежит на продолжении стороны треуголь-

ника, являющейся нодой сопряженных растворов из двух ограниченно 

растворимых компонентов. 

Системы с тройной эвтектикой

Рассмотрим фазовую диаграмму системы вода – две соли с оди-

наковым ионом, например систему вода (вершина D) – KCl (верши-

на А) – NaCl (вершина В), рис. 2.21. При постоянных Т и р правило 

фаз Гиббса будет выглядеть как

С
усл

 = 3 - Ф.                                          (2.40)
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поненте D разная. Все ноды сходятся в одной точке F. Точка К соответствует 
системе, в которой составы обеих фаз А и В одинаковы.  

Составы равновесных фаз и положение точки К находят по правилу 
Тарасенкова: продолжения нод, соединяющих составы фаз, пересекутся в 
точке F. Эта точка лежит на продолжении стороны треугольника, явля-
ющейся нодой сопряженных растворов из двух ограниченно раствори-
мых компонентов.  

Системы с тройной эвтектикой 
Рассмотрим фазовую диаграмму системы вода – две соли с одинако-

вым ионом, например систему вода (вершина D) – KCl (вершина А) – NaCl 
(вершина В), рис. 2.21. При постоянных Т и р правило фаз Гиббса будет вы-
глядеть как 

Ф3услС .                      (2.40) 
 Вершины треугольника соот-

ветствуют чистым компонентам А, В 
и D. Точка Е дает концентрацию KCl 
в его насыщенном водном растворе, 
а точка F – концентрацию NaCl в его 
насыщенном растворе. Линия ЕВ да-
ет растворимость KCl в растворах 
NaCl, а линия FA – растворимость 
NaCl в растворах KCl. В точке C 
раствор насыщен по обеим солям. 
Эта точка соответствует тройной эв-
тектике по воде и обеим солям, ко-
торую еще называют эвтоника. 
Диаграмма содержит следующие об-

ласти: I – ненасыщенный раствор солей в воде, число фаз Ф = 1; II – раствор 
солей, насыщенный по KCl, и кристаллы KCl (Ф = 2); III – раствор солей, 
насыщенный по NaCl, и кристаллы NaCl (Ф = 2); IV – раствор солей, насы-
щенный по обеим солям, и кристаллы обеих солей (Ф = 3). 

Если испарять воду из раствора с фигуративной точкой М, то при этом 
соотношение между солями будет неизменным и состав раствора будет из-
меняться по линии DG. В соответствии с правилом фаз (2.40) внутри первой 
области число степеней свободы 

                      
213 услС .  

Следовательно, раствор будет гомогенным при любом соотношении солей в 
этой области. 

В точке а0 начнет кристаллизоваться KCl, а состав раствора будет из-
меняться по а0C. Число степеней свободы: 

                       
123 услС .  

b1 

b0 

IIIII

d0 

a0 

b0 C

Е 

I

A (KCl) В (NaCl)

D (Н2О) 

IV

F

M 

G 

Путь 
кристаллизации 

 

Рис. 2.21. Схема фазовой диаграммы системы с тройной эвтектикой

 Вершины треугольника соответствуют чистым компонентам А, 

В и D. Точка Е дает концентрацию KCl в его насыщенном водном 

растворе, а точка F – концентрацию NaCl в его насыщенном рас-

творе. Линия ЕВ дает растворимость KCl в растворах NaCl, а линия 

FA – растворимость NaCl в растворах KCl. В точке C раствор насы-

щен по обеим солям. Эта точка соответствует тройной эвтектике по 

воде и обеим солям, которую еще называют эвтоника. Диаграмма 

содержит следующие области: I – ненасыщенный раствор солей  

в воде, число фаз Ф = 1; II – раствор солей, насыщенный по KCl, и 

кристаллы KCl (Ф = 2); III – раствор солей, насыщенный по NaCl, и 

кристаллы NaCl (Ф = 2); IV – раствор солей, насыщенный по обеим 

солям, и кристаллы обеих солей (Ф = 3).
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Если испарять воду из раствора с фигуративной точкой М, то 

при этом соотношение между солями будет неизменным и состав 

раствора будет изменяться по линии DG. В соответствии с правилом 

фаз (2.40) внутри первой области число степеней свободы

С
усл

 = 3 - 1 = 2. 

Следовательно, раствор будет гомогенным при любом соотно-

шении солей в этой области.

В точке а
0
 начнет кристаллизоваться KCl, а состав раствора бу-

дет изменяться по а
0
C. Число степеней свободы

С
усл

 = 3 - 2 = 1. 

Следовательно, каждому количеству воды в системе будет соот-

ветствовать определенный состав раствора. Например, фигуратив-

ной точке b
0
 будет соответствовать раствор состава b

1
. 

В фигуративной точке d
0
 раствор станет насыщенным по обеим 

солям, а состав жидкой фазы будет соответствовать C. 

При дальнейшем выпаривании начнет кристаллизоваться и 

NaCl. Число степеней свободы

С
усл

 = 3 - 3 = 0. 

Следовательно, состав выпариваемого раствора будет неизмен-

ным, эвтоническим. После полного выпаривания остается смесь су-

хих солей в соотношении, задаваемом точкой G.

2.6. Жидкие растворы

2.6.1. Основные понятия и определения. Выражения  
концентрации растворов 

Истинный раствор – это однофазная гомогенная система, со-

держащая не менее двух компонентов. Растворы могут находиться 

в трех агрегатных состояниях: газообразном, то есть в виде смеси 

газов, твердом, так называемые твердые растворы, и жидком.

Жидкие растворы состоят из растворителя и растворенных ве-

ществ. Растворителем является компонент, находящийся в избытке 

по сравнению с другими компонентами. Остальные компоненты – 

это растворенные вещества. Первоначально они могут находиться  

в твердом, жидком или газообразном состоянии.
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Между частицами в жидком растворе действуют физические 

или ван-дер-ваальсовы и химические силы. Под действием хими-

ческих сил в растворе возникают соединения различного состава и 

прочности, так называемые комплексы. Менделеев по измерению 

удельного веса растворов спирта в воде показал, что в растворе су-

ществуют несколько комплексов и самый прочный из них возника-

ет при концентрации спирта около 40 %.

В зависимости от природы сил взаимодействия между компо-

нентами раствора существует две основные теории растворов. Одна 

из них – химическая, а другая – физическая. В последней раство-

ренное вещество рассматривается как газ, который находится в хи-

мически инертном растворителе. Современная теория растворов 

учитывает обе.

Растворение химических соединений в растворителе происхо-

дит самопроизвольно. При этом суммарная энергия системы умень-

шается, следовательно, растворение всегда сопровождается тепло-

вым эффектом.

Взаимодействие между молекулами растворителя и вещества 

называется сольватацией, а в случае воды – гидратацией.

Основным вопросом теории растворов является установление 

зависимости равновесных свойств растворов от состава раствора и 

свойств компонентов.

Одной из важнейших характеристик растворов является его со-

став, который определяется концентрацией компонентов. Вспом-

ним, что наиболее часто концентрация задается следующими вы-

ражениями:

1. Мольная доля и молярное содержание. Мольная доля – это от-

ношение количества вещества i-го компонента к общему количе-

ству вещества в растворе: 
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Одной из важнейших характеристик растворов является его состав, ко-

торый определяется концентрацией компонентов. Вспомним, что наиболее 
часто концентрация задается следующими выражениями: 

1. Мольная доля и молярное содержание. Мольная доля – это отноше-
ние количества вещества i-того компонента к общему количеству вещества в 
растворе:  

            



i

i
i n

nx  ,  

где ni – количество i-того компонента.  
Мольная доля – величина безразмерная.  

Молярное содержание – это мольная доля, выраженная в процентах:  

                     100,% 


i

i
i n

n
x  . 

2. Массовая доля и массовое содержание. Массовая доля – это отно-
шение массы i-того компонента к общей массе вещества в растворе:  

          



i

i
i M

M  ,  

где Mi – масса i-того компонента.  
Массовая доля также величина безразмерная.  

Массовое содержание – это массовая доля, выраженная в процентах:  

                       100,% 


i

i
i M

M . 

3. Объемная доля и объемное содержание. Объемная доля – это отно-
шение объема i-того компонента к общему объему вещества в растворе:  

                 



V
Vi

i ,  

где Vi – объем i-того компонента.  
Объемная доля также величина безразмерная.  
Объемное содержание – это объемная доля, выраженная в процентах:  

                           100,% 


V
Vi

i .  

4. Молярная концентрация – это количество вещества i-того компо-
нента в кубическом дециметре или литре раствора:  

                         
V
nc i

i   [моль/л].   

Единица измерения – моль на литр. 
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Здесь следует отметить, что обычно параметры растворителя по-

мечают индексом 1, как в этом выражении.
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2.6.2. Идеальные, предельно разбавленные  
и неидеальные растворы

Нам с вами известно, что идеальность или неидеальность га-

зов определяется тем, что в идеальных размер молекул равен нулю 

и потенциальная энергия взаимодействия молекул компонентов 

отсутствует, а в неидеальных – проявляется. Что касается жидких 

растворов, то мы не можем утверждать, что в идеальных растворах 

межмолекулярное взаимодействие отсутствует, иначе жидкость ста-

ла бы идеальным газом. 

В идеальных растворах межмолекулярное взаимодействие при-

сутствует, но оно одинаково для молекул всех компонентов раствора. 

Поэтому в идеальных растворах при смешении компонентов нет 

выигрыша энергии и, следовательно, тепловой эффект образования 

раствора равен нулю. 

Известно, что жидкость, в отличие от идеального газа, практи-

чески несжимаема. Следовательно, молекулы в жидкости находятся 

достаточно близко друг от друга и размерами молекул всех компонен-

тов раствора нельзя пренебрегать. Кроме того, в идеальном растворе 

размеры молекул всех компонентов одинаковы. Поэтому объем иде-

ального раствора аддитивен, то есть равен сумме объемов компо-

нентов. Очень важно, что все свойства идеальных растворов линей-

но зависят от свойств компонентов.

Существуют растворы, в которых размеры молекул различных 

компонентов и энергия взаимодействия между молекулами различ-

ных компонентов отличаются. Такие условия реализуются в неиде-

альных растворах. Соответственно, при образовании неидеальных 

растворов присутствует тепловой эффект смешения компонентов и 

объем неаддитивен.

Среди неидеальных растворов выделяют предельно разбавленные 

растворы, в которых концентрация растворенного вещества беско-

нечно мала. Для упрощения предполагается, что в таких растворах 

растворитель подчиняется законам идеальных растворов, а раство-

ренное вещество – нет. Термодинамическое рассмотрение таких 

растворов достаточно просто.

Все растворы, которые не подчиняются термодинамике иде-

альных и предельно разбавленных растворов, являются собственно 
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неидеальными. В них и растворитель, и растворенное вещество не 

являются идеальными, а также концентрация растворенного веще-

ства может быть любой.

Еще раз следует подчеркнуть, что неидеальные растворы делят-

ся на предельно разбавленные и собственно неидеальные.

Как мы уже знаем, одним из основных параметров растворов 

является его состав. В случае идеальных растворов состав задается 

величиной концентрации компонентов, а в случае неидеальных – 

величиной их активности. 

На рис. 2.22 схематически показана зависимость любого свой-

ства раствора X от его состава. На рисунке видно, что свойства пре-

дельно разбавленных и неидеальных растворов, в отличие идеаль-

ных, зависят нелинейно от состава раствора.
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Т.е, равновесное давление пара компонента над идеальным раствором 
пропорционально мольной доле этого компонента в растворе. Причем  
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1 

2´ 1´ 

X

x1 = 1 x2 = 1Состав 

0 

X1 

Рис. 2.22.  
0 – идеальный раствор; 1 и 1´– предельно 

разбавленный раствор; 2 и 2´ - неидеальный 
раствор 

X2 

Рис. 2.22. Зависимость любого свойства раствора X от его состава:  
0 – идеальный раствор; 1 и 1′ – предельно разбавленный раствор;  

2 и 2′ – неидеальный раствор

2.6.3. Давление паров компонентов над раствором 

Рассмотрим зависимость такого свойства раствора, как давле-

ние паров компонентов над ним, от состава раствора. 

Для идеального раствора эта зависимость выражается законом 

Рауля:

p
i
 = p

0,i 
x

i
.                                             (2.41) 

То есть равновесное давление пара компонента над идеальным рас-

твором пропорционально мольной доле этого компонента в растворе. 
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Причем коэффициент пропорциональности р
0,i

 равен давлению на-

сыщенного пара над чистым растворителем. 

С учетом того, что в идеальном растворе и растворитель, и рас-

творенное вещество идеальны, для них справедливы выражения

p
1
 = p

0,1 
x

1
     и   p

2
 = p

0,2 
x

2
.

В предельно разбавленном растворе растворенное вещество 

является неидеальным и не подчиняется закону Рауля. Зависи-

мость парциального давления пара растворенного вещества над 

предельно разбавленным раствором от состава раствора выража-

ется законом Генри:

p
2
 = k

Г 
x

2
,                                             (2.42) 

где k
Г
 – коэффициент Генри.

Этот закон гласит, что давление пара растворенного вещества над 

предельно разбавленным раствором пропорционально мольной доле 

этого вещества в растворе. 

Еще раз следует отметить, что закон Генри характеризует дав-

ление пара растворенного вещества над предельно разбавленным 

раствором, т. е. при исчезающе малой его концентрации в растворе.

В конечном итоге в предельно разбавленном растворе раствори-

тель подчиняется закону Рауля, а растворенное вещество – закону 

Генри:

p
1
 = p

0,1 
x

1
;   p

2
 = k

Г 
x

2
.

В неидеальном растворе, в котором и растворитель, и раство-

ренное вещество не являются идеальными:

p
1
 = K

1 
a

1
;       p

2
 = K

2 
a

2
,

где K – коэффициент; а – активность компонента в растворе. 

2.6.4. Закон распределения Нернста

Пусть система двухфазна и содержит два слоя несмешивающих-

ся растворителей. Если в такую систему добавить третий компонент, 

растворимый в обоих растворителях, то этот компонент распреде-

лится по обоим слоям.

Равновесие растворенного вещества в таких растворителях ха-

рактеризуется равенством его химического потенциала в обеих фа-

зах α и β по условию 



98

 

 

76
2.6.4. Закон распределения Нернста 

Пусть система двухфазна и содержит два слоя несмешивающихся рас-
творителей. Если в такую систему добавить третий компонент, растворимый 
в обоих растворителях, то этот компонент распределится по обоим слоям. 

Равновесие растворенного вещества в таких растворителях характери-
зуется равенством его химического потенциала в обеих фазах α и β по усло-
вию  

      22   или     2
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)(0

2 lnln aRTaRT .       (2.43)  
Здесь индекс 2, как обычно, характеризует растворенное вещество.  

Известно, что соотношение активностей растворенного вещества есть 
величина постоянная при данной температуре по выражению 

                          




2

2
0 a

a
K .                          (2.44)  

С учетом (2.43) величину этой постоянной К можно выразить через 
стандартные химические потенциалы как 

                      )(0
2

)(0
20

1ln  
RT

K . 

Константа К0 называется термодинамическим коэффициентом рас-
пределения. 

Константу распределения можно записать через концентрации веще-
ства в обеих фазах: 
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где 2 – коэффициент активности вещества. 
Отсюда формальный коэффициент распределения вещества между 

фазами выражается как 
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2 K
x
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Его величина зависит от концентрации вещества в фазах, так как коэффици-
ент активности γ является функцией концентрации. Но при разбавлении γ 
стремится к единице, и тогда термодинамический и формальный коэффици-
енты распределения приблизительно равны: 

                         0KK  .  

2.6.5. Экстракция 
Закон распределения Нернста является основой важного технологиче-

ского процесса разделения веществ – экстракции. Экстракция – это извле-
чение растворенного вещества из раствора с помощью другого раство-
рителя, не смешивающегося с первым. 

Вычислим массу вещества mn, которая останется в растворе после n 
экстракций. Пусть начальная масса вещества в растворе m0, а после первой 

       (2.43) 

Здесь индекс 2, как обычно, характеризует растворенное вещество. 

Известно, что соотношение активностей растворенного веще-

ства есть величина постоянная при данной температуре по выра-

жению
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Его величина зависит от концентрации вещества в фазах, так как коэффици-
ент активности γ является функцией концентрации. Но при разбавлении γ 
стремится к единице, и тогда термодинамический и формальный коэффици-
енты распределения приблизительно равны: 
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2.6.5. Экстракция 
Закон распределения Нернста является основой важного технологиче-

ского процесса разделения веществ – экстракции. Экстракция – это извле-
чение растворенного вещества из раствора с помощью другого раство-
рителя, не смешивающегося с первым. 

Вычислим массу вещества mn, которая останется в растворе после n 
экстракций. Пусть начальная масса вещества в растворе m0, а после первой 
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Вычислим массу вещества m
n
, которая останется в растворе по-

сле n экстракций. Пусть начальная масса вещества в растворе m
0
, а 

после первой экстракции осталось m
1
. Тогда в равновесии коэффи-

циент распределения будет выражаться как
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экстракции осталось m1. Тогда в равновесии коэффициент распределения бу-
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где V1 и V2 – объемы экстрагируемого раствора и экстрагента соответственно. 
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А после n экстракций в экстрагируемом растворе останется mn масса 
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Если проводить экстракцию всем объемом nV2 экстрагента сразу, то в 
экстрагируемом растворе останется масса вещества: 
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Нетрудно заметить, что многократная экстракция в n раз более эффек-
тивна, чем однократная всем объемом экстрагента сразу. 

В химической технологии многократную экстракцию заменяют на экс-
тракцию в противотоке. Экстрагируемый раствор прокачивается снизу вверх, 
а более тяжелый экстрагент каплями подается сверху вниз. Получается, что 
более чистый экстрагент вначале извлекает вещество из обедненного раство-
ра сверху, а затем продолжает извлечение вещества из более богатого рас-
твора внизу. 
2.6.6. Перегонка с водяным паром 

Многие органические вещества имеют температуру кипения выше, чем 
температура разложения этих веществ. Поэтому не удается выделить эти ве-
щества из реакционной смеси перегонкой. В этом случае осуществляют пере-
гонку с водяным паром. 

Метод основан на следующих предпосылках. Если две жидкости А и В 
взаимно нерастворимы, то общее давление их паров будет равно сумме дав-
лений пара двух жидкостей: 

                    BA ppp ,0,0  .   
Следовательно, смесь закипит при температуре ниже температуры кипе-
ния каждой жидкости. 

Отформатировано: английский
(США)

Отсюда m
1 
можно найти по выражению
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Нетрудно заметить, что многократная экстракция в n раз более эффек-
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ния каждой жидкости. 

Отформатировано: английский
(США)
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Нетрудно заметить, что многократная экстракция в n раз более эффек-
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Нетрудно заметить, что многократная экстракция в n раз более эффек-
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более чистый экстрагент вначале извлекает вещество из обедненного раство-
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2.6.6. Перегонка с водяным паром

Многие органические вещества имеют температуру кипения 
выше, чем температура разложения этих веществ. Поэтому не уда-
ется выделить эти вещества из реакционной смеси перегонкой.  
В этом случае осуществляют перегонку с водяным паром.

Метод основан на следующих предпосылках. Если две жидкости 
А и В взаимно нерастворимы, то общее давление их паров будет рав-
но сумме давлений пара двух жидкостей:

p = p
0,A

 + p
0,B

. 
Следовательно, смесь закипит при температуре ниже температуры 

кипения каждой жидкости.
По закону Рауля отношение парциальных давлений компонен-

тов будет равно отношению количеств их молей в паре:
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По закону Рауля отношение парциальных давлений компонентов будет 

равно отношению количеств их молей в паре: 
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С учетом того, что количество вещества n есть отношение массы веще-
ства m к его молярной массе M, предыдущее уравнение можно переписать 
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Отсюда нетрудно получить выражение 
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Указанные выше закономерности 
используются в лабораторной практике 
и промышленности при перегонке вы-
сококипящих веществ с водяным па-
ром. Для примера рассмотрим систему 
бромбензол – вода. Зависимость давле-
ния насыщенных паров от температуры 
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практике и промышленности при перегонке высококипящих ве-
ществ с водяным паром. Для примера рассмотрим систему бромбен-
зол – вода. Зависимость давления насыщенных паров от температуры 
для отдельных компонентов и смеси представлена на рис. 2.23. Тем-
пература кипения чистого бромбензола составляет 156 оС.

Известно, что жидкость начинает кипеть с повышением темпера-
туры, когда давление ее паров достигнет атмосферного давления. На 
рисунке видно, что смесь закипит при температуре около 95 оС и при 
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смесь расслоится на два слоя и бромбензол можно отделить.

Когда одна из жидкостей будет полностью отогнана при 95 гра-
дусах, температура начнет подниматься до температуры кипения 
оставшейся жидкости. 
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Рис. 2.23. Зависимость давления паров от температуры  

в системе вода – бромбензол

2.7. Термодинамика жидких летучих смесей

2.7.1. Общее давление пара над летучей смесью
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компоненты посредством ректификации, являющейся разновидно-

стью перегонки.
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Тогда общее давление паров компонентов над бинарной летучей 

смесью подчиняется уравнению Дюгема – Маргулиса:
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где хi – мольная доля компонента в растворе; yi – мольная доля компонента в 
паре. 
2.7.2. Законы Гиббса – Коновалова 

Различают два типа летучих смесей. На рис. 2.24 видно, что зависимо-
сти р или Т от состава смеси могут быть без экстремумов – это кривые 1 и 1´, 
и с экстремумами, кривые 2 и 2´. Мы условились, что давление насыщенного 
пара второго компонента выше, чем первого по (2.46). Зависимость темпера-
туры кипения Т от состава имеет перевернутый вид, так как второй компо-
нент имеет более низкую температуру кипения. Поэтому минимум на кривой 
давления соответствует максимуму на кривой температуры кипения и наобо-
рот. 

В нашем случае общее давление увеличивается с ростом содержания 
второго компонента, то есть имеет 
место неравенство 
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где х
i
 – мольная доля компонента в растворе; y

i
 – мольная доля ком-

понента в паре.
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Рис. 2.24. Зависимость давления паров и температуры кипения  

двухкомпонентной летучей смеси
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Если общее давление уменьшается с ростом содержания второго 

компонента:
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то это, в свою очередь, приводит к неравенству:
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Из рассмотренных случаев следует первый закон Гиббса – Ко-

новалова. Он гласит, что насыщенный пар над раствором летучих ком-

понентов богаче тем компонентом, повышение концентрации которого 

повышает общее давление пара в системе, то есть более летучим ком-

понентом.

В экстремальных точках А и В производная равна нулю:
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 = 0.

Следовательно, в указанных точках концентрации компонентов 

в растворе и паре одинаковы:

y
2
 = x

2
     и     y

1
 = x

1
. 

Последнее является доказательством второго закона Гиббса 

– Коновалова. Он гласит, что точки экстремумов на кривых общее 

давление пара – состав раствора или температура кипения – состав 

раствора отвечают смесям, состав которых одинаков с составом рав-

новесного пара. Жидкая летучая смесь такого состава называется 

азеотропной.

2.7.3. Общее давление пара над идеальной и неидеальной  
летучей смесью

Определим суммарное давление паров над идеальным раствором. 

В нем давление паров растворенного вещества определяется кон-

центрацией этого вещества. 

 Парциальные давления паров над таким раствором подчиняют-

ся закону Рауля:
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Это уравнение прямой. На рис. 2.25 графически представлены 

линейные зависимости парциальных давлений паров растворите-

ля р
1
 и растворенного вещества р

2
 от состава раствора. Суммарное 

давление р является суммой парциальных давлений компонентов. 

Видно, что оно изменяется от р
0,1

, когда система не содержит рас-

творенное вещество, а состоит только из растворителя, до р
0,2

, когда 

система состоит только их чистого растворенного вещества.
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Различают два типа летучих 

смесей. На рисунке 2.25 видно, что 
зависимости р или Т от состава смеси 
могут быть без экстремумов – это 
кривые 1 и 1´, и с экстремумами, кри-
вые 2 и 2´. Мы условились, что дав-
ление насыщенного пара второго 
компонента выше, чем первого по 
(2.46). Зависимость температуры ки-
пения Т от состава имеет переверну-
тый вид, так как второй компонент 
имеет более низкую температуру ки-
пения. Поэтому минимум на кривой 
давления соответствует максимуму 
на кривой температуры кипения и 
наоборот. 
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ров и температуры кипения двух-
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Для неидеальной летучей смеси ситуация отличается. В ней дав-

ление паров растворенного вещества определяется величиной ак-

тивности этого вещества:
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нентом, повышение концентрации которого повышает общее давление 
пара в системе, то есть более летучим компонентом. 

В экстремальных точках А и В производная равна нулю: 
                          0

2dx
dp . 

Следовательно, в указанных точках концентрации компонентов в растворе и 
паре одинаковы: 

                    22 xy  и 11 xy  .  
 Последнее является доказательством второго закона Гиббса – Конова-

лова. Он гласит, что точки экстремумов на кривых общее давление пара – 
состав раствора или температура кипения – состав раствора отвечают 
смесям, состав которых одинаков с составом равновесного пара. Жидкая 
летучая смесь такого состава называется азеотропной. 
2.7.3. Общее давление пара над идеальной и неидеальной летучей смесью 

Определим суммарное давление паров над идеальным раствором. В 
нем давление паров растворенного вещества определяется концентрацией 
этого вещества.  

 Парциальные давления паров над таким раствором подчиняются зако-
ну Рауля: 

     11,01 xpp    и 22,02 xpp  . 
Общее давление: 

     22,011,0 xpxpp  ,  

но 21 1 xx  , откуда: 
      .)( 21,02,01,0 xpppp   

Это уравнение прямой. На рис. 2.25 
графически представлены линейные за-
висимости парциальных давлений паров 
растворителя р1 и растворенного веще-
ства р2 от состава раствора. Суммарное 
давление р является суммой парциаль-
ных давлений компонентов. Видно, что 
оно изменяется от р0,1, когда система не 
содержит растворенное вещество, а со-
стоит только из растворителя, до р0,2, ко-

гда система состоит только их чистого растворенного вещества. 
Для неидеальной летучей смеси ситуация отличается. В ней давление 

паров растворенного вещества определяется величиной активности этого ве-
щества: 

                 22,011,0 apapp  , 
где iiai xa , . И тогда общее давление паров: 

            .)( 21,1,02,2,01,1,0 xpppp aaa   

22,02 xpp   

11,01 xpp   

21 ppp   

p 
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2,0p  

x1=1 x2=1 Состав 

T=const 

Рис. 2.25 
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. И тогда общее давление паров:
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Но g
a,1

 и g
a,2

 зависят от концентрации раствора и зависимость 

давления от концентрации будет нелинейной. Рассмотрим для при-

мера предельно разбавленные растворы. В них растворитель подчи-

няется уравнению Рауля, а растворенное вещество – нет. Поэтому 

для растворителя зависимость давления пара от концентрации будет 

линейной, а для растворенного вещества – нет. 

В конечном итоге для таких растворов общее давление нелиней-

но зависит от состава раствора. Причем отклонения от линейности 

могут быть как положительными (рис. 2.26), так отрицательными 

(рис. 2.27). 
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В экстремальных точках А и В производная равна нулю: 
                                                     0

2dx
dp . 

Следовательно, в указанных точках концентрации компонентов в растворе и 
паре одинаковы: 

                                         22 xy  и 11 xy  .  
 Последнее является доказательством второго закона Гиббса – Конова-

лова. Он гласит, что точки экстремумов на кривых общее давление пара – 
состав раствора или температура кипения – состав раствора отвечают 
смесям, состав которых одинаков с составом равновесного пара. Жидкая 
летучая смесь такого состава называется азеотропной. 
2.7.3 Общее давление пара над идеальной и неидеальной летучей смесью 

Определим суммарное давление паров над идеальным раствором. В 
нем давление паров растворенного вещества определяется концентрацией 
этого вещества.  

 Парциальные давления паров над таким раствором подчиняются зако-
ну Рауля: 

          11,01 xpp      и  22,02 xpp  . 
Общее давление: 
          22,011,0 xpxpp  ,  

но 21 1 xx  , откуда: 
            .)( 21,02,01,0 xpppp   

Это уравнение прямой. На рисунке 2.26 графически представлены ли-
нейные зависимости парциальных давлений паров растворителя р1 и раство-
ренного вещества р2 от состава раствора. Суммарное давление р является 

11,01 xpp 

22,02 xpp 

11,01 xpp 

21 ppp   

p 

1,0p  

2,0p

x1 = 1 x2 = 1Состав 

T = const

Рис. 2.26. Зависимость давле-
ния паров над неидеальной 
летучей смесью с положи-

тельным отклонением от иде-
альности 

22,02 xpp 

p

1,0p

2,0p

x1 = 1 x2 = 1Состав 

Рис. 2.27. Зависимость давления 
паров над неидеальной летучей 

смесью с отрицательным от-
клонением от идеальности 

 

T = const 

Рис. 2.26. Зависимость давления               Рис. 2.27. Зависимость давления
 паров над неидеальной летучей                  паров над неидеальной летучей
     смесью с положительным                            смесью с отрицательным
   отклонением от идеальности                       отклонением от идеальности

Вид отклонения зависит от интенсивности взаимодействия ком-

понентов раствора. Пусть взаимодействие между молекулами раство-

рителя и растворенного вещества сильнее, чем в идеальном растворе. 

Тогда компонентов в пар уходит меньше и давление паров, соответ-

ственно, уменьшается по сравнению с давлением над идеальным 

раствором, как на рис. 2.27. И наоборот, если взаимодействие меж-

ду молекулами растворителя и растворенного вещества слабее, чем  

в идеальном растворе, то давление паров увеличивается по сравне-

нию с давлением над идеальным раствором, как на рис. 2.26. 

2.8. Разделение жидких летучих смесей 

2.8.1. Диаграммы состояния летучих смесей

Законы Гиббса – Коновалова являются базой для расчетов про-

цесса разделения летучих смесей путем перегонки и ректификации. 

Зависимость состава пара от состава смеси обычно анализируют  

с помощью диаграмм давление – состав при постоянной темпера-

туре или температуре кипения – состав при постоянном давлении, 

обычно атмосферном. 

Рассмотрим второй тип диаграмм на рис. 2.28. Здесь кривая  

Т
к,1

 – А – Т
к,2

 называется кривой жидкости. Она характеризу-

ет состав жидкости, кипящей при данной температуре. Кривая  
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Т
к,1

 – В – Т
к,2

 называется кривой пара. Она дает состав пара при дан-

ной температуре. 
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Это уравнение прямой. На рисунке 2.26 графически представлены ли-

нейные зависимости парциальных давлений паров растворителя р1 и раство-
ренного вещества р2 от состава раствора. Суммарное давление р является 
суммой парциальных давлений компонентов. Видно, что оно изменяется от 
р0,1, когда система не содержит растворенное вещество, а состоит только из 
растворителя, до р0,2, когда система состоит только их чистого растворенного 
вещества. 

Для неидеальной летучей смеси ситуация отличается. В нем давление 
паров растворенного вещества определяется величиной активности этого ве-
щества: 

                                  22,011,0 apapp  , 
где iiai xa , . И тогда общее давление паров: 

                        .)( 21,1,02,2,01,1,0 xpppp aaa   
Но 1,a  и 1,a  зависят от концентрации раствора и зависимость давле-

ния от концентрации будет нелинейной. Рассмотрим, для примера, предельно 
разбавленные растворы. В них растворитель подчиняется уравнению Рауля, а 
растворенное вещество – нет. Поэтому для растворителя зависимость давле-
ния пара от концентрации будет линейной, а для растворенного вещества – 
нет.  

В конечном итоге для таких растворов общее давление нелинейно за-
висят от состава раствора. Причем отклонения от линейности могут быть как 
положительными, рисунок 2.27, так отрицательными, рисунок 2.28.  

Рис. 2.28. Диаграмма состояния двух-
компонентной летучей смеси 

Состав пара 

ВА

Т 
Тк,1 

Тк,2

х2 

у2 

 х1 = 1 

Пар 

Ж+Пар 

Ж 

р = const 

Т

х2 = 1

у2 = 1 у1 = 1 

 

Рис. 2.28. Диаграмма состояния двухкомпонентной летучей смеси

Кривые пара и жидкости делят диаграмму на три области: гомо-

генные, состоящие только из пара и только из жидкости и гетеро-

генную, состоящую из пара и жидкости.

Состав пара и жидкости, кипящей при любой температуре, 

определяют, проводя горизонтали при требуемой температуре Т.  

В данном случае, в соответствии с первым законом Гиббса – Ко-

новалова, пар более богат легколетучим вторым компонентом, чем 

жидкость:

y
2
 > x

2
. 

Если летучая смесь имеет азеотроп, то диаграмма ее состоя-

ния усложняется (рис. 2.29). В азеотропной точке кривые жидко-

сти и пара смыкаются, так как в этой точке состав пара и жидко-

сти одинаков:

y
2

аз = x
2

аз. 

Бывают летучие смеси с максимумом давления пара в азеотропе 

и минимумом, как на рис. 2.29, а и 2.29, б. 
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Вид отклонения зависит от интенсивности взаимодействия компонен-

тов раствора. Пусть взаимодействие между молекулами растворителя и рас-
творенного вещества сильнее, чем в идеальном растворе. Тогда  компонентов 
в пар уходит меньше и давление паров, соответственно, уменьшается по 
сравнению с давлением над идеальным раствором, как на рисунке 2.28. И 
наоборот, если взаимодействие между молекулами растворителя и раство-
ренного вещества слабее, чем в идеальном растворе, то давление паров уве-
личивается по сравнению с давлением над идеальным раствором, как на ри-
сунке 2.27.  
2.8 РАЗДЕЛЕНИЕ ЖИДКИХ ЛЕТУЧИХ СМЕСЕЙ  
2.8.1 Диаграммы состояния летучих смесей 

Законы Гиббса – Коновалова являются базой для расчетов процесса 
разделения летучих смесей путем перегонки и ректификации. Зависимость 
состава пара от состава смеси обычно анализируют  с помощью диаграмм 
давление – состав при постоянной температуре или температура кипения – 
состав при постоянном давлении, обычно атмосферном.  

Рассмотрим второй тип диаграмм на рисунке 2.29. Здесь кривая Тк,1 – А 
– Тк,2 называется кривой жидкости. Она характеризует состав жидкости, ки-
пящей при данной температуре. Кривая Тк,1 – В – Тк,2 называется кривой па-
ра. Она дает состав пара при данной температуре. 

Кривые пара и жидкости делят диаграмму на три области: гомогенные, 
состоящие только из пара и только из жидкости и гетерогенную, состоящую 
из пара и жидкости. 

Состав пара и жидкости, кипящей при любой температуре, определяют, 
проводя горизонтали при требуемой температуре Т. В данном случае, в соот-
ветствии с первым законом Гиббса – Коновалова пар более богат легколету-

чим вторым компонентом, чем жидкость: 

азx2  х1 = 1 

Т р=const

Жидкость 

Пар 

а) 
Т1 

Т2

азy2  

х2 = 1

у1 = 1 у2 = 1 

азx2х1 = 1

Т р=const

Жидкость 

Пар

б) 
Т1

Т2 

азy2

х2 = 1 

у1 = 1 у2 = 1 

Рис. 2.29. Фазовые диаграммы летучих смесей с азеотропом с максимумом 
(а) и минимумом (б) давления пара в азеотропе 

Рис. 2.29. Фазовые диаграммы летучих смесей с азеотропом с максимумом 
(а) и минимумом (б) давления пара в азеотропе

2.8.2. Испарение жидких летучих смесей

Рассмотрим нагревание жидкой смеси состава х
0
 из фигуратив-

ной точки М на рис. 2.30. При Т
а
 давление паров достигнет атмос-

ферного давления и смесь закипит, появятся пузырьки пара состава 

у
а
. В паре больше легколетучего первого компонента, поэтому по 

мере выпаривания концентрация второго компонента возрастает, и 

температура кипения растет по стрелкам. 
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               22 xy  .  
Если летучая смесь име-

ет азеотроп, то диаграмма ее 
состояния усложняется (Рису-
нок 2.30). В азеотропной точке 
кривые жидкости и пара смы-
каются, так как в этой точке 
состав пара и жидкости одина-
ков: 

            
азаз xy 22  .  

Бывают летучие смеси с 
максимумом давления пара в 
азеотропе и минимумом, как 
на рисунках 2.30а и 2.30б.  
2.8.2 Испарение жидких ле-
тучих смесей 

Рассмотрим нагревание 
жидкой смеси состава х0 из фигуративной точки М на рисунке 2.31. При Та 
давление паров достигнет атмосферного давления и смесь закипит и появятся 
пузырьки пара состава уа. В паре больше легколетучего первого компонента, 
поэтому по мере выпаривания концентрация второго компонента возрастает, 
и температура кипения растет по стрелкам.  

При температуре Тb общий состав системы неизменен, соответствует 
точке b0, но при этом состав жидкости будет хb, а состав пара уb. Количества 
пара и жидкости можно определить по правилу рычага:  

    
b

bпар

yy
xxm





0

0

жm
   

  жпаробщ mmm  .  
По мере дальнейшего выпаривания при температуре Тd, когда испаря-

ются последние остатки жидкости состава хс, состав пара у0  становится рав-
ным составу исходной смеси. При температурах более Тd  система состоит 
только из нагревающегося пара состава у0. 

При температурах ниже Та система данного состава находится в жид-
ком состоянии, в интервале температур от Тb до Тс – в жидком и паробраз-
ном, а при температурах выше Тс – газообразном.  

Стрелки на участке М – а0 – b2 – с1 дают изменение состава жидкости 
по мере выпаривания, а стрелки на участке а1 – b1 – c0 дают изменение соста-
ва пара.  
2.8.3 Дробная перегонка летучей смеси 
Дробная перегонка смеси без азеотропа 

y1 = 1 

c1

a1 

b1 

c0 

а0 

Т 

Т1 

Т2

b0 b2

х0 

yb 

хсx1 = 1 

Ж+пар 

Ж М 

р = const 

Пар 

y0 уа 

xb

y2 = 1

x2 = 1

Тс

Т,b

Та

Рис. 2.30. Диаграмма изменения фазового 
состава двухкомпонентной летучей смеси 

по мере нагревания 
Рис. 2.30. Диаграмма изменения фазового состава двухкомпонентной 

летучей смеси по мере нагревания
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При температуре Т
b
 общий состав системы неизменен, соответ-

ствует точке b
0
, но при этом состав жидкости будет х

b
, а состав пара – у

b
. 

Количество пара и жидкости можно определить по правилу рычага: 
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точке b0, но при этом состав 
жидкости будет хb, а состав 
пара – уb. Количество пара и 
жидкости можно определить 
по правилу рычага:  

  
b

bпар

yy
xxm





0

0

жm
  

 жпаробщ mmm  .  
По мере дальнейшего 

выпаривания при температуре 
Тd, когда испаряются послед-
ние остатки жидкости состава 
хс, состав пара у0 становится 
равным составу исходной сме-
си. При температурах более Тd 
система состоит только из 
нагревающегося пара состава 

у0. 
При температурах ниже Та система данного состава находится в жид-

ком состоянии, в интервале температур от Тb до Тс – в жидком и паробраз-
ном, а при температурах выше Тс – газообразном.  

Стрелки на участке М – а0 – b2 – с1 дают изменение состава жидкости 
по мере выпаривания, а стрелки на участке а1 – b1 – c0 дают изменение соста-
ва пара.  
2.8.3. Дробная перегонка летучей смеси 
Дробная перегонка смеси без азеотропа 

Нетрудно заметить, что полное испарение летучей смеси не даст эф-
фекта разделения смеси на компоненты, т. к. состав пара в конце процесса 
равен составу исходной смеси. Разделение смеси на компоненты можно осу-
ществить при дробной перегонке. Ее суть в многократном частичном испаре-
нии смеси и раздельном сборе легких и тяжелых фракций конденсата. 

Рассмотрим перегонку летучей бинарной смеси без азеотропa. Исходная 
смесь нагревается в сосуде. Пары проходят через холодильник, конденсиру-
ются, и конденсат стекает в приемник.  

Как видно на рис. 2.31, а, при кипении летучей смеси состава 1 в прием-
нике сначала собирается конденсат состава 1 . Пар в точке 1  обогащен ком-
понентом 2 по сравнению со смесью в точке 1. В процессе кипения исходная 
летучая смесь обогащается первым компонентом, состав раствора меняется и 
к концу первой перегонки характеризуется точкой 2, а равновесный состав 
пара – точкой 2'. Состав пара и конденсата, соответственно, в процессе пере-
гонки непрерывно меняется от состава, 1 , до состава 2', при этом конденсате 
получается смесь, соответствующая среднему составу пара 3'. Следователь-
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Рис. 2.30 
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ж
. 

По мере дальнейшего выпаривания при температуре Т
d
, когда 

испаряются последние остатки жидкости состава х
с
, состав пара у

0
 

становится равным составу исходной смеси. При температурах бо-

лее Т
d
 система состоит только из нагревающегося пара состава у

0
.

При температурах ниже Т
а
 система данного состава находится  

в жидком состоянии, в интервале температур от Т
b
 до Т

с
 – в жидком 

и парообразном, а при температурах выше Т
с
 – в газообразном. 

Стрелки на участке М – а
0
 – b

2
 – с

1
 дают изменение состава жид-

кости по мере выпаривания, а стрелки на участке а
1
 – b

1
 – c

0
 дают 

изменение состава пара. 

2.8.3. Дробная перегонка летучей смеси

Дробная перегонка смеси без азеотропа

Нетрудно заметить, что полное испарение летучей смеси не даст 

эффекта разделения смеси на компоненты, т. к. состав пара в конце 

процесса равен составу исходной смеси. Разделение смеси на ком-

поненты можно осуществить при дробной перегонке. Ее суть в мно-

гократном частичном испарении смеси и раздельном сборе легких и 

тяжелых фракций конденсата.

Рассмотрим перегонку летучей бинарной смеси без азеотропa. 

Исходная смесь нагревается в сосуде. Пары проходят через холо-

дильник, конденсируются, и конденсат стекает в приемник. 

Как видно на рис. 2.31, а, при кипении летучей смеси состава 1  

в приемнике сначала собирается конденсат состава 1′. Пар в точ-

ке 1′ обогащен компонентом 2 по сравнению со смесью в точке 1. 

В процессе кипения исходная летучая смесь обогащается первым 

компонентом, состав раствора меняется и к концу первой перегон-

ки характеризуется точкой 2, а равновесный состав пара – точкой 

2′. Состав пара и конденсата, соответственно, в процессе перегонки 

непрерывно меняется от состава 1′ до состава 2′, при этом конден-

сате получается смесь, соответствующая среднему составу пара 3′. 
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Следовательно, после первой перегонки из исходной летучей смеси 

1 получаются остаток 2 и конденсат 3′.  

 

84
но, после первой перегонки из исходной ле-
тучей смеси 1 получаются остаток 2 и кон-
денсат 3'.  

Затем приемник сменяется и продолжа-
ется перегонка остатка 2, как показано на 
рис. 2.31, б. При этом получаются остаток 4 
и конденсат 5'. Рис. 2.31, в показывает, что 
при перегонке конденсата 3 получаются 
остаток 6 и конденсат 7'.  

Таким образом, после трех перегонок 
из исходного раствора получаются четыре 
фракции, то есть растворы 4 и 6 и конденса-
ты 5' и 7'. Далее сходные по составу раство-
ры и фракции конденсата объединяют и 
опять перегоняют. После проведения всех 
операций несколько раз удается разделить 
смесь на два практически чистых компо-
нента. 
Дробная перегонка смеси с азеотропом 

Дробная перегонка летучих смесей с 
азеотропом имеет свои особенности, кото-
рые определяются положением температу-
ры кипения азеотропа.  

Как видно на рис. 2.29, а, в смесях с 
максимумом на кривой температуры кипе-
ния температуры кипения обоих компонен-
тов ниже температуры кипения азеотропа. 
Поэтому в паровую фазу и, соответственно, 
конденсат уходит тот компонент, которым 
богаче исходный раствор по отношению к 
составу азеотропа. В результате многократ-
ной фракционной перегонки в растворе 
накапливается смесь, близкая по составу к 
азеотропу, а в конденсате – почти чистый 
избыточный компонент.  

Как видно на рис. 2.29, б, в смесях с 
минимумом на кривой температуры кипе-
ния температура кипения азеотропа ниже 
температуры кипения обоих компонентов. 
Поэтому в пар и конденсат уходит азеотроп, 
а в растворе остается тот компонент, кото-
рым богаче исходный раствор по отноше-
нию к составу азеотропа. В результате мно-

гократной фракционной перегонки в конденсате накапливается смесь, близ-
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Рис. 2.31 
Рис. 2.31. Дробная перегонка жидкой летучей смеси
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Затем приемник сменяется и продолжается перегонка остатка 2, 
как показано на рис. 2.31, б. При этом получаются остаток 4 и кон-
денсат 5′. Рис. 2.31, в показывает, что при перегонке конденсата 3 
получаются остаток 6 и конденсат 7’. 

Таким образом, после трех перегонок из исходного раствора 
получаются четыре фракции, то есть растворы 4 и 6 и конденсаты 
5′ и 7′. Далее сходные по составу растворы и фракции конденсата 
объединяют и опять перегоняют. После проведения всех операций 
несколько раз удается разделить смесь на два практически чистых 
компонента.

Дробная перегонка смеси с азеотропом

Дробная перегонка летучих смесей с азеотропом имеет свои 
особенности, которые определяются положением температуры ки-
пения азеотропа. 

Как видно на рис. 2.29, а, в смесях с максимумом на кривой 
температуры кипения температуры кипения обоих компонентов 
ниже температуры кипения азеотропа. Поэтому в паровую фазу и, 
соответственно, конденсат уходит тот компонент, которым богаче 
исходный раствор по отношению к составу азеотропа. В результате 
многократной фракционной перегонки в растворе накапливается 
смесь, близкая по составу к азеотропу, а в конденсате – почти чи-
стый избыточный компонент. 

Как видно на рис. 2.29, б, в смесях с минимумом на кривой тем-
пературы кипения температура кипения азеотропа ниже темпера-
туры кипения обоих компонентов. Поэтому в пар и конденсат ухо-
дит азеотроп, а в растворе остается тот компонент, которым богаче 
исходный раствор по отношению к составу азеотропа. В результате 
многократной фракционной перегонки в конденсате накапливается 
смесь, близкая по составу к азеотропу, а в растворе – почти чистый 
избыточный компонент. 

Примером летучей смеси с азеотропом с максимумом на кривой 
температуры кипения является водный раствор соляной кислоты. 
Азеотроп содержит 20,3 массовых % соляной кислоты, а температура 
его кипения составляет 381,15 К. Примером летучей смеси с азеотро-
пом, характеризуемой минимумом на кривой температуры кипения, 
может служить смесь вода – этанол. Здесь состав азеотропа 95,6 мас-
совых % этанола, а температура его кипения составляет 351,3 К.
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2.8.4. Ректификация

Рассмотренный выше процесс разделения раствора путем от-

бора отдельных фракций конденсата и последующей повторной их 

перегонки является слишком сложным и трудоемким для практиче-

ского применения в промышленном масштабе. 

Разделение удается осуществить более успешно, проводя пере-

гонку в форме непрерывного процесса. Такая форма процесса на

зывается ректификацией, а аппарат, в котором этот процесс осу-

ществляется, – ректификационной колонной.
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кая по составу к азеотропу, а в растворе – почти чистый избыточный компо-
нент.  

Примером летучей смеси с азеотропом с максимумом на кривой темпе-
ратуры кипения является водный раствор соляной кислоты. Азеотроп содер-
жит 20,3 массовых % соляной кислоты, а температура его кипения составляет 
381,15 К. Примером летучей смеси с азеотропом, характеризуемой миниму-
мом на кривой температуры кипения, может служить смесь вода – этанол. 
Здесь состав азеотропа 95,6 массовых % этанола, а температура его кипения 
составляет 351,3 К. 
2.8.4. Ректификация 

Рассмотренный выше процесс разделения раствора путем отбора от-
дельных фракций конденсата и последующей повторной их перегонки явля-
ется слишком сложным и трудоемким для практического применения в про-
мышленном масштабе.  

Разделение удается осуществить более успешно, проводя перегонку в 
форме непрерывного процесса. Такая форма процесса называется ректифи-
кацией, а аппарат, в котором этот процесс осуществляется, – ректификацион-
ной колонной. 

Наиболее характерным типом таких колонн являются тарельчатые ко-
лонны. На рис. 2.32 показана схема ректификационной колонны.  

Под воздействием нагревателя 1 исходная смесь испаряется. Пар прохо-
дит через колпачки 2, контактирует с жидкостью, немного при этом охлажда-

ется и частично конден-
сируется, а жидкость 
при этом нагревается и 
испаряется. По мере 
движения пара вверх по 
колонне пар теряет ме-
нее летучий компонент 
и обогащается более ле-
тучим. Жидкость, 
наоборот, обогащается 
менее летучим и стекает 
вниз по водостокам 3. 
При достаточном коли-
честве тарелок достига-
ется почти полное раз-
деление смеси на ком-
поненты. Конденсат на 
выходе представляет со-
бой практически чистый 
легколетучий компо-
нент, а жидкость в котле 
– труднолетучий. 

Пар Пар 

Пар Пар 

Жидкость 

Жидкость 

1 

2 

3 

Рис. 2.32 
Рис. 2.32. Схема работы ректификационной колонны

Наиболее характерным типом таких колонн являются тарельча-

тые колонны. На рис. 2.32 показана схема ректификационной ко-

лонны. 

Под воздействием нагревателя 1 исходная смесь испаряется. 

Пар проходит через колпачки 2, контактирует с жидкостью, немно-

го при этом охлаждается и частично конденсируется, а жидкость 

при этом нагревается и испаряется. По мере движения пара вверх по 

колонне пар теряет менее летучий компонент и обогащается более 

летучим. Жидкость, наоборот, обогащается менее летучим и стекает 

вниз по водостокам 3. При достаточном количестве тарелок дости-

гается почти полное разделение смеси на компоненты. Конденсат 
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на выходе представляет собой практически чистый легколетучий 
компонент, а жидкость в котле – труднолетучий.

Ректификация широко применяется в производстве. Такие при-
родные материалы, как нефть, или такие полупродукты, как камен-
ноугольная, древесноугольная и торфяная смолы, представляют 
собой смеси или растворы большого числа различных химических 
соединений. Разделение таких смесей в промышленных масштабах 
производится исключительно с помощью ректификации.

Более подробно процесс ректификации, как один из наиболее 
используемых в нефтехимической промышленности, будет рассмо-
трен позже.

2.9. Основные понятия химической кинетики

2.9.1. Предмет изучения

Может быть, вы обратили внимание, что при изучении термо-
динамики мы ни разу не произнесли слово «время». Дело в том, что 
термодинамика изучает исключительно равновесные состояния, 
которые не зависят от времени. Протекание химических процессов 
во времени является предметом изучения химической кинетики.
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2
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NO + NO ↔ N
2
O

2
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2
O

2
 + O

2
 = 2NO

2
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но-химические реакции. Реакции, протекающие в одной фазе, на-

зываются гомогенными, а на границе фаз – гетерогенными.

Химическая кинетика изучает:

1)	скорость протекания химических реакций и влияние на них 

внешних факторов;

2)	механизм химических реакций;

3)	влияние катализаторов на скорость реакций.

2.9.2. Скорость химической реакции

Скорость химической реакции – это количество вещества, про-

реагировавшего за единицу времени в единице объема:
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Таким образом, можно сказать, 
что скорость гомогенной химиче-
ской реакции равна изменению 
концентрации реагентов в единицу 
времени. 

Кривые, показывающие измене-
ние концентраций реагентов во време-
ни, называются кинетическими. На 
рис. 2.33 показаны кинетические кри-
вые для простейшей химической реак-
ции, например реакции внутримоле-
кулярного превращения: 

        А → В.   
Для определения скорости реак-

ции в любой момент времени строят 
касательную к кинетической кривой в точке, соответствующей этому време-
ни. Тангенс угла наклона и даст мгновенную, или истинную, скорость в дан-
ный момент времени: 
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Если считать скорость реакции по компоненту А, то величина скорости 
окажется с отрицательным знаком. Для предотвращения этого при расчетах 
Δс всегда из большей концентрации вычитают меньшую. 

Если реакция протекает в газовой фазе, то скорость реакции можно вы-
числять с использованием величин парциальных давлений компонентов: 
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2.9.3. Молекулярность химических реакций 
По одной из классификаций химические реакции подразделяют по мо-

лекулярности. Молекулярность реакции определяется числом частиц, то 
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Рис. 2.33. Кинетические кривые мономолекулярной реакции
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Для определения скорости реакции в любой момент времени 

строят касательную к кинетической кривой в точке, соответствую-

щей этому времени. Тангенс угла наклона и даст мгновенную, или 

истинную, скорость в данный момент времени:
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Средняя скорость реакции характеризует изменение концентра-

ции за конечный промежуток времени Δτ:
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есть молекул, атомов или ионов, одновременно участвующих в элементарном 
акте реакции. 

В мономолекулярных реакциях участвует одна частица. Это реакции 
внутримолекулярных превращений. Например, переход цис-изомера дихлор-
этана в транс-изомер: 

                . 
К мономолекулярным реакциям относится распад частицы, например 

диазометана на метильный радикал и молекулу азота: 
 
                    
В бимолекулярной реакции участвуют две частицы. Например, при ще-

лочном гидролизе метилиодида: 
                NaIOHCHNaOHIСH 33  .  
В тримолекулярной реакции участвуют три частицы. Например, в ре-

акции восстановления оксида азота: 
                   OHONHNO2 2223  .  
Однако следует отметить, что тримолекулярные реакции идут сравни-

тельно медленно, так как вероятность одновременного столкновения трех 
молекул невелика. Поэтому чаще всего три и более молекулярные реакции 
идут через промежуточные бимолекулярные реакции. 

Следует отметить, что молекулярность совпадает с суммой стехиомет-
рических коэффициентов исходных веществ только в простой реакции. А ес-
ли реакция сложная, многостадийная, то не совпадает. 

Нетрудно заметить, что молекулярность реакций определяется только 
исходными веществами без учета продуктов реакции. 
2.9.4. Закон действующих масс 

Основным законом химической кинетики является так называемый за-
кон действующих масс. Он гласит, что при постоянной температуре ско-
рость простых гомогенных реакций пропорциональна концентрациям 
реагирующих веществ в степенях, равных их стехиометрическим коэф-
фициентам. 

Например, для реакции 
             реакциипродуктыdDbBaA    

имеет место пропорциональность 
                      d

D
b
B

a
A ccv~c .  

 Для того чтобы заменить знак пропорциональности на знак равенства, 
введем коэффициент пропорциональности k: 

                      d
D

b
B

a
A ccckv  .                   (2.48) 

Этот коэффициент называется константой скорости реакции. Константа 
скорости численно равна скорости реакции при единичных концентра-
циях реагирующих веществ. 

К мономолекулярным реакциям относится распад частицы, на-

пример диазометана на метильный радикал и молекулу азота:
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кон действующих масс. Он гласит, что при постоянной температуре ско-
рость простых гомогенных реакций пропорциональна концентрациям 
реагирующих веществ в степенях, равных их стехиометрическим коэф-
фициентам. 

Например, для реакции 
             реакциипродуктыdDbBaA    

имеет место пропорциональность 
                      d

D
b
B

a
A ccv~c .  

 Для того чтобы заменить знак пропорциональности на знак равенства, 
введем коэффициент пропорциональности k: 

                      d
D

b
B

a
A ccckv  .                   (2.48) 

Этот коэффициент называется константой скорости реакции. Константа 
скорости численно равна скорости реакции при единичных концентра-
циях реагирующих веществ. 

Однако следует отметить, что тримолекулярные реакции идут 
сравнительно медленно, так как вероятность одновременного 
столкновения трех молекул невелика. Поэтому чаще всего три и 
более молекулярные реакции идут через промежуточные бимолеку-
лярные реакции.

Следует отметить, что молекулярность совпадает с суммой стехи-
ометрических коэффициентов исходных веществ только в простой 
реакции. А если реакция сложная, многостадийная, то не совпадает.

Нетрудно заметить, что молекулярность реакций определяется 
только исходными веществами без учета продуктов реакции.

2.9.4. Закон действующих масс

Основным законом химической кинетики является так на-
зываемый закон действующих масс. Он гласит, что при постоянной 
температуре скорость простых гомогенных реакций пропорциональна 
концентрациям реагирующих веществ в степенях, равных их стехиоме-
трическим коэффициентам.

Например, для реакции

aA + bB + dD → продукты реакции

имеет место пропорциональность
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Для того чтобы заменить знак пропорциональности на знак ра-

венства, введем коэффициент пропорциональности k:
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.                                       (2.48)

Этот коэффициент называется константой скорости реакции. 
Константа скорости численно равна скорости реакции при единичных 
концентрациях реагирующих веществ.

Если реакция протекает в газовой фазе, то для них скорость вы-
ражается через парциальные давления р:
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Если реакция протекает в газовой фазе, то для них скорость выражается 

через парциальные давления р: 
                     d

D
b
B

a
A pppkv  .                  (2.49) 

Все выражения типа (2.48) и (2.49) называются кинетическими уравне-
ниями.  
2.9.5. Порядок химической реакции 

Помимо молекулярности химические реакции классифицируют по по-
рядку реакции. Различают порядок по данному веществу, то есть частный 
порядок реакции, и общий порядок реакции. 

Частный порядок реакции равен показателю степени при концентрации 
одного из исходных веществ в кинетическом уравнении реакции, то есть сте-
хиометрическому коэффициенту этого вещества в уравнении реакции. По-
нятно, что для элементарной реакции частный порядок имеет целочисленное 
значение. Общий порядок реакции равен сумме показателей степени при 
концентрациях всех исходных веществ в кинетическом уравнении. Если ре-
акция сложная, то экспериментальные значения порядка реакции могут быть 
дробными. 

Различают реакции первого, второго и третьего порядка. Кинетические 
уравнения различного порядка приведены ниже:  

1. Реакции первого порядка: 
продуктыA ;  ;Akcv    k [1/с]. 

2. Реакции второго порядка: 
продуктыВА  ;   ;BA ckcv    k [м3/кмоль∙с]. 

3. Реакции третьего порядка: 
продуктыDBA  ;   ;DBA cckcv     

продуктыB2A  ; ;2
BA ckcv                k [м6/кмоль2∙с] 

продукты3A ;           ;3
Akcv     

 
Следует обратить внимание, что константы скорости реакций различ-

ного порядка имеют разные размерности. Поэтому сравнивать численные 
значения констант реакций разного порядка некорректно. 

Кинетические уравнения реакций первого порядка  
Кинетические уравнения дают возможность находить главные характе-

ристики реакций – константу скорости и период полупревращения. Период 
полупревращения – это время τ1/2, в течение которого первоначальная кон-
центрация исходного вещества снижается наполовину. 

Рассмотрим более подробно кинетические уравнения реакций различ-
ного порядка. 

Кинетическое уравнение реакции первого порядка можно записать как 

          продуктыA  ;      A
A kc

d
dcv 


 .  

.                                    (2.49)

Все выражения типа (2.48) и (2.49) называются кинетическими 

уравнениями. 



116

2.9.5. Порядок химической реакции

Помимо молекулярности химические реакции классифицируют 

по порядку реакции. Различают порядок по данному веществу, то 

есть частный порядок реакции, и общий порядок реакции.

Частный порядок реакции равен показателю степени при кон-

центрации одного из исходных веществ в кинетическом уравне-

нии реакции, то есть стехиометрическому коэффициенту этого 

вещества в уравнении реакции. Понятно, что для элементарной 

реакции частный порядок имеет целочисленное значение. Общий 

порядок реакции равен сумме показателей степени при концен-

трациях всех исходных веществ в кинетическом уравнении. Если 

реакция сложная, то экспериментальные значения порядка реак-

ции могут быть дробными.

Различают реакции первого, второго и третьего порядка. Кине-

тические уравнения различного порядка приведены ниже: 

1. Реакции первого порядка:

 

 

89
Если реакция протекает в газовой фазе, то для них скорость выражается 

через парциальные давления р: 
                     d

D
b
B

a
A pppkv  .                  (2.49) 

Все выражения типа (2.48) и (2.49) называются кинетическими уравне-
ниями.  
2.9.5. Порядок химической реакции 

Помимо молекулярности химические реакции классифицируют по по-
рядку реакции. Различают порядок по данному веществу, то есть частный 
порядок реакции, и общий порядок реакции. 

Частный порядок реакции равен показателю степени при концентрации 
одного из исходных веществ в кинетическом уравнении реакции, то есть сте-
хиометрическому коэффициенту этого вещества в уравнении реакции. По-
нятно, что для элементарной реакции частный порядок имеет целочисленное 
значение. Общий порядок реакции равен сумме показателей степени при 
концентрациях всех исходных веществ в кинетическом уравнении. Если ре-
акция сложная, то экспериментальные значения порядка реакции могут быть 
дробными. 

Различают реакции первого, второго и третьего порядка. Кинетические 
уравнения различного порядка приведены ниже:  

1. Реакции первого порядка: 
продуктыA ;  ;Akcv    k [1/с]. 

2. Реакции второго порядка: 
продуктыВА  ;   ;BA ckcv    k [м3/кмоль∙с]. 

3. Реакции третьего порядка: 
продуктыDBA  ;   ;DBA cckcv     

продуктыB2A  ; ;2
BA ckcv                k [м6/кмоль2∙с] 

продукты3A ;           ;3
Akcv     

 
Следует обратить внимание, что константы скорости реакций различ-

ного порядка имеют разные размерности. Поэтому сравнивать численные 
значения констант реакций разного порядка некорректно. 

Кинетические уравнения реакций первого порядка  
Кинетические уравнения дают возможность находить главные характе-

ристики реакций – константу скорости и период полупревращения. Период 
полупревращения – это время τ1/2, в течение которого первоначальная кон-
центрация исходного вещества снижается наполовину. 

Рассмотрим более подробно кинетические уравнения реакций различ-
ного порядка. 

Кинетическое уравнение реакции первого порядка можно записать как 

          продуктыA  ;      A
A kc

d
dcv 


 .  

2. Реакции второго порядка:
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Если реакция протекает в газовой фазе, то для них скорость выражается 

через парциальные давления р: 
                     d

D
b
B

a
A pppkv  .                  (2.49) 

Все выражения типа (2.48) и (2.49) называются кинетическими уравне-
ниями.  
2.9.5. Порядок химической реакции 

Помимо молекулярности химические реакции классифицируют по по-
рядку реакции. Различают порядок по данному веществу, то есть частный 
порядок реакции, и общий порядок реакции. 

Частный порядок реакции равен показателю степени при концентрации 
одного из исходных веществ в кинетическом уравнении реакции, то есть сте-
хиометрическому коэффициенту этого вещества в уравнении реакции. По-
нятно, что для элементарной реакции частный порядок имеет целочисленное 
значение. Общий порядок реакции равен сумме показателей степени при 
концентрациях всех исходных веществ в кинетическом уравнении. Если ре-
акция сложная, то экспериментальные значения порядка реакции могут быть 
дробными. 

Различают реакции первого, второго и третьего порядка. Кинетические 
уравнения различного порядка приведены ниже:  

1. Реакции первого порядка: 
продуктыA ;  ;Akcv    k [1/с]. 

2. Реакции второго порядка: 
продуктыВА  ;   ;BA ckcv    k [м3/кмоль∙с]. 

3. Реакции третьего порядка: 
продуктыDBA  ;   ;DBA cckcv     

продуктыB2A  ; ;2
BA ckcv                k [м6/кмоль2∙с] 

продукты3A ;           ;3
Akcv     

 
Следует обратить внимание, что константы скорости реакций различ-

ного порядка имеют разные размерности. Поэтому сравнивать численные 
значения констант реакций разного порядка некорректно. 

Кинетические уравнения реакций первого порядка  
Кинетические уравнения дают возможность находить главные характе-

ристики реакций – константу скорости и период полупревращения. Период 
полупревращения – это время τ1/2, в течение которого первоначальная кон-
центрация исходного вещества снижается наполовину. 

Рассмотрим более подробно кинетические уравнения реакций различ-
ного порядка. 

Кинетическое уравнение реакции первого порядка можно записать как 

          продуктыA  ;      A
A kc

d
dcv 


 .  

3. Реакции третьего порядка:
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Если реакция протекает в газовой фазе, то для них скорость выражается 

через парциальные давления р: 
                     d

D
b
B

a
A pppkv  .                  (2.49) 

Все выражения типа (2.48) и (2.49) называются кинетическими уравне-
ниями.  
2.9.5. Порядок химической реакции 

Помимо молекулярности химические реакции классифицируют по по-
рядку реакции. Различают порядок по данному веществу, то есть частный 
порядок реакции, и общий порядок реакции. 

Частный порядок реакции равен показателю степени при концентрации 
одного из исходных веществ в кинетическом уравнении реакции, то есть сте-
хиометрическому коэффициенту этого вещества в уравнении реакции. По-
нятно, что для элементарной реакции частный порядок имеет целочисленное 
значение. Общий порядок реакции равен сумме показателей степени при 
концентрациях всех исходных веществ в кинетическом уравнении. Если ре-
акция сложная, то экспериментальные значения порядка реакции могут быть 
дробными. 

Различают реакции первого, второго и третьего порядка. Кинетические 
уравнения различного порядка приведены ниже:  

1. Реакции первого порядка: 
продуктыA ;  ;Akcv    k [1/с]. 

2. Реакции второго порядка: 
продуктыВА  ;   ;BA ckcv    k [м3/кмоль∙с]. 

3. Реакции третьего порядка: 
продуктыDBA  ;   ;DBA cckcv     

продуктыB2A  ; ;2
BA ckcv                k [м6/кмоль2∙с] 

продукты3A ;           ;3
Akcv     

 
Следует обратить внимание, что константы скорости реакций различ-

ного порядка имеют разные размерности. Поэтому сравнивать численные 
значения констант реакций разного порядка некорректно. 

Кинетические уравнения реакций первого порядка  
Кинетические уравнения дают возможность находить главные характе-

ристики реакций – константу скорости и период полупревращения. Период 
полупревращения – это время τ1/2, в течение которого первоначальная кон-
центрация исходного вещества снижается наполовину. 

Рассмотрим более подробно кинетические уравнения реакций различ-
ного порядка. 

Кинетическое уравнение реакции первого порядка можно записать как 

          продуктыA  ;      A
A kc

d
dcv 


 .  

Следует обратить внимание, что константы скорости реакций раз-

личного порядка имеют разные размерности. Поэтому сравнивать чис-

ленные значения констант реакций разного порядка некорректно.

Кинетические уравнения реакций первого порядка 

Кинетические уравнения дают возможность находить главные 

характеристики реакций – константу скорости и период полупре-

вращения. Период полупревращения – это время τ
1/2

, в течение ко-

торого первоначальная концентрация исходного вещества снижает-

ся наполовину.

Рассмотрим более подробно кинетические уравнения реакций 

различного порядка.
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Кинетическое уравнение реакции первого порядка можно запи-

сать как
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Если реакция протекает в газовой фазе, то для них скорость выражается 

через парциальные давления р: 
                     d

D
b
B

a
A pppkv  .                  (2.49) 

Все выражения типа (2.48) и (2.49) называются кинетическими уравне-
ниями.  
2.9.5. Порядок химической реакции 

Помимо молекулярности химические реакции классифицируют по по-
рядку реакции. Различают порядок по данному веществу, то есть частный 
порядок реакции, и общий порядок реакции. 

Частный порядок реакции равен показателю степени при концентрации 
одного из исходных веществ в кинетическом уравнении реакции, то есть сте-
хиометрическому коэффициенту этого вещества в уравнении реакции. По-
нятно, что для элементарной реакции частный порядок имеет целочисленное 
значение. Общий порядок реакции равен сумме показателей степени при 
концентрациях всех исходных веществ в кинетическом уравнении. Если ре-
акция сложная, то экспериментальные значения порядка реакции могут быть 
дробными. 

Различают реакции первого, второго и третьего порядка. Кинетические 
уравнения различного порядка приведены ниже:  

1. Реакции первого порядка: 
продуктыA ;  ;Akcv    k [1/с]. 

2. Реакции второго порядка: 
продуктыВА  ;   ;BA ckcv    k [м3/кмоль∙с]. 

3. Реакции третьего порядка: 
продуктыDBA  ;   ;DBA cckcv     

продуктыB2A  ; ;2
BA ckcv                k [м6/кмоль2∙с] 

продукты3A ;           ;3
Akcv     

 
Следует обратить внимание, что константы скорости реакций различ-

ного порядка имеют разные размерности. Поэтому сравнивать численные 
значения констант реакций разного порядка некорректно. 

Кинетические уравнения реакций первого порядка  
Кинетические уравнения дают возможность находить главные характе-

ристики реакций – константу скорости и период полупревращения. Период 
полупревращения – это время τ1/2, в течение которого первоначальная кон-
центрация исходного вещества снижается наполовину. 

Рассмотрим более подробно кинетические уравнения реакций различ-
ного порядка. 

Кинетическое уравнение реакции первого порядка можно записать как 

          продуктыA  ;      A
A kc

d
dcv 


 .  

 Разделяем переменные, интегрируем:
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 Разделяем переменные, интегрируем: 

                     


0 0

c
c c

dckd     

и получаем кинетическое уравнение в интегральном виде: 

                 
0

ln
c
ck    или   kcc 0lnln .             (2.50) 

Это уравнение дает зависимость кон-
центрации от времени. На рис. 2.34 пред-
ставлена эта зависимость в координатах 
(2.50). По ней можно рассчитать константу 
скорости как тангенс угла наклона прямой. 
Константа скорости также оценивается с 
помощью времени полупревращения, кото-
рое легко рассчитывается как 
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963,02ln1

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k   и  

k
963,0

21      

при известном значении константы скорости. Нетрудно заметить, что время 
полупревращения реакции первого порядка не зависит от начальной концен-
трации с0 исходного вещества.  
Кинетические уравнения реакций второго порядка  

Для реакции второго порядка кинетическое уравнение имеет вид 

  продуктыA 2 ;      2
A

A kc
d

dcv 


 .  

Его интегрирование  

                      



0 2

0

c

c c
dckd     

дает кинетическое уравнение 

                             k
cc 0

11  .                     (2.51)  

 На рис. 2.35 представлена зависимость концентрации от времени в ко-
ординатах этого уравнения. Константа ско-
рости рассчитывается как тангенс угла 
наклона прямой. Время полупревращения 
реакции второго порядка обратно пропорци-
онально начальной концентрации исходного 
вещества: 

     
0

21
1

kc
 ;    

021

1
c

k


 .  

Кинетические уравнения реакций третье-

α 

0 τ

ln c 

ln c0 
tg α = k

Рис. 2.34 

α

0 τ

1/с  

ln 1/c0 
tg α = k

Рис. 2.35 

Отформатировано: русский

и получаем кинетическое уравнение в интегральном виде:
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при известном значении константы скорости. Нетрудно заметить, что время 
полупревращения реакции первого порядка не зависит от начальной концен-
трации с0 исходного вещества.  
Кинетические уравнения реакций второго порядка  

Для реакции второго порядка кинетическое уравнение имеет вид 
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Рис. 2.34. Зависимость концентрации от времени для реакции  
первого порядка
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Рис. 2.35. Зависимость концентрации от времени для реакции  
второго порядка

Кинетические уравнения реакций третьего порядка 
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На рис. 2.36 представлена зависи-
мость концентрации от времени в коор-
динатах этого уравнения. Константа ско-
рости рассчитывается как тангенс угла 
наклона прямой. Время полупревращения 
реакции второго порядка обратно про-
порционально квадрату начальной кон-
центрации исходного вещества: 
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2.9.6. Экспериментальное определение порядка реакций 
Графический метод  
Рассмотренные выше интегральные кинетические уравнения позволя-

ют определить порядок реакции из экспериментальных данных. В экспери-
менте получают зависимость концентрации исходного вещества от времени. 
При графическом определении порядка реакции вначале строят зависимость 
концентрации от времени в координатах lnc – τ в соответствии с (2.50). Если 
эта зависимость в указанных координатах дает прямую, то исследуемая реак-
ция будет первого порядка.  

Если зависимость концентрации от времени не укладывается на пря-
мую, то строят эту зависимость в координатах 1/с – τ в соответствии с (2.51). 
Если указанная зависимость в этих координатах дает прямую, то исследуемая 
реакция будет второго порядка.  

Если и эта зависимость не укладывается на прямую, то строят ее в ко-
ординатах 221 с – τ в соответствии с (2.52). Если указанная зависимость в 
этих координатах дает прямую, то исследуемая реакция будет третьего по-
рядка.  

По времени полупревращения 
Если эксперимент проведен при различных начальных концентрациях 

с0 и время полупревращения не зависит от с0, это свидетельствует о том, что 
реакция первого порядка. 
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Рис. 2.36. Зависимость концентрации от времени для реакции  
третьего порядка

2.9.6. Экспериментальное определение порядка реакций

Графический метод. Рассмотренные выше интегральные кине-

тические уравнения позволяют определить порядок реакции из экс-

периментальных данных. В эксперименте получают зависимость 

концентрации исходного вещества от времени. При графическом 

определении порядка реакции вначале строят зависимость кон-

центрации от времени в координатах lnc – τ в соответствии с (2.50). 

Если эта зависимость в указанных координатах дает прямую, то ис-

следуемая реакция будет первого порядка. 

Если зависимость концентрации от времени не укладывается на 

прямую, то строят эту зависимость в координатах 1/с – τ в соответ-

ствии с (2.51). Если указанная зависимость в этих координатах дает 

прямую, то исследуемая реакция будет второго порядка. 

Если и эта зависимость не укладывается на прямую, то строят ее 

в координатах 1/2с2 – τ в соответствии с (2.52). Если указанная за-

висимость в этих координатах дает прямую, то исследуемая реакция 

будет третьего порядка. 

По времени полупревращения. Если эксперимент проведен при 

различных начальных концентрациях с
0
 и время полупревращения 
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не зависит от с
0
, это свидетельствует о том, что реакция первого 

порядка.

Если время полупревращения зависит от с
0
, причем

 
обратно 

пропорционально с
0
, то это свидетельствует о том, что реакция вто-

рого порядка.

Если время полупревращения обратно пропорционально c
0

2, то 

реакция третьего порядка.

По методу избытка реагента. Проводят серию опытов, в кото-

рых изучается влияние на скорость реакции концентрации только 

одного из реагентов. При этом остальные реагенты берут в таком 

количестве, чтобы их концентрация практически не изменялась 

в процессе реакции. Так, с помощью графического метода или по 

времени полупревращения определяют частные порядки реакций 

по каждому реагенту. Общий порядок реакции определяется как 

сумма частных.

2.10. Теоретические представления  
химической кинетики

2.10.1. Элементарный акт реакции и энергия активации 

Экспериментально установленные величины порядка реакций 

и их молекулярности позволяют выявить механизм реакции. Меха-

низм реакции – это набор элементарных стадий, из которых состоит 

процесс превращения исходных веществ в продукты реакции. Элемен-

тарной стадией, или элементарным актом, называется превращение 

одной или нескольких одновременно контактирующих частиц, то есть 
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Если время полупревращения зависит от с0, причем обратно пропорци-

онально с0, то это свидетельствует о том, что реакция второго порядка. 
Если время полупревращения обратно пропорционально 2

0c , то реакция 
третьего порядка. 

По методу избытка реагента 
Проводят серию опытов, в которых изучается влияние на скорость ре-

акции концентрации только одного из реагентов. При этом остальные реаген-
ты берут в таком количестве, чтобы их концентрация практически не изме-
нялась в процессе реакции. Так, с помощью графического метода или по 
времени полупревращения определяют частные порядки реакций по каждому 
реагенту. Общий порядок реакции определяется как сумма частных. 
2.10. ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПРЕДСТАВЛЕНИЯ ХИМИЧЕСКОЙ  
КИНЕТИКИ 
2.10.1. Элементарный акт реакции и энергия активации  

Экспериментально установленные величины порядка реакций и их мо-
лекулярности позволяют выявить механизм реакции. Механизм реакции – 
это набор элементарных стадий, из которых состоит процесс превраще-
ния исходных веществ в продукты реакции. Элементарной стадией, или 
элементарным актом, называется превращение одной или нескольких од-
новременно контактирующих частиц, то есть ионов, атомов, радикалов 
или молекул, в другие частицы. 

Частицы, вступающие в реакцию, должны обладать некоторым запасом 
энергии. Энергия, необходимая для вступления в реакцию одного моля 
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Взаимосвязь между скоростью реакции, константой скорости реакции 
и энергией активации выражается формулой 

                       RT

*E

Bek  ,   
где Е* – энергия активации, В – константа, которую установил Аррениус. Эта 
взаимосвязь, как видно на рис. 2.37, а, нелинейна. Поэтому чаще это уравне-
ние представляют в логарифмическом виде: 

                   
RT
EBk

*
lnln  ,  

что позволяет получать указанную взаимосвязь в линейном виде, как на рис. 
2.37, б. При этом величина энергии активации вычисляется как тангенс угла 
наклона прямой: 

                            
R
Etg

*
 .  

где Е* – энергия активации, В – константа, которую установил Ар-

рениус. Зависимость константы скорости от температуры, как вид-
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но на рис. 2.37, а, нелинейна. Поэтому чаще это уравнение пред-

ставляют в логарифмическом виде:
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Энергию активации можно вычислить алгебраически, если из-

вестны два значения скорости реакции или константы скорости при 

двух температурах. Например, через скорости вычисление проводят 

по зависимости
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Энергию активации можно вычислить 

алгебраически, если известны два значения 
скорости реакции или константы скорости 
при двух температурах. Например, через ско-
рости вычисление проводят по зависимости 
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Величина энергии активации элемен-
тарных химических реакций составляет 
80…240 кДж/моль, а реакций с участием ато-
мов или радикалов – от нескольких единиц до 
60 кДж/моль. Нетрудно сообразить, что с уве-
личением энергии активации скорость реак-
ций снижается, так как в системе число ча-
стиц с высокой энергией невелико. 

2.10.2. Зависимость скорости реакции от температуры  
В общем случае энергия частиц в реакционной среде разная и подчиня-

ется распределению частиц по энергии Больцмана, как на рис. 2.38. Причем 
это распределение зависит от температуры среды. По вертикали откладыва-
ется доля частиц системы ΔN/NΔЕ, обладающих энергией в интервале ΔЕ. 
Площадь прямоугольника шириной ΔЕ и высотой, равной ординате кривой: 

                          
N
N
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NE 





  

дает долю молекул, лежащих в интервале энергий ΔЕ. 
Не все частицы реакционной среды обладают энергией, равной или 

больше энергии активации. Активными являются только частицы, энергия 
которых превышает величину энергии активации Е*. Их доля от общего чис-
ла частиц равна заштрихованной площади по отношению ко всей площади 
под кривой.  
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Рис. 2.37. Зависимость константы скорости реакции от температуры

Величина энергии активации элементарных химических реакций 

составляет 80…240 кДж/моль, а реакций с участием атомов или ради-

калов – от нескольких единиц до 60 кДж/моль. Нетрудно сообразить, 
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что с увеличением энергии активации скорость реакций снижается, 

так как в системе число частиц с высокой энергией невелико.

2.10.2. Зависимость скорости реакции от температуры

В общем случае энергия частиц в реакционной среде разная и 

подчиняется распределению частиц по энергии Больцмана, как на 

рис. 2.38. Причем это распределение зависит от температуры среды. 

По вертикали откладывается доля частиц системы ΔN/NΔЕ, облада-

ющих энергией в интервале ΔЕ. Площадь прямоугольника шириной 

ΔЕ и высотой, равной ординате кривой:
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Энергию активации можно вычислить 

алгебраически, если известны два значения 
скорости реакции или константы скорости 
при двух температурах. Например, через ско-
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Величина энергии активации элемен-
тарных химических реакций составляет 
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Рис. 2.38. Распределение Больцмана частиц по энергиям  
при различных температурах
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частицы, энергия которых превышает величину энергии активации 

Е*. Их доля от общего числа частиц равна заштрихованной площади 

по отношению ко всей площади под кривой. 

На рисунке видно, что с повышением температуры доля актив-

ных частиц, а следовательно, и скорость реакции резко возрастают. 

Опыт показывает, что при повышении температуры на 10 градусов 

скорость реакции возрастает примерно вдвое, то есть имеет место 

соотношение
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Энергию активации можно связать с тепловым эффектом реакции ΔН. 
Рассмотрим изменение энергии системы по мере протекания элементарного 

акта реакции (рис. 2.39). Энергия системы 
в ходе реакции изменяется от Е1 до Е2. 
Если реакция самопроизвольная, то Е2 
меньше Е1, а разность этих энергий равна 
тепловому эффекту реакции. На рисунке 
видно, что система в ходе реакции должна 
преодолеть энергетический барьер в точке 
А. Высота этого барьера и дает величину 
энергии активации. Из рисунка видна вза-
имосвязь энергий и теплового эффекта ре-
акции: 
           **

обрпр EEH  .  
Здесь энергия активации прямой ре-

акции меньше, чем обратной, на величину 
ΔН. Протекание прямой реакции энерге-

тически более выгодно, так как энергия системы при этом уменьшается. 
2.10.3. Активированный комплекс 

Наличие молекул с энергией выше, чем энергия активации, – это необ-
ходимое, но недостаточное условие для протекания химической реакции. 
Нужны еще соударения молекул и их определенное расположение при со-
ударении. Эти условия обсудим в рамках кинетической теории протекания 
реакций. В основе этой теории лежит представление об образовании в ходе 
реакции активированного комплекса. 

Реакция протекает, если энергия молекул выше точки А на потенциаль-
ной диаграмме реакции на рис. 6.7. Состояние системы в этой точке назы-
вается переходным состоянием в виде активированного комплекса. В 
таком состоянии в реагирующей системе исчезают отдельные связи в моле-
кулах исходных веществ и возникают новые связи, характерные для продук-
тов реакции. 

Рассмотрим протекание реакции: 
                    BDADAB  .  

Эта реакция должна пройти через переходное состояние: 
                   BDAABDDAB   .                (2.53) 
Здесь [ABD]≠ – активированный комплекс.  
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Энергию активации можно связать с тепловым эффектом реак-

ции ΔН. Рассмотрим изменение энергии системы по мере протека-

ния элементарного акта реакции (рис. 2.39). Энергия системы в ходе 

реакции изменяется от Е
1
 до Е

2
. Если реакция самопроизвольная, 

то Е
2
 меньше Е

1
, а разность этих энергий равна тепловому эффек-

ту реакции. На рисунке видно, что система в ходе реакции должна 

преодолеть энергетический барьер в точке А. Высота этого барьера 

и дает величину энергии активации. Из рисунка видна взаимосвязь 

энергий и теплового эффекта реакции:
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Рис. 2.39. Изменение энергии системы по мере протекания реакции

Здесь энергия активации прямой реакции меньше, чем обрат-

ной, на величину ΔН. Протекание прямой реакции энергетически 

более выгодно, так как энергия системы при этом уменьшается.

2.10.3. Активированный комплекс

Наличие молекул с энергией выше, чем энергия активации, – 

это необходимое, но недостаточное условие для протекания хими-

ческой реакции. Нужны еще соударения молекул и их определенное 

расположение при соударении. Эти условия обсудим в рамках ки-

нетической теории протекания реакций. В основе этой теории ле-

жит представление об образовании в ходе реакции активированного 

комплекса.

Реакция протекает, если энергия молекул выше точки А на по-
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тенциальной диаграмме реакции на рис. 2.39. Состояние системы  

в этой точке называется переходным состоянием в виде активирован-

ного комплекса. В таком состоянии в реагирующей системе исчезают 

отдельные связи в молекулах исходных веществ и возникают новые 

связи, характерные для продуктов реакции.

Рассмотрим протекание реакции:

AB + D → A + BD. 

Эта реакция должна пройти через переходное состояние:

AB + D ↔ [ABD]≠ → A + BD.                           (2.53)

Здесь [ABD]≠ – активированный комплекс.

В этом состоянии расстояние АВ станет примерно равным рас-

стоянию BD, а на сближение B и D затрачена энергия, выделившаяся 

при ослаблении связи АВ. Это переходное состояние характеризует-

ся возникновением активированного комплекса [ABD]≠. Следует от-

метить, что активированный комплекс не является реальным про-

межуточным соединением, а есть некое образование при разрыве 

старых и возникновении новых связей. 

Кинетическая теория протекания реакций, или теория активи-

рованного комплекса, показала, что стадия образования активиро-

ванного комплекса, то есть первая стадия в реакции (2.53), обрати-

мая. А стадия его разрушения с образованием продуктов реакции, то 

есть вторая стадия в реакции (2.53), – односторонняя необратимая.

2.10.4. Основы теории активированного комплекса

Теория активированного комплекса для константы скорости ре-

акции дает выражение
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В этом состоянии расстояние АВ станет примерно равным расстоянию 

BD, а на сближение B и D затрачена энергия, выделившаяся при ослаблении 
связи АВ. Это переходное состояние характеризуется возникновением акти-
вированного комплекса [ABD]≠. Следует отметить, что активированный ком-
плекс не является реальным промежуточным соединением, а есть некое обра-
зование при разрыве старых и возникновении новых связей.  

Кинетическая теория протекания реакций, или теория активированного 
комплекса, показала, что стадия образования активированного комплекса, то 
есть первая стадия в реакции (2.53), обратимая. А стадия его разрушения с 
образованием продуктов реакции, то есть вторая стадия в реакции (2.53), – 
односторонняя необратимая. 
2.10.4. Основы теории активированного комплекса 

Теория активированного комплекса для константы скорости реакции 
дает выражение 
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где NА – число Авогадро; h – постоянная Планка. 
Здесь стандартная энергия Гиббса образования активированного ком-

плекса 
0G  связана со стандартной энтальпи́ей образования активированного 

комплекса 
0H  и стандартной энтропией образования активированного ком-

плекса 
0S  выражением 
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Тогда (2.54) уравнение можно переписать как 
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Это уравнение является основным уравнением теории активированного 
комплекса. Оно характеризует образование моля активированного комплекса 
в стандартных условиях. 

Теория активированного комплекса показывает, что энергия активации 
образования активированного комплекса E  близка к  0H . Тогда (2.55) 
можно переписать как 
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Это выражение называется формулой Эйринга. 
Если сравнить это уравнение с формулой Аррениуса 

                     
RT
EBk

*
exp  ,    

то получим выражение для предэкспоненциального множителя: 
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где N
А
 – число Авогадро; h – постоянная Планка.
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В этом состоянии расстояние АВ станет примерно равным расстоянию 

BD, а на сближение B и D затрачена энергия, выделившаяся при ослаблении 
связи АВ. Это переходное состояние характеризуется возникновением акти-
вированного комплекса [ABD]≠. Следует отметить, что активированный ком-
плекс не является реальным промежуточным соединением, а есть некое обра-
зование при разрыве старых и возникновении новых связей.  

Кинетическая теория протекания реакций, или теория активированного 
комплекса, показала, что стадия образования активированного комплекса, то 
есть первая стадия в реакции (2.53), обратимая. А стадия его разрушения с 
образованием продуктов реакции, то есть вторая стадия в реакции (2.53), – 
односторонняя необратимая. 
2.10.4. Основы теории активированного комплекса 

Теория активированного комплекса для константы скорости реакции 
дает выражение 
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Это уравнение является основным уравнением теории активированного 
комплекса. Оно характеризует образование моля активированного комплекса 
в стандартных условиях. 

Теория активированного комплекса показывает, что энергия активации 
образования активированного комплекса E  близка к  0H . Тогда (2.55) 
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Это выражение называется формулой Эйринга. 
Если сравнить это уравнение с формулой Аррениуса 
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то получим выражение для предэкспоненциального множителя: 
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2.10.5. Стерический, или пространственный, фактор  
Теория активированного комплекса показывает, что предэспоненци-

альный множитель В (2.56) в уравнении Эйринга можно выразить как произ-
ведение числа столкновений реагирующих частиц в единицу времени z и сте-
рического фактора Р : 

                         PzB  .  
Для идеальных газов 1 и 2 z вычисляется как 

                  
прM
kTdnnz 


82

1221 ,  

где n есть концентрация частиц и k – постоянная Больцмана. Усредненный 
диаметр частиц d12 вычисляется как 

                    212
1 ddd  ,  

 а приведенная масса Мпр – как 

                  
121

21 c
пр

m
AA

AA
M


 .  

Стерический, или пространственный, фактор P определяет зависимость 
эффективности столкновения частиц от их взаимной ориентации при столк-
новении. Образно говоря, при столкновении активных частиц «лоб в лоб» 
они практически останавливаются, вся их кинетическая энергия переходит в 
потенциальную и расходуется на элементарный акт взаимодействия. В этом 
случае столкновение будет эффективным. А если столкновение происходит 
вскользь, то часть энергии уносится частицами и такое столкновение будет 
неэффективным. Следовательно, эффективность столкновений снижается с 
увеличением диаметра частиц, при наличии зарядов на них и в случае поляр-
ности молекул. 

Стерический фактор Р является вероятностной величиной и изменяется 
в весьма широких пределах. Для реакций в идеальных газах Р близок к еди-
нице, а в реакциях с крупными и сложными органическими молекулами и 
радикалами составляет тысячные и даже миллионные доли от единицы. 
2.11. КИНЕТИКА СЛОЖНЫХ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 
2.11.1. Обратимые реакции 

А теперь переходим к изучению кинетики сложных химических реак-
ций, состоящих из нескольких элементарных стадий. Огромное многообразие 
сложных реакций можно свести к нескольким комбинациям элементарных.  

Вначале рассмотрим кинетику простой одностадийной обратимой ре-
акции. Обратимые реакции – это реакции, протекающие в двух направ-
лениях – прямом и обратном. Поэтому обратимые реакции еще называют 
двухсторонними. Следует отметить, что подавляющее большинство химиче-

                                   (2.56)
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2.10.5. Стерический, или пространственный, фактор  
Теория активированного комплекса показывает, что предэспоненци-

альный множитель В (2.56) в уравнении Эйринга можно выразить как произ-
ведение числа столкновений реагирующих частиц в единицу времени z и сте-
рического фактора Р : 
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Стерический, или пространственный, фактор P определяет зависимость 
эффективности столкновения частиц от их взаимной ориентации при столк-
новении. Образно говоря, при столкновении активных частиц «лоб в лоб» 
они практически останавливаются, вся их кинетическая энергия переходит в 
потенциальную и расходуется на элементарный акт взаимодействия. В этом 
случае столкновение будет эффективным. А если столкновение происходит 
вскользь, то часть энергии уносится частицами и такое столкновение будет 
неэффективным. Следовательно, эффективность столкновений снижается с 
увеличением диаметра частиц, при наличии зарядов на них и в случае поляр-
ности молекул. 

Стерический фактор Р является вероятностной величиной и изменяется 
в весьма широких пределах. Для реакций в идеальных газах Р близок к еди-
нице, а в реакциях с крупными и сложными органическими молекулами и 
радикалами составляет тысячные и даже миллионные доли от единицы. 
2.11. КИНЕТИКА СЛОЖНЫХ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 
2.11.1. Обратимые реакции 

А теперь переходим к изучению кинетики сложных химических реак-
ций, состоящих из нескольких элементарных стадий. Огромное многообразие 
сложных реакций можно свести к нескольким комбинациям элементарных.  

Вначале рассмотрим кинетику простой одностадийной обратимой ре-
акции. Обратимые реакции – это реакции, протекающие в двух направ-
лениях – прямом и обратном. Поэтому обратимые реакции еще называют 
двухсторонними. Следует отметить, что подавляющее большинство химиче-

а приведенная масса М
пр

 – как

 

 

96

                








 




R
S

hN
RTB

A

0exp .                    (2.56) 

2.10.5. Стерический, или пространственный, фактор  
Теория активированного комплекса показывает, что предэспоненци-

альный множитель В (2.56) в уравнении Эйринга можно выразить как произ-
ведение числа столкновений реагирующих частиц в единицу времени z и сте-
рического фактора Р : 

                         PzB  .  
Для идеальных газов 1 и 2 z вычисляется как 

                  
прM
kTdnnz 


82

1221 ,  

где n есть концентрация частиц и k – постоянная Больцмана. Усредненный 
диаметр частиц d12 вычисляется как 

                    212
1 ddd  ,  

 а приведенная масса Мпр – как 

                  
121

21 c
пр

m
AA

AA
M


 .  

Стерический, или пространственный, фактор P определяет зависимость 
эффективности столкновения частиц от их взаимной ориентации при столк-
новении. Образно говоря, при столкновении активных частиц «лоб в лоб» 
они практически останавливаются, вся их кинетическая энергия переходит в 
потенциальную и расходуется на элементарный акт взаимодействия. В этом 
случае столкновение будет эффективным. А если столкновение происходит 
вскользь, то часть энергии уносится частицами и такое столкновение будет 
неэффективным. Следовательно, эффективность столкновений снижается с 
увеличением диаметра частиц, при наличии зарядов на них и в случае поляр-
ности молекул. 

Стерический фактор Р является вероятностной величиной и изменяется 
в весьма широких пределах. Для реакций в идеальных газах Р близок к еди-
нице, а в реакциях с крупными и сложными органическими молекулами и 
радикалами составляет тысячные и даже миллионные доли от единицы. 
2.11. КИНЕТИКА СЛОЖНЫХ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 
2.11.1. Обратимые реакции 

А теперь переходим к изучению кинетики сложных химических реак-
ций, состоящих из нескольких элементарных стадий. Огромное многообразие 
сложных реакций можно свести к нескольким комбинациям элементарных.  

Вначале рассмотрим кинетику простой одностадийной обратимой ре-
акции. Обратимые реакции – это реакции, протекающие в двух направ-
лениях – прямом и обратном. Поэтому обратимые реакции еще называют 
двухсторонними. Следует отметить, что подавляющее большинство химиче-



126
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не идут до конца, и со временем устанавливается равновесие между 

исходными веществами и продуктами реакции.

Рассмотрим обратимую реакцию первого порядка:
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ских реакций являются обратимыми. Они не идут до конца, и со временем 
устанавливается равновесие между исходными веществами и продуктами ре-
акции. 

Рассмотрим обратимую реакцию первого порядка: 

Здесь v1 и v2, k1 и k2 – скорости и константы скорости прямой и обратной ре-
акций соответственно. Кинетические кривые для этой реакции представлены 
на рис. 2.40. Скорость обратимой реакции равна разности скоростей прямой 
и обратной реакций: 

                 BA ckckvvv 2121  .  
В точке О справедливы равенства 
                  BA cc   и BA ccc  .  

Отсюда следует: 

             v = 0; v1 = v2; 
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(2.57) 
Но правая часть этого уравнения дает 

константу равновесия реакции, тогда (2.57) 
можно записать как 
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k
kKc  .  

Таким образом, константа равновесия об-
ратимой реакции равна отношению констант 
скоростей прямой и обратной реакций. 

Реакции, в которых константа скорости 
прямой реакции более чем в сто раз превышает 
константу скорости обратной реакции, рассмат-

ривают как практически необратимые, то есть односторонние. 
2.11.2. Последовательные реакции 

Следующим типом реакций являются последовательные реакции. Это 
такие реакции, в которых продукт одной является исходным веществом для 
следующей. 

Рассмотрим кинетику гомогенной последовательной реакции: 

являющейся суммой двух последовательных элементарных реакций первого 
порядка. Здесь вещество В является промежуточным. Кинетические кривые 
для этой реакции приведены на рис. 2.41.  

Если скорости обеих стадий примерно равны: 
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реакции представлены на рис. 2.40. Скорость обратимой реакции 

равна разности скоростей прямой и обратной реакций:
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Таким образом, константа равновесия обратимой реакции равна 

отношению констант скоростей прямой и обратной реакций.

Реакции, в которых константа скорости прямой реакции более 

чем в сто раз превышает константу скорости обратной реакции, рас-

сматривают как практически необратимые, то есть односторонние.
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Следующим типом реакций являются последовательные реак-

ции. Это такие реакции, в которых продукт одной является исход-

ным веществом для следующей.
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1
k
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первого порядка. Здесь вещество В является промежуточным. Ки-

нетические кривые для этой реакции приведены на рис. 2.41.  
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то и константы скорости примерно равны и 
дают константу скорости всей реакции k: 

         kkk  21 .  
Если скорость первой стадии больше, 

чем второй: 
           21 vv  ,  

то константа скорости всей реакции будет 
примерно равна константе скорости второй 
стадии: 

            2kk  .  
Если скорость первой стадии будет 

меньше, чем второй: 
            21 vv  ,  

то константа скорости всей реакции будет примерно равна константе скоро-
сти первой стадии: 

                         1kk  .  
Отсюда можно сделать следующий вывод: если стадии реакции проте-

кают последовательно, то скорость всей сложной реакции определяется ско-
ростью самой медленной. 
2.11.3. Параллельные реакции 

Рассмотрим кинетику параллельных или конкурирующих реакций. Это 
такие реакции, в которых исходное вещество одновременно реагирует не ме-

нее, чем по двум направлениям: 
Скорость реакции по веществу А будет выражаться как 
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d
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На рис. 2.42 показаны кинетические кри-
вые изменения концентраций как исходного 
вещества А, так и продуктов реакции В и D. На 
рисунке для всех времен сВ больше сD, следова-
тельно в данном случае k1 больше k2. 

Скорости образования продуктов реакции 
выражаются как 

    B
B ck

d
dc

1


 и D
D ck

d
dc

2


.  

 Если проинтегрировать эти уравнения и 
поделить их друг на друга, можно получить вы-
ражение  
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Рис. 2.41. Кинетические кривые для последовательных реакций

Если скорости обеих стадий примерно равны:

v
1
 ≈ v

2
,  

то и константы скорости примерно равны и дают константу скоро-

сти всей реакции k:

k
1
 ≈ k

2
 ≈ k. 

Если скорость первой стадии больше, чем второй:

v
1
 > v

2
, 

то константа скорости всей реакции будет примерно равна констан-

те скорости второй стадии:

k ≈ k
2
. 

Если скорость первой стадии будет меньше, чем второй:

v
1
 < v

2
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то константа скорости всей реакции будет примерно равна констан-

те скорости первой стадии:

k
1
 ≈ k

2
. 

Отсюда можно сделать следующий вывод: если стадии реакции 

протекают последовательно, то скорость всей сложной реакции 

определяется скоростью самой медленной.
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2.11.3. Параллельные реакции

Рассмотрим кинетику параллельных или конкурирующих реак-

ций. Это такие реакции, в которых исходное вещество одновремен-

но реагирует не менее, чем по двум направлениям:
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Скорость реакции по веществу А будет выражаться как
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На рис. 2.42 показаны кинетические кривые изменения концен-

траций как исходного вещества А, так и продуктов реакции В и D. 
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Если проинтегрировать эти уравнения и поделить их друг на 

друга, можно получить выражение 
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k

c
c

D

B  .  

 Получается, что отношение концентраций продуктов реакции равно 
отношению констант скоростей ветвей реакции. 
2.11.4. Сопряженные реакции 

Сопряженными реакциями называются реакции, при которых одна са-
мопроизвольная реакция вызывает протекание другой реакции. Другими сло-
вами, одна реакция индуцирует другую, причем последняя вообще не проте-
кает без первой. 

Схематически протекание сопряженных реакций изображается как 

Сначала вещество А самопроизвольно реагирует с веществом В с обра-
зованием вещества М. Затем вещество А также вступает в реакцию с веще-
ством D с образованием вещества Р. Причем в отсутствие реакции А + В ре-
акция A + D не идет. Получается, что без вещества В не пойдет реакция с 
участием вещества D, то есть вещество В индуцирует вторую реакцию и по-
этому оно называется индуктором.  

В качестве примера можно рассмотреть процесс окисления иодистово-
дородной кислоты и оксида железа II хромовой кислотой по реакции 

Здесь индуктором является оксид железа, так как без него не окисляется ио-
дистоводородная кислота. 

Скорость сопряженной реакции определяется расходом А: 

                       



d

dcv A
  

или хромовой кислоты в приведенной выше реакции: 

                    τ
42CrOH

d
dc

v  .  
Сопряженные реакции имеют большое значение в биохимических про-

цессах при переваривании пищи. 
2.11.5. Цепные реакции 

Цепные реакции протекают так, что в каждом элементарном акте воз-
никает активная частица. Это вызывает цепь превращений исходных веществ 
в продукты реакции. К цепным химическим реакциям относятся, например, 
реакции галогенирования, окисления и полимеризации. К активным частицам 
относятся частицы с нескомпенсированной валентностью, например атомы с 
неспаренным электроном, свободные радикалы, возбужденные молекулы по-
сле поглощения квантов электромагнитного излучения и так далее. 

MBA 

PDA 
PMDBA 

FeO2CrOH 42   

HI4CrOH 42   
.I2OH4OFeOCr 223232 

Получается, что отношение концентраций продуктов реакции 

равно отношению констант скоростей ветвей реакции.
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2.11.4. Сопряженные реакции
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Схематически протекание сопряженных реакций изображается 
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не пойдет реакция с участием вещества D, то есть вещество В инду-

цирует вторую реакцию и поэтому оно называется индуктором. 
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 Получается, что отношение концентраций продуктов реакции равно 
отношению констант скоростей ветвей реакции. 
2.11.4. Сопряженные реакции 

Сопряженными реакциями называются реакции, при которых одна са-
мопроизвольная реакция вызывает протекание другой реакции. Другими сло-
вами, одна реакция индуцирует другую, причем последняя вообще не проте-
кает без первой. 

Схематически протекание сопряженных реакций изображается как 
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ством D с образованием вещества Р. Причем в отсутствие реакции А + В ре-
акция A + D не идет. Получается, что без вещества В не пойдет реакция с 
участием вещества D, то есть вещество В индуцирует вторую реакцию и по-
этому оно называется индуктором.  

В качестве примера можно рассмотреть процесс окисления иодистово-
дородной кислоты и оксида железа II хромовой кислотой по реакции 

Здесь индуктором является оксид железа, так как без него не окисляется ио-
дистоводородная кислота. 

Скорость сопряженной реакции определяется расходом А: 
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или хромовой кислоты в приведенной выше реакции: 

                    τ
42CrOH

d
dc

v  .  
Сопряженные реакции имеют большое значение в биохимических про-

цессах при переваривании пищи. 
2.11.5. Цепные реакции 

Цепные реакции протекают так, что в каждом элементарном акте воз-
никает активная частица. Это вызывает цепь превращений исходных веществ 
в продукты реакции. К цепным химическим реакциям относятся, например, 
реакции галогенирования, окисления и полимеризации. К активным частицам 
относятся частицы с нескомпенсированной валентностью, например атомы с 
неспаренным электроном, свободные радикалы, возбужденные молекулы по-
сле поглощения квантов электромагнитного излучения и так далее. 
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Цепные реакции протекают так, что в каждом элементарном 

акте возникает активная частица. Это вызывает цепь превращений 

исходных веществ в продукты реакции. К цепным химическим ре-

акциям относятся, например, реакции галогенирования, окисления 
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и полимеризации. К активным частицам относятся частицы с не-

скомпенсированной валентностью, например атомы с неспаренным 

электроном, свободные радикалы, возбужденные молекулы после 

поглощения квантов электромагнитного излучения и так далее.

Скорость цепных реакций зависит от времени жизни активной 

частицы, которое может быть от сотых долей секунды, например, 

для метильного радикала (Н
3
С·) до секунд для более сложного три-

фенилметильного радикала (С
6
Н

5
)

3
С·).

Цепные реакции могут быть неразветвленными и разветвлен-

ными. В неразветвленной реакции при каждом элементарном акте 

одна активная частица в ходе реакции порождает только одну актив-

ную частицу, как показано на рис. 2.43. Если в каждом акте активная 

частица порождает две и более активных частиц, то цепная реакция 

будет разветвленной, как на рис. 2.44.
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времени жизни активной частицы, которое 
может быть от сотых долей секунды, напри-
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рис. 2.43. Если в каждом акте активная ча-
стица порождает две и более активных ча-
стиц, то цепная реакция будет разветвлен-
ной, как на рис. 2.44. 

Цепная реакция состоит из трех стадий: зарождения, продолжения и 
обрыва цепи.  

Зарождение или инициирование цепи происходит при образовании 
первой активной частицы. Это может происходить за счет сильного удара 
молекулы о стенки сосуда или под действием внешних факторов, например 
под действием фотонов или ионизирующего излучения. 

Стадия продолжения состоит из большого числа повторяющихся эле-
ментарных шагов реакции. 

Обрыв цепи происходит, если при каком-то шаге реакции не образуют-
ся новые активные частицы, например при захвате активной частицей сво-
бодного электрона или рекомбинации радикала в молекулу.  
2.11.6. Кинетика гетерогенных процессов  

Гетерогенные процессы протекают на границе двух фаз. Типичные ге-
терогенные процессы – это испарение, конденсация, растворение, кристалли-
зация и гетерогенные химические реакции. Такие процессы протекают ми-
нимум через три стадии: подвод исходных компонентов к границе раздела 
фаз, собственно гетерогенный процесс и отвод конечных компонентов из зо-
ны процесса. 

Подвод и отвод, то есть транспорт компонентов, происходит за счет 
конвекции и диффузии. Конвекция – это перемещение среды в целом из-за 
различной плотности или температуры, а также за счет перемешивания. 
Диффузия – это перемещение частиц вещества в неподвижной среде за счет 
градиента концентрации. Обычно собственно процесс на границе раздела 
протекает достаточно быстро, а скорость всего процесса в целом определяет-
ся или лимитируется замедленным транспортом участников процесса. 

Количественно диффузия описывается законами Фика. По первому за-
кону стационарной диффузии 

                      S
dx
dcD

d
dm




,  

где m – масса вещества; D – коэффициент диффузии; х – координата диффу-
зии; S – сечение диффузии.  

Рис. 2.44 

Рис. 2.43 

Отформатировано: английский
(США)
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Цепная реакция состоит из трех стадий: зарождения, продолже-

ния и обрыва цепи. 

Зарождение или инициирование цепи происходит при образо-

вании первой активной частицы. Это может происходить за счет 

сильного удара молекулы о стенки сосуда или под действием внеш-

них факторов, например под действием фотонов или ионизирую-

щего излучения.

Стадия продолжения состоит из большого числа повторяющих-

ся элементарных шагов реакции.
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образуются новые активные частицы, например при захвате ак-

тивной частицей свободного электрона или рекомбинации ради-
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2.11.6. Кинетика гетерогенных процессов
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процессы протекают минимум через три стадии: подвод исходных 

компонентов к границе раздела фаз, собственно гетерогенный про-

цесс и отвод конечных компонентов из зоны процесса.

Подвод и отвод, то есть транспорт компонентов, происходит за 

счет конвекции и диффузии. Конвекция – это перемещение среды  

в целом из-за различной плотности или температуры, а также за счет 

перемешивания. Диффузия – это перемещение частиц вещества  

в неподвижной среде за счет градиента концентрации. Обычно соб-

ственно процесс на границе раздела протекает достаточно быстро, 

а скорость всего процесса в целом определяется или лимитируется 

замедленным транспортом участников процесса.

Количественно диффузия описывается законами Фика. По пер-

вому закону стационарной диффузии
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где m – масса вещества; D – коэффициент диффузии; х – координата диффу-
зии; S – сечение диффузии.  

Рис. 2.44 
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рость процесса выражается формулой 

                        
r
cDcD S


 0 . 

Графически эта зависимость изображена на рис. 2.45, г. По тангенсу 
угла наклона, уравнение (2.58), также можно найти коэффициент диффузии. 

Более подробно влияние диффузионной макрокинетики химических 
процессов и реакций будет рассмотрено в других разделах. 
 
 

2.12. ПРОМЫШЛЕННЫЙ КАТАЛИЗ 
2.12.1. Сущность и виды катализа 

х 

а) 

 r 
в) 

0 

α  

1  

ω 

г) 

r
cD S  

α  

1  

ω 

б) 
0 

Рис. 2.45 

Отформатировано: английский
(США)

,

изменение концентрации вещества в единицу времени пропорци-

онально второй производной концентрации по координате диф-

фузии x.

Эти уравнения описывают линейную диффузию по координате 

диффузии. Анализ второго уравнения Фика для случая нестацио-

нарной полубесконечной диффузии от плоской стенки (рис. 2.45, а) 

дает количество вещества, переносимого за единицу времени через 

единицу площади:



133

 

 

101
По этому закону скорость переноса 

массы вещества пропорциональна градиенту 
концентрации и площади поперечного сече-
ния направления диффузии.  

По второму закону нестационарной 
диффузии 

                       2

2

dx
cdD

d
dc




 

изменение концентрации вещества в едини-
цу времени пропорционально второй произ-
водной концентрации по координате диффу-
зии x. 

Эти уравнения описывают линейную 
диффузию по координате диффузии. Анализ 
второго уравнения Фика для случая нестаци-
онарной полубесконечной диффузии от 
плоской стенки (рис. 2.45, а) дает количество 
вещества, переносимого за единицу времени 
через единицу площади: 

         0
1 cD


 .  

Графически эта зависимость показана 
на рис. 2.45, б. Таким образом, изучая ско-
рость процесса во времени, можно найти ве-
личину коэффициента диффузии D как тан-

генс угла наклона прямой: 

                      0c
Dtg


 ,                      (2.58) 

где с0 – концентрация вещества при τ = 0. 
Для случая сферической полубесконечной диффузии (рис. 2.45, в) ско-

рость процесса выражается формулой 

                        
r
cDcD S


 0 . 

Графически эта зависимость изображена на рис. 2.45, г. По тангенсу 
угла наклона, уравнение (2.58), также можно найти коэффициент диффузии. 

Более подробно влияние диффузионной макрокинетики химических 
процессов и реакций будет рассмотрено в других разделах. 
 
 

2.12. ПРОМЫШЛЕННЫЙ КАТАЛИЗ 
2.12.1. Сущность и виды катализа 

х 

а) 

 r 
в) 

0 

α  

1  

ω 

г) 

r
cD S  

α  

1  

ω 

б) 
0 

Рис. 2.45 

Отформатировано: английский
(США)

Графически эта зависимость показана на рис. 2.45, б. Таким об-

разом, изучая скорость процесса во времени, можно найти величи-

ну коэффициента диффузии D как тангенс угла наклона прямой:

 

 

101
По этому закону скорость переноса 

массы вещества пропорциональна градиенту 
концентрации и площади поперечного сече-
ния направления диффузии.  

По второму закону нестационарной 
диффузии 

                       2

2

dx
cdD

d
dc




 

изменение концентрации вещества в едини-
цу времени пропорционально второй произ-
водной концентрации по координате диффу-
зии x. 

Эти уравнения описывают линейную 
диффузию по координате диффузии. Анализ 
второго уравнения Фика для случая нестаци-
онарной полубесконечной диффузии от 
плоской стенки (рис. 2.45, а) дает количество 
вещества, переносимого за единицу времени 
через единицу площади: 

         0
1 cD


 .  

Графически эта зависимость показана 
на рис. 2.45, б. Таким образом, изучая ско-
рость процесса во времени, можно найти ве-
личину коэффициента диффузии D как тан-

генс угла наклона прямой: 

                      0c
Dtg


 ,                      (2.58) 

где с0 – концентрация вещества при τ = 0. 
Для случая сферической полубесконечной диффузии (рис. 2.45, в) ско-

рость процесса выражается формулой 

                        
r
cDcD S


 0 . 

Графически эта зависимость изображена на рис. 2.45, г. По тангенсу 
угла наклона, уравнение (2.58), также можно найти коэффициент диффузии. 

Более подробно влияние диффузионной макрокинетики химических 
процессов и реакций будет рассмотрено в других разделах. 
 
 

2.12. ПРОМЫШЛЕННЫЙ КАТАЛИЗ 
2.12.1. Сущность и виды катализа 

х 

а) 

 r 
в) 

0 

α  

1  

ω 

г) 

r
cD S  

α  

1  

ω 

б) 
0 

Рис. 2.45 

Отформатировано: английский
(США)

                                        (2.58)

где с
0
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Рис. 2.45. Схемы полубесконечной линейной (а) и сферической (в) 
диффузии и соответствующие зависимости скорости гетерогенной 

реакции от времени

Для случая сферической полубесконечной диффузии  

(рис. 2.45, в) скорость процесса выражается формулой
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Графически эта зависимость изображена на рис. 2.45, г. По тан-

генсу угла наклона, уравнение (2.58), также можно найти коэффи-

циент диффузии.

Более подробно влияние диффузионной макрокинетики хими-

ческих процессов и реакций будет рассмотрено в других разделах.
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2.12. Промышленный катализ

2.12.1. Сущность и виды катализа

Скорость процесса – чрезвычайно важный фактор, определяю

щий производительность оборудования химических производств. 

Поэтому одна из основных задач, поставленных перед химией, это 

поиск путей увеличения скорости реакций. Другая не менее важная 

задача современной химии, обусловленная возрастающими мас-

штабами производства, – повышение избирательности (селектив-

ности) химических превращений в полезные продукты, уменьше-

ние количества выбросов и отходов. С этим связаны, кроме того, 

охрана окружающей среды и более рациональное использование 

истощающихся природных ресурсов.

Для достижения всех этих целей нужны верные средства, и та

кими средствами служат прежде всего катализаторы.

Сердце любой каталитической установки – реактор, и глав-

ное, что определяет ее производительность, – это сам катализатор. 

Каждый катализатор обеспечивает определенный выход продукта, 

обладает строго определенной активностью, селективностью, ста-

бильностью и другими характеристиками.

Каталитические процессы в настоящее время составляют основу 

химической технологии. Причем область их применения расширя-

ется: около 90 % новых производств, освоенных за последние годы 

химической промышленностью, основаны на взаимодействии, 

протекающем в присутствии катализаторов. 

Определение катализа 

«Катализ можно определить как возбуждение химических реакций 

или изменение их скорости под действием веществ – катализаторов, 

многократно вступающих в промежуточные химические взаимодей-

ствия с участниками реакции и восстанавливающих после каждого 

цикла промежуточных взаимодействий свой состав».

Академик Г.К. Боресков

Два положения в науке о катализе следует сразу выделить и под-

черкнуть. Первое положение включает в себя определение понятия 

«катализатор». Катализатор – вещество, которое ускоряет определен
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ную реакцию, непосредственно участвуя в ней, но после окончания 
реакции выделяется вновь в химически неизменном виде. 

Второе положение заключается в том, что катализатор лишь 
ускоряет реакцию, а не смещает равновесие реакции в сторону об-
разования целевого продукта.

Катализ называется положительным, если катализатор ускоряет 
реакцию, и отрицательным, если скорость реакции под воздействи-
ем катализатора снижается. Применение катализаторов облегчает 
практическое осуществление многих химических реакций; ско-
рость некоторых из них увеличивается в тысячи и даже миллионы 
раз. Очень многие промышленные процессы удалось осуществить 
только благодаря применению катализаторов. 

К числу каталитических процессов относятся важнейшие круп-
нотоннажные производства, например такие, как получение водо-
рода, аммиака, серной и азотной кислот и многих других важнейших 
химических продуктов. Особенно велико и разнообразно примене-
ние катализа в технологии органических веществ и в производстве 
высокомолекулярных соединений. 

Отрицательный катализ применяется значительно реже: ката-
лизаторы, замедляющие скорость процесса, называют также ин-
гибиторами. Катализаторами могут быть вещества, находящиеся 
в любом из трех агрегатных состояний. К твердым катализаторам 
можно отнести металлы и их оксиды. Например, железо (Fe) явля-
ется катализатором синтеза аммиака, платина (Pt) – катализатором 
окисления аммиака, оксид ванадия (V

2
O

5
) – окисления SO

2
, Al

2
O

3 
– 

крекинга нефтепродуктов и др. 
Жидкими катализаторами служат обычно кислоты и основания. 

Например, серная кислота H
2
SO

4
 и фосфорная кислота Н

3
РО

4
 при-

меняются при алкилировании ароматических углеводородов, при 
изомеризации н-бутилена в изобутилен и др. 

Примером газообразных катализаторов может служить BF
3
  

в процессах полимеризации некоторых углеводородов. 
Каталитические процессы можно разделить на две группы: го-

могенные и гетерогенные. 
В гомогенно-каталитических реакциях реагирующие вещества и 

катализатор составляют одну фазу, а в гетерогенно-каталитических 
реакциях катализатор и регенты находятся в разных фазах. 
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В особую группу выделены микрогетерогенные и фермента-
тивные каталитические процессы. Микрогетерогенный катализ 
происходит в жидкой фазе с участием коллоидных частиц металлов  
в качестве катализаторов. Ферментативный катализ наблюдается 
в биологических системах с участием сложных комплексов (часто 
белковой природы), называемых ферментами. 

Учение о катализе представляет очень интересную и увлекатель-
ную область знаний, имеющую исключительно большое практиче-
ское значение. В настоящее время в мире проводятся очень широ-
кие и глубокие исследования в области изучения каталитических 
процессов, этим заняты десятки тысяч ученых. Следует также от-
метить, что ежегодно на заводах всего мира производится пример-
но 200 тыс. тонн катализаторов общей стоимостью около ~15 млрд 
долл. США. Это гигантский рынок. 

2.12.2. Общие закономерности каталитических реакций

Каталитические реакции подчиняются общим законам химии и 
термодинамики, но имеют при этом свои особенности, так как в них 
всегда участвует один дополнительный компонент – катализатор. 
Действие катализаторов принципиально отличается от действия дру-
гих факторов, способствующих интенсификации химических реак-
ций, например температуры, давления, радиационного воздействия 
и др. Повышение температуры может ускорять реакцию вследствие 
увеличения энергетического уровня реагирующих молекул, т. е. их 
активации за счет вводимого извне тепла. При этом изменяется вну-
тренняя энергия системы и смещается положение равновесия. 

Катализатор же не влияет ни на равновесие химической реак-
ции, ни на все другие термодинамические характеристики реакций. 
Изменяя в равной степени скорость прямой и обратной реакций, 
катализатор способствует повышению скорости достижения равно-
весия при данных условиях. 

Теория каталитических процессов относится к числу сложных и 
недостаточно полно изученных областей современной физической 
химии. В настоящее время еще нет общей теории, позволяющей 
предвидеть каталитическое действие различных веществ на ту или 
иную химическую реакцию. Существует несколько теорий, объяс-

няющих механизм действия катализаторов, из которых наиболее 
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распространенной теорией, служащей основой современных пред-
ставлений о катализе, является теория промежуточных соединений. 
Согласно этой теории, медленную реакцию между исходными ве-
ществами можно заменить двумя или несколькими более быстрыми 
реакциями с участием катализатора, который образует с исходными 
веществами промежуточные непрочные соединения. 

Почему катализатор ускоряет химическую реакцию? Рассмо-
трим, как меняется потенциальная энергия системы при осущест-
влении некаталитической и каталитической реакций (рис. 2.46). 
Некаталитическая реакция между молекулами А и ВС произойдет, 
если они обладают энергией DE*, достаточной для преодоления 
активационного барьера (кривая 1). Каталитическая реакция на-
чинается с самопроизвольного взаимодействия реагентов А и ВС  
с катализатором, при котором образуется комплекс (A...B...C)

к
≠, 

потенциальная энергия системы понижается. Далее идет реакция 
между молекулами, связанными с катализатором, и энергия DE

к
≠, 

необходимая для этого, существенно ниже, чем для некаталитиче-
ской реакции (кривая 2): DE* < DE

к
≠. Ускоряющее действие катали-

затора состоит в понижении энергии активации реакции образую-
щихся промежуточных соединений, что оказывает очень сильное 
влияние на скорость реакции, поскольку в уравнении Аррениуса 

энергия активации Е входит в показатель степени:
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уравнении Аррениуса энер-
гия активации Е входит в 
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Рис. 2.46. Изменение энергии системы Е для нека-
талитического (1) и каталитического (2) маршрутов 
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Pис. 2.46. Изменение энергии системы Е для некаталитического (1)  
и каталитического (2) маршрутов реакции А + ВС → АВ + С
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В приведенном выражении k – константа скорости химической 

реакции, k
0 
– предэкспоненциальный множитель, R – универсаль-

ная газовая постоянная, Т – абсолютная температура. 

Константа скорости в каталитических процессах может расти 

как за счет уменьшения энергетического барьера, так и в результате 

роста энтропии активации (см. пп. 2.10.3 и 2.10.4). Снижение энер-

гии активации обусловлено тем, что взаимодействие катализатора  

и реагирующей молекулы изменяет ее свойства (длина и энергия 

связи в реакционном узле), и образование активированного ком

плекса происходит с меньшими энергетическими затратами. Изме-

нение энтропии связано с реорганизацией реагирующей системы.

При анализе кинетики каталитических реакций следует учесть, 

что катализатор не входит в суммарное уравнение превращения, но 

при составлении кинетических уравнений закон действующих масс 

записывается с его участием. Отметим еще одно обстоятельство: 

скорость реакции в присутствии катализатора равна сумме скоро-

стей каталитической и некаталитической стадий, однако последняя 

обычно существенно меньше по своей величине.

Важной особенностью каталитических процессов является со-

хранение катализатором своего состава в процессе реакции. Коли-

чество реагирующего вещества, которое может испытывать превра-

щение в присутствии определенного количества катализатора, не 

ограничивается какими-либо стехиометрическими соотношениями 

и может быть очень большим. Например, одна весовая часть ката-

лизатора в производстве серной кислоты вызывает превращение 104 

весовых частей реагирующих веществ. 

На основании изложенного выше могут быть сформулированы 

основные принципы катализа: 

 все каталитические реакции – самопроизвольные процессы, т. е. 

протекают в направлении убыли потенциальной энергии системы; 

 катализатор не смещает положения равновесия химической реак-

ции: вблизи положения равновесия один и тот же катализатор ускоряет 

и прямую, и обратную реакцию в равной степени. При этом, как следу-

ет из рис. 2.46, активированный каталитический комплекс (A...B...C)
к

* 

для прямой и обратной реакций один и тот же, т. е. соблюдается прин-

цип микрообратимости. Например, для обратимой реакции 
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C
6
H

6
 + 3H

2
 ↔ C

6
H

12

платиновый катализатор (Pt/Al
2
O

3
 или Pt/C) ускоряет обе реакции: ги-

дрирование бензола идет при температурах более низких (до 230 °C), 

тогда как для обратной реакции нужны температуры выше 250 °С;

 энергии активации каталитических реакций значительно 

меньше, чем энергии активации тех же реакций в отсутствие ката-

лизатора. Благодаря этому обеспечивается их ускорение по сравне-

нию с некаталитическими. Снижение энергии активации объяс-

няется тем, что при катализе реакция протекает по другому пути, 

складывающемуся из стадий с меньшими энергиями активации, 

чем некаталитическая реакция.

Главные особенности каталитических реакций 

1. Катализатор вступает в химическое взаимодействие с реагента-

ми. При этом образуются более реакционноспособные промежуточ-

ные частицы (комплексы, ионы, свободные радикалы), чем исходные 

вещества. Это взаимодействие не должно быть слишком сильным, так 

как тогда катализатор попросту прореагирует с исходным веществом 

и выйдет из строя. Вместе с тем взаимодействие не должно быть и 

слишком слабым: в этом случае не произойдет активации исходного 

вещества. Следовательно, энергия связи между катализатором и реа-

гентом должна иметь некое среднее, оптимальное значение. 

2. Активные промежуточные частицы реагируют в дальнейшем 

таким образом, что их превращения приводят в итоге к образова-

нию конечных продуктов и возвращению катализатора к исходному 

состоянию (его регенерации). Таким образом, каталитические реак-

ции являются циклическими по отношению к катализатору. 

3. Количество катализатора в системе остается неизменным. 

Этим катализаторы отличаются от инициаторов химической реак-

ции, которые расходуются в ходе реакции.  

4. Ускорение реакции в присутствии катализатора достигается 

за счет того, что максимальное значение потенциальной энергии, 

которое реагирующая система достигает при движении вдоль коор-

динаты реакции от начального состояния к конечному, для катали-

тического маршрута ниже, чем для некаталитического. 

В настоящее время принято различать три области (типа) ката

лиза:
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1) гомогенный, когда реакционная смесь и катализатор находят

ся или в жидком, или в газообразном состоянии;

2) гетерогенный – катализатор в виде твердого вещества, а реа-

гирующее соединение – в виде раствора или газообразной смеси;

3) ферментативный – катализатором служат сложные белковые 

образования, ускоряющие течение биологически важных реакций  

в организмах.

Катализаторы подразделяют на гомогенные и гетерогенные. Го-
могенный катализатор и реагирующие вещества образуют единую 
фазу, чаще всего жидкую, в которой протекает каталитическая ре-
акция. К гомогенным катализаторам относят также ферменты, или 
энзимы – биокатализаторы, под действием которых в живых орга-
низмах протекает синтез большинства веществ, необходимых для их 
жизнедеятельности. Гетерогенно-каталитические реакции протека-
ют на границе раздела фаз, образуемых катализатором и реагентами. 
Наиболее часто в качестве гетерогенных катализаторов используют 
твердые тела, при этом реагирующие вещества находятся в жидкой 
или газовой фазе.

Ниже приведены примеры каталитических реакций различных 
типов, протекающих в присутствии гомогенных и гетерогенных 
катализаторов.

1. Гидролиз сложных эфиров является гомогенно-каталитиче-
скойреакцией кислотно-основного типа:

СН
3
СOOС

2
Н

5
 + Н

2
O → CH

3
COOH + С

2
Н

5
OН.

Реакцию проводят в водных растворах минеральных кислот или 
щелочей. Собственно катализатором в этой реакции является ион 
гидроксония Н

3
О+ или гидроксил-ион ОН–. 

2. Гомогенное каталитическое гидрирование олефинов
R–CH=CH

2
 + Н

2
 → R–CН

2
–CН

3

может быть осуществлено в неполярных растворителях при 298 К 
и атмосферном давлении в присутствии комплексов переходных 
металлов.

3. Изомеризация m-ксилола в о- и n-ксилолы является гетеро-
генно-каталитической реакцией кислотно-основного типа и про-
водится в реакторах с неподвижным слоем пористого катализатора 
при 700 К и давлении 2 МПа. В качестве катализатора используют 
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γ-А1
2
0

3
, γ-А1

2
0

3
/В

2
0

3
, Pt/Al

2
0

3
. Каталитическое действие обусловле-

но наличием на поверхности оксидов алюминия различных кис-
лотных групп.

4. Реакция синтеза аммиака 
3H

2
 + N

2
 ↔ 2 NH

3
 

относится к гетерогенно-каталитическим реакциям и проводится  
в колоннах с неподвижным слоем катализатора при 700 К и давле-
нии 30–100 МПа. Катализатором служит пористое железо с добав-
ками А1

2
O

3
 и К

2
O.

Таким образом, гомогенные и гетерогенные каталитические си-

стемы совершенно различны по внешнему виду, методам их полу-

чения и экспериментального исследования, аппаратурному оформ-

лению в промышленности. Однако глубокие экспериментальные 

исследования механизма элементарных стадий каталитических ре-

акций обоих типов позволили заключить, что нет принципиальной 

разницы между гомогенным, гетерогенным и ферментативным ка-

тализом. Сущность каталитического действия едина, и она может 

быть понята лишь на основе общих законов реакционной способ-

ности химических соединений и теории строения молекул.

В промышленности предпочтительны гетерогенные катали-

заторы, так как они позволяют проводить химический процесс  

в непрерывном режиме, когда реагенты пропускают через реактор, 

наполненный твердым катализатором. Использование же гомоген-

ных катализаторов (обычно это растворы каталитически активных 

соединений) вынуждает технологов проводить химический процесс  

в периодическом режиме, включающем дополнительную стадию 

отделения продуктов реакции от катализатора. В случае примене-

ния гетерогенных катализаторов этого не требуется.

Химики-исследователи классифицируют катализаторы по их 

химической природе: металлы, оксиды, кислоты и основания, ко-

ординационные соединения переходных металлов (металлоком-

плексные катализаторы), ферменты. Кислотно-основные, метал-

локомплексные и ферментативные катализаторы могут быть как 

гомогенными, так и гетерогенными.

Специфичность катализа. Специфичность каталитического 

действия заключается в том, что реакции данного типа ускоряются 
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катализаторами лишь определенного химического состава незави-

симо от того, являются они гомогенными или гетерогенными. Так, 

кислотно-основные реакции ускоряются кислотами или основани-

ями, а окислительно-восстановительные – переходными металлами 

или их соединениями, при этом особенно высоким каталитическим 

действием обладают элементы восьмой группы таблицы Менделее-

ва. Однако даже в пределах одной группы каталитические свойства 

веществ меняются немонотонно. Так, из всех элементов восьмой 

группы лишь железо обладает достаточно высокой активностью  

в реакции синтеза аммиака. Такое же заключение можно сделать 

относительно каталитического действия серебра при сравнении его 

с медью и золотом в реакции окисления этилена. Специфичность 

свойственна в той или иной мере всем катализаторам и обуслов-

лена специфичностью химических связей (ковалентной, донорно-  

акцепторной или водородной), которые возникают между катали-

затором и реагентом. В образовании химической связи с реагентами 

участвуют лишь определенные группы атомов катализатора. Такую 

группу атомов принято называть каталитическим или активным 

центром. В гомогенном катализе каждая молекула катализатора, 

например ион гидроксония, может рассматриваться как активный 

центр. В комплексных соединениях переходных металлов в качестве 

активного центра может выступать «вакантное место» в координа

ционной сфере комплексного соединения иона металла. Актив-

ные центры гетерогенных катализаторов находятся на поверхности 

твердого тела и представляют собой один или группу атомов, ионов 

кристаллической решетки. Более сложное строение имеют актив-

ные центры ферментов. Специфичность каталитического действия 

того или иного катализатора определяется химическим составом, 

строением и структурой его активных центров.

В кислотно-основном гомогенном катализе активными центрами 

служат кислоты и основания либо в недиссоциированной форме 

(общий кислотно-основной катализ), либо в виде ионов Н
3
О+ и ОН– 

(специфический кислотно-основной катализ).  

Активные центры в гетерогенном кислотном катализе – поверх-

ностные гидроксильные группы (например, на SiO
2
, Al

2
O

3
·SiO

2
, 

MgO, MgSO
4
 и др.). Эти группы имеют различные кислотные свой-
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ства: Al
2
O

3
 – достаточно сильная твердая кислота; SiO

2
 проявляет 

слабые кислотные свойства; MgSO
4
 – слабая кислота.                 

В металлокомплексном гомогенном катализе активными центра-

ми являются ионы переходных металлов (Pd, Pt, Rh, Ti, Fe и др.), 

входящие в состав координационных соединений и способные к об-

разованию комплексов с молекулами реагентов.

При практическом применении большое значение имеет техно-

логическая характеристика промышленных катализаторов (актив-

ность, температура зажигания, производительность, селективность, 

отравляемость, прочность и др.). Наиболее важной характеристикой 

катализаторов является их активность, т. е. мера ускоряющего дей-

ствия катализатора по отношению к данной реакции. Наиболее часто 

активность А определяется как отношение константы скорости ре-

акции с применением катализатора k
к
 к константе скорости неката-

литической реакции k
 
при одинаковых параметрах технологического 

режима: концентрации реагентов, температуре, давлении и пр. – при 

одинаковых значениях предэкспоненциального множителя: 
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сти некаталитической реакции k при одинаковых параметрах технологиче-
ского режима: концентрации реагентов, температуре, давлении и пр. – при 
одинаковых значениях предэкспоненциального множителя:  

              RT
E

к e
k
kA



 ,                 (2.59) 

где ∆Е – снижение энергии активации под действием катализатора:  
EEE к  , 

где E, Eк – энергия активации реакции без катализатора и в присутствии ка-
тализатора.   
 В случае гомогенных реакций их скорость, а следовательно, и кон-
станта скорости (k) пропорциональны количеству катализатора: k = сA, где с 
– концентрация катализатора, откуда 

c
kA  . 

 В практике гетерогенных каталитических процессов активность 
катализатора оценивается временем контакта и производительностью катали-
затора.  
 Временем контакта (к) называется время в секундах, в течение кото-
рого реагирующее вещество находится в контакте с катализатором. Произ-
водительностью катализатора (Ак) называется практический выход про-
дукта (Gпракт) с единицы поверхности S (м2), массы m (кг) или объема V (м3) 
катализатора в единицу времени τ (мин., ч., сек.): 
 Ак = Gпракт/∙Sкат, (кг/м2∙ч) = Gпракт/∙mкат, (кг/кг∙ч) = Gпракт/∙Vкат, (кг/м3∙ч). 
 Активность катализатора зависит от многих факторов: состава, величи-
ны и характера поверхности твердого катализатора, параметров технологиче-
ского режима. Ускоряющее действие катализатора можно наглядно просле-
дить на примере окисления сернистого ангидрида: 

2SO2 + O2 = 2SO3 + Q. 
Реакция в отсутствие катализатора протекает крайне медленно (при 420 °С, 
или 693 К энергия активации составляет приблизительно 420 кДж/моль). При 
проведении этой реакции на ванадиевом катализаторе (V2O5) 

кE  = 268 
кДж/моль∙К, подставив эти величины в уравнение (2.59), получаем А = 3 ∙	
1011, т. е. скорость реакции возрастает в сотни миллиардов раз. 
 Минимальная температура реагирующей смеси, при которой процесс 
начинает протекать с достаточной для практических целей скоростью, назы-
вается температурой зажигания (Тз) катализатора. Чем активнее катализа-
тор, тем ниже температура зажигания, что особенно важно при проведении 
экзотермических обратимых реакций, так как при этом соответственно по-
вышается степень превращения. Для реакции А = R + Q указанное положение 
отражено на рис. 2.47. 

Отформатировано: русский

                                         (2.59)

где ∆Е – снижение энергии активации под действием катализатора: 
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где E, E
к
 – энергия активации реакции без катализатора и в присут-

ствии катализатора. 

В случае гомогенных реакций их скорость, а следовательно, и 

константа скорости (k) пропорциональны количеству катализатора: 

k = сA, где с – концентрация катализатора, откуда
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проведении этой реакции на ванадиевом катализаторе (V2O5) 

кE  = 268 
кДж/моль∙К, подставив эти величины в уравнение (2.59), получаем А = 3 ∙	
1011, т. е. скорость реакции возрастает в сотни миллиардов раз. 
 Минимальная температура реагирующей смеси, при которой процесс 
начинает протекать с достаточной для практических целей скоростью, назы-
вается температурой зажигания (Тз) катализатора. Чем активнее катализа-
тор, тем ниже температура зажигания, что особенно важно при проведении 
экзотермических обратимых реакций, так как при этом соответственно по-
вышается степень превращения. Для реакции А = R + Q указанное положение 
отражено на рис. 2.47. 

Отформатировано: русский

В практике гетерогенных каталитических процессов активность 

катализатора оценивается временем контакта и производительно-

стью катализатора. 

Временем контакта (t
к
) называется время в секундах, в течение ко-

торого реагирующее вещество находится в контакте с катализатором. 

Производительностью катализатора (А
к
) называется практический вы-

ход продукта (G
практ

) с единицы поверхности S (м2), массы m (кг) или 

объема V (м3) катализатора в единицу времени τ (мин., ч., сек.):
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 При работе на катализаторе, имеющем активность А1, с температурой 
зажигания Tз,1 максимальная степень превращения составляет х1. При работе 
на более активном катализаторе (активность A2) с более низкой температурой 
зажигания Tз,2 максимальная степень превращения более высокая и, соответ-
ственно, будет равна х2. При понижении температуры зажигания облегчается 
оформление каталитического процесса, так как расширяется рабочий интер-
вал температур (между Tз и максимальной температурой), упрощается кон-

струкция реактора, уменьшается предва-
рительный подогрев реагентов и стано-
вится устойчивее технологический ре-
жим.  
 Как правило, все катализаторы ра-
ботают в определенном температурном 
интервале. Нижний предел – температура 
зажигания. Верхний предел определяется 
температурной устойчивостью катализа-
тора, исходных веществ и продуктов ре-
акции. Многие катализаторы имеют очень 
маленький рабочий температурный ин-
тервал – несколько десятков градусов, 
например медно-цинковый катализатор 
низкотемпературной конверсии оксида 
углерода. Поэтому работа с такими ката-
лизаторами требует особой тщательности 
и снижение температуры зажигания даже 

на несколько градусов благоприятно сказывается на процессе. 
 Важным свойством катализатора является его отравляемость, т. е. ча-
стичная или полная потеря его активности в результате действия посто-
ронних примесей – контактных или каталитических ядов. Каталитиче-
ские яды могут образовывать прочные координационные соединения с ме-
таллокомплексными катализаторами или солеподобные соединения с кис-
лотно-основными катализаторами. По характеру действия каталитических 
ядов различают отравление обратимое и необратимое. При обратимом 
отравлении можно регенерировать катализатор и восстановить его каталити-
ческую активность. При необратимом (специфическом) отравлении происхо-
дит химическое взаимодействие яда с активными центрами катализатора, и 
активность теряется безвозвратно. Сильными каталитическими ядами явля-
ются: молекулы, содержащие атомы со свободными электронными парами 
(N, P, As, O, S и др.), соединения металлов; молекулы, содержащие кратные 
связи (например, оксид углерода, цианистые соединения). Следует отметить, 
что количество яда, приводящего к отравлению катализатора, невелико. 
 Действие каталитических ядов очень часто проявляется неодинаково 
для различных реакций, протекающих на данном катализаторе. Например, 

А2 

Т 

Х 

Рис. 2.47. Зависимость степени пре-
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При работе на катализаторе, имеющем активность А
1
, с темпе-

ратурой зажигания T
з,1

 максимальная степень превращения состав-
ляет х

1
. При работе на более активном катализаторе (активность A

2
) 

с более низкой температурой зажигания T
з,2

 максимальная степень 
превращения более высокая и, соответственно, будет равна х

2
. При 

понижении температуры зажигания облегчается оформление ка-
талитического процесса, так как расширяется рабочий интервал 
температур (между T

з
 и максимальной температурой), упрощается 

конструкция реактора, уменьшается предварительный подогрев ре-
агентов и становится устойчивее технологический режим. 

Как правило, все катализаторы работают в определенном тем-
пературном интервале. Нижний предел – температура зажигания. 
Верхний предел определяется температурной устойчивостью катали-
затора, исходных веществ и продуктов реакции. Многие катализато-
ры имеют очень маленький рабочий температурный интервал – не-
сколько десятков градусов, например медно-цинковый катализатор 
низкотемпературной конверсии оксида углерода. Поэтому работа  
с такими катализаторами требует особой тщательности и снижение 
температуры зажигания даже на несколько градусов благоприятно 
сказывается на процессе.

Важным свойством катализатора является его отравляемость,  
т. е. частичная или полная потеря его активности в результате дей-
ствия посторонних примесей – контактных или каталитических ядов. 
Каталитические яды могут образовывать прочные координацион-
ные соединения с металлокомплексными катализаторами или со-
леподобные соединения с кислотно-основными катализаторами. 
По характеру действия каталитических ядов различают отравление 
обратимое и необратимое. При обратимом отравлении можно реге-
нерировать катализатор и восстановить его каталитическую актив-
ность. При необратимом (специфическом) отравлении происходит 
химическое взаимодействие яда с активными центрами катализато-
ра, и активность теряется безвозвратно. Сильными каталитически-
ми ядами являются: молекулы, содержащие атомы со свободными  
электронными парами (N, P, As, O, S и др.), соединения металлов; 
молекулы, содержащие кратные связи (например, оксид углеро-
да, цианистые соединения). Следует отметить, что количество яда, 
приводящего к отравлению катализатора, невелико.
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Действие каталитических ядов очень часто проявляется неоди-

наково для различных реакций, протекающих на данном катализа-

торе. Например, серебро катализирует реакцию окисления этилена:
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Селективное отравление серебряных катализаторов соедине-

ниями галогенов приводит к тому, что полное окисление этилена 

до СО
2
 и Н

2
О подавляется существенно сильнее, чем образование 

этилендиоксида. Поэтому возникает возможность применения так 

называемого селективного отравления для повышения избиратель-

ности действия катализатора. 

В этом случае говорят о модифицировании катализатора. Ино-

гда одно и то же вещество при одних концентрациях и температу-

рах ведет себя как промотор (вещество, усиливающее активность),  

а при других – как каталитический яд. 

Активность твердого катализатора может снижаться также вслед-

ствие уменьшения активной поверхности катализатора под воздей-

ствием, например, высоких температур (спекание), при осаждении 

на поверхности катализатора продуктов реакции или пыли, механи-

ческого разрушения катализатора и по многим другим причинам. 

Важной особенностью катализаторов является их избиратель-

ность (селективность) по отношению к определенным реакциям. 

В сложных реакциях (параллельных и последовательных), где тер-

модинамически возможно образование нескольких продуктов, 

катализатор позволяет ускорить только одну целевую реакцию; 

естественно, что это имеет большое практическое значение. Для 

сложной реакции типа
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серебро катализирует реакцию окисления этилена: 
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Из этого уравнения видно, что при некоторой заданной температуре Т путем 
подбора соответствующего катализатора можно изменять разность E2 – Е1 и, 
таким образом, создавать возможности для получения только или главным 
образом целевого продукта.  
 Общую (интегральную) селективность действия катализатора можно 
определить по формуле 
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где GП – количество основного реагента, превращенного в исходный про-
дукт; GПоб – количество основного реагента, вступившего в побочные реак-
ции. Селективное действие катализаторов оказывается благоприятным в 
очень многих производственных процессах. Примером избирательности ка-
тализатора может служить реакция окисления NH3 до NO на платиновом ка-
тализаторе:  
           4NH 3 + 5О2 = 4NO + 6Н2О + 986 кДж,   
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 Важной особенностью катализаторов является их избирательность 
(селективность) по отношению к определенным реакциям. В сложных реак-
циях (параллельных и последовательных), где термодинамически возможно 
образование нескольких продуктов, катализатор позволяет ускорить только 
одну целевую реакцию; естественно, что это имеет большое практическое 
значение. Для сложной реакции типа 

селективность выражается уравнением  
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Из этого уравнения видно, что при некоторой заданной температуре Т путем 
подбора соответствующего катализатора можно изменять разность E2 – Е1 и, 
таким образом, создавать возможности для получения только или главным 
образом целевого продукта.  
 Общую (интегральную) селективность действия катализатора можно 
определить по формуле 
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где GП – количество основного реагента, превращенного в исходный про-
дукт; GПоб – количество основного реагента, вступившего в побочные реак-
ции. Селективное действие катализаторов оказывается благоприятным в 
очень многих производственных процессах. Примером избирательности ка-
тализатора может служить реакция окисления NH3 до NO на платиновом ка-
тализаторе:  
           4NH 3 + 5О2 = 4NO + 6Н2О + 986 кДж,   
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Эти реакции термодинамически более выгодны, поскольку они 

сопровождаются выделением большого количества тепла, однако 

практически они не протекают, поскольку в присутствии платино-
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мышленное производство из этилового спирта бутадиена – сырья 

для получения синтетического каучука.
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В присутствии катализатора обычно снижается порядок реак-

ции, причем чем активнее катализатор, тем этот эффект сказывает-

ся сильнее, т. е. тем ниже порядок реакции. В связи с этим кинетика 

каталитических реакций обычно описывается уравнениями, най-

денными эмпирически, и формальный порядок таких каталитиче-

ских реакций будет выражаться в виде как целого, так и дробного 

числа. Влияние катализатора на порядок реакции можно просле-

дить на примере реакции окисления SO
2
: 

2SO
 2
 + O

2 
= 2SO

3
 + Q, 

скорость которой без катализатора может быть выражена в виде сле-

дующего уравнения:
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продукты. Следовательно, применяя соответствующий катализатор, из одно-
го и того же сырья можно получить различные целевые продукты.  
 Избирательность каталитического действия обеспечила промышленное 
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следить на примере реакции окисления SO2:  
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где 
2SOc – равновесная концентрация SO2. В этом случае П = 0,8 + 1 = 1,8. 

Для наиболее активных платиновых катализаторов справедливо уравнение 
Тейлора и Ленера: 

Отформатировано: английский
(США)
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Из этого уравнения следует, что П = 1.  
 Таким образом, в рассмотренном примере порядок реакции снижается 
с 3 до 1,8 при проведении ее без катализатора и до 1 в присутствии катализа-
тора. В гомогенно-каталитических реакциях скорость процесса зависит от 
концентрации не только реагирующих веществ, но и катализатора.  
2.12.3. Гомогенный катализ 
 Гомогенные каталитические процессы широко распространены в при-
роде. Синтез белков и обмен веществ в биологических объектах совершаются 
в присутствии биокатализаторов – ферментов. Примером промышленных го-
могенных каталитических процессов могут служить реакции этерификации и 
омыления сложных эфиров, окисления метана до формальдегида с помощью 
оксидов азота, алкилирования парафинов или бензола олефинами в присут-
ствии трифторида бора или фтороводорода и т. п. 
 Механизм каталитического действия при гомогенном катализе заклю-
чается в образовании между реагирующими веществами и катализатором 
промежуточных соединений, которые иногда удается выделить или обнару-
жить аналитически. Ускорение процессов при участии катализаторов проис-
ходит за счет снижения энергии активации в результате образования проме-
жуточного продукта по сравнению с энергией активации образования нека-
талитического гомогенного активного комплекса. 
 Гомогенный катализ может протекать в газовой или жидкой фазе при 
соответствующем состоянии катализатора.  

Процессы гомогенного катализа классифицируются по типам взаимо-
действия, фазовому состоянию системы и механизму катализа.  
 По типу взаимодействия между реагирующими веществами и катали-
затором процессы делят на окислительно-восстановительные и кислотно-
основные.  
 По фазовому состоянию гомогенные каталитические процессы делят 
на жидкофазные (в растворах) и газофазные.  
 По механизму катализа различают ионные, радикальные и молеку-
лярные каталитические реакции.  
 Катализаторами в растворах служат кислоты, основания, ионы метал-
лов, а также вещества, способствующие образованию свободных радикалов.  
 Катализ в растворах чаще всего осуществляется по ионному механиз-
му. Главный тип ионного катализа – кислотно-основной, механизм которого 
заключается в том, что идет обмен протонами между катализатором и реаги-
рующими веществами, сопровождающийся внутримолекулярными превра-
щениями. При кислотном катализе протон (или положительный ион) перехо-
дит сначала от катализатора в реагирующую молекулу, а при основном ката-
лизе катализатор служит вначале акцептором протона или донором аниона 
по отношению к молекуле реагента.  

                     (2.62)

Из этого уравнения следует, что П = 1. 

Таким образом, в рассмотренном примере порядок реакции 

снижается с 3 до 1,8 при проведении ее без катализатора и до 1  

в присутствии катализатора. В гомогенно-каталитических реакциях 

скорость процесса зависит от концентрации не только реагирую-

щих веществ, но и катализатора. 

2.12.3. Гомогенный катализ

Гомогенные каталитические процессы широко распространены 

в природе. Синтез белков и обмен веществ в биологических объ-

ектах совершаются в присутствии биокатализаторов – ферментов. 
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Примером промышленных гомогенных каталитических процессов 

могут служить реакции этерификации и омыления сложных эфи-

ров, окисления метана до формальдегида с помощью оксидов азота, 

алкилирования парафинов или бензола олефинами в присутствии 

трифторида бора или фтороводорода и т. п.

Механизм каталитического действия при гомогенном катализе 

заключается в образовании между реагирующими веществами и ка-

тализатором промежуточных соединений, которые иногда удается 

выделить или обнаружить аналитически. Ускорение процессов при 

участии катализаторов происходит за счет снижения энергии акти-

вации в результате образования промежуточного продукта по срав-

нению с энергией активации образования некаталитического гомо-

генного активного комплекса.

Гомогенный катализ может протекать в газовой или жидкой 

фазе при соответствующем состоянии катализатора. 

Процессы гомогенного катализа классифицируются по типам вза-

имодействия, фазовому состоянию системы и механизму катализа. 

По типу взаимодействия между реагирующими веществами и ка-

тализатором процессы делят на окислительно-восстановительные и 

кислотно-основные. 

По фазовому состоянию гомогенные каталитические процессы 

делят на жидкофазные (в растворах) и газофазные. 

По механизму катализа различают ионные, радикальные и моле-

кулярные каталитические реакции. 

Катализаторами в растворах служат кислоты, основания, ионы 

металлов, а также вещества, способствующие образованию свобод-

ных радикалов. 

Катализ в растворах чаще всего осуществляется по ионному ме-

ханизму. Главный тип ионного катализа – кислотно-основной, меха-

низм которого заключается в том, что идет обмен протонами между 

катализатором и реагирующими веществами, сопровождающийся 

внутримолекулярными превращениями. При кислотном катализе 

протон (или положительный ион) переходит сначала от катализато-

ра в реагирующую молекулу, а при основном катализе катализатор 

служит вначале акцептором протона или донором аниона по отно-

шению к молекуле реагента. 
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Активность катализаторов в кислотно-основном взаимодей-

ствии кислот и оснований возрастает с ростом константы их диссо-

циации. По такому типу протекают реакции гидратации, дегидра-

тации, гидролиза, этерификации, поликонденсации в растворах, 

например сернокислотная гидратация этилена в растворе с образо-

ванием в качестве продукта этилового спирта. 

Кислотный катализ 

Согласно положению Бренстеда – Лоури, кислота – это веще-

ство, являющееся донором протона, а основание – вещество, явля-

ющееся акцептором протона.

      НА   →   H+   +    A–

            кислота   протон   основание

По Льюису – кислота, это вещество, способное использовать 

свободную пару электронов другой молекулы для образования 

устойчивой электронной оболочки, а основание – вещество, об-

ладающее свободной электронной парой. Льюисовские кислоты и 

основания могут не содержать протона и, следовательно, являются 

апротонными.

В зависимости от природы катализатора различают несколько 

типов катализа кислотами и основаниями, а именно:

•	специфический кислотный катализ, при котором активация суб-

страта осуществляется ионами Н
3
O+;

•	общий кислотный катализ с активацией субстрата любым доно-

ром протонов, кроме Н
3
О+, т. е. под действием так называемых 

кислот Бренстеда;

•	электрофильный катализ, когда кислотами являются кислоты 

Льюиса.

Аналогичным образом разделяются реакции, ускоряемые осно-

ваниями:

•	специфический катализ (активация ионами гидроксила ОН–);

•	общий основной катализ (любой акцептор протона, кроме ОН–);

•	нуклеофильный катализ под воздействием оснований Льюиса.

Ускорение реакции зависит от силы кислоты, которую, в первом 

приближении, можно оценить с помощью константы равновесия 

реакции взаимодействия кислоты с водой:
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K
a
 = [H

3
O+][A–]/[HA] .

Бренстед вывел соотношение, связывающее константу скоро-

сти реакции и константу равновесия реакции кислоты с водой:

k = GK
a

a,

где G – постоянная, относящаяся к состоянию активированного 

комплекса; a – характеризует тип переноса частицы.

Так как константа равновесия позволяет судить о силе кислоты, то 

соотношение Бренстеда выражает тем самым зависимость скорости 

реакции от силы кислоты, т. е. от степени диссоциации последней.

Аналогичным образом соотношение Бренстеда, отражающее за-

висимость констант скорости реакции от силы кислоты при взаимо-

действии кислотного катализатора с реагентом (субстратом), будет 

иметь следующий вид:
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 Аналогичным образом соотношение Бренстеда, отражающее 

зависимость констант скорости реакции от силы кислоты при 
взаимодействии кислотного катализатора с реагентом (субстратом), будет 
иметь следующий вид: 

                  
 SHSS KGk . 

Рассмотрим схему превращения вещества S в водном растворе в 
присутствии кислоты HA: 

1. S + AH   →   SH+ + A–    медленно. 
2. SH+ + H20   →   S1 + H3O+   протолитический механизм. 
3. SH+ + A–   →   S1 + HA    прототропный механизм. 
4. H3O+ + A–    →   HA + H2О. 

 В случае общего кислотного катализа самой медленной стадией, 
лимитирующей весь процесс, является первая стадия. Продукт реакции S1 
образуется после распада протонированного комплекса с отдачей протона 
либо кислотному остатку (третья стадия), либо молекуле растворителя Н2О 
(вторая стадия). Общий кислотный катализ основан на переносе протона на 
реагирующую молекулу от любого донора протонов, кроме иона 
гидроксония. Примером может служить реакция дегидратации спирта: 

      1. CH3CH2OH + HA → CH3CH2OH2
+ + A–. 

      2. CH3CH2OH2
+ → H2O + CH3CH2

+. 
      3. CH3CH2

+ + A– → CH2=CH2 + HA.  
 Уходящей группой является нейтральная молекула воды. В неката-

литическом процессе требуется энергия для разделения зарядов. Таким 
образом, в данном случае выигрыш в энергии происходит за счет изменения 
природы уходящей группы. 

 Если сначала происходит взаимодействие кислоты с растворителем, т. 
е. с водой, то схема каталитического превращения вещества будет выглядеть 
иначе: 

             1. HA + H2O → H3O+ + A–. 
             2. S + H3O+ → SH+ + H2O. 
             3. SH+ + A– →  S1 + HA   медленно. 

 Здесь стадией, лимитирующей скорость всего каталитического прев-
ращения, является стадия распада активированного комплекса SH+, иначе 
говоря, скорость реакции не зависит от концентрации катализатора. 
Скорость реакции будет зависеть от концентрации водородных ионов в 
реакционной среде (в воде – H3O+). Это случай специфического катализа. 

 Специфический катализ обнаруживается при гидролизе ацеталей, 
гидратации непредельных альдегидов и инверсии сахарозы. 

         RCH(OR')2 + H2O → RCHO + 2R'OH 
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Рассмотрим схему превращения вещества S в водном растворе  

в присутствии кислоты HA:

1. S + AH → SH+ + A–    медленно.

2. SH+ + H
2
O → S

1
 + H

3
O+   протолитический механизм.

3. SH+ + A– → S
1
 +  HA    прототропный механизм.

4. H
3
O+ + A–  → HA + H

2
О.

В случае общего кислотного катализа самой медленной стади-

ей, лимитирующей весь процесс, является первая стадия. Продукт 

реакции S
1
 образуется после распада протонированного комплекса 

с отдачей протона либо кислотному остатку (третья стадия), либо 

молекуле растворителя Н
2
О (вторая стадия). Общий кислотный ка-

тализ основан на переносе протона на реагирующую молекулу от 

любого донора протонов, кроме иона гидроксония. Примером может 

служить реакция дегидратации спирта:

1. CH
3
CH

2
OH + HA → CH

3
CH

2
OH

2
+ + A–.

2. CH
3
CH

2
OH

2
+ → H

2
O + CH

3
CH

2
+.

3. CH
3
CH

2
+ + A– → CH

2
=CH

2
 + HA. 

Уходящей группой является нейтральная молекула воды.  

В некаталитическом процессе требуется энергия для разделения за-

рядов. Таким образом, в данном случае выигрыш в энергии проис-

ходит за счет изменения природы уходящей группы.
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Если сначала происходит взаимодействие кислоты с растворите

лем, т. е. с водой, то схема каталитического превращения вещества 

будет выглядеть иначе:

1. HA + H
2
O → H

3
O+ + A–.

2. S + H
3
O+ → SH+ + H

2
O.

3. SH+ + A– →  S1 + HA   медленно.

Здесь стадией, лимитирующей скорость всего каталитического 

превращения, является стадия распада активированного комплекса 

SH+, иначе говоря, скорость реакции не зависит от концентрации 

катализатора. Скорость реакции будет зависеть от концентрации 

водородных ионов в реакционной среде (в воде – H
3
O+). Это случай 

специфического катализа.

Специфический катализ обнаруживается при гидролизе ацета-

лей, гидратации непредельных альдегидов и инверсии сахарозы.

RCH(OR′)
2
 + H

2
O → RCHO + 2R′OH.

Перенос протона от иона гидроксония к протоноакцепторно-

му участку реагирующей молекулы (O, N, S) вызывает смещение 

электронной плотности от соседних центров реагирующей молеку-

лы, и это смещение (поляризация связи) облегчает протекание хи-

мической реакции. Протонизация может также изменить характер 

уходящей группы, как это имеет место при дегидратации спиртов.

В зависимости от кинетических условий одну и ту же реакцию 

можно рассматривать с точки зрения как специфического, так и 

общего катализа. Все зависит от соотношения констант скорости 

различных стадий. В конечном счете общий катализ характеризу-

ется увеличением скорости реакции прямо пропорционально кон-

центрации катализатора, в то время как специфический катализ 

непосредственно не зависит от концентрации катализатора, по-

скольку последняя величина не входит в соответствующее кинети-

ческое уравнение.

Всё сказанное относится к рассмотрению катализа в разбавлен-

ных растворах кислот и оснований. В концентрированных раство-

рах зависимость каталитической активности от силы кислоты опре-

деляется с учетом коэффициентов активности, которые определяют 

степень взаимодействия частиц в концентрированном растворе, 

степень отклонения от идеального поведения.
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Во многих случаях константа скорости реакции зависит от кис

лотности среды. В разбавленных растворах коэффициент активно-

сти f равен единице и активность ионов водорода соответствует их 

концентрации:   

a
H+ = [H

3
O+].

В концентрированных растворах зависимость каталитической 

активности от силы кислоты определяется с учетом коэффициен-

тов активности. Для определения активности H+ сильных кислот 

используют функции кислотности (особенно функцию кислотности 

Гаммета), которые, в первом приближении, можно рассматривать 

как функции продолжения шкалы pH в область концентрирован-

ных кислот.

В отличие от катализа в разбавленных растворах, где рост ка

талитической активности отстает от темпа роста концентрации ка

тализатора или концентрации протонов, в концентрированных раство

рах изменение k прямо пропорционально кислотности среды h.

Особенность катализа концентрированными кислотами с 

кинетической и термодинамической точки зрения заключается 

только в том, что быстрая стадия образования протонированной 

формы фактически является необратимой, определяющей же ста-

дией оказывается превращение протонированной формы в активи-

рованный комплекс.

Рассмотрим, как определяется кислотность в концентриро

ванных кислотах.

Приведем реакцию между основанием (субстратом) и сопря-

женной с ним (протонированной формой) кислотой:

B + H → BH+.

Константа равновесия этой реакции
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Константа равновесия этой реакции 

       BHBBHBHBHHBa ccffaaaaK ,        (2.63) 

где a, c, f  – активности, концентрации и коэффициенты активности. 
 Выражение  BHBH ffa  имеет определенный физический смысл, 

обозначается h и, если отношение коэффициентов активности зависит 
только от кислотности среды (гипотеза Гаммета), служит показателем 
кислотности среды, а рH = –lgh называется собственно функцией 
кислотности. Если прологарифмировать (2.63), то получим 

        BBHBBHHaa ffсcapKK /lg/lglglg       (2.64) 

                   BHBa ccpKH /lg . 
Шкала H относится к стандартному состоянию с бесконечным 

разбавлением в воде, в условиях, когда f становятся равными единице и 
выражение (2.64) имеет вид 

        BBHBBHHa ccpHсcapK /lg/lglg   . 

Таким образом, шкалу H можно рассматривать как распространение 
шкалы pH в область более сильных кислот. Функция ряда родственных 
оснований – индикаторов связана со шкалой pH как стандартом посредством 
членов ряда, кривые титрования которых охватывают нижний конец шкалы 
pH и начало шкалы H. 

 pKa кислоты, сопряженной основанию, принято использовать как 
меру основности слабых оснований. Наиболее известна функция 
кислотности Гаммета H0, однако имеются и другие функции кислотности, 
полученные при изучении других типов слабых оснований. 

 Следует отметить, что кислотность среды растет быстрее, чем 
концентрация водородных ионов.  

 Примером процесса, катализируемого сильными кислотами, может 
быть синтез изопрена из формальдегида и изобутилена через 
диметилдиоксан (ДМД).  
 Газофазный гомогенный катализ, когда и реагенты, и катализатор – га-
зы, применяется сравнительно редко. Примерами могут служить окисление 
двуокиси серы окислами азота в камерном и башенном сернокислотном про-
изводстве, окисление метана в формальдегид воздухом, ускоряемое окислами 
азота.  
 Газофазный катализ может осуществляться по молекулярному и по ра-
дикальному механизму. При молекулярном механизме каталитической реак-
ции происходит обмен атомами между катализатором и реагирующими ве-
ществами. Радикальный механизм гомогенного катализа возможен как в га-
зовой, так и в жидкой фазе. В этом случае катализатор служит инициатором, 
направляющим реакцию по цепному механизму.  
 Таким образом, скорость гомогенного каталитического процесса зави-
сит от ряда факторов: концентрации реагирующих веществ, концентрации 

        (2.63)

где a, c, f – активности, концентрации и коэффициенты активности.

Выражение a
H
 + f

B 
/f

BH+ имеет определенный физический смысл, 

обозначается h и, если отношение коэффициентов активности зави-

сит только от кислотности среды (гипотеза Гаммета), служит показа-

телем кислотности среды, а рH = -lgh называется собственно функ-

цией кислотности. Если прологарифмировать (2.63), то получим
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       BHBBHBHBHHBa ccffaaaaK ,        (2.63) 

где a, c, f  – активности, концентрации и коэффициенты активности. 
 Выражение  BHBH ffa  имеет определенный физический смысл, 

обозначается h и, если отношение коэффициентов активности зависит 
только от кислотности среды (гипотеза Гаммета), служит показателем 
кислотности среды, а рH = –lgh называется собственно функцией 
кислотности. Если прологарифмировать (2.63), то получим 

        BBHBBHHaa ffсcapKK /lg/lglglg       (2.64) 

                   BHBa ccpKH /lg . 
Шкала H относится к стандартному состоянию с бесконечным 

разбавлением в воде, в условиях, когда f становятся равными единице и 
выражение (2.64) имеет вид 

        BBHBBHHa ccpHсcapK /lg/lglg   . 

Таким образом, шкалу H можно рассматривать как распространение 
шкалы pH в область более сильных кислот. Функция ряда родственных 
оснований – индикаторов связана со шкалой pH как стандартом посредством 
членов ряда, кривые титрования которых охватывают нижний конец шкалы 
pH и начало шкалы H. 

 pKa кислоты, сопряженной основанию, принято использовать как 
меру основности слабых оснований. Наиболее известна функция 
кислотности Гаммета H0, однако имеются и другие функции кислотности, 
полученные при изучении других типов слабых оснований. 

 Следует отметить, что кислотность среды растет быстрее, чем 
концентрация водородных ионов.  

 Примером процесса, катализируемого сильными кислотами, может 
быть синтез изопрена из формальдегида и изобутилена через 
диметилдиоксан (ДМД).  
 Газофазный гомогенный катализ, когда и реагенты, и катализатор – га-
зы, применяется сравнительно редко. Примерами могут служить окисление 
двуокиси серы окислами азота в камерном и башенном сернокислотном про-
изводстве, окисление метана в формальдегид воздухом, ускоряемое окислами 
азота.  
 Газофазный катализ может осуществляться по молекулярному и по ра-
дикальному механизму. При молекулярном механизме каталитической реак-
ции происходит обмен атомами между катализатором и реагирующими ве-
ществами. Радикальный механизм гомогенного катализа возможен как в га-
зовой, так и в жидкой фазе. В этом случае катализатор служит инициатором, 
направляющим реакцию по цепному механизму.  
 Таким образом, скорость гомогенного каталитического процесса зави-
сит от ряда факторов: концентрации реагирующих веществ, концентрации 
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выражение (2.64) имеет вид 
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Таким образом, шкалу H можно рассматривать как распространение 
шкалы pH в область более сильных кислот. Функция ряда родственных 
оснований – индикаторов связана со шкалой pH как стандартом посредством 
членов ряда, кривые титрования которых охватывают нижний конец шкалы 
pH и начало шкалы H. 

 pKa кислоты, сопряженной основанию, принято использовать как 
меру основности слабых оснований. Наиболее известна функция 
кислотности Гаммета H0, однако имеются и другие функции кислотности, 
полученные при изучении других типов слабых оснований. 

 Следует отметить, что кислотность среды растет быстрее, чем 
концентрация водородных ионов.  

 Примером процесса, катализируемого сильными кислотами, может 
быть синтез изопрена из формальдегида и изобутилена через 
диметилдиоксан (ДМД).  
 Газофазный гомогенный катализ, когда и реагенты, и катализатор – га-
зы, применяется сравнительно редко. Примерами могут служить окисление 
двуокиси серы окислами азота в камерном и башенном сернокислотном про-
изводстве, окисление метана в формальдегид воздухом, ускоряемое окислами 
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 Газофазный катализ может осуществляться по молекулярному и по ра-
дикальному механизму. При молекулярном механизме каталитической реак-
ции происходит обмен атомами между катализатором и реагирующими ве-
ществами. Радикальный механизм гомогенного катализа возможен как в га-
зовой, так и в жидкой фазе. В этом случае катализатор служит инициатором, 
направляющим реакцию по цепному механизму.  
 Таким образом, скорость гомогенного каталитического процесса зави-
сит от ряда факторов: концентрации реагирующих веществ, концентрации 
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0
, однако имеются и другие функции кислот-

ности, полученные при изучении других типов слабых оснований.
Следует отметить, что кислотность среды растет быстрее, чем 

концентрация водородных ионов. 
Примером процесса, катализируемого сильными кислотами, 

может быть синтез изопрена из формальдегида и изобутилена через 
диметилдиоксан (ДМД). 

Газофазный гомогенный катализ, когда и реагенты, и катали-
затор – газы, применяется сравнительно редко. Примерами могут 
служить окисление двуокиси серы окислами азота в камерном и 
башенном сернокислотном производстве, окисление метана в фор-
мальдегид воздухом, ускоряемое окислами азота. 

Газофазный катализ может осуществляться по молекулярному и 
по радикальному механизмам. При молекулярном механизме ката-
литической реакции происходит обмен атомами между катализато-
ром и реагирующими веществами. Радикальный механизм гомоген-
ного катализа возможен как в газовой, так и в жидкой фазе. В этом 
случае катализатор служит инициатором, направляющим реакцию 
по цепному механизму. 

Таким образом, скорость гомогенного каталитического процес-
са зависит от ряда факторов: концентрации реагирующих веществ, 
концентрации катализатора, температуры, давления, интенсивно-

сти перемешивания. Зависимость скорости процесса от концен-

;
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трации реагентов и катализатора определяется прежде всего соот-

ношением скоростей элементарных стадий каталитического акта и 

условиями их равновесия. Влияние температуры, давления и переме-

шивания на скорость гомогенно-каталитических реакций аналогич-

но общим кинетическим закономерностям гомогенных процессов.

Основным недостатком гомогенного катализа является труд-

ность выделения катализатора из конечной продукционной смеси, 

в результате чего часть катализатора теряется, а целевой продукт за-

грязняется. Однако в последнее время ведутся обширные исследова-

ния в области высокоактивных катализаторов гомогенного катализа, 

которые, присутствуя в малых дозах, вызывают цепные реакции. По-

скольку количество вводимого катализатора невелико, после реак-

ции он не извлекается из реакционной смеси, а остается в целевом 

продукте, не снижая качества получаемого целевого продукта. 

Большой интерес к гомогенному катализу вызван главным обра-

зом тем, что при подборе соответствующих катализаторов интенсив-

ность гомогенных процессов очень высока. Это объясняется тем, что 

гомогенные реакции протекают на микроуровне (на уровне отдель-

ных молекул), когда вероятность столкновения молекул реагирую-

щих веществ с молекулами катализатора весьма значительная.  

2.12.4. Гетерогенный катализ 

Большинство известных промышленных каталитических реак-

ций – это реакции между газообразными реагентами на твердых ка-

тализаторах. Изменение реакционного пути происходит в этом слу-

чае благодаря образованию промежуточных непрочных продуктов 

взаимодействия реагирующих веществ с катализатором. 

В общем случае процесс гетерогенного катализа на твердых по-

ристых катализаторах складывается из нескольких элементарных 

стадий (рис. 2.48), а именно: 

1)	внешняя диффузия реагирующих веществ из ядра потока к по-

верхности зерен катализатора (через пограничный слой газа); 

2)	внутренняя диффузия реагентов в порах зерна катализатора; 

3)	активированная адсорбция веществ на поверхности катализатора 

с образованием поверхностных непрочных химических соедине-

ний – активированных комплексов; 
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4)	перегруппировка атомов с образованием поверхностных ком-

плексов продукт – катализатор; 

5)	десорбция продукта с поверхности; 

6)	внутренняя диффузия продукта в порах зерна катализатора; 

7)	внешняя диффузия продукта реакции от поверхности зерна ката-

лизатора в ядро потока (через пограничный слой газа).
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где υ – объем гранулы, м3.  
 Из этого соотношения видно, что внутренняя поверхность значительно 
превышает наружную поверхность. Следовательно, в данном случае в прак-
тических расчетах наружную поверхность можно не учитывать. Так как при 
гетерогенном катализе процесс протекает главным образом на внутренней 
поверхности катализатора, то для описания большинства каталитических 
процессов более подходит квазигомогенная модель, а не модель частицы с 
невзаимодействующим ядром.  
 В настоящее время установлено, что не вся поверхность катализатора 
однородна, поэтому катализ осуществляется только на так называемых ак-
тивных центрах.   
 

Рис. 2.48. Элементарные стадии гетерогенного катализа: 1 – турбулентный поток газа; 2 –
пограничный слой газа; 3 – наружная поверхность катализатора; 4 – поры катализатора; 5
– внутренняя поверхность пор.  
I – внешняя диффузия; II – внутренняя диффузия; III – активированная адсорбция; IV –
перегруппировка атомов на поверхности; V – десорбция продукта; VI – внутренняя диф-
фузия продукта; VII – внешняя диффузия продукта 
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Рис. 2.48. Элементарные стадии гетерогенного катализа:  
1 – турбулентный поток газа; 2 – пограничный слой газа; 3 – наружная 

поверхность катализатора; 4 – поры катализатора; 5 – внутренняя 
поверхность пор; I – внешняя диффузия; II – внутренняя диффузия;  

III – активированная адсорбция; IV – перегруппировка атомов на 
поверхности; V – десорбция продукта; VI – внутренняя диффузия 

продукта; VII – внешняя диффузия продукта

В отличие от некаталитического гетерогенного процесса, про-

текающего в системе газ – твердое, в данном случае появляются до-

полнительные промежуточные стадии, в частности активированная 

адсорбция молекул исходных веществ на поверхности катализато-

ра (стадия III). При этом желательно, чтобы твердые катализато-

ры имели большую легкодоступную поверхность, что достигается 

уменьшением размера зерен и увеличением их  пористости. В ряде 

случаев внутренняя поверхность таких катализаторов достигает де-

сятков и даже сотен квадратных метров на 1 см3 катализатора. 
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При наличии пористого катализатора реакция протекает как на 

внешней, так и на внутренней поверхности гранул катализатора. 

Часто внутренняя поверхность в тысячи раз превышает внешнюю 

поверхность, в этом случае влияние последней на процесс невелико. 

Чтобы судить о роли каждой из этих поверхностей, примем, напри-

мер, внутреннюю поверхность катализатора равной 10 м2/см3, или 

107 м2/м 3 (в действительности она бывает более 100 м2/см3), опреде-

лим их соотношение для гранулы (зерна) катализатора диаметром  

d = 0,005 м (5 мм):
 

 

120

              1667
6

005,0106
11010 7

2

37

2

7

внешн

внутр 












d

d

dS
S

, 

где υ – объем гранулы, м3.  
 Из этого соотношения видно, что внутренняя поверхность значительно 
превышает наружную поверхность. Следовательно, в данном случае в прак-
тических расчетах наружную поверхность можно не учитывать. Так как при 
гетерогенном катализе процесс протекает главным образом на внутренней 
поверхности катализатора, то для описания большинства каталитических 
процессов более подходит квазигомогенная модель, а не модель частицы с 
невзаимодействующим ядром.  
 В настоящее время установлено, что не вся поверхность катализатора 
однородна, поэтому катализ осуществляется только на так называемых ак-
тивных центрах.   
 
Кинетика гетерогенно-каталитических реакций 
 В общем случае суммарное уравнение скорости всего процесса гетеро-
генного катализа должно включать описание каждой из его стадий. Но точно 
так же, как и при протекании гетерогенного некаталитического процесса, не 
все его стадии оказывают равное влияние на скорость катализа. В большин-
стве случаев одна из стадий является наиболее медленной, лимитирующей 
процесс; она и определяет его скорость, поэтому для изыскания путей интен-
сификации такого процесса важно прежде всего установить лимитирующую 
стадию.  
 Из анализа гетерогенных некаталитических процессов известно, что, 
если наиболее медленной стадией, лимитирующей общую скорость, является 
диффузионный перенос газообразного вещества через пограничный слой га-
за, т. е. если процесс протекает во внешнедиффузионной области, эффектив-
ным средством его ускорения служит увеличение скорости газового потока. 
На этом основан наиболее часто применяемый экспериментальный метод 
определения влияния диффузии на скорость каталитического процесса. 
 Для этой цели проводят серию опытов по определению скорости ката-
литической реакции при различной скорости потока реакционной смеси, но 
при постоянном отношении объема катализатора к объему смеси: 
                   Vк/Vг = const или Vк/ f ꞏω = const,  
где Vк – объем катализатора; Vг – объем реакционной газовой смеси; f – пло-
щадь сечения контактной трубки; ω – линейная скорость газового потока. 
При увеличении ω (что достигается уменьшением f ) скорость реакции  
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будет возрастать только до тех пор, пока процесс протекает во внешнедиф-
фузионной области (рис. 2.49).  
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через пограничный слой газа, т. е. если процесс протекает во внеш-
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будет возрастать только до тех пор, пока процесс протекает во внешнедиф-
фузионной области (рис. 2.49).  

 На участке кривой от ω = 0 до ω = 
ω1 скорость потока оказывает влияние 
на скорость реакции и, следовательно, 
процесс протекает во внешнедиффузи-
онной области. Влияние внутренней 
диффузии исследуют путем проведения 
серии опытов при скорости потока ω > 
ω1 (в области, где внешняя диффузия 
уже не оказывает влияния на общую 
скорость процесса). Опыты проводят на 
зернах катализатора различного разме-
ра, результаты опытов выражают в ви-
де графической зависимости r =  (1/R). 
На графике эта зависимость имеет та-
кой же характер, что и для некаталити-

ческих процессов в системе газ – твердое (рис. 2.50).  
 Активное действие катализатора 
обусловлено прежде всего предвари-
тельной адсорбцией реагирующих ве-
ществ на поверхности катализатора 
(стадии III–V на рис. 2.48), что оказы-
вает большое влияние на скорость ге-
терогенного катализа.  
 Адсорбция является самопроиз-
вольным процессом, поэтому она со-
провождается убылью энергии систе-
мы и связана с выделением тепла. 
 Существует два вида адсорбции 
– физическая и химическая (последняя 
называется также активированной ад-
сорбцией, или хемосорбцией). Про-
цесс катализа связан с хемосорбцией, 

но хемосорбция может быть обратимой и необратимой. Естественно, что в 
процессе катализа хемосорбция должна быть обратимой, так как активные 
центры должны непрерывно возобновлять свою функциональную деятель-
ность по отношению к реагентам. Необратимая адсорбция вызывает отравле-
ние катализатора. 

Рис. 2.49. Влияние внешней диффузии 
(скорости потока w) на скорость ката-

литического процесса r 
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Рис. 2.50. Влияние внутренней диф-
фузии (радиуса зерен катализатора R) 
на скорость каталитического процесса 
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ния на общую скорость процесса). Опыты проводят на зернах ката-

лизатора различного размера, результаты опытов выражают в виде 

графической зависимости r = j(1/R). На графике эта зависимость 

имеет такой же характер, что и для некаталитических процессов  

в системе газ – твердое (рис. 2.50). 
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Активное действие катализатора обусловлено прежде всего 

предварительной адсорбцией реагирующих веществ на поверхно-

сти катализатора (стадии III–V на рис. 2.48), что оказывает большое 

влияние на скорость гетерогенного катализа. 

Адсорбция является самопроизвольным процессом, поэтому 

она сопровождается убылью энергии системы и связана с выделе-

нием тепла.

Существует два вида адсорбции – физическая и химическая (по-

следняя называется также активированной адсорбцией, или хемо- 

сорбцией). Процесс катализа связан с хемосорбцией, но хемосо-

рбция может быть обратимой и необратимой. Естественно, что  

в процессе катализа хемосорбция должна быть обратимой, так как 

активные центры должны непрерывно возобновлять свою функци-

ональную деятельность по отношению к реагентам. Необратимая 

адсорбция вызывает отравление катализатора.

С целью установления функциональной зависимости скорости 

гетерогенного катализа от различных факторов проводят всесто-

ронние исследования, что позволяет определить влияние различ-

ных показателей на скорость адсорбции и десорбции реагентов по-
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верхностью катализатора, а также на скорость протекания других 

стадий, определяющих каталитический процесс в целом. Получен-

ные при этом данные используют для составления теоретических 

уравнений, позволяющих установить общие закономерности в иде-

альных условиях. 

Для практических целей обычно применяют эмпирические 

уравнения, которые получают путем тщательного изучения влия-

ния различных факторов на скорость конкретного каталитического 

процесса в условиях, близких к производственным. При этом иде-

ализированные модели служат отправной точкой для наиболее эф-

фективного анализа экспериментальных данных. 

Одним из эмпирических уравнений является уравнение (2.62). 

Это уравнение справедливо для сравнительно узкой области изме-

нения концентрации сернистого ангидрида и кислорода (оно при-

менимо для газов, получаемых при обжиге в воздухе флотационного 

колчедана). Сейчас предложено свыше 20 эмпирических уравнений 

для этой же реакции. Нахождение кинетических уравнений и опре-

деление оптимальных параметров является главной целью научных 

исследований в области каталитических процессов, так как эти дан-

ные используются затем для расчета каталитических реакторов. 

Температура оказывает весьма существенное влияние на ката-

литические процессы, так как при повышении температуры увели-

чивается константа скорости реакции и одновременно изменяется 

константа равновесия. Для процессов, проходящих в кинетической 

области, повышение температуры всегда способствует приближе-

нию процесса к состоянию равновесия. Но, как известно, при обра-

тимых реакциях равновесная степень превращения X при повыше-

нии Т уменьшается для экзотермических реакций и увеличивается 

для эндотермических реакций. Поэтому закономерности, отражаю-

щие суммарную скорость реакции и действительную степень пре-

вращения для экзотермических и эндотермических реакций, совер-

шенно различны. При этом наблюдается такая же функциональная 

зависимость Х = f (Т), как и для некаталитических процессов. 

Время контакта (время соприкосновения) реагирующих веществ 

с катализатором также является важной технологической характе-

ристикой каталитического процесса, так как оно определяет его ин-
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тенсивность. При расчете реакторов время контакта определяют по 

уравнению

t
к
 = V

к 
/V,                                  (2.66)

где τ
к
 – время контакта; V

к
 – объем катализатора; V – объем реак-

ционной смеси, проходящей через катализатор в единицу времени. 

Величина, обратная времени контакта, называется объемной скоро-

стью и выражается уравнением

W = 1/t
к 
,                                               (2.67)

где W – объемная скорость (объем реакционной смеси, проходящей 

через единицу объема катализатора в единицу времени), м3(газа)/м 
3 (катализатора) · с = с-1. 

При увеличении объемной скорости обычно снижается степень 

превращения, однако при этом возрастает интенсивность работы 

аппарата, т. е. увеличивается количество целевого продукта, полу-

чаемого с единицы объема катализатора в единицу времени. Это 

объясняется тем, что при увеличении скорости потока реагирующая 

система в большей мере удалена от равновесия, процесс протекает в 

области высоких скоростей за счет большой движущей силы: 

DС = Р
г
 – Р

т
,

где Р
г
 – парциальное давление реагента в газовой фазе; Р

т
 – парци-

альное давление реагента на поверхности катализатора.

В качестве примера приведем данные о влиянии объемной ско-

рости на интенсивность каталитического процесса синтеза аммиака 

N
2 
+ 3Н

2 
= 2NH

3
,  протекающего при Т = 450 К (табл. 2.2).

Таблица 2.2

W, с-1 % NH
3
 в газовой фазе

Интенсивность катали-
затора, кг/(м3 · ч)

О (равновесие) 45 –

10 000 25 1950

30 000 18 4280

50 000 16 5640

Из приведенных данных следует, что при увеличении скорости 

газа в 5 раз содержание NH
3
 в конечной смеси снижается только  
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в 1,5 раза, а интенсивность процесса возрастает в 3 раза. Интенсив-

ность катализатора выражают в виде уравнения 

G = r · z · S,                                            (2.68)

где G – производительность катализатора, кг/час·м3; ρ – плотность ре-

агента при нормальных условиях, кг/м3 (для аммиака ρ = 0,7708 кг/м3); 

z – мольная доля целевого продукта в газовой смеси; S – объемная 

скорость, ч –1. 

Из уравнения (2.68) видно, что при увеличении объемной ско-

рости производительность катализатора возрастает. Однако воз-

можности для увеличения W ограничены, так как при этом степень 

превращения Х
А
 уменьшается (снижается концентрация целевого 

продукта, что затрудняет выделение его из реакционной смеси), 

возрастает расход энергии и нарушается автотермичность экзотер-

мической реакции вследствие относительного увеличения объема 

реакционной смеси. 

Если проводить экзотермическую реакцию с различным вре-

менем соприкосновения реакционной смеси с катализатором τ
к
, 

получают серию кривых на осях координат Т – Х
А
 с максимальным 

значением Х
 max

, что позволяет установить оптимальную температур-

ную последовательность, обеспечивающую наиболее эффективное 

ведение процесса. Его следует начинать при высокой температуре, 

когда скорость процесса велика и, следовательно, достигается высо-

кая интенсивность, а затем вести процесс при снижении температу-

ры и увеличении времени соприкосновения реагирующих масс, при 

этом возрастает значение Х
А
. 

Применение давления является одним из способов повышения 

степени превращения при промышленном осуществлении обрати-

мых каталитических реакций, проходящих с уменьшением объема. 

Давление становится решающим фактором, когда активность ката-

лизатора и величина X (равновесная степень превращения) низкие.

2.13. Общие сведения о химических реакторах

Химический реактор – устройство, предназначенное для про-

ведения в нём химических превращений, сочетающихся с массо-  

и теплопереносом. 



163

Химический реактор – понятие обобщенное, относится к реак-

торам, колоннам, башням, автоклавам, камерам, печам, контакт-

ным аппаратам, полимеризаторам, дожигателям, гидрогенизаторам, 

окислителям и другим аппаратам, названия которых происходят от 

их назначения или даже внешнего вида.

Вспомогательные аппараты обычно располагаются в технологи-

ческой схеме как до реактора, так и после него. Основное назначение 

аппаратов, предшествующих реактору, заключается в подготовке 

сырья к реакции, а аппаратов, расположенных за реактором, –  

в разделении продуктов реакции, концентрировании их или очист-

ке от вредных примесей.

Иногда и вспомогательные операции (подогрев, измельчение, 

испарение, конденсация и т. п.), и собственно химическое превра-

щение могут происходить в одном и том же аппарате.

Общий вид реактора и схемы некоторых из них приведены на 

рис. 2.51. Емкостный реактор 1 оснащен мешалкой, которая пе-

ремешивает реагенты (чаще жидкости, суспензии), помещаемые 

внутрь аппарата. Температурный режим поддерживается с помо-

щью теплоносителя, циркулирующего в рубашке реактора или во 

встроенном в него теплообменнике. После проведения реакции 

продукты выгружают, и после очистки реактора цикл повторяется. 

Процесс периодический. 

Емкостный реактор 2 является проточным, т. к. реагенты (чаще 

газ, жидкость, суспензия) непрерывно проходят через него. Газ бар-

ботирует через жидкость. Колонный реактор 3 характеризуется от-

ношением высоты к диаметру, которое для промышленных реакто-

ров составляет 4–6 (в емкостных реакторах это отношение около 1). 

Взаимодействие газа и жидкости такое же, как в реакторе 2.

Насадочный реактор 4 оснащен кольцами Рашига или другими 

небольшими элементами – насадкой. Взаимодействуют газ и жид-

кость. Жидкость стекает по насадке, а газ движется между элемен-

тами насадки. 

Реакторы 5–8 в основном используют для взаимодействия газа 

с твердым реагентом. В реакторе 5 твердый реагент неподвижен, га-

зообразный или жидкий реагент непрерывно проходит через него. 

Процесс периодический по твердому веществу. 
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Ректоры 6–8 модифицированы таким образом, чтобы и по твер-

дому реагенту процесс являлся непрерывным. Твердый реагент про-

двигается вдоль вращающегося наклонно установленного круглого 

реактора 6 или просыпается через реактор 7. В реакторе 8 газ пода-

ется снизу под большим давлением так, что твердые частицы оказы-

ваются во взвешенном состоянии, образуя псевдоожиженный или 

кипящий слой, обладающий некоторыми свойствами жидкости. 
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 Насадочный реактор 4 оснащен кольцами Рашига или другими не-
большими элементами – насадкой. Взаимодействуют газ и жидкость. Жид-
кость стекает по насадке, а газ движется между элементами насадки.  
 Реакторы 5–8 в основном используют для взаимодействия газа с твер-
дым реагентом. В реакторе 5 твердый реагент неподвижен, газообразный или 
жидкий реагент непрерывно проходит через него. Процесс периодический по 
твердому веществу.   
 Ректоры 6–8 модифицированы таким образом, чтобы и по твердому ре-
агенту процесс являлся непрерывным. Твердый реагент продвигается вдоль 

Рис. 2.51. Схемы химических реакторов: 
Г – газ; Ж – жидкость; Т – теплоноситель; Н – насадка; ТВ – твердый реагент; К – 

катализатор; Хг – холодный газ; Топл. – топливо 

Рис. 2.51. Схемы химических реакторов: Г – газ; Ж – жидкость;  
Т – теплоноситель; Н – насадка; ТВ – твердый реагент; К – катализатор; 

Хг – холодный газ; Топл. – топливо

Трубчатый реактор 9 по виду подобен кожухотрубному тепло-

обменнику. Через трубки, в которых протекает реакция, проходят 

газообразные или жидкие реагенты. Обычно в трубки загружен ка-
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тализатор. Температурный режим обеспечивают циркуляцией те-
плоносителя в межтрубном пространстве. 

Реакторы 5 и 9 используют также для проведения процессов на 
твердом катализаторе. 

Трубчатый реактор 10 часто применяют для осуществления вы-
сокотемпературных гомогенных реакций, в том числе в вязкой жид-
кости (например, пиролиз тяжелых углеводородов). Нередко такие 
реакторы называют печами. 

Многослойный реактор 11 оснащен системой, позволяющей 
охлаждать или нагревать реагент, находящийся между несколькими 
слоями твердого вещества, выполняющего роль, например, катали-
затора. На рисунке показано охлаждение исходного газообразного 
вещества холодным газом, введенным между верхними слоями ка-
тализатора, и теплоносителем через систему теплообменников, по-
мещенных между другими слоями катализатора. 

Многослойный реактор 12 предусмотрен для проведения в нем 
газожидкостных процессов. 

Приведенные на рис. 2.51 схемы отображают лишь часть приме-
няемых в промышленности реакторов. Однако проведенная далее 
систематизация конструкций реакторов и протекающих процессов, 
позволяет разобраться и провести исследование в любом из них.

Для всех реакторов характерны общие структурные элемен-
ты, представленные в реакторе на рис. 2.52, аналогичном 11-му на  
рис. 2.51. Реакционную зону 1, в которой протекает химическая 
реакция, представляют несколько слоев катализатора. Она есть во 
всех реакторах: в реакторах 1–3 на рис. 2.52 – это слой жидкости,  
в реакторах 4, 5, 7 – слой насадки или твердого компонента, в реак-
торах 6, 8 – часть объема реактора с твердым компонентом, в реак-
торах 9, 10 – внутренний объем трубок, где протекает реакция. 

Исходная реакционная смесь подается через верхний штуцер. 
Чтобы обеспечить равномерно распределенное прохождение газа 
через реакционную зону, обуславливающее однородный контакт ре-
агентов, установлен распределитель потока. Это – устройство ввода 
2. В реакторе 2 на рис. 2.51 распределителем газа является барботер, 
в реакторе 4 – разбрызгиватель. 

Между первым сверху и вторым слоем два потока смешиваются 
в смесителе 3. Между вторым и третьим слоем помещен теплооб-
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менник 4. Эти структурные элементы предназначены для измене-

ния состава и температуры потока между реакционными зонами. 

Теплообмен с реакционной зоной (отвод теплоты, выделяющейся 

в результате протекания экзотермических реакций, или подогрев 

реагирующей смеси) осуществляется через поверхность встроенных 

теплообменников, либо через внутреннюю поверхность рубашки 

реактора (аппарат 1 на рис. 2.51), либо через стенки труб в реакторах 

9, 10. Реактор может быть оснащен устройствами разделения пото-

ков. Продукты выводятся через выходное устройство 5.
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 Между первым сверху и вторым слоем два потока смешиваются в сме-
сителе 3. Между вторым и третьим слоем помещен теплообменник 4. Эти 
структурные элементы предназначены для изменения состава и температуры 
потока между реакционными зонами. Теплообмен с реакционной зоной (от-
вод теплоты, выделяющейся в результате протекания экзотермических реак-
ций, или подогрев реагирующей смеси) осуществляется через поверхность 
встроенных теплообменников, либо через внутреннюю поверхность рубашки 
реактора (аппарат 1 на рис. 2.51), либо через стенки труб в реакторах 9, 10. 
Реактор может быть оснащен устройствами разделения потоков. Продукты 
выводятся через выходное устройство 5. 
 В теплообменниках и устройствах ввода, вывода, смешения, разделе-
ния, распределения потоков протекают физические процессы. Химические 
реакции осуществляются в основном в реакционных зонах. Процесс, проис-
ходящий в реакционной зоне, представляет собой совокупность частичных 
этапов, которые схематически показаны на рис. 2.53 для каталитического и 
газожидкостного взаимодействия.  
 Рис. 2.53, а представляет схему реакционного процесса с участием ка-
тализатора, через неподвижный слой которого проходит общий (конвектив-
ный) поток газообразных реагентов (1). Реагенты диффундируют к поверхно-
сти зерен (2) и проникают в поры катализатора (3), на внутренней поверхно-
сти которых протекает реакция (4). Образующиеся продукты реакции обрат-
ным путем отводятся в поток. Выделяющаяся в результате химического пре-
вращения теплота за счет теплопроводности переносится по слою (5), а от 
слоя через стенку – к хладагенту (6). Возникающие градиенты концентраций 
и температуры вызывают дополнительные потоки теплоты и вещества (7) к 
основному конвективному движению реагентов в слое. 
 На рис. 2.53, б представлен процесс в слое жидкости, через который 
барботирует газ. Между пузырями (1) газа и жидкостью происходит массо-
обмен реагентами (2). Динамика жидкости складывается из движения около 

Рис. 2.52. Структурные элементы химического реактора: 
1 – реакционная зона; 2 – входное и распределительное устройство; 3 – смеситель; 4 – 

теплообменник; 5 – выходное устройство; Хг – холодный газ; Т – теплоноситель; И и П 
– исходный и конечный продукты соответственно 

Рис. 2.52. Структурные элементы химического реактора:  
1 – реакционная зона; 2 – входное и распределительное устройство;  

3 – смеситель; 4 – теплообменник; 5 – выходное устройство;  
Хг – холодный газ; Т – теплоноситель; И и П – исходный и конечный 

продукты соответственно

В теплообменниках и устройствах ввода, вывода, смешения, 

разделения, распределения потоков протекают физические процес-

сы. Химические реакции осуществляются в основном в реакцион-

ных зонах. Процесс, происходящий в реакционной зоне, представ-

ляет собой совокупность частичных этапов, которые схематически 

показаны на рис. 2.53 для каталитического и газожидкостного вза-

имодействия. 

Рис. 2.53, а представляет схему реакционного процесса с участи-

ем катализатора, через неподвижный слой которого проходит общий 

(конвективный) поток газообразных реагентов (1). Реагенты диф-

фундируют к поверхности зерен (2) и проникают в поры катализа-
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тора (3), на внутренней поверхности которых протекает реакция (4). 

Образующиеся продукты реакции обратным путем отводятся в по-

ток. Выделяющаяся в результате химического превращения теплота 

за счет теплопроводности переносится по слою (5), а от слоя через 

стенку – к хладагенту (6). Возникающие градиенты концентраций и 

температуры вызывают дополнительные потоки теплоты и вещества 

(7) к основному конвективному движению реагентов в слое. 
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пузырей (3) и циркуляции в масштабе слоя (4). Первое – подобно турбулент-
ной диффузии, второе аналогично циркуляционному конвективному движе-
нию жидкости через реакционную зону. В жидкости и, в общем случае, в газе 
протекает химическое превращение (5). 
 Приведенные примеры показывают сложную структуру процессов, 
протекающих в реакционной зоне. Если учесть множество схем и конструк-
ций существующих реакторов, то разнообразие процессов в них многократно 
возрастает. Необходим научный метод, позволяющий систематизировать это 
многообразие, найти общность в нем, выработать систему представлений о 
закономерностях явлений и связей между ними, т. е. создать теорию химиче-
ских процессов и реакторов.  
2.13.1.	Требования,	предъявляемые	к	химическим	реакторам	
 Многообразие химических и физических явлений, лежащих в основе 
различных технологических процессов, выдвигает разные требования к хи-
мическим реакторам. Тем не менее все без исключения реакторы должны 
удовлетворять следующим основным требованиям: 

 обеспечивать большую производительность; 
 давать возможно более высокую степень превращения при максималь-

ной селективности процесса; 
 иметь малые энергетические затраты на транспортировку и перемеши-

вание реагентов; 
 быть достаточно простыми в устройстве и дешевыми; 
 наиболее полно использовать теплоту экзотермических реакций и теп-

лоту, подводимую извне, для осуществления эндотермических процессов; 
 быть надежными в работе, по возможности наиболее полно механизи-

рованными и обеспечивать автоматическое регулирование процесса. 
 Перечисленные требования часто носят противоречивый характер. 
Например, увеличение степени превращения приводит к снижению произво-
дительности аппарата, а высокие механизация и автоматизация – к его удо-
рожанию. Поэтому необходимо обеспечить такую совокупность выполнения 
требований, которая привела бы к наивысшей экономической эффективности 

 Рис. 2.53. Схема потоков в каталитическом (а) и газожидкостном (б)  
процессах Рис. 2.53. Схема потоков в каталитическом (а)  

и газожидкостном (б) процессах

На рис. 2.53, б представлен процесс в слое жидкости, через ко-

торый барботирует газ. Между пузырями (1) газа и жидкостью про-

исходит массообмен реагентами (2). Динамика жидкости складыва-

ется из движения около пузырей (3) и циркуляции в масштабе слоя 

(4). Первое – подобно турбулентной диффузии, второе аналогично 

циркуляционному конвективному движению жидкости через реак-

ционную зону. В жидкости и, в общем случае, в газе протекает хими-

ческое превращение (5).

Приведенные примеры показывают сложную структуру процес-

сов, протекающих в реакционной зоне. Если учесть множество схем 

и конструкций существующих реакторов, то разнообразие процес-

сов в них многократно возрастает. Необходим научный метод, по-

зволяющий систематизировать это многообразие, найти общность 

в нем, выработать систему представлений о закономерностях явле-

ний и связей между ними, т. е. создать теорию химических процес-

сов и реакторов. 
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2.13.1. Требования, предъявляемые к химическим реакторам

Многообразие химических и физических явлений, лежащих  

в основе различных технологических процессов, выдвигает разные 

требования к химическим реакторам. Тем не менее все без исклю-

чения реакторы должны удовлетворять следующим основным тре-

бованиям:

•	обеспечивать большую производительность;

•	давать возможно более высокую степень превращения при макси-

мальной селективности процесса;

•	иметь малые энергетические затраты на транспортировку и пере-

мешивание реагентов;

•	быть достаточно простыми в устройстве и дешевыми;

•	наиболее полно использовать теплоту экзотермических реакций 

и теплоту, подводимую извне, для осуществления эндотермиче-

ских процессов;

•	быть надежными в работе, по возможности наиболее полно ме-

ханизированными и обеспечивать автоматическое регулирование 

процесса.

Перечисленные требования часто носят противоречивый харак-

тер. Например, увеличение степени превращения приводит к сни-

жению производительности аппарата, а высокие механизация и ав-

томатизация – к его удорожанию. Поэтому необходимо обеспечить 

такую совокупность выполнения требований, которая привела бы 

к наивысшей экономической эффективности работы реактора. Для 

этого учитывается вклад каждого из показателей в общий экономи-

ческий эффект работы аппарата. Так, производительность химиче-

ского реактора П рассчитывают по уравнению
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работы реактора. Для этого учитывается вклад каждого из показателей в об-
щий экономический эффект работы аппарата. Так, производительность хи-
мического реактора П рассчитывают по уравнению 

                      
 GcVvП ППк                 (2.69) 

или 
                       Пин xcVvП ,                (2.70)              
где ν – реакционный объем аппарата, м3; Vк , Vн – объемная скорость, рассчи-
танная на конечный (к) или начальный (н) объем реакционной (газовой или 
жидкой) смеси, ч-1; сП и си – объемная безразмерная концентрации продукта 
(п) или основного исходного (и) вещества, т. е. вещества, по которому прово-
дятся кинетические расчеты; П – плотность продукта, кг/м3; х – степень пре-
вращения основного исходного вещества в продукт; G – количество продукта 
реакции, кг;  – время работы реактора, ч;  – коэффициент пересчета объема 
исходного вещества на объем продукта с учетом стехиометрии. 
 Интенсивность работы реактора в соответствии с уравнениями (2.69) и 
(2.70) можно представить как 
                        nик xcVI   .               (2.71) 
 В аппарате идеального вытеснения степень превращения возрастает по 
логарифмическому закону. При этом уменьшается концентрация исходных 
веществ в реакционном пространстве, что, в соответствии с законами кине-
тики, снижает скорость реакции, а следовательно, производительность реак-
тора П и его интенсивность I с увеличением времени реакции падают (рис. 
2.54). 
 Таким образом, стремление к достижению степени превращения, близ-
кой к равновесной, приводит к существенному уменьшению производитель-
ности аппарата. Противоречиво связаны между собой и другие требования к 
реакторам. Например, улучшение использования теплоты требует усложне-
ния теплообменных устройств, что повышает стоимость реактора. Или при 
выборе скорости движения реагентов в реакторе необходимо учитывать, что 

сопротивление аппарата увеличивается 
в большей степени, чем производи-
тельность, поэтому линейную скорость 
движения реагентов целесообразно 
увеличивать лишь до некоторого пре-
дела, определяемого экономическими 
соображениями (сопоставлением пре-
имущества от увеличения производи-
тельности аппарата с затратами энер-
гии на преодоление сопротивления). 
По этим соображениям окончательный 
выбор типа реактора с учетом приве-
денных требований осуществляется 

τ 

х П, I, х 

П, I 

Рис. 2.54. Изменение производительно-
сти П, интенсивности I и степени пре-
вращения х во времени для реактора 

идеального вытеснения 
 

                                 (2.69)

или
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логарифмическому закону. При этом уменьшается концентрация исходных 
веществ в реакционном пространстве, что, в соответствии с законами кине-
тики, снижает скорость реакции, а следовательно, производительность реак-
тора П и его интенсивность I с увеличением времени реакции падают (рис. 
2.54). 
 Таким образом, стремление к достижению степени превращения, близ-
кой к равновесной, приводит к существенному уменьшению производитель-
ности аппарата. Противоречиво связаны между собой и другие требования к 
реакторам. Например, улучшение использования теплоты требует усложне-
ния теплообменных устройств, что повышает стоимость реактора. Или при 
выборе скорости движения реагентов в реакторе необходимо учитывать, что 

сопротивление аппарата увеличивается 
в большей степени, чем производи-
тельность, поэтому линейную скорость 
движения реагентов целесообразно 
увеличивать лишь до некоторого пре-
дела, определяемого экономическими 
соображениями (сопоставлением пре-
имущества от увеличения производи-
тельности аппарата с затратами энер-
гии на преодоление сопротивления). 
По этим соображениям окончательный 
выбор типа реактора с учетом приве-
денных требований осуществляется 

τ 

х П, I, х 

П, I 

Рис. 2.54. Изменение производительно-
сти П, интенсивности I и степени пре-
вращения х во времени для реактора 

идеального вытеснения 
 

                                  (2.70)

где ν – реакционный объем аппарата, м3; V
к
, V

н
 – объемная скорость, 

рассчитанная на конечный (к) или начальный (н) объем реакцион-

ной (газовой или жидкой) смеси, ч-1; с
П

 и с
и
 – объемная безразмер-

ная концентрация продукта (п) или основного исходного (и) веще-

ства, т. е. вещества, по которому проводятся кинетические расчеты; 
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r
П
 – плотность продукта, кг/м3; х – степень превращения основного 

исходного вещества в продукт; G – количество продукта реакции, 

кг; t – время работы реактора, ч; b – коэффициент пересчета объема 

исходного вещества на объем продукта с учетом стехиометрии.

Интенсивность работы реактора в соответствии с уравнениями 

(2.69) и (2.70) можно представить как

I = V
к
 · c

и
 · x · b · r

n
.                                       (2.71)

В аппарате идеального вытеснения степень превращения воз-

растает по логарифмическому закону. При этом уменьшается кон-

центрация исходных веществ в реакционном пространстве, что,  

в соответствии с законами кинетики, снижает скорость реакции, 

а следовательно, производительность реактора П и его интенсив-

ность I с увеличением времени реакции падают (рис. 2.54).
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τ 

х П, I, х 

П, I 

Рис. 2.54. Изменение производительно-
сти П, интенсивности I и степени пре-
вращения х во времени для реактора 

идеального вытеснения 
 

Рис. 2.54. Изменение производительности П, интенсивности I и степени 
превращения х во времени для реактора идеального вытеснения

Таким образом, стремление к достижению степени превраще-

ния, близкой к равновесной, приводит к существенному умень-

шению производительности аппарата. Противоречиво связаны 

между собой и другие требования к реакторам. Например, улуч-

шение использования теплоты требует усложнения теплообмен-

ных устройств, что повышает стоимость реактора. Или при выборе 

скорости движения реагентов в реакторе необходимо учитывать, 

что сопротивление аппарата увеличивается в большей степени, чем 

производительность, поэтому линейную скорость движения реа-

гентов целесообразно увеличивать лишь до некоторого предела, 

определяемого экономическими соображениями (сопоставлением 
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преимущества от увеличения производительности аппарата с затра-

тами энергии на преодоление сопротивления). По этим соображе-

ниям окончательный выбор типа реактора с учетом приведенных 

требований осуществляется лишь после тщательных комплексных 

экономических расчетов.

Уравнение материального баланса реактора

При выборе конструкции и определении размеров реактора не-

обходимо принимать во внимание различные факторы и прежде 

всего располагать данными о скорости протекающих химических 

реакций, а также о скорости массо- и теплопередачи. Обычно зада-

ются производительностью установки и степенью превращения, а 

концентрацию реагентов, температурный режим и другие показате-

ли технологического процесса рассчитывают на основе опытных и 

теоретических данных. 

Наиболее важным показателем, отражающим совершенство хи-

мического реактора, является интенсивность протекающего в нем 

процесса. Но интенсивность тем выше, чем меньше время, затра-

ченное на получение единицы заданного продукта, поэтому глав-

ной задачей при изучении химических процессов, протекающих  

в реакторах любого типа, является установление функциональной 

зависимости времени пребывания реагентов в реакторе от разных 

факторов:

t = f(X, C, r),                                              (2.72)

где X – степень превращения исходного реагента; C – начальная 

концентрация исходного реагента; r – скорость химической реак-

ции. Уравнение, связывающее четыре указанных параметра, явля-

ется математическим описанием модели реактора или уравнением 

реактора (характеристическим уравнением).  

Основанием для получения уравнения реактора любого типа 

является материальный баланс, составленный по одному из компо-

нентов реакционной смеси. Составим такой баланс по исходному 

реагенту A при проведении простой необратимой реакции A → R.  

В общем виде уравнение материального баланса имеет вид

             В
А(пр)

 = В
А(расх)

,                              (2.73)
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где В
А(пр)

 – количество реагента А, поступающего в единицу време-

ни в тот реакционный объем, для которого составляется баланс;  

В
А(расх)

 – количество реагента А, расходуемого в единицу времени  

в реационном объеме. 

Учитывая, что поступивший в реактор реагент А расходуется  

в трех направлениях, можно записать:  

В
А(расх)

 = В
А(х.р)

 + В
А(ст)

 + В
А(нак) 

,                             (2.74)

где В
А(х.р)

 – количество реагента А, вступающее в реакционном объе-

ме в химическую реакцию в единицу времени; В
А(ст)

 – сток реагента 

А, т. е. количество реагента А, выходящее из реакционного объема 

в единицу времени; В
А(нак)

 – накопление реагента А, т. е. количество 

реагента А, остающееся в реакционном объеме в неизмененном 

виде в единицу времени. С учетом уравнения (2.73) уравнение (2.74) 

записывается в следующем виде:  

В
А(пр)

 = В
А(х.р)

 + В
А(ст)

 + В
А(нак)

.                            (2.75)

Разность между В
А(пр)

 и В
А(ст)

 представляет собой количество реа-

гента А, переносимое конвективным потоком: 

 В
А(конв)

 = В
А(пр)

 – В
А(ст) 

.                                  (2.76)

Принимая это во внимание, уравнение (2.75) можно записать как

В
А(нак)

 = В
А(нак)

 – В
А(х.р)

.                                   (2.77)  

В каждом конкретном случае уравнение материального балан-

са принимает различную форму. Баланс может быть составлен для 

единицы объема реакционной массы, для бесконечно малого (эле-

ментарного) объема, а также для реактора в целом. При этом мож-

но рассчитывать материальные потоки, проходящие через объем за 

единицу времени, либо относить эти потоки к 1 молю исходного 

реагента или продукта. 

В общем случае, когда концентрация реагента непостоянна  

в различных точках реактора или непостоянна во времени, матери-

альный баланс составляют в дифференциальной форме для элемен-

тарного объема реактора:

 

 

130
Разность между ВА(пр.) и ВА(ст.) представляет собой количество реагента А, пе-
реносимое конвективным потоком:  
           ВА(конв.) =  ВА(пр.) – ВА(ст.) .                (2.76) 
Принимая это во внимание, уравнение (2.75) можно записать как 
                                     ВА(нак.) = ВА(нак.) – ВА(х.р.) .                    (2.77)   
 В каждом конкретном случае уравнение материального баланса при-
нимает различную форму. Баланс может быть составлен для единицы объема 
реакционной массы, для бесконечно малого (элементарного) объема, а также 
для реактора в целом. При этом можно рассчитывать материальные потоки, 
проходящие через объем за единицу времени, либо относить эти потоки к 1 
молю исходного реагента или продукта.  
 В общем случае, когда концентрация реагента непостоянна в различ-
ных точках реактора или непостоянна во времени, материальный баланс со-
ставляют в дифференциальной форме для элементарного объема реактора: 
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,  (2.78) 

где CA – концентрация реагента А в реакционной смеси; x, y, z – простран-
ственные координаты; ωx, ωy, ωz  – составляющие скорости потока; D – коэф-
фициент молекулярной и конвективной диффузии; rA – скорость химической 
реакции.   
 Левая часть уравнения (2.78) характеризует общее изменение концен-
трации исходного вещества во времени в элементарном объеме, для которого 
составляется материальный баланс. Это – накопление вещества А, которому 
соответствует величина ВА(нак.) в уравнении (2.77).  
 Первая группа членов правой части уравнения (2.78) отражает измене-
ние концентрации реагента А вследствие переноса его реакционной массой в 
направлении, совпадающем с направлением потока. Вторая группа членов 
правой части уравнения (2.78) отражает изменение концентрации реагента А 
в элементарном объеме в результате переноса его путем диффузии.  
 Указанные две группы правой части уравнения характеризуют суммар-
ный перенос вещества в движущейся среде путем конвекции и диффузии, в 
уравнении (2.77) им соответствует величина ВА(нак.) (такой суммарный пере-
нос вещества называют конвективным массообменом или конвективной 
диффузией).  
 И, наконец, член rA показывает изменение концентрации реагента А в 
элементарном объеме за счет химической реакции. Ему в уравнении (2.77) 
соответствует величина ВА(х.р.).  
 Применительно к типу реактора и режиму его работы дифференциаль-
ное уравнение материального баланса (2.78) может быть преобразовано, что 
облегчает его решение.  
 В том случае, когда параметры процесса постоянны во всем объеме ре-
актора и во времени, нет необходимости составлять баланс в дифференци-

Отформатировано: русский

  (2.78)
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где C
A
 – концентрация реагента А в реакционной смеси; x, y, z – про-

странственные координаты; ω
x
, ω

y
, ωz  – составляющие скорости по-

тока; D – коэффициент молекулярной и конвективной диффузии; 

r
A
 – скорость химической реакции. 

Левая часть уравнения (2.78) характеризует общее изменение 

концентрации исходного вещества во времени в элементарном объ-

еме, для которого составляется материальный баланс. Это – нако-

пление вещества А, которому соответствует величина В
А(нак)

 в урав-

нении (2.77). 

Первая группа членов правой части уравнения (2.78) отражает 

изменение концентрации реагента А вследствие переноса его реак-

ционной массой в направлении, совпадающем с направлением по-

тока. Вторая группа членов правой части уравнения (2.78) отражает 

изменение концентрации реагента А в элементарном объеме в ре-

зультате переноса его путем диффузии. 

Указанные две группы правой части уравнения характеризуют 

суммарный перенос вещества в движущейся среде путем конвекции 

и диффузии, в уравнении (2.77) им соответствует величина В
А(нак)

 (та-

кой суммарный перенос вещества называют конвективным массо-

обменом или конвективной диффузией). 

И, наконец, член r
A
 показывает изменение концентрации ре-

агента А в элементарном объеме за счет химической реакции. Ему  

в уравнении (2.77) соответствует величина В
А(х.р)

. 

Применительно к типу реактора и режиму его работы диффе-

ренциальное уравнение материального баланса (2.78) может быть 

преобразовано, что облегчает его решение. 

В том случае, когда параметры процесса постоянны во всем объ-

еме реактора и во времени, нет необходимости составлять баланс  

в дифференциальной форме. Баланс составляют в конечных вели-

чинах, взяв разность значений параметров на входе в реактор и на 

выходе из него. 

Все процессы, протекающие в химических реакторах, подраз-

деляют на стационарные (установившиеся) и нестационарные (не-

установившиеся). К первым относят процессы, при которых в си-

стеме или в рассматриваемом элементарном объеме реакционной 

смеси параметры процесса (например, концентрация реагента А, 
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температура и т. д.) не изменяются во времени, поэтому в реакторах 

отсутствует накопление вещества (или тепла) и производная от па-

раметра по времени равна нулю. 

При нестационарных режимах параметры непостоянны во вре-

мени и всегда происходит накопление вещества (тепла).

2.13.2. Классификация химических реакторов

При классификации реакторов принимают во внимание следу-

ющие основные признаки:

•	непрерывность или периодичность операции;

•	режим движения реакционной среды;

•	тепловой режим;

•	фазовое состояние реагентов.

Рассмотрим классификацию реакторов по этим признакам.

Непрерывность или периодичность операции 

Различают реакторы периодического, непрерывного и полуне-

прерывного действия.

Реакторы периодические характеризуются единовременной за-

грузкой реагентов. При этом процесс складывается из трех стадий: 

загрузки сырья, его обработки (химического превращения) и вы-

грузки готового продукта. После завершения последовательности 

этих стадий они повторяются вновь, т. е. работа реактора осущест-

вляется циклически. Продолжительность одного цикла, проводи-

мого в периодическом реакторе, определяется по уравнению

τ
п
 = τ + τ

всп 
,                                           (2.79)

где τ
п
 – полное время цикла; τ – рабочее время (затрачиваемое на 

проведение химической реакции); τ
всп

 – вспомогательное время (за-

грузка реагентов и выгрузка продукта). Основные параметры про-

цесса (концентрация реагентов и продуктов реакции, температура, 

давление и т. п.) изменяются во времени. Среднюю скорость про-

цесса можно измерить производительностью реактора (см. уравне-

ние 2.69). Истинная же скорость сильно и нелинейно меняется в те-

чение периода работы реактора, во-первых, вследствие понижения 

концентрации исходных реагентов (по логарифмическому закону); 

во-вторых, вследствие неизотермичности процесса (обычно повы-
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шение температуры в начале периода и понижение в конце его). На 

скорости превращения часто сказывается также появление новых 

фаз в процессе работы такого реактора.

Реакторы периодического действия работают, как правило, при 

сильном перемешивании реагентов, близком к полному смешению, 

и, соответственно, при одинаковой температуре во всем реакцион-

ном объеме в любой момент времени работы.

Периодические химические процессы по своей природе всегда 

являются нестационарными (неустановившимися), так как в ходе 

химической реакции параметры процесса изменяются во времени 

(например, концентрация веществ, участвующих в реакции, т. е. 

происходит накопление продуктов реакции). 

Реакторы периодического действия просты по конструкции, 

требуют небольшого числа вспомогательного оборудования, поэ-

тому они особенно удобны для проведения опытных работ по из-

учению химической кинетики. В промышленности они обычно 

используются в малотоннажных производствах и для переработки 

относительно дорогостоящих химических продуктов. Большинство 

же промышленных процессов оформляется с использованием реак-

торов непрерывного действия.

В реакторах непрерывного действия (или проточных реакторах) 

питание реагентами и отвод продуктов реакции осуществляются не-

прерывно. 

Величина, обратная времени пребывания (времени контакта t
к
), 

называется объемной скоростью W, которую определяют как отно-

шение расхода материала (т. е. объем загружаемого продукта V
р
 за 

время t) к полезному реакционному объему v:

W = V
р 
/v.                                             (2.80)

Таким образом, объемная скорость может характеризовать про-

изводительность непрерывно действующего аппарата.

С ростом объемной скорости для процессов с одномаршрутными 

реакциями производительность (интенсивность) реактора увеличи-

вается, однако при этом падает степень превращения (выход продук-

та) и растет сопротивление движению реагентов через аппарат:

DP = const · ω 2-m,                                    (2.81)
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где ω – линейная скорость газа или жидкость, м/с. Поэтому объем-

ную скорость целесообразно увеличивать лишь до некоторого пре-

дела, определяемого также экономическими соображениями.

В полунепрерывных реакторах одна из вспомогательных опера-

ций – загрузка реагентов или выгрузка продуктов реакции – осу-

ществляется периодически, а вторая – непрерывно. Примером та-

кого реактора может служить доменная печь, в которую непрерывно 

загружают твердую шихту, а готовый продукт (чугун) выпускают пе-

риодически. В печи разложения СаСО
3
 с получением СаО и СО

2
, 

наоборот, шихта (уголь и СаСО
3
) загружается периодически, а про-

дукты реакции (СаО и СО
2
) выводятся непрерывно. Так же осу-

ществляется процесс в газогенераторах: уголь (шихта) загружается 

периодически, а продукт реакции – генераторный газ – выводится 

непрерывно. Возможна и непрерывная выгрузка продукта при пе-

риодической подаче сырья. Такие реакторы работают в переходном 

режиме, основные параметры процесса меняются во времени.

Режим движения реагентов

По режиму движения реагентов различают два предельных типа 

реакторов непрерывного действия: идеального вытеснения и пол-

ного (идеального) смешения.

Реакторы периодического действия

Реактор идеального смешения периодический (РИС-П) представ-

ляет собой аппарат с мешалкой, в который периодически загружают 

исходные реагенты (рис. 2.55). В таком реакторе создается весьма 

интенсивное перемешивание, поэтому в любой момент времени кон-

центрация реагентов одинакова во всем объеме реактора и изменяет-

ся лишь во времени, по мере протекания химической реакции. Такое 

перемешивание можно считать идеальным. В реакторе идеального 

смешения частицы реагента (ион, молекула или зерно твердого мате-

риала), попавшие в данный момент времени в аппарат, благодаря ин-

тенсивному перемешиванию имеют равную со всеми частицами ве-

роятность первыми покинуть его. В реакторах идеального смешения 

любой элемент объема мгновенно смешивается со всем содержимым 

реактора, так как скорость циркуляционных движений по высоте и 

сечению аппарата во много раз больше, чем скорость линейного пе-
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ремещения по оси реактора. Физической моделью реактора полно-

го (идеального) смешения может служить смеситель с пропеллер-

ной или какой-либо иной интенсивной мешалкой. 
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 В полунепрерывных реакторах одна из вспомогательных операций – 
загрузка реагентов или выгрузка продуктов реакции – осуществляется перио-
дически, а вторая – непрерывно. Примером такого реактора может служить 
доменная печь, в которую непрерывно загружают твердую шихту, а готовый 
продукт (чугун) выпускают периодически. В печи разложения СаСО3 с полу-
чением СаО и СО2, наоборот, шихта (уголь и СаСО3) загружается пе-
риодически, а продукты реакции (СаО и СО2) выводятся непрерывно. Так же 
осуществляется процесс в газогенераторах: уголь (шихта) загружается пери-
одически, а продукт реакции – генераторный газ – выводится непрерывно. 
Возможна и непрерывная выгрузка продукта при периодической подаче сы-
рья. Такие реакторы работают в переходном режиме, основные параметры 
процесса меняются во времени. 

Режим движения реагентов 
По режиму движения реагентов различают два предельных типа реак-

торов непрерывного действия: 
идеального вытеснения и пол-
ного (идеального) смешения. 
2.13.2.1.	 Реакторы	 периоди‐
ческого	действия 	
 Реактор идеального 
смешения периодический 
(РИС-П) представляет собой 
аппарат с мешалкой, в который 
периодически загружают ис-
ходные реагенты (рис. 2.55). В 
таком реакторе создается весь-

ма интенсивное перемешивание, поэтому в любой момент времени концен-
трация реагентов одинакова во всем объеме реактора и изменяется лишь во 
времени, по мере протекания химической реакции. Такое перемешивание 
можно считать идеальным. В реакторе идеального смешения частицы реаген-
та (ион, молекула или зерно твердого материала), попавшие в данный момент 
времени в аппарат, благодаря интенсивному перемешиванию имеют равную 
со всеми частицами вероятность первыми покинуть его. В реакторах идеаль-
ного смешения любой элемент объема мгновенно смешивается со всем со-
держимым реактора, так как скорость циркуляционных движений по высоте 
и сечению аппарата во много раз больше, чем скорость линейного перемеще-
ния по оси реактора. Физической моделью реактора полного (идеального) 
смешения может служить смеситель с пропеллерной или какой-либо иной 
интенсивной мешалкой.  

Изменение концентрации исходного реагента А во времени и в объеме 
реактора показано на рис. 2.56. Обозначения, приведенные на рис. 2.55 и 
2.56, имеют следующие значения: NA,0, NA – количество исходного реагента A 
в реакционной смеси в начале и конце процесса; CA,0, СA – начальная и конеч-

Рис. 2.55. Реактор идеального смешения перио-
дический (РИС-П) Рис. 2.55. Реактор идеального смешения периодический (РИС-П)

Изменение концентрации исходного реагента А во времени и  

в объеме реактора показано на рис. 2.56. Обозначения, приведенные 

на рис. 2.55 и 2.56, имеют следующие значения: N
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вращения реагента A; τ – время; v – пространственная координата 

(координата места). 
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ордината (координата места). 
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СА,0 и известной кинетике процесса, т. е. при известной скорости химической 
реакции rА. Основой для получения уравнения реактора является дифферен-
циальное уравнение (2.78), которое может быть преобразовано, исходя из то-
го, что вследствие интенсивного перемешивания все параметры одинаковы 
во всем объеме реактора в любой момент времени (рис. 2.56). В этом случае 
производная любого порядка от концентрации по осям х, у, z равна нулю, 
следовательно  
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Уравнение (2.84) является уравнением материального баланса РИС-П. 
 Если рассмотренная выше реакция протекает без изменения объема ре-
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Знак минус перед величиной rA указывает на то, что в процессе происходит 
убыль количества исходного реагента. 
 Интегрируя уравнение (2.85) в пределах изменения времени от 0 до τ и 
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Знак минус перед величиной r
A
 указывает на то, что в процессе 

происходит убыль количества исходного реагента.

Интегрируя уравнение (2.85) в пределах изменения времени от 0 

до τ и степени превращения от 0 до Х
А
, получим уравнение РИС-П: 
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В частном случае для реакции первого порядка уравнение (2.86) будет вы-
глядеть следующим образом: 
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 Реакторы периодического действия просты по конструкции, требуют 
небольшого числа вспомогательного оборудования, поэтому они особенно 
удобны для проведения опытных работ по изучению химической кинетики. В 
промышленности они обычно используются в малотоннажных производ-
ствах и для переработки относительно дорогостоящих химических продук-
тов. Большинство же промышленных процессов оформляется с использова-
нием реакторов непрерывного действия. 
2.13.2.2.	Реакторы	непрерывного	действия	
 В реакторах непрерывного действия (или проточных реакторах) пита-
ние реагентами и отвод продуктов реакции осуществляются непрерывно. Ес-
ли в периодическом реакторе можно непосредственно, по часам, измерить 
продолжительность реакции, то в реакторе непрерывного действия этого 
сделать нельзя, так как при установившемся режиме в этих реакторах пара-
метры не меняются со временем. В связи с этим для непрерывных реакторов 
применяют понятие условного времени пребывания реагентов в системе 
(времени контакта)  
              = Vr/V0                      (2.88)   
где Vr – объем реактора; V0 – объем реакционной смеси, поступающей в реак-
тор в единицу времени (объемный расход реагентов). 
 Реактор идеального смешения непрерывный (РИС-Н) представляет 
собой аппарат с мешалкой, в который непрерывно подаются реагенты, и так 
же непрерывно выводятся из него продукты реакции (рис. 2.57). В РИС-Н 
наблюдается резкое изменение концентрации исходного реагента при входе в 
реактор в результате мгновенного смешения поступающей смеси с реакци-
онной массой, уже находящейся в реакторе, где концентрация исходного реа-

гента значительно ниже, чем концен-
трация исходного реагента в поступа-
ющей смеси (рис. 2.58). Точка, соответ-
ствующая входу реагентов в реактор, 
нанесена на ось абсцисс правее начала 
координат, что дает более наглядное 
представление об изменении концен-
трации исходного  
вещества при входе реакционной смеси 
в реактор. Благодаря тому, что в РИС-Н 
реакционная смесь мгновенно переме-
шивается, во всем объеме реактора 

Рис. 2.57. Реактор идеального смеше-
ния непрерывный (РИС-Н)  

 

                                   (2.86)

В частном случае для реакции первого порядка уравнение (2.86) 

будет выглядеть следующим образом:

 

 

135

          
 AX

A

A
A r

dxCd 00, .                  (2.86) 

В частном случае для реакции первого порядка уравнение (2.86) будет вы-
глядеть следующим образом: 

                           
A

A
n X

X
k 


  1

1
ln1 0,

1 .                   (2.87) 

 Реакторы периодического действия просты по конструкции, требуют 
небольшого числа вспомогательного оборудования, поэтому они особенно 
удобны для проведения опытных работ по изучению химической кинетики. В 
промышленности они обычно используются в малотоннажных производ-
ствах и для переработки относительно дорогостоящих химических продук-
тов. Большинство же промышленных процессов оформляется с использова-
нием реакторов непрерывного действия. 
2.13.2.2.	Реакторы	непрерывного	действия	
 В реакторах непрерывного действия (или проточных реакторах) пита-
ние реагентами и отвод продуктов реакции осуществляются непрерывно. Ес-
ли в периодическом реакторе можно непосредственно, по часам, измерить 
продолжительность реакции, то в реакторе непрерывного действия этого 
сделать нельзя, так как при установившемся режиме в этих реакторах пара-
метры не меняются со временем. В связи с этим для непрерывных реакторов 
применяют понятие условного времени пребывания реагентов в системе 
(времени контакта)  
              = Vr/V0                      (2.88)   
где Vr – объем реактора; V0 – объем реакционной смеси, поступающей в реак-
тор в единицу времени (объемный расход реагентов). 
 Реактор идеального смешения непрерывный (РИС-Н) представляет 
собой аппарат с мешалкой, в который непрерывно подаются реагенты, и так 
же непрерывно выводятся из него продукты реакции (рис. 2.57). В РИС-Н 
наблюдается резкое изменение концентрации исходного реагента при входе в 
реактор в результате мгновенного смешения поступающей смеси с реакци-
онной массой, уже находящейся в реакторе, где концентрация исходного реа-

гента значительно ниже, чем концен-
трация исходного реагента в поступа-
ющей смеси (рис. 2.58). Точка, соответ-
ствующая входу реагентов в реактор, 
нанесена на ось абсцисс правее начала 
координат, что дает более наглядное 
представление об изменении концен-
трации исходного  
вещества при входе реакционной смеси 
в реактор. Благодаря тому, что в РИС-Н 
реакционная смесь мгновенно переме-
шивается, во всем объеме реактора 

Рис. 2.57. Реактор идеального смеше-
ния непрерывный (РИС-Н)  
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тому они особенно удобны для проведения опытных работ по из-
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в реакторе, где концентрация исходного реагента значительно 
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одинакова концентрация исходного реагента, и она тем ниже, чем больше 
время пребывания реагентов в реакторе. По этой же причине по всему объе-
му реактора одинаковы и степень превращения, и скорость реакции. Таким 
образом, для РИС-Н характерным является отсутствие градиента параметров 
как во времени, так и в объеме реактора, поэтому уравнение материального 
баланса составляют сразу для реактора в целом. При этом градиенты пара-
метров в дифференциальной форме заменяются разностью значений пара-
метров на входе в реактор и на выходе из него:  

ВА(х.р) = BА(конв) .                     (2.89) 
Но ВА(х.р) = (–rA)V и BА(конв) = V(СА,0 – СА ), подставив их в уравнение (2.89), 
находим    
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 По типу реакторов полного смешения в системах Г–Ж, Ж–Т, Г–Ж–Т 
работают смесители с механическими, пневматическими и струйными сме-
сительными устройствами, пенные аппараты и реакторы с разбрызгиванием 
жидкости за счет кинетической энергии потока газа (в частности, абсорберы 
Вентури).  
 В системе Г–Т к типу смешения приближается режим аппаратов со 
взвешенным (кипящим) слоем (КС) зернистого материала. Близки к режиму 
полного перемешивания аппараты циклонного типа, применяющиеся для 
сжигания серы и обжига сульфидных руд.  
 Поскольку в единичном реакторе смешения при больших степенях 
превращения движущая сила стремится к нулю, скорость процесса оказыва-
ется очень низкой. Поэтому для обеспечения достаточного общего выхода 
продукта применяют ряд последовательно расположенных РИС-Н – каскад 
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одинакова концентрация исходного реагента, и она тем ниже, чем больше 
время пребывания реагентов в реакторе. По этой же причине по всему объе-
му реактора одинаковы и степень превращения, и скорость реакции. Таким 
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ется очень низкой. Поэтому для обеспечения достаточного общего выхода 
продукта применяют ряд последовательно расположенных РИС-Н – каскад 
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одинакова концентрация исходного реагента, и она тем ниже, чем больше 
время пребывания реагентов в реакторе. По этой же причине по всему объе-
му реактора одинаковы и степень превращения, и скорость реакции. Таким 
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баланса составляют сразу для реактора в целом. При этом градиенты пара-
метров в дифференциальной форме заменяются разностью значений пара-
метров на входе в реактор и на выходе из него:  
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реакторов полного перемешива-
ния (К-РИС) со сравнительно не-
большой степенью превращения в 
каждой ступени (рис. 2.59). Кон-
центрация исходного реагента СА в 
такой системе снижается до ко-
нечного значения не сразу, а по-
степенно от реактора к реактору 
(рис. 2.60).  
 В каждом реакторе концен-
трация исходного реагента в объе-
ме постоянна и равна концентра-

ции его на выходе из реактора. Изменение концентрации исходного вещества 
в нем происходит так же, как и в РИС-Н, т. е. скачком, при входе реакцион-
ной смеси в реактор. Однако рабочая концентрация СА в каскаде поддержива-
ется выше, чем в единичном реакторе смешения, и при увеличении числа ре-
акторов приближается к значению концентрации в РИВ. Расчет каскада реак-
торов заключается в определении числа ступеней (числа реакторов) m, необ-
ходимых для достижения заданной степени превращения ХА. 
 Реактор идеального вытеснения (РИВ) представляет собой трубча-
тый аппарат, в котором отношение длины трубы L к ее диаметру d достаточ-

но велико. В реактор непрерывно пода-
ются исходные реагенты, которые пре-
вращаются в продукты реакции по мере 
перемещения их по длине реактора 
(рис. 2.61). Гидродинамический режим 
в РИВ характеризуется тем, что любая 
частица потока движется только в од-
ном направлении по длине реактора, 
обратное (продольное) перемешивание 
отсутствует; отсутствует также пере-
мешивание по сечению реактора. Пред-
полагается, что распределение вещества 
по этому сечению равномерное, т. е. 
значения параметров реакционной сме-

си одинаковые. Каждый элемент объема реакционной массы dVr движется по 
длине реактора, не смешиваясь с предыдущими и последующими элемента-
ми объема, и ведет себя как поршень в цилиндре, вытесняя всё, что находит-
ся перед ним. Поэтому такой режим движения реагентов называется иногда 
поршневым или режимом полного вытеснения. Состав каждого элемента 
объема последовательно изменяется по длине реактора вследствие протека-
ния химической реакции.  

Концентрация исходного реагента А постепенно меняется по длине ре-
актора от начального значения CА,0 до конечного СА (рис. 2.61). Следствием 
такого режима движения реакционной смеси является то, что время пребы-

Рис. 2.59. Каскад реакторов  
идеального смешения (К-РИС) 

 
Рис. 2.60. Изменение  

концентрации исходного реагента А в 
каскаде реакторов идеального  

смешения 

Рис. 2.59. Каскад реакторов идеального смешения (К-РИС)

 

 

137
реакторов полного перемешива-
ния (К-РИС) со сравнительно не-
большой степенью превращения в 
каждой ступени (рис. 2.59). Кон-
центрация исходного реагента СА в 
такой системе снижается до ко-
нечного значения не сразу, а по-
степенно от реактора к реактору 
(рис. 2.60).  
 В каждом реакторе концен-
трация исходного реагента в объе-
ме постоянна и равна концентра-

ции его на выходе из реактора. Изменение концентрации исходного вещества 
в нем происходит так же, как и в РИС-Н, т. е. скачком, при входе реакцион-
ной смеси в реактор. Однако рабочая концентрация СА в каскаде поддержива-
ется выше, чем в единичном реакторе смешения, и при увеличении числа ре-
акторов приближается к значению концентрации в РИВ. Расчет каскада реак-
торов заключается в определении числа ступеней (числа реакторов) m, необ-
ходимых для достижения заданной степени превращения ХА. 
 Реактор идеального вытеснения (РИВ) представляет собой трубча-
тый аппарат, в котором отношение длины трубы L к ее диаметру d достаточ-

но велико. В реактор непрерывно пода-
ются исходные реагенты, которые пре-
вращаются в продукты реакции по мере 
перемещения их по длине реактора 
(рис. 2.61). Гидродинамический режим 
в РИВ характеризуется тем, что любая 
частица потока движется только в од-
ном направлении по длине реактора, 
обратное (продольное) перемешивание 
отсутствует; отсутствует также пере-
мешивание по сечению реактора. Пред-
полагается, что распределение вещества 
по этому сечению равномерное, т. е. 
значения параметров реакционной сме-

си одинаковые. Каждый элемент объема реакционной массы dVr движется по 
длине реактора, не смешиваясь с предыдущими и последующими элемента-
ми объема, и ведет себя как поршень в цилиндре, вытесняя всё, что находит-
ся перед ним. Поэтому такой режим движения реагентов называется иногда 
поршневым или режимом полного вытеснения. Состав каждого элемента 
объема последовательно изменяется по длине реактора вследствие протека-
ния химической реакции.  

Концентрация исходного реагента А постепенно меняется по длине ре-
актора от начального значения CА,0 до конечного СА (рис. 2.61). Следствием 
такого режима движения реакционной смеси является то, что время пребы-
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цесса оказывается очень низкой. Поэтому для обеспечения доста-

точного общего выхода продукта применяют ряд последовательно 
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Реактор идеального вытеснения (РИВ) представляет собой труб-

чатый аппарат, в котором отношение длины трубы L к ее диаметру 

d достаточно велико. В реактор непрерывно подаются исходные ре-

агенты, которые превращаются в продукты реакции по мере пере-

мещения их по длине реактора (рис. 2.61). Гидродинамический ре-
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только в одном направлении по длине реактора, обратное (продоль-

ное) перемешивание отсутствует; отсутствует также перемешивание 

по сечению реактора. Предполагается, что распределение вещества 

по этому сечению равномерное, т. е. значения параметров реакци-

онной смеси одинаковые. Каждый элемент объема реакционной 

массы dV
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вания каждой частицы в реакторе одно и 
то же. При составлении математического 
описания РИВ исходят из дифференци-
ального уравнения материального балан-
са, преобразуя его с учетом указанных 
выше особенностей этого реактора.  
 Поскольку в РИВ реакционная 
смесь движется только в одном направ-
лении (по длине l), то  
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где ω – линейная скорость движения ре-
акционной смеси в реакторе; l – длина 

(длина пути, пройденного элементом объема реакционной смеси в реакторе). 
Так как в идеальном реакторе каждый элемент объема реакционной смеси не 
смешивается ни с предыдущими, ни с последующими объемами, а также от-
сутствует радиальное перемешивание (нет ни продольной, ни радиальной 
диффузии, а молекулярная диффузия мала).  

С учетом приведенного уравнение (2.60) для реактора идеального вы-
теснения принимает вид 

    A
AA r

dl
dC

d
dC




.                 (2.92) 

Это уравнение материального баланса является математическим описанием 
потока реагента в реакторе идеального вытеснения при нестационарном ре-
жиме (когда параметры процесса не только меняются по длине реактора, но и 
непостоянны во времени). Подобный режим характерен для периодов пуска и 
остановки реактора. Член ddCA  характеризует изменение концентрации А 
во времени для данной точки реактора, т. е. накопление вещества А в этой 
точке. Стационарный режим характеризуется тем, что параметры в каждой 
точке реакционного объема не меняются во времени ( ddCA  = 0). В этом 
случае уравнение (2.92) принимает вид 
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A r

dl
dC

  .                     (2.93) 

Если объем реакционной смеси не меняется в процессе, то  

AA,0A dxCdC  , 

но в любой момент времени  имеем dl/d = ω или dl = ωd . Подставив по-
лученное значение для dCA и dl в уравнение (2.93), находим   

                
A

A
A r

dxCd


 0, .                   (2.94) 

Рис. 2.61. Реактор идеального вытесне-
ния и зависимости концентрации реа-
гента СА и степени превращения ХА от 

длины реактора 

Рис. 2.61. Реактор идеального вытеснения и зависимости концентрации 
реагента С

А
 и степени превращения Х

А
 от длины реактора

Концентрация исходного реагента А постепенно меняет-

ся по длине реактора от начального значения C
А,0

 до конечного С
А
  

(рис. 2.61). Следствием такого режима движения реакционной смеси 

является то, что время пребывания каждой частицы в реакторе одно 

и то же. При составлении математического описания РИВ исходят из 

дифференциального уравнения материального баланса, преобразуя 

его с учетом указанных выше особенностей этого реактора. 
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вания каждой частицы в реакторе одно и 
то же. При составлении математического 
описания РИВ исходят из дифференци-
ального уравнения материального балан-
са, преобразуя его с учетом указанных 
выше особенностей этого реактора.  
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где ω – линейная скорость движения ре-
акционной смеси в реакторе; l – длина 

(длина пути, пройденного элементом объема реакционной смеси в реакторе). 
Так как в идеальном реакторе каждый элемент объема реакционной смеси не 
смешивается ни с предыдущими, ни с последующими объемами, а также от-
сутствует радиальное перемешивание (нет ни продольной, ни радиальной 
диффузии, а молекулярная диффузия мала).  

С учетом приведенного уравнение (2.60) для реактора идеального вы-
теснения принимает вид 
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потока реагента в реакторе идеального вытеснения при нестационарном ре-
жиме (когда параметры процесса не только меняются по длине реактора, но и 
непостоянны во времени). Подобный режим характерен для периодов пуска и 
остановки реактора. Член ddCA  характеризует изменение концентрации А 
во времени для данной точки реактора, т. е. накопление вещества А в этой 
точке. Стационарный режим характеризуется тем, что параметры в каждой 
точке реакционного объема не меняются во времени ( ddCA  = 0). В этом 
случае уравнение (2.92) принимает вид 
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Если объем реакционной смеси не меняется в процессе, то  
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но в любой момент времени  имеем dl/d = ω или dl = ωd . Подставив по-
лученное значение для dCA и dl в уравнение (2.93), находим   
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Рис. 2.61. Реактор идеального вытесне-
ния и зависимости концентрации реа-
гента СА и степени превращения ХА от 
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вания каждой частицы в реакторе одно и 
то же. При составлении математического 
описания РИВ исходят из дифференци-
ального уравнения материального балан-
са, преобразуя его с учетом указанных 
выше особенностей этого реактора.  
 Поскольку в РИВ реакционная 
смесь движется только в одном направ-
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где ω – линейная скорость движения ре-
акционной смеси в реакторе; l – длина 

(длина пути, пройденного элементом объема реакционной смеси в реакторе). 
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во времени для данной точки реактора, т. е. накопление вещества А в этой 
точке. Стационарный режим характеризуется тем, что параметры в каждой 
точке реакционного объема не меняются во времени ( ddCA  = 0). В этом 
случае уравнение (2.92) принимает вид 
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вания каждой частицы в реакторе одно и 
то же. При составлении математического 
описания РИВ исходят из дифференци-
ального уравнения материального балан-
са, преобразуя его с учетом указанных 
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где ω – линейная скорость движения ре-
акционной смеси в реакторе; l – длина 

(длина пути, пройденного элементом объема реакционной смеси в реакторе). 
Так как в идеальном реакторе каждый элемент объема реакционной смеси не 
смешивается ни с предыдущими, ни с последующими объемами, а также от-
сутствует радиальное перемешивание (нет ни продольной, ни радиальной 
диффузии, а молекулярная диффузия мала).  
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остановки реактора. Член ddCA  характеризует изменение концентрации А 
во времени для данной точки реактора, т. е. накопление вещества А в этой 
точке. Стационарный режим характеризуется тем, что параметры в каждой 
точке реакционного объема не меняются во времени ( ddCA  = 0). В этом 
случае уравнение (2.92) принимает вид 
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вания каждой частицы в реакторе одно и 
то же. При составлении математического 
описания РИВ исходят из дифференци-
ального уравнения материального балан-
са, преобразуя его с учетом указанных 
выше особенностей этого реактора.  
 Поскольку в РИВ реакционная 
смесь движется только в одном направ-
лении (по длине l), то  
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где ω – линейная скорость движения ре-
акционной смеси в реакторе; l – длина 

(длина пути, пройденного элементом объема реакционной смеси в реакторе). 
Так как в идеальном реакторе каждый элемент объема реакционной смеси не 
смешивается ни с предыдущими, ни с последующими объемами, а также от-
сутствует радиальное перемешивание (нет ни продольной, ни радиальной 
диффузии, а молекулярная диффузия мала).  

С учетом приведенного уравнение (2.60) для реактора идеального вы-
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После интегрирования уравнения (2.94) в пределах изменения степени пре-
вращения от 0 до ХА получаем 
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Из полученных данных видно, что уравнение для РИВ в общем виде 
такое же, как и для РИС-П [уравнение (2.86)], поэтому для РИВ при n = 1 
можно записать  
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В уравнениях для РИС-П величина τ – время проведения реакции от за-
грузки исходного реагента до выгрузки продуктов реакции, а в уравнениях 
для РИВ τ – время, в течение которого реакционная смесь проходит через 
РИВ от входа в реактор до выхода из него. 
 В реальном реакторе гидродинамическая обстановка отличается от об-
становки в идеальном реакторе. Например, в реальном реакторе вытеснения, 
помимо поршневого движения основного потока по длине реактора, возмож-
но перемешивание потока в продольном и радиальном направлениях. Есте-
ственно, модель реактора усложняется. При наличии продольного перемеши-
вания (по оси х) уравнение реактора вытеснения имеет вид  
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где DL – коэффициент продольного перемешивания. 
 Степень отклонения показателей реального реактора от идеального за-
висит от трех величин: коэффициента продольного перемешивания (конвек-
тивной диффузии) DL , линейной скорости потока ω и длины реактора L. Эти 
величины сведены в безразмерный комплекс DL/(wL). Степень отклонения 
показателей такого реактора от показателей РИВ зависит от значения этого 
комплекса и может быть выражена через соотношение объемов реального Vp 
и идеального реакторов Vид , необходимых для достижения одинаковой сте-
пени превращения ХА . 
 Если DL/(wL) = 0, наблюдается режим идеального вытеснения; в этом 
случае Vр /Vид = 1, если DL/(wL) > 0, то Vр /Vид > 1; при этом с увеличением  ХА 
отношение Vр /Vид возрастает. Чем выше DL/(wL), т. е. чем больше отклонение 
гидродинамического режима в реальном реакторе от режима в идеальном ре-
акторе, тем необходим больший объем реального реактора, и эта разница 
возрастает с увеличением значения ХА . 
 По модели вытеснения организованы многие технологические реакто-
ры, например контактные аппараты с катализатором внутри труб, шахтные 
печи, пленочные абсорберы и десорберы, полые реакторы для гомогенных 
процессов в газовой фазе для окисления NO в NO2, а также башни с насадка-
ми и орошением жидкостью в тех случаях, когда высота башни большая (10–
20 м), скорость газа незначительна, а плотность орошения (расход жидкости 
на единицу площади поперечного сечения башни) не слишком велика. 
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р
 /V

ид
 = 1. Если D

L
/(wL) > 0, то V

р
 /V

ид
 > 1; при этом  

с увеличением Х
А
 отношение V

р
 /V

ид
 возрастает. Чем выше D

L
/(wL),  

т. е. чем больше отклонение гидродинамического режима в реаль-

ном реакторе от режима в идеальном реакторе, тем необходим боль-

ший объем реального реактора, и эта разница возрастает с увеличе-

нием значения Х
А 

.

По модели вытеснения организованы многие технологические 

реакторы, например контактные аппараты с катализатором внутри 

труб, шахтные печи, пленочные абсорберы и десорберы, полые ре-

акторы для гомогенных процессов в газовой фазе для окисления NO 

в NO
2
, а также башни с насадками и орошением жидкостью в тех 

случаях, когда высота башни большая (10–20 м), скорость газа не-

значительна, а плотность орошения (расход жидкости на единицу 

площади поперечного сечения башни) не слишком велика.
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2.13.3. Классификация реакторов по фазовому составу  
реакционной смеси

Реакторы для гомогенных процессов

Гомогенными называют химические процессы, протекающие в 
однородной среде, т. е. в жидких или газообразных смесях, не имею-
щих поверхностей раздела, отделяющих части систем друг от друга. 

Для проведения гомогенных процессов используются емкост-
ные (рис. 2.62, a–e, и, к) или трубчатые (рис. 2.62, ж, з) реакторы. 
Емкостные аппараты, подразделяющиеся на периодические и про-
точные, снабжены мешалками различной конструкции: пропеллер-
ные (рис. 2.62, а), лопастные (рис. 2.62, б), турбинные с располо-
женной в центре трубой, обеспечивающие наиболее интенсивное 
перемешивание (рис. 2.62, в – реактор Вишневского). Особый тип 
мешалок применяется для перемешивания наиболее вязких жид-
костей (рис. 2.62, г, д). Поддержание определенного температурно-
го режима осуществляется через рубашку аппарата (рис. 2.62, а, д) 
либо через поверхность вставленных теплообменников, имеющих 
форму «беличьего колеса» (рис. 2.62, е). Для периодических про-
цессов предназначены реакторы, приведенные на рис. 2.62, а, б, г.  
В начале рабочего цикла исходные вещества загружают в реактор, 
после завершения процесса продукты выгружают, как показано 
на рисунке стрелками. Для проведения непрерывных процессов 
служат реакторы, изображенные на рис. 2.62, в, д. Конструкции 
аппаратов на рис. 2.62, а, в используются во многих процессах ор-
ганического синтеза, на рис. 2.62, б – в производстве красок, на 
 рис. 2.62, г, д – в производстве полимеров.	

Трубчатые реакторы применяются для термического крекинга  
в нефтепереработке, например в производстве хлоропрена  
(рис. 2.62, ж), синтеза гликоля (рис. 2.62, з), в котором реактор  
в виде змеевика помещен в камеру горения, поэтому такие реакторы 
называют трубчатой печью.

Синтез HCl из Cl
2
 и Н

2
 проводят в полом пламенном реакторе 

(рис. 2.62, и). К гомогенному твердофазному реактору можно от-
нести печь коксования (рис. 2.62, к), где сырье (уголь) загружают  
в камеры коксования, обогреваемые снаружи дымовым газом, цир-
кулирующим по вертикальным отопительным каналам, а газообраз-
ные продукты непрерывно удаляются. 
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Реакторы для гетерогенных процессов с твердой фазой 

 Схемы реакторов для осуществления гетерогенных процессов с твер-
дой фазой показаны на рисунке 2.63. В простейшем реакторе (рис. 2.63, а) 
твердое вещество загружают в реактор, а газ циркулирует через неподвиж-
ный слой. В таком реакторе проводят многие процессы адсорбционной 
очистки газов и жидкостей, таких как, например, очистка природного газа от 
серосодержащих соединений (от «серы»), которая заключается в гидрирова-
нии этих соединений до сероводорода (H2S), который затем поглощают ок-

 
Рис. 2.62. Схемы реакторов для гомогенных процессов 

Рис. 2.62. Схемы реакторов для гомогенных процессов

Реакторы для гетерогенных процессов

Гетерогенными называют химико-технологические процессы,  

в которых реагенты находятся в разных фазах, например, газ – жид-

кость (Г–Ж), газ – твердое вещество (Г–Т), жидкость – твердое ве-

щество (Ж–Т), жидкость – жидкость (Ж–Ж) (для несмешивающих-

ся жидкостей).

Реакторы для гетерогенных процессов с твердой фазой. Схемы 

реакторов для осуществления гетерогенных процессов с твердой 

фазой показаны на рис. 2.63. В простейшем реакторе (рис. 2.63, а)  

твердое вещество загружают в реактор, а газ циркулирует через не-

подвижный слой. В таком реакторе проводят многие процессы адсо-
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рбционной очистки газов и жидкостей, таких как, например, очист-

ка природного газа от серосодержащих соединений (от «серы»), 

которая заключается в гидрировании этих соединений до сероводо-

рода (H
2
S), который затем поглощают оксидом цинка: ZnO + H

2
S =  

= ZnS + H
2
O. Поглощение H

2
S протекает в сравнительно узкой зоне 

слоя, послойно. По мере отработки первых слоев сорбента зона 

реакции продвигается дальше. После появления «проскока» H
2
S 

(неполного поглощения из-за расходования сорбента) поглотитель 

заменяют. Неудобство такого процесса – его периодичность. Мож-

но, конечно, дать возможность твердым частицам медленно про-

валиваться через реактор подобно перетеканию песка в песочных 

часа и постепенно добавлять свежий твердый реагент (рис. 2.63, б).  

Способ простой, но время пребывания твердых частиц в таком 

случае будет очень неравномерным – у стенок они будут задержи-

ваться значительно дольше, чем по оси слоя. Равномерность вре-

мени пребывания твердого материала обеспечивают механически. 

В реакторе (рис. 2.63, в) скребки с направляющими лопатками пе-

редвигают материал по полкам и пересыпают его с одной полки на 

другую. Так устроен реактор обжига серного колчедана. Передви-

жение материала может быть реализовано с помощью транспорте-

ра (рис. 2.63, г), удобен и распространен процесс с непрерывным 

движением твердого материала во вращающейся наклонной трубе  

(рис. 2.63, д). Классическим примером такого реактора является 

вращающаяся печь получения клинкера в цементном производстве, 

к этому же типу реакторов относится аммиачный нейтрализатор  

в производстве двойного суперфосфата.

Интенсивность химических процессов Г–Т увеличивается при 

дроблении твердого реагента. В описанных выше реакторах это 

сделать практически невозможно, так как с уменьшением размера 

частиц возрастает вероятность их слипания, комкования, что при-

водит к резкому возрастанию гидравлического сопротивления слоя. 

Обойти это ограничение можно в аппаратах со взвешенным слоем 

твердых частиц – в псевдоожиженном (рис. 2.63, е) или фонтани-

рующем (рис. 2.63, ж) слое, применяя распылительное инжектиро-

вание твердого материала через специальную форсунку (рис. 2.63, 

з) или режим пневмотранспорта (рис. 2.63, и), в котором мелкие 
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твердые частицы пролетают реактор вместе с газом. К основным не-

достаткам этих способов можно отнести эрозию стенок аппарата, 

дробление частиц, унос пыли и загрязнение ею газового потока.
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сидом цинка: ZnO + H2S = ZnS + H2O. Поглощение H2S протекает в сравни-
тельно узкой зоне слоя, послойно. По мере отработки первых слоев сорбента 
зона реакции продвигается дальше. После появления «проскока» H2S (непол-
ного поглощения из-за расходования сорбента) поглотитель заменяют. Не-
удобство такого процесса – его периодичность. Можно, конечно, дать воз-
можность твердым частицам медленно проваливаться через реактор подобно 
перетеканию песка в песочных часа и постепенно добавлять свежий твердый 
реагент (рис. 2.63, б). Способ простой, но время пребывания твердых частиц 
в таком случае будет очень неравномерным – у стенок они будут задержи-
ваться значительно дольше, чем по оси слоя. Равномерность времени пребы-
вания твердого материала обеспечивают механически. В реакторе (рис. 2.63, 

 
Рис. 2.63. Схемы реакторов для гетерогенных процессов с твердой фазой  (Г – 

газ, ТВ – твердый компонент) Рис. 2.63. Схемы реакторов для гетерогенных процессов с твердой фазой  
(Г – газ, ТВ – твердый компонент)

Твердые частицы легче образуют однородную смесь с жидкостью 

(суспензию), нежели с газом, из-за более близких плотностей ком-

понентов. Поэтому нередко для осуществления процесса в системе 

Ж–Т применяют реактор с мешалкой, схема которого подобна об-

щей схеме на рис. 2.62, б для гомогенного процесса. Такой реактор 

применяется для кислотного разложения апатита. 
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Реакторы для газо-жидкостных процессов 

Схемы реакторов для данного вида процессов иллюстрирует  

рис. 2.64. Взаимодействие газа с жидкостью осуществляют тремя 

способами: прямо- или противоточным движением сплошных по-

токов газа и жидкости; барботажем (пробулькиванием) газа в жид-

кость (газ диспергирован в объеме жидкости); разбрызгиванием 

жидкости в газе (диспергирована жидкость в объеме газа). 
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Более интенсивное взаимодействие фаз достигается в спутном (движу-
щемся в одном направлении) газо-жидкостном потоке (рис. 2.64, б), в кото-
ром в зависимости от скорости потоков возможно осуществление различных 
режимов течения. На схеме показано движение потока с полным расслоением 
фаз, раздельное течение с сильно возмущенной развитой поверхностью кон-
такта фаз и хорошо перемешанный газо-жидкостный поток. Реализация ука-
занных режимов наблюдается последовательно с возрастанием скорости по-
токов, особенно газа. Скорость развитого газо-жидкостного потока составля-
ет несколько метров в секунду. Такие реакторы обладают рядом преиму-
ществ: они компактны, даже при необходимости протекания длительной ре-
акции (их делают в виде вертикального или горизонтального змеевика, схе-
матично показанного на рис. 2.64, б), и в них достигается очень высокий ко-
эффициент объемного массообмена – до 1,2 с-1. Реактор данного типа ис-
пользуется в производстве полиэтилена и окислении этилена в ацетальдегид. 
 Насадочные реакторы более распространены (рис. 2.64, в). Их внутрен-
нее пространство занимает насадка, образованная из небольших элементов, 
по поверхности которых стекает жидкость, а в пространстве между ними, как 
правило, противотоком движется газ. Насадка – кольца или элементы другой 

 
Рис. 2.64. Схемы реакторов для газо-жидкостных процессов: 

Г – газ, Ж – жидкость 
Рис. 2.64. Схемы реакторов для газо-жидкостных процессов:  

Г – газ, Ж – жидкость

В трубчатом реакторе (рис. 2.64, а) жидкость стекает по стенам 

трубок (на рисунке показана только одна), одновременно контак-

тируя со встречным или попутным потоком газа. Это наиболее ор-

ганизованный процесс – площадь поверхности контакта фаз равна 

площади поверхности труб. Потоки хорошо разделены. Тепловой 

режим поддерживается регулированием температуры трубок. Такие 

реакторы используются в производствах, где нужно точно выдержи-

вать необходимый режим и быстро его регулировать. Обычно это 

малотоннажные производства тонкого органического и неоргани-

ческого синтеза.
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Более интенсивное взаимодействие фаз достигается в спут-

ном (движущемся в одном направлении) газо-жидкостном потоке  

(рис. 2.64, б), в котором в зависимости от скорости потоков возмож-

но осуществление различных режимов течения. На схеме показано 

движение потока с полным расслоением фаз, раздельное течение с 

сильно возмущенной развитой поверхностью контакта фаз и хорошо 

перемешанный газо-жидкостный поток. Реализация указанных ре-

жимов наблюдается последовательно с возрастанием скорости пото-

ков, особенно газа. Скорость развитого газо-жидкостного потока со-

ставляет несколько метров в секунду. Такие реакторы обладают рядом 

преимуществ: они компактны, даже при необходимости протекания 

длительной реакции (их делают в виде вертикального или горизон-

тального змеевика, схематично показанного на рис. 2.64, б), и в них 

достигается очень высокий коэффициент объемного массообмена 

– до 1,2 с-1. Реактор данного типа используется в производстве по-

лиэтилена и окислении этилена в ацетальдегид.

Насадочные реакторы более распространены (рис. 2.64, в). Их 

внутреннее пространство занимает насадка, образованная из не-

больших элементов, по поверхности которых стекает жидкость, а в 

пространстве между ними, как правило, противотоком движется газ. 

Насадка – кольца или элементы другой формы размером в среднем 

10–50 мм. Поверхность элементов и, следовательно, поверхность 

контакта фаз составляет сотни квадратных метров в кубометре слоя, 

и потому взаимодействие фаз происходит достаточно интенсивно. 

Коэффициент объемного массообмена достигает 0,5 с-1. Такое зна-

чение ограничено тем, что жидкость стекает только под действием 

силы тяжести. При большой скорости газовый поток захватывает 

жидкость, препятствуя ее стеканию. Это режим «захлебывания», 

хотя в узком интервале нагрузок по газу и жидкости при нем наблю-

дается аномально большое увеличение массообмена.

Простейший способ организации взаимодействия жидкости и 

газа – барботаж последнего (рис. 2.64, г, д) и разбрызгивание жид-

кости в газе (рис. 2.64, е). Интенсивность взаимодействия фаз при 

барботаже зависит от скорости всплытия пузырей и их размера. 

Первое определено гравитационными силами и потому ограничено. 

Размер пузырей можно варьировать в определенных пределах, т. к. 
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в свободном барботажном слое мелкие пузыри сливаются, а круп-
ные – неустойчивы и быстро распадаются. Всплывающий пузырь 
быстро «забывает» свое происхождение (приблизительно на высоте 
10–20 см от отверстия, из которого он вышел). Объемный коэффи-
циент массообмена в свободном барботажном слое, как правило, не 
превышает величины 0,3 с-1. Мелкие пузыри, размер которых зави-
сит от выходного отверстия в барботере, удается сохранить в тон-
ком слое жидкости. Это удобно сделать в многослойном реакторе 
как с переливными устройствами (рис. 2.64, ж), так и с ситчатыми 
провальными распределителями потока (тарелками) – рис. 2.64, з. 
Реактор, изображенный на рис. 2.64, е, оснащен разбрызгивателем. 
Мелкие капли более устойчивы в размерах, но скорость их падения 
определена силами гравитации и захватом потоком газа (особенно 
для мелких капель), поэтому, диспергируя жидкость, можно интен-
сифицировать массообмен между фазами – специальные форсунки 
значительно развивают поверхность контакта фаз и увеличивают 
скорость движения. Но это же добавляет трудности в последующем 
сепарировании газа и жидкости.

Реакторы для гетерогенно-каталитических процессов

Если аппаратурное оформление гомогенного катализа не тре-

бует сооружения специальной конструкции, то аппаратура гетеро-

генного катализа, и особенно контактные аппараты, в которых га-

зообразные реагенты взаимодействуют на твердых катализаторах, 

специфична и разнообразна. Контактные аппараты должны рабо-

тать непрерывно, обладать высокой интенсивностью, обеспечивать 

температурный режим процесса, близкий к оптимальному.

Для проведения гетерогенно-каталитических процессов наи-

более распространены реакторы с неподвижным слоем катализатора 

(рис. 2.65).

Аппарат, изображенный на рис. 2.65, а, полностью заполнен зер-

нами катализатора, размер которых 3–8 мм. Слой расположен на 

опорной решетке, выдерживающей вес катализатора и перепад дав-

ления в слое. Вес загруженного катализатора может составлять тонны 

и десятки тонн в крупнотоннажных производствах (аммиака, серной 

кислоты). Реактор для протекания быстрых процессов показан на 

рис. 2.65, б. Здесь высота слоя катализатора очень небольшая (не-
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сколько сантиметров). Например, получение формальдегида из ме-

танола на серебряном катализаторе или окисление аммиака в произ-

водстве азотной кислоты на платиновых сетках (слой из 10–15 сеток).
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ных производствах (аммиака, серной кислоты). Реактор для протекания 
быстрых процессов показан на рис. 2.65, б. Здесь высота слоя катализатора 
очень небольшая (несколько сантиметров). Например, получение формальде-
гида из метанола на серебряном катализаторе или окисление аммиака в про-
изводстве азотной кислоты на платиновых сетках (слой из 10–15 сеток). 
 В многотоннажных производствах с большим объемом перерабатывае-
мой смеси для снижения энергетических затрат применяют реакторы с ради-
альным проходом газа через кольцевые корзины с катализатором (рис. 2.65, 
в) в отличие от аксиального хода газа (рис. 2.65, а) или по направлениям, по-
казанным в реакторе на рис. 2.65, г. В многослойных реакторах (рис. 2.65, д) 
используется последовательность адиабатических слоев. Теплота между сло-
ями отводится с помощью встроенных теплообменников или вводом холод-
ного газа.  

Рис. 2.65. Схемы реакторов для гетерогенно-каталитических 
процессов с неподвижным слоем катализатора: И – исходные 
вещества; П – продукты; Х – теплоноситель; Т – топливо; В – 

воздух; ДГ – дымовые газы 

Рис. 2.65. Схемы реакторов для гетерогенно-каталитических процессов  
с неподвижным слоем катализатора: И – исходные вещества;  
П – продукты; Х – теплоноситель; Т – топливо; В – воздух;  

ДГ – дымовые газы

В многотоннажных производствах с большим объемом перера-

батываемой смеси для снижения энергетических затрат применяют 

реакторы с радиальным проходом газа через кольцевые корзины  

с катализатором (рис. 2.65, в) в отличие от аксиального хода газа 

(рис. 2.65, а) или по направлениям, показанным в реакторе на рис. 

2.65, г. В многослойных реакторах (рис. 2.65, д) используется после-

довательность адиабатических слоев. Теплота между слоями отво-

дится с помощью встроенных теплообменников или вводом холод-

ного газа. 
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При проведении процессов в трубчатых реакторах (рис. 2.65, е) 

существует возможность отвода теплоты непосредственно из реак-

ционной зоны. В трубках находится катализатор, а в межтрубном 

пространстве циркулирует теплоноситель. Такие реакторы распро-

странены во многих процессах органического синтеза (получение 

формальдегида, фталевого ангидрида, окиси этилена, анилина и 

др.). Для обеспечения теплотой эндотермических процессов в меж-

трубное пространство подают горячие дымовые газы. Таким обра-

зом осуществляют дегидрирование циклогексанола, конверсию 

метана (рис. 2.65, ж). В последнем случае реактор называется труб-

чатой печью.

Отводить теплоту реакции из слоя катализатора можно не толь-

ко посторонним теплоносителем, но и свежей реакционной смесью 

(рис. 2.65, з).

Другая группа реакторов – со взвешенным слоем катализатора, 

псевдоожиженным (кипящим) или восходящим, – приведена на 

рис. 2.66. При высокоскоростной подаче реакционной смеси через 

низ слоя твердые частицы катализатора будут витать в потоке, не 

уносясь вместе с ним из реактора (рис. 2.66, а). В этом случае части-

цы должны быть не крупнее 1 мм. Такая организация процесса обе-

спечивает полное использование внутренней поверхности катали-

затора. Циркулирующие частицы выравнивают температуру в слое, 

и процесс протекает практически изотермически. Подвижность ча-

стиц дает возможность реализации течения твердого материала че-

рез реактор, что существенно для процесса с изменяющейся актив-

ностью катализатора. В качестве примера такого процесса можно 

привести каталитический крекинг нефтепродуктов, в котором ка-

тализатор быстро «закоксовывается» и теряет активность. Его выво-

дят из реактора в регенератор (рис. 2.66, б), где происходит «выжиг 

кокса» и восстанавливается активность, а после этого возвращают  

в реактор, обеспечивая непрерывность процесса.

Перемешивание реакционной смеси в псевдоожиженном слое 

приближает режим к идеальному смешению. Циркуляция частиц в 

псевдоожиженном слое вызывает истирание частиц катализатора. 

Для очистки газа от пыли после реактора устанавливают циклоны. 

В крупных реакторах каталитического крекинга, размеры которых 
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достигают диаметра 12 м и высоты 16 м, циклоны устанавливают не-

посредственно в корпусе реактора, как показано на рис. 2.66, б.
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 По температурному режиму реакторы подразделяются на адиабатиче-
ские, изотермические и политермические, иногда их называют программно-
регулируемые. 
 Адиабатические реакторы при спокойном (без перемешивания) тече-
нии потока не имеют теплообмена с окружающей средой, т. е. снабжены хо-
рошей теплоизоляцией. Вся теплота реакции аккумулируется потоком реаги-
рующих веществ. Температурный режим процесса в любой точке по высоте 
реактора описывается уравнением 
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где tк , tн – конечная и начальная температуры системы соответственно;  qp – 
тепловой эффект реакции (процесса) при полном превращении исходного 
вещества или же при полном переходе основного компонента из одной фазы 
в другую в гетерогенных процессах, кДж; 0

иC  – начальная концентрация ис-

Рис. 2.66. Схемы реакторов для гетерогенно-каталитических процессов со взвешен-
ным слоем катализатора: 

И – исходные вещества; П – продукты; К – катализатор; Ц – циклон 
Рис. 2.66. Схемы реакторов для гетерогенно-каталитических процессов  

со взвешенным слоем катализатора: И – исходные вещества;  
П – продукты; К – катализатор; Ц – циклон

Изменение формы и конфигурации реактора (в конусообраз-

ный) приводит к направленной циркуляции катализатора с потоком 

газа (рис. 2.66, в). Это – фонтанирующий слой, вариант кипящего. 

Если скорость газового потока будет такой, что твердые частицы 

будут захватываться им (скорость потока больше скорости вита-

ния), реализуется режим пневмотранспорта (рис. 2.66, г), и процесс 

проходит в восходящем потоке катализатора. Такая организация 

процесса эффективна для быстрых реакций. Отделив катализатор 

в циклоне, катализатор можно охладить или нагреть в отдельном 

аппарате и вернуть в реактор. Такая организация оказалась очень 

эффективной в гидрокрекинге на цеолитных катализаторах.
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2.13.4. Классификация реакторов по температурному режиму

По температурному режиму реакторы подразделяются на адиаба-

тические, изотермические и политермические, иногда их называют 

программно-регулируемые.

Адиабатические реакторы при спокойном (без перемешивания) 

течении потока не имеют теплообмена с окружающей средой, т. е. 

снабжены хорошей теплоизоляцией. Вся теплота реакции аккумули-

руется потоком реагирующих веществ. Температурный режим про-

цесса в любой точке по высоте реактора описывается уравнением
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где tк , tн – конечная и начальная температуры системы соответственно;  qp – 
тепловой эффект реакции (процесса) при полном превращении исходного 
вещества или же при полном переходе основного компонента из одной фазы 
в другую в гетерогенных процессах, кДж; 0

иC  – начальная концентрация ис-

Рис. 2.66. Схемы реакторов для гетерогенно-каталитических процессов со взвешен-
ным слоем катализатора: 

И – исходные вещества; П – продукты; К – катализатор; Ц – циклон 

                            (2.98)

где t
к
, t

н
 – конечная и начальная температуры системы соответствен-

но; q
p 

– тепловой эффект реакции (процесса) при полном превра-

щении исходного вещества или же при полном переходе основно-

го компонента из одной фазы в другую в гетерогенных процессах, 

кДж; C
и

0 – начальная концентрация исходного вещества, кмоль;  

G – общее количество реакционной смеси, кг; с – средняя тепло-

емкость смеси в интервале температур t
н
 – t

к
, кДж/кмоль·К; Х – сте-

пень превращения.

Соотношение (2.98) представляет собой уравнение прямой, ко-

торое можно представить как

 t
k
 = t

н 
± l · Х,                                            (2.99)

где l = C
и

0 · q
p 
/c  – адиабатический коэффициент процесса. Знак 

«+» соответствует протеканию экзо-, а «-» – эндотермического 

процесса. Величину l можно определить как тангенс угла наклона 

прямой зависимости конечной температуры процесса от степени 

превращения.

Степень превращения, скорость реакции и температура по вы-

соте адиабатического реактора вытеснения, в котором протекает 

экзотермическая реакция, изменяются по кривым, представленным 

на рис. 2.67.

Скорость реакции на входе в аппарат мала из-за низкой темпе-

ратуры системы, а на участках, близких к выводу, она также мала, 

так как степень превращения стремится к Х
р
 (или к единице).
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ходного вещества, кмоль; G – общее количество реакционной смеси, кг; с – 
средняя теплоемкость смеси в интервале температур tн – tк , кДж/кмольꞏК;  Х 
– степень превращения. 
 Соотношение (2.98) представляет собой уравнение прямой, которое 
можно представить как 
      tk = tн   ꞏ Х,                     (2.99) 

где cꞏqCλ pи
0  – адиабатический коэффициент процесса. Знак «+» соответ-

ствует протеканию экзо-, а «–» – эндотермического процесса. Величину  
можно определить как тангенс угла наклона прямой зависимости конечной 
температуры процесса от степени превращения. 
 Степень превращения, скорость реакции и температура по высоте 
адиабатического реактора вытеснения, в котором протекает экзотермическая 
реакция, изменяются по кривым, представленным на рис. 2.67. 

Скорость реакции на входе в аппарат 
мала из-за низкой температуры системы, а на 
участках, близких к выводу, она также мала, 
так как степень превращения стремится к Хр 
(или к единице). 
 По типу, близкому к адиабатическому 
реактору вытеснения, работают контактные 
аппараты с фильтрующим слоем катализато-
ра, камерные реакторы для осуществления 
гомогенных превращений, прямоточные аб-
сорберы с изолирующей футеровкой и др. 
 Изотермические реакторы имеют по-
стоянную температуру во всех точках реак-
ционного объема, т. е. tк = tср. во времени и 
пространстве. 
 Способы достижения изотермичности 
различны. Можно приблизиться к изотер-
мичным условиям процесса при помощи 

теплообменных устройств, помещенных в реакционный объем (для отвода 
теплоты в экзотермических и подвода теплоты в эндотермических реакциях). 
При этом в каждом элементарном объеме аппарата отвод или подвод теплоты 
Qп должен быть равен теплоте реакции Qр , т. е. 
          псрTиpp QtFkGXCqQ   ꞏ  ꞏ  ꞏ ꞏ  ꞏ  ꞏ 0 ,       (2.100) 
где kТ – коэффициент теплопередачи через теплообменную поверхность F 
при средней движущей силе tср  за время . 
 Изотермический режим достигается при интенсивном перемешивании 
реагентов в аппарате с мешалкой и в реакторах со взвешенным (кипящим, 
пенным) слоем, т. е. в аппаратах, в которых гидродинамический режим обес-
печивает приближение к полному перемешиванию реагентов с продуктами 
реакции и инертными компонентами. Такие реакторы могут работать изо-

Xp 

Рис. 2.67. Изменение температуры 
t, скорости реакции r и степени 

превращения Х по высоте H адиа-
батического реактора идеального 

вытеснения 

t 
X

r 

H 

H,t,r 

Рис. 2.67. Изменение температуры t, скорости реакции r  
и степени превращения Х по высоте H адиабатического реактора 

идеального вытеснения

По типу, близкому к адиабатическому реактору вытеснения, ра-

ботают контактные аппараты с фильтрующим слоем катализатора, 

камерные реакторы для осуществления гомогенных превращений, 

прямоточные абсорберы с изолирующей футеровкой и др.

Изотермические реакторы имеют постоянную температуру во всех 

точках реакционного объема, т. е. t
к
 = t

ср
 во времени и пространстве.

Способы достижения изотермичности различны. Можно при-

близиться к изотермичным условиям процесса при помощи теплоо-

бменных устройств, помещенных в реакционный объем (для отвода 

теплоты в экзотермических и подвода теплоты в эндотермических 

реакциях). При этом в каждом элементарном объеме аппарата отвод 

или подвод теплоты Q
п
 должен быть равен теплоте реакции Q

р
 , т. е.
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ходного вещества, кмоль; G – общее количество реакционной смеси, кг; с – 
средняя теплоемкость смеси в интервале температур tн – tк , кДж/кмольꞏК;  Х 
– степень превращения. 
 Соотношение (2.98) представляет собой уравнение прямой, которое 
можно представить как 
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где cꞏqCλ pи
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печивает приближение к полному перемешиванию реагентов с продуктами 
реакции и инертными компонентами. Такие реакторы могут работать изо-

Xp 

Рис. 2.67. Изменение температуры 
t, скорости реакции r и степени 

превращения Х по высоте H адиа-
батического реактора идеального 

вытеснения 

t 
X

r 

H 

H,t,r 

                (2.100)

где k
Т
 – коэффициент теплопередачи через теплообменную поверх-

ность F при средней движущей силе Dt
ср  

за время t.

Изотермический режим достигается при интенсивном переме-

шивании реагентов в аппарате с мешалкой и в реакторах со взве-

шенным (кипящим, пенным) слоем, т. е. в аппаратах, в которых 

гидродинамический режим обеспечивает приближение к полному 

перемешиванию реагентов с продуктами реакции и инертными 

компонентами. Такие реакторы могут работать изотермически при 

регулировании температуры путем установки теплообменников (но 
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без равенства Q
п 
и

 
Q

р
) или же изотермически и адиабатически одно-

временно, когда во всём объеме температура равна конечной.

Изотермический режим приближенно соблюдается при малом 

значении l, т. е. в реакторах с малой концентрацией исходных ве-

ществ и в реакциях с малым тепловым эффектом. В отдельных 

случаях изотермичность в реакторе достигается за счет теплового 

равновесия экзо- и эндотермических превращений, например ком-

пенсацией теплоты экзотермической реакции испарением раство-

рителя (воды).

Политермическими называются реакторы, в которых теплота 

реакции лишь частично компенсируется за счет отвода (подвода) 

теплоты или процессов с тепловым эффектом, противоположным 

по знаку основному. Поскольку частичный подвод теплоты рассчи-

тывается (программируется) при проектировании и может регули-

роваться при колебаниях режима, такие аппараты называют также 

программно-регулируемыми. К политермическим аппаратам отно-

сят реакторы с малой степенью смешения реагирующих веществ и 

теплообменниками, помещенными внутри реакционного объема, 

например трубчатые контактные аппараты. Температура по высоте 

таких аппаратов при осуществлении экзотермических процессов 

изменяется по характерной кривой (рис. 2.68).
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термически при регулировании темпера-
туры путем установки теплообменников 
(но без равенства Qп и Qр) или же изо-
термически и адиабатически одновре-
менно, когда во всём объеме температу-
ра равна конечной. 
 Изотермический режим прибли-
женно соблюдается при малом значении 
, т. е. в реакторах с малой концентраци-
ей исходных веществ и в реакциях с ма-
лым тепловым эффектом. В отдельных 
случаях изотермичность в реакторе до-
стигается за счет теплового равновесия 
экзо- и эндотермических превращений, 
например компенсацией теплоты экзо-

термической реакции испарением растворителя (воды). 
 Политермическими называются реакторы, в которых теплота реакции 
лишь частично компенсируется за счет отвода (подвода) теплоты или про-
цессов с тепловым эффектом, противоположным по знаку основному. По-
скольку частичный подвод теплоты рассчитывается (программируется) при 
проектировании и может регулироваться при колебаниях режима, такие ап-
параты называют также программно-регулируемыми. К политермическим 
аппаратам относят реакторы с малой степенью смешения реагирующих ве-
ществ и теплообменниками, помещенными внутри реакционного объема, 
например трубчатые контактные аппараты. Температура по высоте таких ап-
паратов при осуществлении экзотермических процессов изменяется по ха-
рактерной кривой (рис. 2.68). 
 По типу политермического режима работают многие шахтные печи – 
доменные, известково-обжигательные и др., большинство насадочных башен 
для осуществления абсорбционных или десорбционных процессов. 
 

Контрольные вопросы 
 

1. Назовите основные задачи химической термодинамики. 
2. Как классифицируются термодинамические системы? 
3. Как классифицируются термодинамические параметры? 
4. Что такое функции процесса и функции состояния? 
5. Чем стационарное состояние термодинамической системы отлича-

ется от равновесного? 
6. Чем обратимые термодинамические системы отличаются от необ-

ратимых? 
7. Чем равновесные термодинамические системы отличаются от 

неравновесных? 
8. Какова взаимосвязь равновесности и обратимости термодинамиче-

ских процессов? 

Рис. 2.68. Изменение температуры по 
высоте политермического реактора 

tн 

tк tк 

t 

Н 
Рис. 2.68. Изменение температуры по высоте  

политермического реактора

По типу политермического режима работают многие шахтные 

печи – доменные, известково-обжигательные и др., большинство 

насадочных башен для осуществления абсорбционных или десор-

бционных процессов.



198

Контрольные вопросы

1.	Назовите основные задачи химической термодинамики.

2.	Как классифицируются термодинамические системы?

3.	Как классифицируются термодинамические параметры?

4.	Что такое функции процесса и функции состояния?

5.	Чем стационарное состояние термодинамической системы отли-

чается от равновесного?

6.	Чем обратимые термодинамические системы отличаются от 

необратимых?

7.	Чем равновесные термодинамические системы отличаются от не-

равновесных?

8.	Какова взаимосвязь равновесности и обратимости термодинами-

ческих процессов?

9.	Укажите, в чем заключаются общность и различия понятий те-

плоты и работы.

10.	Что такое внутренняя энергия, энтальпия?

11.	Сформулируйте первое начало термодинамики.

12.	На что расходуется подводимая теплота в изотермическом, изо-

барном и изохорном процессах?

13.	Что такое удельная и молярная теплоемкость?

14.	Почему различаются молярные теплоемкости в изобарном и 

изохорном процессах?

15.	Сформулируйте закон Гесса.

16.	Как рассчитать тепловой эффект реакции через теплоты образо-

вания и сгорания участников реакции?

17.	Как тепловой эффект реакции зависит от температуры?

18.	Сформулируйте второе начало термодинамики для изолирован-

ных систем.

19.	Сформулируйте второе начало термодинамики для неизолиро-

ванных систем.

20.	Изложите последовательность расчета теплового эффекта хими-

ческой реакции для любой температуры.

21.	Изложите последовательность расчета энергии Гиббса химиче-

ской реакции для любой температуры.

22.	Что такое свободная и связанная энергии и как они связаны 

между собой?



199

23.	Как нужно проводить процесс, чтобы получить максимальную 

полезную работу?

24.	Что характеризуют уравнения Гиббса – Гельмгольца?

25.	Запишите основное уравнение химической термодинамики.

26.	Что такое химический потенциал компонента? Как его рассчи-

тать для вещества в газовой фазе и в растворе?

27.	Сформулируйте закон действующих масс в термодинамике.

28.	Запишите и охарактеризуйте уравнение изотермы химической 

реакции. 

29.	Запишите и охарактеризуйте уравнение изобары химической ре-

акции. 

30.	Сформулируйте принцип Ле Шателье. Повлияет ли изменение 

общего давления на равновесие реакции с газообразными ком-

понентами?

31.	Что такое фаза и компонент гетерогенной системы?

32.	Каковы условия фазового равновесия и фазового перехода?

33.	Как графически определить тепловой эффект фазового перехода?

34.	Сформулируйте правило фаз Гиббса.

35.	Охарактеризуйте тройную точку на фазовой диаграмме воды.

36.	Что такое бинодальная кривая на фазовой диаграмме тройной 

системы с наличием ограниченной растворимости компонентов?

37.	Укажите основные способы выражения концентрации раствора.

38.	Чем неидеальный раствор отличается от идеального?

39.	Какие растворы характеризуют законы Рауля и Генри?

40.	Зачем перегонку некоторых жидкостей осуществляют с водя-

ным паром?

41.	Сформулируйте законы Гиббса – Коновалова.

42.	Что такое азеотропный раствор?

43.	Как определяется общее давление пара над летучей смесью?

44.	Можно ли разделить на компоненты смесь, имеющую азеотроп-

ный состав? Обоснуйте ответ.

45.	Чем дробная перегонка отличается от ректификации?

46.	Что такое скорость химической реакции?

47.	Сформулируйте закон действующих масс как основное уравне-

ние химической кинетики.
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48.	Какой физический смысл имеет константа скорости химиче-

ской реакции?

49.	Что такое порядок химической реакции?

50.	В каких случаях порядки реакции совпадают со стехиометриче-

скими коэффициентами, а в каких не совпадают?

51.	Запишите кинетические уравнения реакций различного порядка.

52.	Охарактеризуйте экспериментальные методы определения по-

рядка реакций.

53.	Почему с повышением температуры растет скорость термиче-

ских реакций?

54.	Что такое активированный комплекс?

55.	Как число столкновений частиц и стерический фактор влияют 

на скорость реакции?

56.	Какие признаки приняты для классификации химических реак-

торов?

57.	Приведите классификацию реакторов по фазовому состоянию.

58.	Приведите классификацию реакторов по режиму движения ре-

агентов.

59.	Приведите классификацию реакторов по температурному ре-

жиму.

60.	Перечислите требования, предъявляемые к химическим реак-

торам.

61.	Перечислите основные показатели эффективности реактора.

62.	Нарисуйте графики изменения концентрации и производитель-

ности во времени и в объеме реактора идеального смешения.

63.	Нарисуйте графики изменения концентрации, производитель-

ности и степени превращения от длины реактора идеального 

вытеснения.

64.	Перечислите общие структурные элементы химических реак-

торов.

65.	Нарисуйте схемы реакторов для реализации гомогенных процес-

сов и объясните их работу (вход сырья и выход продуктов, время 

проведения процесса, пути отвода и подвода теплоты и т. д.).

66.	Сопоставьте периодические и проточные реакторы: попробуйте 

объяснить, какой тип реактора может иметь преимущества для 

осуществления разных процессов.
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67.	Нарисуйте схемы реакторов для гетерогенных процессов «газ – 
твердое» и объясните их работу.

68.	Как можно организовать поток твердого вещества через реак-
тор? Нарисуйте схемы аппаратов, объясните их работу.

69.	Какие существуют способы организации взаимодействия газа  
с жидкостью?

70.	Как можно увеличить скорость гетерогенного процесса «газ – 
твердое» и как изменится организация процесса?

71.	Изобразите схему каталитического трубчатого реактора и объяс-
ните, почему такой тип реактора наиболее распространен в про-
мышленности.

72.	С чем связана трудность контроля и управления процессом  
в трубчатом реакторе?

73.	Как организован процесс в псевдоожиженном слое катализато-
ра? Укажите преимущества и недостатки данного процесса.

74.	Что такое материальный баланс реактора и как он рассчиты-
вается?

75.	Изобразите, как изменяются степень превращения, скорость ре-
акции и температура по высоте адиабатического реактора вытес-
нения, в котором протекает экзотермическая реакция.

76.	Как можно организовать изотермический режим в промышлен-
ном реакторе?

77.	Дайте характеристику и приведите примеры политермического 
реактора.
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3. ТИПОВЫЕ ПРОЦЕССЫ В ХИМИЧЕСКОЙ ТЕХНОЛОГИИ

В зависимости от закономерностей, характеризующих проте-

кание процессов, процессы химической технологии делят на пять 

основных групп:

1. Гидромеханические процессы, скорость протекания которых 

определяется законами гидромеханики, описывающими поведение 

жидкостей и газов либо твердых частиц, находящихся в этих средах. 

К ним относятся такие производственные процессы, как сжатие и 

перемещение газов, перемещения жидкостей, осаждение, фильтро-

вание, перемешивание в жидкой фазе и т. п.

2. Тепловые процессы, скорость протекания которых определя-

ется законами теплопередачи. К ним следует отнести процессы, со-

провождаемые изменением температуры или агрегатного состояния 

веществ: нагревания, выпаривания, охлаждения (естественного и 

искусственного), конденсации и кипения.

3. Массообменные (диффузионные) процессы, интенсивность 

которых определяется скоростью перехода вещества из одной фазы  

в другую (диффузией), т. е. законами массопередачи. К диффузион-

ным процессам относятся сложные (в аппаратурном оформлении) 

производственные процессы: абсорбция, ректификация, экстрак-

ция, кристаллизация, адсорбция, сушка и др.

4. Механические процессы, скорость которых связана с законами 

физики твердого тела. К ним относятся измельчение, классифика-

ция, дозирование и смешение твердых сыпучих материалов.

5. Химические процессы, связанные с превращением веществ и 

изменением их химических свойств. Скорость этих процессов опре-

деляется закономерностями химической кинетики.

В данной главе будут подробно рассмотрены первые три про-

цесса, так как реализация механических процессов на производ-

стве не требует сложных расчетов, а рассмотрению химических 

процессов, ввиду их разнообразия и сложности, следует посвятить 

отдельную книгу.

Без знания кинетических закономерностей процессов не пред-

ставляется возможным рассчитать основные размеры аппаратов.
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Закономерности всех процессов могут быть сформулированы  

в виде общего закона: скорость (интенсивность) процесса прямо 

пропорциональна движущей силе и обратно пропорциональна со-

противлению:
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(количество электронов q, протекающих по сечению проводника F за время 
dτ) прямо пропорционален напряжению и обратно пропорционален сопро-
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Подобные соотношения для изучаемых нами процессов можно 

выразить следующим образом:

–– для гидромеханических процессов:
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Подобные соотношения для изучаемых нами процессов можно выразить 
следующим образом: 

для гидромеханических процессов: 
pk

R
p

dF
dVJ 





 1

1
1 

, 

тепловых процессов: 
Tk

R
T

dF
dQJ 





 2

2
2 

, 

массообменных процессов: 
ck

R
c

dF
dMJ 





 3

3
3 

 

и химических превращений: 
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где J1, J2, J3, J4  – интенсивности процессов; k1, k2, k3 – коэффициенты скоро-
сти процессов; Q – количество передаваемой теплоты; F  – соответственно 
площадь сечения аппарата, поверхность теплообмена, поверхность контакта 
фаз; V  – объем реактора; М – масса (количество) вещества; p , T , c  – 
движущие силы процессов: гидромеханического – разность давлений, теп-
лового – разность температур, массообменного – разность концентраций, со-
ответственно; )(cf  – движущая сила химического процесса, которая является 
функцией концентраций реагирующих веществ. 

Коэффициенты скорости зависят главным образом от скорости движе-
ния потоков материалов, поэтому вывод всех химических закономерностей 
основывается на законах движения материальных потоков – на гидродинами-
ке. 

Изучение законов движения реальных газов и жидкостей дает возмож-
ность познать не только эти законы, но и усвоить метод изучения таких 
сложных технологических процессов, как теплопередача, теплообмен и мас-
сообмен. 

Описывающие процесс дифференциальные уравнения, которые выво-
дятся теоретическим путем, на основе теории подобия преобразуются в 
обобщенные (критериальные) уравнения. Эти уравнения затем по опыт-
ным данным приводятся к удобному расчетному виду. Основы теории подо-
бия широко используются в дальнейшем при изучении всех химико-
технологических процессов. При изучении всех процессов применяется один 
и тот же математический аппарат (инструмент расчета) – однотипные диффе-
ренциальные и критериальные уравнения. 

Здесь стоит немного углубиться в понятия «дифференциальный» и 
«критериальный» для лучшего понимания предстоящего материала. 

Дифференциальный в общем понимании этого слова (то есть примени-
тельно не только к математике) означает «различный, неодинаковый при раз-
ных условиях, основанный на различии». Применительно к дифференциаль-

;

–– тепловых процессов:
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сложных технологических процессов, как теплопередача, теплообмен и мас-
сообмен. 

Описывающие процесс дифференциальные уравнения, которые выво-
дятся теоретическим путем, на основе теории подобия преобразуются в 
обобщенные (критериальные) уравнения. Эти уравнения затем по опыт-
ным данным приводятся к удобному расчетному виду. Основы теории подо-
бия широко используются в дальнейшем при изучении всех химико-
технологических процессов. При изучении всех процессов применяется один 
и тот же математический аппарат (инструмент расчета) – однотипные диффе-
ренциальные и критериальные уравнения. 

Здесь стоит немного углубиться в понятия «дифференциальный» и 
«критериальный» для лучшего понимания предстоящего материала. 

Дифференциальный в общем понимании этого слова (то есть примени-
тельно не только к математике) означает «различный, неодинаковый при раз-
ных условиях, основанный на различии». Применительно к дифференциаль-

;

–– химических превращений:
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Подобные соотношения для изучаемых нами процессов можно выразить 
следующим образом: 

для гидромеханических процессов: 
pk

R
p

dF
dVJ 





 1

1
1 

, 

тепловых процессов: 
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массообменных процессов: 
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и химических превращений: 
)(44 cfk
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, 

где J1, J2, J3, J4  – интенсивности процессов; k1, k2, k3 – коэффициенты скоро-
сти процессов; Q – количество передаваемой теплоты; F  – соответственно 
площадь сечения аппарата, поверхность теплообмена, поверхность контакта 
фаз; V  – объем реактора; М – масса (количество) вещества; p , T , c  – 
движущие силы процессов: гидромеханического – разность давлений, теп-
лового – разность температур, массообменного – разность концентраций, со-
ответственно; )(cf  – движущая сила химического процесса, которая является 
функцией концентраций реагирующих веществ. 

Коэффициенты скорости зависят главным образом от скорости движе-
ния потоков материалов, поэтому вывод всех химических закономерностей 
основывается на законах движения материальных потоков – на гидродинами-
ке. 

Изучение законов движения реальных газов и жидкостей дает возмож-
ность познать не только эти законы, но и усвоить метод изучения таких 
сложных технологических процессов, как теплопередача, теплообмен и мас-
сообмен. 

Описывающие процесс дифференциальные уравнения, которые выво-
дятся теоретическим путем, на основе теории подобия преобразуются в 
обобщенные (критериальные) уравнения. Эти уравнения затем по опыт-
ным данным приводятся к удобному расчетному виду. Основы теории подо-
бия широко используются в дальнейшем при изучении всех химико-
технологических процессов. При изучении всех процессов применяется один 
и тот же математический аппарат (инструмент расчета) – однотипные диффе-
ренциальные и критериальные уравнения. 

Здесь стоит немного углубиться в понятия «дифференциальный» и 
«критериальный» для лучшего понимания предстоящего материала. 

Дифференциальный в общем понимании этого слова (то есть примени-
тельно не только к математике) означает «различный, неодинаковый при раз-
ных условиях, основанный на различии». Применительно к дифференциаль-

где J
1
, J

2
, J

3
, J

4  
– интенсивности процессов; k

1
, k

2
, k

3
 – коэффици-

енты скорости процессов; Q – количество передаваемой теплоты; 

F – соответственно площадь сечения аппарата, поверхность тепло-

обмена, поверхность контакта фаз; V – объем реактора; М – масса 

(количество) вещества; Dp, DT, Dc – движущие силы процессов: ги-

дромеханического – разность давлений, теплового – разность тем-

ператур, массообменного – разность концентраций, соответствен-

но; f(c) – движущая сила химического процесса, которая является 

функцией концентраций реагирующих веществ.



206

Коэффициенты скорости зависят главным образом от скорости 

движения потоков материалов, поэтому вывод всех химических за-

кономерностей основывается на законах движения материальных 

потоков – на гидродинамике.

Изучение законов движения реальных газов и жидкостей дает 

возможность познать не только эти законы, но и усвоить метод изу-

чения таких сложных технологических процессов, как теплопереда-

ча, теплообмен и массообмен.

Описывающие процесс дифференциальные уравнения, кото-

рые выводятся теоретическим путем, на основе теории подобия пре-

образуются в обобщенные (критериальные) уравнения. Эти уравнения 

затем по опытным данным приводятся к удобному расчетному виду. 

Основы теории подобия широко используются в дальнейшем при 

изучении всех химико-технологических процессов. При изучении 

всех процессов применяется один и тот же математический аппарат 

(инструмент расчета) – однотипные дифференциальные и критери-

альные уравнения.

Здесь стоит немного углубиться в понятия «дифференциаль-

ный» и «критериальный» для лучшего понимания предстоящего 

материала.

Дифференциальный в общем понимании этого слова (то есть 

применительно не только к математике) означает «различный, не-

одинаковый при разных условиях, основанный на различии». При-

менительно к дифференциальным уравнениям нужно делать упор 

на значение «неодинаковый при разных условиях». Любая функция 

(зависимая величина) зависит от переменных. Если зависимость 

функции от переменных не прямо пропорциональная (нелиней-

ная), то это как раз и означает, что она неодинаково изменяется при 

разных значениях переменных. Рассмотрим такой пример. Предста-

вим ежемесячные расходы человека как функцию, которая зависит 

от таких переменных, как потребность в еде, тепле, одежде, отдыхе, 

от времени года, возраста, места проживания и т. д. Переменных до-

статочно много, какие-то влияют сильно, какие-то нет, некоторые 

из них играют роль только в определенных условиях. И допустим, 

что мы смогли с помощью математики учесть все (или почти все) 

эти факторы и провести взаимосвязь, которая с достаточной точ-
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ностью может нам спрогнозировать реальную величину расходов  

в этом месяце. Вот такое уравнение, связывающее производную функ-

ции с ее переменными, и называется дифференциальным уравнением. 

Производная, в свою очередь, характеризует скорость изменения 

функции (величину расходов) в данной точке (в этом месяце).

Далее разберем понятие «критериальное уравнение». Начнем от 

общего к частному.

Любая зависимость между переменными, характеризующая ка-

кие-либо явления, может быть представлена в форме зависимости 

между критериями подобия, составленными из этих переменных, 

которая будет называться критериальным уравнением. Теперь по-

является такое понятие, как «критерии подобия». Появляется это 

понятие в упомянутой выше теории подобия.

Теория подобия – это наука о подобных явлениях. Подобными 

явлениями называются такие физические явления, которые оди-

наковы качественно по форме и по содержанию, т. е. имеют одну 

физическую природу, развиваются под действием одинаковых сил и 

описываются одинаковыми по форме дифференциальными уравне-

ниями и краевыми условиями.

Принцип выделения группы подобных явлений можно рассмо-

треть на простейшем примере геометрического подобия однородных 

фигур (прямоугольников, треугольников и т. п.). Подобные однород-

ные фигуры отличаются только масштабом, как показано на рис. 3.1. 
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Итак, для всех подобных систем существуют безразмерные комплек-
сы величин, которые называются критериями подобия. 

Для наглядности приведем пару примеров (подробнее они будут разо-
браны в отдельных главах). 

Критерий Рейнольдса – мера отношения конвективных сил инерции к 
силам молекулярного трения (вязкости) в потоке (жидкости, газа, взвешенных 
твердых частиц). Данный критерий определяет режим течения в потоке и яв-
ляется практически основным в конвективной теплоотдаче, т. е. показывает, 
как быстро движется поток (а от этой величины зависит еще множество пока-
зателей). 

Критерий Нуссельта является по своей сути безразмерным коэффици-
ентом теплоотдачи и характеризует процесс конвективной теплоотдачи на 
границе раздела жидкость – твердая стенка (например, в домашней батарее) 
при граничных условиях, т. е. показывает, насколько «быстро и полно» про-
исходит теплообмен. 

Далее перейдем к основной части данного раздела. 
3.1.	ЭЛЕМЕНТЫ	ГИДРОМЕХАНИКИ	И	ТЕХНИЧЕСКОЙ	ГИДРАВЛИКИ	

В гидромеханике принято объединять жидкости, газы и пары под 
одним названием – жидкости. Это связано с тем, что законы движения жид-
костей и газов (паров) одинаковы, если их скорости значительно ниже скоро-
сти звука. Жидкостями называются все вещества, обладающие текучестью 
при приложении к ним самых незначительных сил сдвига. 

При выводе основных закономерностей в гидромеханике также вводится 
понятие идеальной жидкости, которая, в отличие от реальной (вязкой) 
жидкости, абсолютно несжимаема под действием давления, не изменяет 
плотности при изменении температуры и не обладает вязкостью. 

Масса жидкости, содержащаяся в единице объема V , представляет собой 
плотность тела:  

                                                      Vm / .                                           (3.1) 

Величина, обратная плотности и представляющая собой объем, 
занимаемый единицей массы, называется удельным объемом: 

Рис. 3.1. Геометрическое подобие треугольников Рис. 3.1. Геометрическое подобие треугольников

Обязательным условием подобия физических явлений должно 

быть геометрическое подобие систем, где эти явления протекают. 

Два физических явления будут подобны лишь в том случае, если бу-

дут подобны все величины, которые их характеризуют.



208

В применении к технологическим процессам понятие геоме-

трического подобия расширяется и распространяется на все физи-

ческие величины, характеризующие данный процесс. Два подобных 

процесса отличаются масштабом физических величин, поэтому для 

каждой из этих величин (например, плотности ρ, вязкости μ, скоро-

сти w, силы f  и т. п.) имеется свой множитель подобного преобразо-

вания (C
p
, Cm, C

w
, C

f
 и др.).   

Итак, для всех подобных систем существуют безразмерные ком-

плексы величин, которые называются критериями подобия.

Для наглядности приведем пару примеров (подробнее они будут 

разобраны в отдельных главах).

Критерий Рейнольдса – мера отношения конвективных сил 

инерции к силам молекулярного трения (вязкости) в потоке (жид-

кости, газа, взвешенных твердых частиц). Данный критерий опре-

деляет режим течения в потоке и является практически основным 

в конвективной теплоотдаче, т. е. показывает, как быстро движется 

поток (а от этой величины зависит еще множество показателей).

Критерий Нуссельта является по своей сути безразмерным ко-

эффициентом теплоотдачи и характеризует процесс конвективной 

теплоотдачи на границе раздела жидкость – твердая стенка (напри-

мер, в домашней батарее) при граничных условиях, т. е. показывает, 

насколько «быстро и полно» происходит теплообмен.

Далее перейдем к основной части данного раздела.

3.1. Элементы гидромеханики  
и технической гидравлики

В гидромеханике принято объединять жидкости, газы и пары под 

одним названием – жидкости. Это связано с тем, что законы движе-

ния жидкостей и газов (паров) одинаковы, если их скорости значи-

тельно ниже скорости звука. Жидкостями называются все вещества, 

обладающие текучестью при приложении к ним самых незначи-

тельных сил сдвига.

При выводе основных закономерностей в гидромеханике так-

же вводится понятие идеальной жидкости, которая, в отличие от 

реальной (вязкой) жидкости, абсолютно несжимаема под действием 
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давления, не изменяет плотности при изменении температуры и не 

обладает вязкостью.

Масса жидкости, содержащаяся в единице объема V, представ-

ляет собой плотность тела: 

r = m/V.                                                 (3.1)

Величина, обратная плотности и представляющая собой объем, 

занимаемый единицей массы, называется удельным объемом:

v = V/m = 1/r.

Вес единицы объема жидкости называется удельным весом:

g = C/V.

Масса и вес жидкости связаны соотношением

g = r · g.

Плотность, удельный объем и удельный вес относятся к важней-

шим характеристикам жидкостей.

Реальные жидкости делятся на капельные и упругие. Капельные 

жидкости несжимаемы и обладают малым коэффициентом объем-

ного расширения. К капельным жидкостям относятся в основном 

собственно жидкие вещества, например вода, масло, спирты, бен-

зин и т. д. Объем упругих жидкостей изменяется при изменении тем-

пературы и давления. К упругим жидкостям относятся в основном 

газы и пары.

В большинстве технических задач газы полагают идеальными. Это 

упрощает расчеты, а отклонение поведения реального газа от иде-

ального не столь велико.

Состояние идеального газа описывается уравнением Клайперо-

на – Менделеева:

pV = m/M · RT,                                        (3.2)

где R – универсальная газовая постоянная, равная 8314 Дж/(кмоль·К) 

или 8,314 Дж/(моль·К).

Понятие кмоль (киломоль) применяется при математических 

операциях с массой размерностью в килограммы. Так, размерность 

молярной массы может быть записана как кг/кмоль.

Уравнение (3.2) с использованием (3.1) можно записать для рас-

чета плотности газа:
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r = m/V = (pM)/(RT).

Свободное перемешивание молекул в жидкостях и газах приво-

дит к тому, что они изменяют свою форму при приложении сколь 

угодно малого силового действия. Это явление называют текуче-

стью. Жидкости и газы принимают форму того сосуда, в котором 

они содержатся.

В результате переноса количества движения при переходе моле-

кул, движущихся с разными скоростями, из слоя в слой возникает 

касательная сила между слоями. Свойство жидкости и газа сопро-

тивляться сдвигающим усилиям называют вязкостью.

Гидромеханические процессы, связанные с перемещением 

жидкостей, сжатием и перемещением газов, иногда называют ги-

дравлическими по названию раздела гидромеханики – гидравлике, 

рассматривающей жидкости и газы как рабочие тела различных тех-

нических систем. 

Гидравлика представляет собой науку, изучающую законы рав-

новесия и механического движения жидкостей и разрабатывающую 

методы применения этих законов для различных прикладных задач. 

Гидравликой рассматриваются вопросы покоя и движения жид-

костей в двух разделах – гидростатике и гидродинамике. Гидростати-

ка рассматривает законы равновесия в состоянии покоя, гидроди-

намика – законы движения жидкостей и газов.

3.1.1. Основное уравнение гидростатики и закон Паскаля

В гидростатике, как было сказано выше, равновесие жидкостей 

рассматривается в состоянии относительного покоя, при котором  

в движущейся жидкости ее частицы не перемещаются друг отно-

сительно друга. Силы внутреннего трения отсутствуют, поэтому жид-

кость можно считать идеальной.

В состоянии покоя форма объема жидкости не изменяется и 

она, подобно твердому телу, перемещается как единое целое.

Далее, чтобы иметь представление о свойствах жидкости в со-

стоянии покоя, рассмотрим принципиальные базовые закономер-

ности, выраженные дифференциальными уравнениями равновесия 

Эйлера и основным законом гидростатики.
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Независимо от вида покоя на жидкость действуют силы тяжести 

и давления. В случае относительного покоя необходимо учитывать 

силу инерции переносного движения жидкости. Соотношение меж-

ду силами, действующими на жидкость, которая находится в состо-

янии покоя, определяющее условия равновесия жидкости, выража-

ется дифференциальными уравнениями равновесия Эйлера.

Пусть на неподвижную жидкость действует только одна мас-

совая сила – сила тяжести. Свободная поверхность жидкости 

представляет собой плоскость (размеры рассматриваемого объема 

жидкости несоизмеримы с размерами Земли). На свободную по-

верхность действует давление p
0
. Найдем давление в произвольной 

точке M, расположенной на глубине h (рис. 3.2). Выделим около 

этой точки горизонтальную элементарную площадку dS и построим 

на ней вертикальный цилиндрический объем высотой h.
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Величина p0 одинакова для всех точек объема жидкости, поэтому, учи-
тывая свойство гидростатического давления, можно сформулировать закон 
Паскаля: давление, приложенное к внешней поверхности жидкости, пе-
редается всем точкам этой жидкости и по всем направлениям одинаково. 

Как мы видим, с увеличением глубины погружения давление возрастает 
по линейному закону и на данной глубине есть величина постоянная. По-
верхность, во всех точках которой давление одинаково, называется поверх-
ностью уровня. Как мы видим, эта поверхность – плоскость, параллельная 
свободной поверхности. 

Если от произвольного уровня отложить вертикальные координаты точ-
ки M (z) и свободной поверхности (z0) и заменить h = z0 – z , то получим дру-
гую форму записи основного уравнения гидростатики: 

constzgpzgp  00   
или 

const
g
pz 


, 

где z – геометрический напор (высота); 
g
p  – пьезометрический 

напор (высота). 
Сумма геометрического и пьезометрического напоров – это гидроста-

тический напор. Таким образом, гидростатический напор для всего объема 
неподвижной жидкости есть величина постоянная. 

Закон Паскаля можно перефразировать следующим образом: давление, 
создаваемое в любой точке покоящейся несжимаемой жидкости, переда-
ется одинаково всем точкам ее объема. 

На использовании основного уравнения гидростатики основана работа 
гидравлических прессов, домкратов, гидроцилиндров и др.  
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Рассмотрим уравнение равновесия этого объема в вертикальном 

направлении:

pdS - p
0 
dS - grhdS = 0.

Сократив и перегруппировав слагаемые, получим основное урав-

нение гидростатики:

p = p
0
 + grh.                                             (3.3)

По этому уравнению можно вычислить давление в неподвижной 

жидкости на любой глубине. Мы видим, что давление в жидкости 
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складывается из давления на внешнюю поверхность и давления, 

создаваемого весом вышележащих слоев жидкости.

Величина p
0
 одинакова для всех точек объема жидкости, поэто-

му, учитывая свойство гидростатического давления, можно сфор-

мулировать закон Паскаля: давление, приложенное к внешней по-

верхности жидкости, передается всем точкам этой жидкости и по всем 

направлениям одинаково.

Как мы видим, с увеличением глубины погружения давление 

возрастает по линейному закону и на данной глубине есть величина 

постоянная. Поверхность, во всех точках которой давление одина-

ково, называется поверхностью уровня. Как мы видим, эта поверх-

ность – плоскость, параллельная свободной поверхности.

Если от произвольного уровня отложить вертикальные коорди-

наты точки M(z) и свободной поверхности (z
0
) и заменить h = z

0
 – z, 

то получим другую форму записи основного уравнения гидростатики:
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Сумма геометрического и пьезометрического напоров – это ги-

дростатический напор. Таким образом, гидростатический напор для 

всего объема неподвижной жидкости есть величина постоянная.

Закон Паскаля можно перефразировать следующим образом: 

давление, создаваемое в любой точке покоящейся несжимаемой жид-

кости, передается одинаково всем точкам ее объема.

На использовании основного уравнения гидростатики основана 

работа гидравлических прессов, домкратов, гидроцилиндров и др. 

3.1.2. Основы гидрокинетики и гидродинамики, уравнение Бернулли. 
Движущая сила гидромеханических процессов

Любая система при переходе от статического состояния в дина-

мическое сильно усложняется, так как приходится учитывать новые 

переменные факторы. Поэтому в начале данного раздела для луч-

шего понимания материала попробуем систематизировать осново-

полагающие уравнения и умозаключения, которые в дальнейшем 

рассмотрим подробнее.
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Движущей силой при течении жидкости является разность давле-

ний, которая создает новую переменную – скорость потока жидкости.

Математический аппарат гидрокинетики и гидродинамики 

представлен:

1) дифференциальным уравнением неразрывности потока для уста-

новившегося и неустановившегося режима движения. Представляет 

собой зависимость между скоростями в потоке жидкости, для ко-

торого соблюдается условие сплошности, или неразрывности, тече-

ния, т. е. не образуется пустот, не заполненных жидкостью. Уравне-

ние выражает фундаментальный закон сохранения массы (расхода);

2) дифференциальным уравнением движения Эйлера, описываю-

щим движение установившегося и неустановившегося потока иде-

альной жидкости, движущейся без трения;

3) уравнением Бернулли, являющимся результатом интегрирова-

ния уравнения Эйлера.

Согласно уравнению Бернулли, для всех поперечных сечений 

установившегося потока идеальной жидкости величина гидродина-

мического напора остается неизменной;

4) дифференциальным уравнением Навье – Стокса, которое учи-

тывает в отличие от идеальной жидкости влияние на скорость по-

тока жидкости силы трения. Полное описание движения вязкой 

жидкости возможно путем решения уравнений Навье – Стокса со-

вместно с дифференциальным уравнением неразрывности потока. 

Однако уравнения Навье – Стокса не могут быть решены в общем 

виде. Решение возможно либо для простых случаев при введении 

ряда допущений, либо после преобразования этих уравнений мето-

дами теории подобия.

Движущая сила гидромеханических процессов

Как было сказано выше, движущей силой при течении жидкости 

является разность давлений, которая создается с помощью насосов 

или компрессоров либо вследствие разности уровней или плотно-

стей жидкости.

Знание законов гидродинамики позволяет находить Δp (раз-

ность или, по-другому, перепад давлений), необходимое для пере-

мещения заданного количества жидкости с требуемой скоростью,  
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а значит, и расход энергии на это перемещение. И наоборот, опреде-

лить скорость и расход жидкости при заданном Δp.

Различают внутреннюю, внешнюю и смешанную задачи гидро-

динамики. К внутренней задаче гидродинамики относятся вопросы 

изучения закономерностей движения жидкости и газов внутри труб 

и каналов. Внешняя задача связана с изучением закономерностей 

обтекания жидкостями и газами различных тел (процессы осажде-

ния, механического перемешивания и т. д.). Смешанная задача за-

ключается в изучении движения жидкости и газов через зернистые 

и пористые слои твердых материалов (процессы фильтрования, те-

чения жидкостей и газов через насадки массообменных аппаратов, 

реакторов с твердым катализатором и т. п.). Жидкость в этом случае 

движется одновременно внутри каналов сложной формы и обтекает 

твердые частицы.

Установившиеся и неустановившиеся потоки. Движение жидко-

сти называется установившимся, или стационарным, если скорости 

частиц потока и другие параметры, влияющие на его движение, на-

пример r, р, Т, не изменяются во времени в каждой фиксированной 

точке  пространства. Расходы жидкости при установившемся тече-

нии через поперечные сечения канала также не зависят от времени. 

В отличие от стационарного при неустановившемся, или нестацио-

нарном, потоке факторы, влияющие на движение жидкости, изме-

няются во времени.

Уравнение неразрывности (сплошности) потока. Представляет со-

бой зависимость между скоростями в потоке жидкости, для которого 

соблюдается условие сплошности, или неразрывности, течения, т. е. 

не образуется пустот, не заполненных жидкостью. Данное уравнение 

выражает фундаментальный закон сохранения массы (расхода).

Дифференциальное уравнение неразрывности для неустановив-

шегося течения имеет вид
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перемещение. И наоборот, определить скорость и расход жидкости при за-
данном Δp. 

Различают внутреннюю, внешнюю и смешанную задачи гидродинами-
ки. К внутренней задаче гидродинамики относятся вопросы изучения зако-
номерностей движения жидкости и газов внутри труб и каналов. Внешняя 
задача связана с изучением закономерностей обтекания жидкостями и газами 
различных тел (процессы осаждения, механического перемешивания и т. д.). 
Смешанная задача заключается в изучении движения жидкости и газов че-
рез зернистые и пористые слои твердых материалов (процессы фильтрования, 
течения жидкостей и газов через насадки массообменных аппаратов, реакто-
ров с твердым катализатором и т. п.). Жидкость в этом случае движется одно-
временно внутри каналов сложной формы и обтекает твердые частицы. 

Установившиеся и неустановившиеся потоки. Движение жидкости 
называется установившимся, или стационарным, если скорости частиц по-
тока и другие параметры, влияющие на его движение, например ρ , р, Т, не 
изменяются во времени в каждой фиксированной точке  пространства. Расхо-
ды жидкости при установившемся течении через поперечные сечения канала 
также не зависят от времени. В отличие от стационарного при неустановив-
шемся, или нестационарном, потоке факторы, влияющие на движение жид-
кости, изменяются во времени. 

Уравнение неразрывности (сплошности) потока. Представляет собой 
зависимость между скоростями в потоке жидкости, для которого соблюдается 
условие сплошности, или неразрывности, течения, т. е. не образуется пустот, 
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Если же площадь сечения трубопровода переменна, то интегри-

рование по площади приводит к зависимости

r · w
cp

 · F = const.                                          (3.4)

Для трех сечений трубопровода одного и того же потока жидкости
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правленного движения жидкости (например, горизонтально, в направлении 
оси х) получается зависимость 

constwср  . 
Если же площадь сечения трубопровода переменна, то интегрирование 

по площади приводит к зависимости 
                                               соnstFwср  .                                          (3.4) 

Для трех сечений трубопровода одного и того же потока жидкости 
 111 Fwср  222 Fwср 333 Fwср   

или для массового расхода жидкости в трубопроводе переменного сечения 
ММММ  321 . 

Из данных уравнений можно сделать следующий вывод: согласно урав-
нению постоянства расхода при установившемся течении жидкости, пол-
ностью заполняющей трубопровод, через каждое его поперечное сечение 
проходит в единицу времени одно и то же количество жидкости.  

VFwM ср 


 , 
при const  

                               constwww срсрср  332211               (3.5) 
или для объемного расхода жидкости в трубопроводе переменного сечения 

VVVV  321 . 

Из уравнения (3.5) следует, что скорости капельной жидкости в раз-
личных поперечных сечениях трубопровода обратно пропорциональны 
площадям этих сечений (рис. 3.3). 

В соответствии с уравнением (3.4), массовый расход жидкости через 
начальное сечение трубопровода равен ее расходу через конечное сечение 
трубопровода. Таким образом, уравнение неразрывности является частным 
случаем закона сохранения массы и выражает материальный баланс по-
тока. 

Скорость и расход жидкости. Количество жидкости, протекающей че-
рез поперечное сечение потока в единицу времени, называется расходом 
жидкости. 

 
 
Рис. 3.3. Следствие уравнения неразрывности потока 
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правленного движения жидкости (например, горизонтально, в направлении 
оси х) получается зависимость 

constwср  . 
Если же площадь сечения трубопровода переменна, то интегрирование 

по площади приводит к зависимости 
                                               соnstFwср  .                                          (3.4) 

Для трех сечений трубопровода одного и того же потока жидкости 
 111 Fwср  222 Fwср 333 Fwср   

или для массового расхода жидкости в трубопроводе переменного сечения 
ММММ  321 . 

Из данных уравнений можно сделать следующий вывод: согласно урав-
нению постоянства расхода при установившемся течении жидкости, пол-
ностью заполняющей трубопровод, через каждое его поперечное сечение 
проходит в единицу времени одно и то же количество жидкости.  
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                               constwww срсрср  332211               (3.5) 
или для объемного расхода жидкости в трубопроводе переменного сечения 

VVVV  321 . 

Из уравнения (3.5) следует, что скорости капельной жидкости в раз-
личных поперечных сечениях трубопровода обратно пропорциональны 
площадям этих сечений (рис. 3.3). 

В соответствии с уравнением (3.4), массовый расход жидкости через 
начальное сечение трубопровода равен ее расходу через конечное сечение 
трубопровода. Таким образом, уравнение неразрывности является частным 
случаем закона сохранения массы и выражает материальный баланс по-
тока. 

Скорость и расход жидкости. Количество жидкости, протекающей че-
рез поперечное сечение потока в единицу времени, называется расходом 
жидкости. 

 
 
Рис. 3.3. Следствие уравнения неразрывности потока 

const                                         (3.5)

или для объемного расхода жидкости в трубопроводе переменного 

сечения

 
167

правленного движения жидкости (например, горизонтально, в направлении 
оси х) получается зависимость 

constwср  . 
Если же площадь сечения трубопровода переменна, то интегрирование 

по площади приводит к зависимости 
                                               соnstFwср  .                                          (3.4) 

Для трех сечений трубопровода одного и того же потока жидкости 
 111 Fwср  222 Fwср 333 Fwср   

или для массового расхода жидкости в трубопроводе переменного сечения 
ММММ  321 . 

Из данных уравнений можно сделать следующий вывод: согласно урав-
нению постоянства расхода при установившемся течении жидкости, пол-
ностью заполняющей трубопровод, через каждое его поперечное сечение 
проходит в единицу времени одно и то же количество жидкости.  

VFwM ср 


 , 
при const  

                               constwww срсрср  332211               (3.5) 
или для объемного расхода жидкости в трубопроводе переменного сечения 

VVVV  321 . 

Из уравнения (3.5) следует, что скорости капельной жидкости в раз-
личных поперечных сечениях трубопровода обратно пропорциональны 
площадям этих сечений (рис. 3.3). 

В соответствии с уравнением (3.4), массовый расход жидкости через 
начальное сечение трубопровода равен ее расходу через конечное сечение 
трубопровода. Таким образом, уравнение неразрывности является частным 
случаем закона сохранения массы и выражает материальный баланс по-
тока. 

Скорость и расход жидкости. Количество жидкости, протекающей че-
рез поперечное сечение потока в единицу времени, называется расходом 
жидкости. 

 
 
Рис. 3.3. Следствие уравнения неразрывности потока 



216

Из уравнения (3.5) следует, что скорости капельной жидкости  

в различных поперечных сечениях трубопровода обратно пропорцио-

нальны площадям этих сечений (рис. 3.3).
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ное сечение трубопровода. Таким образом, уравнение неразрывности 

является частным случаем закона сохранения массы и выражает мате-

риальный баланс потока.

Скорость и расход жидкости. Количество жидкости, протекаю-

щей через поперечное сечение потока в единицу времени, называ-

ется расходом жидкости.

Различают объемный (м3/с)  и массовый (кг/с) расходы.

В разных точках поперечного сечения потока скорости частиц 

жидкости неодинаковы, поэтому в расчетах используют не истин-

ные (локальные) скорости, а фиктивную среднюю скорость:
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Различают объемный (м3/с)  и массовый (кг/с) расходы. 
В разных точках поперечного сечения потока скорости частиц жидко-

сти неодинаковы, поэтому в расчетах используют не истинные (локальные) 
скорости, а фиктивную среднюю скорость: 

FVwcp / . 
Объемный расход жидкости равен  

FwV cp . 
Массовый расход: 

FmFwM cp   . 
Массовая скорость жидкости:  

cpwm   . 

Дифференциальные уравнения движения Эйлера 
Рассмотрим установившийся поток идеальной жидкости, движущейся 

без трения. Как и при выводе дифференциальных уравнений равновесия Эй-
лера, в потоке движущейся жидкости выделяется элементарный параллеле-
пипед и рассматривается равновесие проекций сил на оси координат (рис. 
3.4).  

Согласно основному правилу динамики, сумма проекций, действующих 
на элементарный объем, равна произведению массы жидкости на ее ускоре-
ние: 

для оси x 
dzdydx

D
Dwdzdydx

x
p x 






 , 

для оси y 

dzdydx
D
Dw

dzdydx
y
P








 y , 

для оси z 

 
Рис. 3.4. Элементарный параллелепипед в потоке жидкости 

Объемный расход жидкости равен 
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Дифференциальные уравнения движения Эйлера

Рассмотрим установившийся поток идеальной жидкости, дви-
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элементарный параллелепипед и рассматривается равновесие про-

екций сил на оси координат (рис. 3.4). 
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лера, в потоке движущейся жидкости выделяется элементарный параллеле-
пипед и рассматривается равновесие проекций сил на оси координат (рис. 
3.4).  

Согласно основному правилу динамики, сумма проекций, действующих 
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для оси z 

 
Рис. 3.4. Элементарный параллелепипед в потоке жидкости 

;

•	для оси z
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Опуская математические операции, перейдем сразу к преобразованной 
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Для установившегося потока изменение скорости во времени не 
происходит: 
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Как было сказано выше, интегрирование уравнений, т. е. решение урав-
нений движения Эйлера для установившегося потока жидкости, приводит к 
одному из наиболее важных и широко используемых уравнений гидродина-
мики – уравнению Бернулли. 

С учетом всех математических преобразований дифференциальных 
уравнений Эйлера получим 
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Для несжимаемой изотермической жидкости const  сумма дифферен-
циалов может быть заменена дифференциалом суммы 
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тогда после интегрирования получаем один из вариантов уравнения Бернул-
ли: 

Опуская математические операции, перейдем сразу к преобра-

зованной форме уравнения.

Дифференциальные уравнения жидкости для неустановившего-

ся потока для трех проекций координат имеют вид:
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Как было сказано выше, интегрирование уравнений, т. е. решение урав-
нений движения Эйлера для установившегося потока жидкости, приводит к 
одному из наиболее важных и широко используемых уравнений гидродина-
мики – уравнению Бернулли. 

С учетом всех математических преобразований дифференциальных 
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тогда после интегрирования получаем один из вариантов уравнения Бернул-
ли: 
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Для установившегося потока изменение скорости во времени не 

происходит:
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Для установившегося потока изменение скорости во времени не 
происходит: 

0




xw , 0




yw , 0




zw . 

Тогда для трех проекций координат: 

























z

ww
y

ww
x

ww
x
p x

z
x

y
x

x ; 



























z

ww
x

w
w

y
w

w
y
p x

z
y

y
y

y ; 

























y

ww
x

ww
z

ww
z
pg z

y
z

x
z

z . 

Как было сказано выше, интегрирование уравнений, т. е. решение урав-
нений движения Эйлера для установившегося потока жидкости, приводит к 
одному из наиболее важных и широко используемых уравнений гидродина-
мики – уравнению Бернулли. 

С учетом всех математических преобразований дифференциальных 
уравнений Эйлера получим 
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тогда после интегрирования получаем один из вариантов уравнения Бернул-
ли: 

Тогда для трех проекций координат справедливы уравнения:
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Как было сказано выше, интегрирование уравнений, т. е. решение урав-
нений движения Эйлера для установившегося потока жидкости, приводит к 
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тогда после интегрирования получаем один из вариантов уравнения Бернул-
ли: 
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Уравнение Бернулли описывает движение идеальной жидкости. 
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Гидродинамический напор включает три слагаемых, из которых первые 
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 – скоростной или динамический напор, характеризующий удельную 

кинетическую энергию в данной точке. 
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 энергий жидкости для каждо-

го из поперечных сечений потока остается величиной неизменной.

При изменении поперечного сечения трубопровода и, соответ-

ственно, скорости движения жидкости происходит превращение 
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энергии. При сужении трубопровода часть потенциальной энергии 

давления переходит в кинетическую, и наоборот, при расширении 

трубопровода часть кинетической энергии переходит в потенциаль-

ную, но общее количество энергии остается постоянным.

Таким образом, уравнение Бернулли является частным случаем 

закона сохранения энергии и выражает энергетический баланс потока 

жидкости.

Уравнение Бернулли может быть выражено через потерю напо-

ра. В уравнении величина Dp
n
 – потерянное давление, равное

Dp
n
 = rgh

n
.

Определение потерь напора или давления является практически 

важной задачей, связанной с расчетом энергии, необходимой для 

перемещения реальных жидкостей и газов при помощи насосов и 

компрессоров. Сложность решения этой задачи обусловлена тем, 

что решение системы дифференциальных уравнений, описываю-

щих движение реальной жидкости, в большинстве случаев оказыва-

ется невозможным.

На практике уравнение Бернулли используется для определения 

скоростей и расходов жидкостей и газов, напора насоса, времени 

истечения жидкостей из резервуаров.

Дифференциальное уравнение Навье – Стокса

При движении вязкой жидкости в потоке, кроме сил давления 

и тяжести, действуют также силы трения. Для трехмерного потока 

проекция равнодействующих сил трения на ось х имеет вид
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После сокращений и преобразований получим дифференциальные 
уравнения Навье – Стокса, описывающие движение вязкой капельной жидко-
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После сокращений и преобразований получим дифференци-

альные уравнения Навье – Стокса, описывающие движение вязкой 

капельной жидкости:

 
171

жидкости сумма удельной потенциальной )(
g
pz





 и удельной кинетической 

g
w
2

2

 энергий жидкости для каждого из поперечных сечений потока остается 

величиной неизменной. 
При изменении поперечного сечения трубопровода и, соответствен-

но, скорости движения жидкости происходит превращение энергии. При 
сужении трубопровода часть потенциальной энергии давления переходит в 
кинетическую, и наоборот, при расширении трубопровода часть кинетиче-
ской энергии переходит в потенциальную, но общее количество энергии 
остается постоянным. 

Таким образом, уравнение Бернулли является частным случаем за-
кона сохранения энергии и выражает энергетический баланс потока 
жидкости. 

Уравнение Бернулли может быть выражено через потерю напора. В 
уравнении величина пp – потерянное давление, равное 

пп ghp  . 
Определение потерь напора или давления является практически важной 

задачей, связанной с расчетом энергии, необходимой для перемещения 
реальных жидкостей и газов при помощи насосов и компрессоров. 
Сложность решения этой задачи обусловлена тем, что решение системы 
дифференциальных уравнений, описывающих движение реальной жидкости, 
в большинстве случаев оказывается невозможным. 

На практике уравнение Бернулли используется для определения скоро-
стей и расходов жидкостей и газов, напора насоса, времени истечения жидко-
стей из резервуаров. 

Дифференциальное уравнение Навье – Стокса 
При движении вязкой жидкости в потоке, кроме сил давления и тяже-

сти, действуют также силы трения. Для трехмерного потока проекция рав-
нодействующих сил трения на ось х имеет вид 

                    dxdydzwdxdydz
z
w

y
w

x
w

x
xxx 2

2

2

2

2

2

2


















  .           (3.6) 

После сокращений и преобразований получим дифференциальные 
уравнения Навье – Стокса, описывающие движение вязкой капельной жидко-
сти: 



d
Dww

x
p x

x 



 2  ;   

                                     



d
Dw

w
y
p y

y 



 2 ;                               (3.7) 



d
Dww

z
p z

z 



 2 ,   

                                  (3.7)



221

где D –  коэффициент диффузии, м/с2; ∇ – оператор Лапласа (ла-

пласиан, оператор дельта) – дифференциальный оператор второго 

порядка (второй «уровень» дифференцирования), служащий для 

упрощения записи уравнения.

Соответствующие субстанциональные производные в уравне-

ниях могут быть выражены как для неустановившегося, так и для 

установившегося течения жидкости.

Правые части уравнений выражают произведение массы едини-

цы объема r на проекцию ускорения, т. е. представляют собой равно-

действующие сил инерции, возникающих в движущейся жидкости.

В левых частях частные производные 
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где D  –  коэффициент диффузии, м/с2;   – оператор Лапласа (лапласиан, 
оператор дельта) – дифференциальный оператор второго порядка (второй 
«уровень» дифференцирования), служащий для упрощения записи 
уравнения. 

Соответствующие субстанциональные производные в уравнениях мо-
гут быть выражены как для неустановившегося, так и для установившегося 
течения жидкости. 

Правые части уравнений выражают произведение массы единицы объ-
ема   на проекцию ускорения, т. е. представляют собой равнодействующие 
сил инерции, возникающих в движущейся жидкости. 

В левых частях  произведение g отражает влияние сил тяжести, част-

ные производные 
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z
p

  – влияние сил гидростатического давления, а 

произведение вязкости на сумму вторых производных проекций скорости – 
влияние сил трения на движущую жидкость. Каждый член уравнения имеет 
размерность соответствующей силы, отнесенной к единице объема жидкости. 

Полное описание движения вязкой жидкости возможно путем ре-
шения уравнений Навье – Стокса совместно с дифференциальным урав-
нением неразрывности потока. Однако уравнения Навье – Стокса не могут 
быть решены в общем виде. Решение возможно либо для простых случаев 
при введении ряда допущений, либо после преобразования этих уравнений 
методами теории подобия. 
3.1.3.	Режимы	движения	жидкости	

Для начала введем некоторые определения. 
Гидравлический радиус и эквивалентный диаметр. При движении 

жидкости через площадь поперечного сечения любой формы, отличающейся 
от круглой, в качестве расчетного линейного размера применяют гидравличе-
ский радиус или эквивалентный диаметр. Это упрощает расчеты, так как 
практически во всех типах гидравлических расчетов фигурируют радиус и 
диаметр сосуда, трубы или отверстия. 

Эквивалентный диаметр равен диаметру гипотетического трубопровода 
круглого сечения, для которого отношение площади F к смоченному пери-
метру П то же, что и для заданного трубопровода некруглого сечения. 

Гидравлический радиус представляет собой отношение площади попе-
речного сечения трубы или канала, через которое протекает жидкость, к смо-
ченному периметру: 

ПFrг / . 
Диаметр, выраженный через гидравлический радиус, представляет со-

бой эквивалентный диаметр 
гЭ rdd  4 , 
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Гидравлический радиус представляет собой отношение площа-

ди поперечного сечения трубы или канала, через которое протекает 

жидкость, к смоченному периметру:

r
Г
 = F/П.

Диаметр, выраженный через гидравлический радиус, представ-

ляет собой эквивалентный диаметр

d = d
э
 = 4 · r

Г
,

следовательно 

d
э
 = 4F/П.

Перейдем к вопросу режимов движения жидкости.

В зависимости от рода жидкости, скорости ее движения и ха-

рактера стенок, ограничивающих поток, различают два основных 

режима движения: ламинарный и турбулентный. Ламинарным назы-

вают упорядоченное движение, когда отдельные слои скользят друг 

по другу, не перемешиваясь (рис. 3.6, а).

 
173

Перейдем к вопросу режимов движения жидкости. 
В зависимости от рода жидкости, скорости ее движения и характера 

стенок, ограничивающих поток, различают два основных режима движения: 
ламинарный и турбулентный. Ламинарным называют упорядоченное дви-
жение, когда отдельные слои скользят друг по другу, не перемешиваясь 
(рис. 3.6, а). 

Ламинарный режим движения можно наблюдать чаще у вязких жидко-
стей, таких как нефть, масла и т. п. 

Турбулентным называют режим, при котором наблюдается беспоря-
дочное движение, когда частицы жидкости движутся по сложным траек-
ториям и слои жидкости постоянно перемешиваются друг с другом (рис. 

3.6, б). 
В турбулентном потоке происходят пульсации скоростей, под действи-

ем которых частицы жидкости, движущиеся в главном (осевом) направлении, 
получают также поперечные перемещения, приводящие к интенсивному пе-
ремешиванию потока по сечению и требующие соответственно большей за-
траты энергии на движение жидкости, чем при ламинарном потоке. 

Существование двух режимов движения жидкости было замечено в 
1839 г. Хагеном и в 1880 г. Д.И. Менделеевым. Однако достаточно полные 
лабораторные исследования режимов движения и вопрос их влияния на ха-
рактер зависимости потерь напора от скорости впервые исследовал ан-
глийский физик Рейнольдс. 

Рейнольдс показал, что переход от одного режима течения к другому со-
ответствует определенному значению безразмерной величины: 

                                                  

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где w  – средняя скорость; d – диаметр (геометрический или эквивалент-
ный) канала; ν – кинематический коэффициент вязкости жидкости. 
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получаем другую форму уравнения (3.8):
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получаем другую форму уравнения (3.8): 

                                                    





dwRe .                                 (3.9) 

Безразмерная переменная Re впоследствии была названа числом или кри-
терием Рейнольдса. Переход от ламинарного течения наступает при Re = 
2300. При Re > 2300 чаще всего наблюдается турбулентный режим течения. 
Однако при 2300 < Re < 10000 режим течения неустойчиво турбулентный, 
или переходный. 

Вышесказанное справедливо к стабилизированным изотермическим 
потокам в прямых трубах с малой шероховатостью стенок. Наличие различ-
ных возмущений, обусловленных шероховатостью стенок трубы, изменением 
скорости или направления течения потока, близость входа в трубу и т. п. мо-
гут существенно снизить значения критических чисел Рейнольдса. 

Критерий Re является мерой соотношения между силами вязкости 
и инерции в движущемся потоке. 

Рассмотрим практическое применение знаний о режимах движения 
жидкости. Турбулентный режим имеет наибольшее распространение в про-
мышленной практике, характеризуется пульсационным движением частиц в 
продольном и поперечном направлениях по отношению к основному движе-
нию потока. 

При турбулентном течении из-за хаотического движения частиц происхо-
дит выравнивание скоростей в основной массе потока, и их распределение по 
сечению трубы характеризуется кривой, отличающейся по форме от парабо-
лы. При этом кривая имеет более широкую вершину (рис. 3.7). 

В каждой точке турбулентного потока истинная скорость не остается 
постоянной во времени из-за хаотического движения частиц. Мгновенные 
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Рис. 3.7. Распределение скоростей при различных режимах движения:  
а) ламинарный поток; б) турбулентный поток 
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Рассмотрим практическое применение знаний о режимах дви-

жения жидкости. Турбулентный режим имеет наибольшее распро-

странение в промышленной практике, характеризуется пульсацион-

ным движением частиц в продольном и поперечном направлениях 

по отношению к основному движению потока.

При турбулентном течении из-за хаотического движения частиц 

происходит выравнивание скоростей в основной массе потока, и их 

распределение по сечению трубы характеризуется кривой, отличаю-

щейся по форме от параболы. При этом кривая имеет более широ-

кую вершину (рис. 3.7).
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В каждой точке турбулентного потока истинная скорость не 

остается постоянной во времени из-за хаотического движения ча-

стиц. Мгновенные значения скорости испытывают флуктуации, 

или нерегулярные пульсации, имеющие неустановившийся харак-

тер. Все эти эффекты имеют один существенный положительный 

момент – теплопередача внутри потока распределяется равномер-

но и происходит быстро. От температуры зависят такие параметры, 

как плотность и вязкость, соответственно, для технологических 

операций выгоднее иметь поток жидкости с усредненными (а зна-

чит, предсказуемыми) параметрами. Кроме того, в случае наличия  

в жидкости растворенных или взвешенных частиц их концентрация 

в результате флуктуаций тоже стремится к усреднению и равномер-
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ному распределению по всему объему потока. Данное свойство цен-

но для осуществления химических процессов.

В природе режим движения жидкости ярко проявляется на 

примере следующих явлений. Холодная горная река даже в очень 

жаркий день остается холодной, так как интенсивное движение, ха-

рактерное для турбулентного режима, способствует быстрому рас-

сеиванию тепла, получаемого от нагреваемой солнцем поверхности 

внутрь потока. В случае же полноводной медленной реки ее поверх-

ность прогревается довольно сильно, а на достаточной глубине тем-

пература уже намного ниже. Перемешивание слоев затруднено, и 

режим движения ламинарный.

3.1.4. Критерии гидродинамического подобия

Теория подобия позволяет преобразовать уравнения Навье – 

Стокса (представляющие собой дифференциальные уравнения 

движения жидкости) и получить из них некоторую общую функци-

ональную зависимость между критериями подобия, характеризую-

щими силы, действующие в потоке при движении вязкой жидкости.

Вспомним уравнение Навье – Стокса (3.4) и перепишем его для 

капельной жидкости в развернутом виде для вертикальной оси z:
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После некоторых математических преобразований можно перейти от 
дифференциальной формы к критериальным уравнениям, отражающим 
влияние указанных выше сил в уравнениях (3.5). 

Выражение, характеризующее отношение силы инерции и силы тяже-
сти, называется критерием Фруда: 

                                                        glwFr /2 .                                       (3.10) 
Критерий Фруда отражает влияние сил тяжести, или собственного веса, 

на движение жидкости. Представляет собой меру отношения силы 
инерции к силе тяжести в подобных потоках. 

Соотношение между силами давления и инерции представляет собой 
критерий Эйлера: 

2
2 /

/
/ wp
lw
lpEu 


 . (3.11) 

Обычно критерию Эйлера придают иной вид, введя в него вместо абсо-
лютного давления разность давлений p  между двумя какими-либо точками 
жидкости: 

2/ wpEu  . 
Критерий Эйлера отражает влияние перепада гидростатического 

давления на движение жидкости. Его величина характеризует отношение 
изменения силы гидростатического давления к силе инерции в 
подобных потоках. 

Безразмерный комплекс, являющийся отношением инерционных сил к 
силам трения в подобных потоках, представляет уже известный нам 
критерий Рейнольдса (3.8 и 3.9): 
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Величина l  в критерии Рейнольдса, как и в других критериях подобия, 
представляет собой определяющий линейный размер. При движении жид-
кости через трубопроводы или аппараты за этот размер принимается диа-
метр, а в случае некруглого сечения потока – эквивалентный диаметр эd .  

При неустановившемся течении жидкости в уравнении Навье – Стокса 
0/  zw . Преобразуем слагаемое, отражающее влияние нестационарности 

течения,  // wwz  . Безразмерный комплекс, полученный отношением 
силы инерции к члену уравнения, отражающему нестационарный процесс, 
называется критерием гомохронности:  
                                                           lwHo / .                                       (3.12) 

Критерий гомохронности учитывает неустановившийся характер 
движения жидкости в подобных потоках. 

После некоторых математических преобразований можно  

перейти от дифференциальной формы к критериальным уравнениям, 

отражающим влияние указанных выше сил в уравнениях (3.5).

Выражение, характеризующее отношение силы инерции и силы 

тяжести, называется критерием Фруда:

Fr = w2/gl.                                           (3.10)

Критерий Фруда отражает влияние сил тяжести, или собственно-

го веса, на движение жидкости. Представляет собой меру отношения 

силы инерции к силе тяжести в подобных потоках.

Соотношение между силами давления и инерции представляет 

собой критерий Эйлера:

.
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После некоторых математических преобразований можно перейти от 
дифференциальной формы к критериальным уравнениям, отражающим 
влияние указанных выше сил в уравнениях (3.5). 

Выражение, характеризующее отношение силы инерции и силы тяже-
сти, называется критерием Фруда: 

                                                        glwFr /2 .                                       (3.10) 
Критерий Фруда отражает влияние сил тяжести, или собственного веса, 

на движение жидкости. Представляет собой меру отношения силы 
инерции к силе тяжести в подобных потоках. 

Соотношение между силами давления и инерции представляет собой 
критерий Эйлера: 

2
2 /

/
/ wp
lw
lpEu 


 . (3.11) 

Обычно критерию Эйлера придают иной вид, введя в него вместо абсо-
лютного давления разность давлений p  между двумя какими-либо точками 
жидкости: 

2/ wpEu  . 
Критерий Эйлера отражает влияние перепада гидростатического 

давления на движение жидкости. Его величина характеризует отношение 
изменения силы гидростатического давления к силе инерции в 
подобных потоках. 

Безразмерный комплекс, являющийся отношением инерционных сил к 
силам трения в подобных потоках, представляет уже известный нам 
критерий Рейнольдса (3.8 и 3.9): 
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Величина l  в критерии Рейнольдса, как и в других критериях подобия, 
представляет собой определяющий линейный размер. При движении жид-
кости через трубопроводы или аппараты за этот размер принимается диа-
метр, а в случае некруглого сечения потока – эквивалентный диаметр эd .  

При неустановившемся течении жидкости в уравнении Навье – Стокса 
0/  zw . Преобразуем слагаемое, отражающее влияние нестационарности 

течения,  // wwz  . Безразмерный комплекс, полученный отношением 
силы инерции к члену уравнения, отражающему нестационарный процесс, 
называется критерием гомохронности:  
                                                           lwHo / .                                       (3.12) 

Критерий гомохронности учитывает неустановившийся характер 
движения жидкости в подобных потоках. 

                               (3.11)

Обычно критерию Эйлера придают иной вид, введя в него вме-

сто абсолютного давления разность давлений  между двумя каки-

ми-либо точками жидкости:

Eu = Dp/rw2.

Критерий Эйлера отражает влияние перепада гидростатического 

давления на движение жидкости. Его величина характеризует от-

ношение изменения силы гидростатического давления к силе инерции  

в подобных потоках.

Безразмерный комплекс, являющийся отношением инерцион-

ных сил к силам трения в подобных потоках, представляет уже из-

вестный нам критерий Рейнольдса (3.8 и 3.9):
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После некоторых математических преобразований можно перейти от 
дифференциальной формы к критериальным уравнениям, отражающим 
влияние указанных выше сил в уравнениях (3.5). 

Выражение, характеризующее отношение силы инерции и силы тяже-
сти, называется критерием Фруда: 

                                                        glwFr /2 .                                       (3.10) 
Критерий Фруда отражает влияние сил тяжести, или собственного веса, 

на движение жидкости. Представляет собой меру отношения силы 
инерции к силе тяжести в подобных потоках. 

Соотношение между силами давления и инерции представляет собой 
критерий Эйлера: 

2
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/ wp
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
 . (3.11) 

Обычно критерию Эйлера придают иной вид, введя в него вместо абсо-
лютного давления разность давлений p  между двумя какими-либо точками 
жидкости: 

2/ wpEu  . 
Критерий Эйлера отражает влияние перепада гидростатического 

давления на движение жидкости. Его величина характеризует отношение 
изменения силы гидростатического давления к силе инерции в 
подобных потоках. 

Безразмерный комплекс, являющийся отношением инерционных сил к 
силам трения в подобных потоках, представляет уже известный нам 
критерий Рейнольдса (3.8 и 3.9): 
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Величина l  в критерии Рейнольдса, как и в других критериях подобия, 
представляет собой определяющий линейный размер. При движении жид-
кости через трубопроводы или аппараты за этот размер принимается диа-
метр, а в случае некруглого сечения потока – эквивалентный диаметр эd .  

При неустановившемся течении жидкости в уравнении Навье – Стокса 
0/  zw . Преобразуем слагаемое, отражающее влияние нестационарности 

течения,  // wwz  . Безразмерный комплекс, полученный отношением 
силы инерции к члену уравнения, отражающему нестационарный процесс, 
называется критерием гомохронности:  
                                                           lwHo / .                                       (3.12) 

Критерий гомохронности учитывает неустановившийся характер 
движения жидкости в подобных потоках. 

.

Величина l в критерии Рейнольдса, как и в других критериях 

подобия, представляет собой определяющий линейный размер. При 

движении жидкости через трубопроводы или аппараты за этот раз-

мер принимается диаметр, а в случае некруглого сечения потока – 

эквивалентный диаметр d
э
. 

При неустановившемся течении жидкости в уравнении  

Навье – Стокса ∂wz /∂t ≠ 0. Преобразуем слагаемое, отражающее 

влияние нестационарности течения, r∂wz
 /∂t ≈ rw/t. Безразмерный 

комплекс, полученный отношением силы инерции к члену урав-

нения, отражающему нестационарный процесс, называется кри-

терием гомохронности: 

Ho = wt/l.                                             (3.12)

Критерий гомохронности учитывает неустановившийся характер 

движения жидкости в подобных потоках.

Во всех сходственных точках подобно движущихся пото-

ков жидкости критерии подобия равны, т. е. Fr′ = Fr′′, Eu′ = Eu′′,  
Re′ = Re′′, Ho′ = Ho′′. 

Согласно этому, решение уравнений Навье – Стокса можно 

представить в виде функциональной зависимости между получен-

ными критериями подобия, т. е.
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f(Ho, Fr, Eu, Re) = 0,

или после добавления симплексов геометрического подобия, пред-

ставляющих собой отношение одноименных геометрических раз-

меров, характеризующих реальный объект и модель, к определяю-

щим, получим 

f(Ho, Fr, Eu, Re, Г
1
, Г

2
, ...) = 0,

где Г
1
, Г

2
, ... – симплексы геометрического подобия.

Си ́мплекс, или n-мерный тетра ́эдр (от лат. simplex – «про-

стой»), – геометрическая фигура, являющаяся n-мерным обобще-

нием треугольника.

Все критерии в критериальном уравнении самого общего вида, 

кроме критерия Эйлера, являются определяющими, т. к. они состав-

лены исключительно из величин, входящих в условия однозначно-

сти. В критерий Эйлера входит разность давлений Dp, величина ко-

торой при движении жидкости по трубе определяется формой трубы 

(l/d), физическими свойствами жидкости (m, r) и распределением 

скоростей у входа в трубу и у ее стенок (начальные и граничные ус-

ловия). Поэтому, согласно третьей теореме подобия, для подобия 

двух систем необходимо и достаточно соблюдения равенства значе-

ний Ho, Fr, Re и симплексов геометрического подобия. Следствием 

выполнения этих условий будет равенство значений определяемо-

го критерия Eu в сходственных точках подобных потоков. Поэтому 

критериальное уравнение общего вида представляют в виде зависимо-

сти определяемого критерия (критерия Эйлера) от определяющих 

критериев:  

Eu = f(Ho, Fr, Re, Г
1
, Г

2
, ...).                            (3.13)

Зависимости подобного вида называют обобщенными, или кри-

териальными, уравнениями гидродинамики.

Как уже было сказано выше, подобные функции наиболее удоб-

но аппроксимировать степенными зависимостями вида

Eu = AHo pFr nRe m(l/d
э
)q

или после подстановки соответствующих комплексов величин
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Во всех сходственных точках подобно движущихся потоков жидкости 
критерии подобия равны, т. е. rFrF  , uEuE  , eReR  , oHoH  .  

Согласно этому, решение уравнений Навье – Стокса можно представить 
в виде функциональной зависимости между полученными критериями подо-
бия, т. е. 

Re) , , ,( EuFrHof 0, 
или после добавления симплексов геометрического подобия, представляю-
щих собой отношение одноименных геометрических размеров, характеризу-
ющих реальный объект и модель, к определяющим получим  

,...) , Re, , , ,( 21 ГГEuFrHof  0, 

где ,..., 21 ГГ  – симплексы геометрического подобия. 
Си́мплекс, или n-мерный тетра́эдр (от лат. simplex – «простой»), – гео-

метрическая фигура, являющаяся n-мерным обобщением треугольника. 
Все критерии в критериальном уравнении самого общего вида, кроме 

критерия Эйлера, являются определяющими, т. к. они составлены исклю-
чительно из величин, входящих в условия однозначности. В критерий Эйлера 
входит разность давлений p , величина которой при движении жидкости по 
трубе определяется формой трубы ( dl / ), физическими свойствами жидкости 
( ρμ, ) и распределением скоростей у входа в трубу и у ее стенок (начальные и 
граничные условия). Поэтому, согласно третьей теореме подобия, для подо-
бия двух систем необходимо и достаточно соблюдения равенства значений 

Re , , FrHo  и симплексов геометрического подобия. Следствием выполнения 
этих условий будет равенство значений определяемого критерия Eu  в сход-
ственных точках подобных потоков. Поэтому критериальное уравнение 
общего вида представляют в виде зависимости определяемого критерия 
(критерия Эйлера) от определяющих критериев:   

                                           ,...) , Re, , ,( 21 ГГFrHofEu  .                             (3.13) 

Зависимости подобного вида называют обобщенными, или 
критериальными, уравнениями гидродинамики. 

Как уже было сказано выше, подобные функции наиболее удобно ап-
проксимировать степенными зависимостями вида 
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Если движение жидкости является стационарным, то критерий Но  мо-
жет быть исключен из уравнения. Поэтому для установившегося течения 
жидкости обобщенное уравнение гидродинамики (3.13) будет иметь вид 

q
э

mn dlAFrEu )/(Re .  Отформатировано: английский
(США)
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Если движение жидкости является стационарным, то критерий 

H
o
 может быть исключен из уравнения. Поэтому для установив-

шегося течения жидкости обобщенное уравнение гидродинамики 

(3.13) будет иметь вид

Eu = AFr nRem(l/d
э
)q.

3.1.5. Насосы, насосная установка, компрессоры

Насосы

Насосы – это машины, в которых производится преобразование 

механической энергии привода в гидравлическую энергию перека-

чиваемой жидкости, в результате чего происходит ее перемещение.

Насосы используют для перекачивания жидкостей с разны-

ми физико-химическими свойствами (кислот, щелочей различных 

концентраций, органических продуктов, сжиженных газов и др. 

веществ) при различных температурах. Перекачиваемые жидкости 

характеризуются различной температурой кристаллизации, содер-

жанием растворенных газов, взрывоопасностью, токсичностью, 

склонностью к полимеризации, налипанию и т. п. 

От параметров перекачиваемой жидкости во многом зависят 

тип и надежность работы насоса.

По принципу действия все насосы делят на объемные, динами-

ческие, а также эрлифты и монтежю, в которых для перемещения 

жидкости используется энергия сжатого воздуха.

Объемные насосы. Для транспортировки жидкостей при высоких 

давлениях применяют объемные насосы (рис. 3.8). К объемным на-

сосам с возвратно-поступательным движением рабочего органа от-

носятся поршневые, плунжерные, диафрагменные. С вращательным 

движением рабочего органа – ротационные, одно-, двух- и трехвин-

товые, шестеренчатые. Принцип действия объемных насосов состо-

ит в вытеснении некоторого количества жидкости из рабочего объема 

машины. Энергия жидкости в них повышается в результате увеличе-

ния давления. В объемных насосах подача (производительность) не 

зависит от напора. Объемные насосы являются самовсасывающими  

в отличие от динамических насосов. Их используют для перекачива-

ния высоковязких, криогенных жидкостей, жидкостей с большим со-

держанием газов, паст, смол и других плохо текучих продуктов.
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3.1.5.	Насосы,	насосная	установка,	компрессоры	
Насосы 
Насосы – это машины, в которых производится преобразование меха-

нической энергии привода в гидравлическую энергию перекачиваемой жид-
кости, в результате чего происходит ее перемещение. 

Насосы используют для перекачивания жидкостей с разными физико-
химическими свойствами (кислот, щелочей различных концентраций, орга-
нических продуктов, сжиженных газов и др. веществ) при различных темпе-
ратурах. Перекачиваемые жидкости характеризуются различной температу-
рой кристаллизации, содержанием растворенных газов, взрывоопасностью, 
токсичностью, склонностью к полимеризации, налипанию и т. п.  

От параметров перекачиваемой жидкости во многом зависят тип и 
надежность работы насоса. 

По принципу действия все насосы делят на объемные, динамические, а 
также эрлифты и монтежю, в которых для перемещения жидкости использу-
ется энергия сжатого воздуха. 

Объемные насосы. Для транспортировки жидкостей при высоких дав-
лениях применяют объемные насосы (рис. 3.8). К объемным насосам с воз-
вратно-поступательным движением рабочего органа относятся поршневые, 
плунжерные, диафрагменные. С вращательным движением рабочего органа – 
ротационные, одно-, двух- и трехвинтовые, шестеренчатые. Принцип дей-
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вания высоковязких, криогенных жидкостей, жидкостей с большим содержа-

 
 

Рис. 3.8. Объемный насос

Динамические насосы. В насосах этого типа энергия жидкости 

увеличивается благодаря взаимодействию лопаток рабочего колеса 

и перемещающегося потока. Под действием вращающихся лопаток 

жидкость приводится во вращательное и поступательное движение. 

При этом ее давление и скорость возрастают по мере движения  

в рабочем колесе. В динамическом насосе увеличивается доля кине-

тической энергии в связи с увеличением скорости потока на выходе 

из рабочего колеса. 

К динамическим насосам относятся вихревые, центробежные, 

диагональные, осевые насосы. Именно в таком порядке возрастают 

подачи насосов и уменьшаются создаваемые напоры.

Центробежные насосы. Центробежный насос (или ступень мно-

гоступенчатого насоса) состоит из подвода, рабочего колеса, рото-

ра, отвода (рис. 3.9). Жидкость подается во входной патрубок насоса 

и затем в рабочее колесо, откуда под действием вращающихся ло-

паток нагнетается в отвод. Давление жидкости на выходе из отво-

да при этом становится больше, чем на входе, за счет торможения 

потока и преобразования кинетической энергии в потенциальную 

энергию давления.

К достоинствам центробежных насосов можно отнести отсут-

ствие пульсаций потока жидкости и высокую приспособляемость  

к различным условиям работы благодаря применению соответству-

ющих типов колес. 
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диапазон подач и напоров; низкий КПД при отклонении от номинальных 
режимов работы; снижение КПД с ростом вязкости перекачиваемой 
жидкости; зависимость подачи от противодавления и сопротивления 
системы; невозможность обеспечения работы с самовсасыванием жидкости в 
пусковой период без специальных устройств. 

Вихревые насосы (рис. 3.10). Отличительная особенность этого типа 
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типа насосов – вихревое движение жидкости.  
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насосов – вихревое движение жидкости.  
Многократное соприкосновение потока жидкости с рабочим колесом 

сопровождается повышенными потерями энергии, в результате чего КПД 
насосов не превышает 40-50 %. Вихревые насосы в сравнении с 
центробежными могут удалять газы из всасывающей линии, т. е. 
перекачивать газожидкостные смеси, и обеспечивают самовсасывание в 
пусковой период. 

Осевые насосы (рис. 3.11) используют для создания больших подач 
при перекачивании загрязненной воды, очищенных стоков, вязких и маловяз-
ких продуктов, подпиточной и оборотной воды. По сравнению с центробеж-
ными осевые насосы имеют большие подачи и меньшие напоры. 

В химической и нефтехимической промышленности широкое распро-
странение получили в основном поршневые, плунжерные, ротационные и 
центробежные насосы.  

Поршневые и плунжерные насосы отличаются более высокими КПД и 
создаваемыми давлениями, но ограничены производительностью. 

Широкое применение для целей энергосбережения получили струйные 

 
 

Рис. 3.10. Вихревой насос
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колесом сопровождается повышенными потерями энергии, в ре-

зультате чего КПД насосов не превышает 40–50 %. Вихревые насосы 

в сравнении с центробежными могут удалять газы из всасывающей 
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линии, т. е. перекачивать газожидкостные смеси, и обеспечивают 

самовсасывание в пусковой период.

Осевые насосы (рис. 3.11) используют для создания больших 

подач при перекачивании загрязненной воды, очищенных стоков, 

вязких и маловязких продуктов, подпиточной и оборотной воды. 

По сравнению с центробежными осевые насосы имеют большие 

подачи и меньшие напоры.
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Рис. 3.11. Осевой насос

В химической и нефтехимической промышленности широкое 

распространение получили в основном поршневые, плунжерные, ро-

тационные и центробежные насосы. 

Поршневые и плунжерные насосы отличаются более высоки-

ми КПД и создаваемыми давлениями, но ограничены производи-

тельностью.

Широкое применение для целей энергосбережения получили 

струйные насосы, которые успешно конкурируют с лопастными на-

сосами при наличии сбросных высокопотенциальных потоков газа, 

пара и жидкостей.

Насосная установка

Насосная установка включает в себя насос, всасывающий и 

нагнетательный трубопроводы, системы регулирования, контроля и за-

щиты. На рис. 3.12 приведена насосная установка на основе лопаст-

ной машины. К насосу 1 жидкость поступает из приемной емкости 

2 по всасывающему трубопроводу 3. Жидкость насосом нагнетается 

в напорный резервуар 4 по напорному трубопроводу 5. На нагнета-
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нии насоса имеется задвижка 6, при помощи которой можно менять 

подачу насоса. Иногда на трубопроводе 5 устанавливают обратный 

клапан 7, перекрывающий напорный трубопровод при остановке 

насоса и препятствующий обратному току жидкости из напорного 

резервуара. Если давление в приемном резервуаре отличается от ат-

мосферного или насос расположен ниже уровня жидкости в при-

емном резервуаре, то на всасывающем трубопроводе устанавливают 

задвижку 8, которую перекрывают при остановке или ремонте.

В начале всасывающего трубопровода устанавливают фильтро-

вальную сетку 9, предохраняющую насос от попадания в него твер-

дых частиц, и клапан 10, позволяющий залить всасывающий трубо-

провод и насос перед пуском.

Работа насоса может контролироваться расходомером, измеря-

ющим производительность насоса, манометром 11, установленным 

на напорном трубопроводе, и мановакуумметром 12, установлен-

ным на всасывающем трубопроводе, позволяющим определять на-

пор насоса.
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Рис. 3.12. Насосная установка
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Компрессоры

Компрессоры представляют собой машины, предназначенные 

для сжатия и перемещения газов за счет механической энергии, 

подводимой от двигателя. 

Очень широко компрессоры представлены в химической и не-

фтехимической промышленности. Так, при синтезе аммиака требу-

ется сжатие газов до 32–70 МПа, для производства полиэтилена –  

до 250 МПа и более. В производстве метанола, каучука, искусствен-

ного жидкого топлива используются газы, давление которых изме-

ряется десятками и сотнями МПа. 

По принципу действия компрессоры делят на объемные (статиче-

ского действия), лопастные (динамического действия) и термоком-

прессоры.

Согласно кинетической теории, давление газа определяется ко-

личеством ударов молекул в единицу времени, приходящимся на едини-

цу поверхности, и зависит также от интенсивности этих ударов. Коли-

чество ударов зависит от концентрации молекул в единице объема 

газа. Интенсивность ударов связана со скоростью молекул газа, ко-

торая зависит от температуры.

Повышения давления можно добиться увеличением количества 

ударов молекул на единицу поверхности – сближением молекул друг 

с другом, т. е. увеличением количества молекул в единице объема; 

увеличением скорости движения молекул механическим путем с после-

дующим торможением потока; повышением температуры газа.

Сближение молекул можно осуществлять уменьшением объе-

ма замкнутого пространства, в котором находится газ, увеличением 

скорости потока газа и последующим его торможением.

Первый принцип реализован в объемных компрессорах, для ко-

торых характерно отсутствие непрерывного потока газа, периодич-

ность рабочих процессов.

Второй принцип реализован в лопастных компрессорах, отли-

чающихся непрерывностью потока газа и рабочих процессов.

Повышение давления за счет увеличения температуры при ис-

пользовании так называемых термокомпрессоров не нашло широ-

кого применения в промышленности.
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По конструктивному выполнению объемные компрессоры делят-

ся на поршневые и роторные (рис. 3.13), лопастные – на центро-

бежные и осевые компрессоры. В свою очередь поршневые ком-

прессоры – на компрессоры с кривошипно-шатунным механизмом 

и со свободно движущимися поршнями. Роторные компрессоры – 

на ротационные пластинчатые, винтовые, жидко-кольцевые, рота-

ционные с катящимся поршнем.
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Как показано на рис. 3.14, по областям рабочих давлений (степени 
повышения давления П = рн/рвс) компрессоры подразделяются на собствен-
но компрессоры (П = 2,5–2500), газодувки (П = 1,1–4,0), вентиляторы (П = 
1,0–1,15) и вакуумные насосы (р K = 0,1 МПа, П  = 1–50). 

 

 
Рис. 3.13. Роторный винтовой компрессор
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Рис. 3.14. Области применения компрессоров в зависимости 

от давлений и производительности 
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от давлений и производительности
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3.2. Тепловые процессы в химической технологии

Перед тем как приступить к подробному разбору тепловых про-

цессов, освежим в памяти основные понятия и закономерности.

Температу́ра (от лат. temperatura – надлежащее смешение, нор-

мальное состояние) – физическая величина, характеризующая тер-

модинамическую систему и количественно выражающая интуитив-

ное понятие о различной степени нагретости тел. Термодинамика 

рассматривает объекты с точки зрения потенциальной энергии,  

в них содержащейся. С этой точки зрения температура объекта ха-

рактеризует величину содержащейся в нем тепловой энергии.

Любой объект несет в себе теплоту. Теплота (количество тепло-

ты) – энергетическая характеристика процесса теплообмена, опре-

деляется количеством энергии, которое получает (или отдает) тело 

(или физическая система) в процессе теплообмена. Теплообменом, в 

свою очередь, называют перенос энергии в форме тепла, происходя-

щий между телами, имеющими различную температуру. Движущей 

силой любого процесса теплообмена является разность температур 

между более нагретым и менее нагретым телами, при наличии ко-

торой имеет место самопроизвольный перенос тепла. Теплообмен 

в химической технологии имеет большое значение на всех стадиях 

производства. Теплообменные аппараты и установки предназначе-

ны для передачи теплоты от одной среды к другой или от среды к на-

греваемому (охлаждаемому) телу. Примерами аппаратов, в которых 

происходит теплообмен, являются теплообменник, испаритель, су-

шилка, конденсатор, ректификационная колонна и т. д.

3.2.1. Общая характеристика процессов теплообмена

Согласно второму закону термодинамики, самопроизвольный 

процесс переноса теплоты в пространстве возникает под действием 

разности температур и направлен в сторону меньшей температуры.

Теплообмен представляет собой обмен энергией между молеку-

лами, атомами и свободными электронами. В результате теплообме-

на интенсивность движения частиц более нагретого тела снижается, 

а менее нагретого – возрастает.
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Теплопередача – наука о процессах распространения тепла. За-

коны теплопередачи лежат в основе тепловых процессов – нагре-

вания, охлаждения, конденсации паров, кипения жидкостей, вы-

паривания – и имеют большое значение для проведения многих 

массообменных процессов (перегонки, сушки и др.), а также реак-

ционных процессов химической технологии, протекающих с подво-

дом или отводом тепла.

Тела, участвующие в теплообмене, называются теплоносите-

лями. Теплота может распространяться в любых веществах и даже  

в вакууме. Идеальных изоляторов тепла не существует.

Выделяют три вида передачи тепла (рис. 3.15):

1) теплопроводность;

2) конвекция;

3) излучение.
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1. Теплопроводность. 
2. Конвекция. 
3. Излучение. 
Кратко ознакомимся с ними. 
Во всех веществах тепло передается теплопроводностью за счет пе-

реноса энергии микрочастицами. Молекулы и атомы, из которых состоит 
вещество, движутся со скоростями, пропорциональными температуре. За счет 

взаимодействия частиц друг с другом более быстрые отдают энергию мед-
ленным частицам, перенося, таким образом, теплоту из зоны с более высокой 
температурой в зону с меньшей температурой. 

В жидкостях и газах перенос теплоты может осуществиться еще и за 
счет перемешивания движущихся частиц. При этом уже не отдельные моле-
кулы, а большие макроскопические объемы более нагретой жидкости (газа) 
перемещаются в зоны с меньшими температурами, а менее нагретые – в зоны 
с большей температурой. Перенос теплоты вместе с макроскопическими 
объемами вещества называется конвекцией. Одновременно вместе с кон-
векцией имеет место теплопроводность. Такой сложный вид теплообмена 
называется конвективным. Конвекция является определяющим процессом 
переноса тепла в жидкостях и газах, поскольку она значительно интенсивнее 
теплопроводности. 

Большое распространение получил теплообмен между жидкостью (га-
зом) и поверхностью твердого тела (или наоборот). Этот процесс называется 
конвективной теплоотдачей или просто теплоотдачей. 

Излучение является третьим способом передачи тепла. Теплота излу-
чением передается через все прозрачные среды, в том числе и в вакууме (в 
космосе). Носителями энергии при излучении являются фотоны, излуча-
емые и поглощаемые телами, участвующими в теплообмене. 

В большинстве случаев перенос теплоты производится нескольки-
ми способами одновременно.  

 
 

Рис. 3.15. Виды теплопередачи

Кратко ознакомимся с ними.

Во всех веществах тепло передается теплопроводностью за счет 

переноса энергии микрочастицами. Молекулы и атомы, из которых 

состоит вещество, движутся со скоростями, пропорциональными 

температуре. За счет взаимодействия частиц друг с другом более бы-

стрые отдают энергию медленным частицам, перенося, таким обра-

зом, теплоту из зоны с более высокой температурой в зону с мень-

шей температурой.
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В жидкостях и газах перенос теплоты может осуществиться еще 

и за счет перемешивания движущихся частиц. При этом уже не от-

дельные молекулы, а большие макроскопические объемы более на-

гретой жидкости (газа) перемещаются в зоны с меньшими темпера-

турами, а менее нагретые – в зоны с большей температурой. Перенос 

теплоты вместе с макроскопическими объемами вещества называется 

конвекцией. Одновременно вместе с конвекцией имеет место тепло-

проводность. Такой сложный вид теплообмена называется конвек-

тивным. Конвекция является определяющим процессом переноса 

тепла в жидкостях и газах, поскольку она значительно интенсивнее 

теплопроводности.

Большое распространение получил теплообмен между жидко-

стью (газом) и поверхностью твердого тела (или наоборот). Этот про-

цесс называется конвективной теплоотдачей или просто теплоотдачей.

Излучение является третьим способом передачи тепла. Теплота 

излучением передается через все прозрачные среды, в том числе и 

в вакууме (в космосе). Носителями энергии при излучении являются 

фотоны, излучаемые и поглощаемые телами, участвующими в те-

плообмене.

В большинстве случаев перенос теплоты производится нескольки-

ми способами одновременно. 

В процессе теплоотдачи участвуют все способы передачи тепла – 

теплопроводность, конвекция и излучение. Более сложным является 

процесс передачи тепла от более нагретого теплоносителя к менее 

нагретому через разделяющую их стенку, называемый теплопереда-

чей. В процессе теплопередачи переносу тепла конвекцией сопут-

ствуют теплопроводность и теплообмен излучением. Однако при 

рассмотрении сложных процессов теплообмена преобладающими 

в определенных условиях являются один или два из трех способов 

распространения тепла.

В непрерывно действующих аппаратах температуры в различ-

ных точках не изменяются во времени и протекающие процессы 

теплообмена считаются установившимися (стационарными). В пе-

риодически действующих аппаратах, где температуры меняются во 

времени, осуществляются неустановившиеся (нестационарные) про-

цессы теплообмена.
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3.2.2. Основное уравнение теплопередачи

Рассмотрим установившийся процесс передачи теплоты. В ходе 

такого процесса горячий поток передает в единицу времени холод-

ному потоку энергию в форме теплоты Q. Эта величина называ-

ется тепловым потоком, или тепловой нагрузкой, и в системе СИ 

измеряется в Дж/с = Вт. Так как ватт – величина очень маленькая 

(обычная лампочка накаливания в настольном светильнике имеет 

мощность 40 Вт), то на практике используют кратные величины – 

киловатты (кВт) или мегаватты (МВт).

Здесь стоит перейти к такому понятию, как тепловой баланс. 

Тепловой баланс является выражением фундаментального закона 

сохранения энергии. Тепловой баланс – количественное равенство 

прихода и расхода теплоты в каком-либо тепловом процессе.

Для вывода основного уравнения теплопередачи рассмотрим 

тепловой баланс теплопередачи. Тепло, отдаваемое более нагре-

тым теплоносителем Q
1
, затрачивается на нагрев более холодного 

теплоносителя Q
2
, и некоторая часть тепла расходуется на компен-

сацию аппаратом потерь тепла в окружающую среду Q
n
. Величина 

тепловых потерь для изолированных теплообменных аппаратов не 

превышает 3–5 % полезно используемого тепла. Тепловая нагрузка 

на аппарат (или собственно тепловой баланс) определяется следу-

ющим образом:

Q = Q
1
 = Q

2
 + Q

n
.

Величиной Q
n
 вследствие ее малости в предварительных расче-

тах обычно пренебрегают.

Движущей силой перехода теплоты от горячего потока к холод-

ному является разность температур 

Dt = t
1
 - t

2
.

Эта величина может оставаться постоянной, а может изменять-

ся. В последнем случае в расчетах принято использовать среднюю 

разность температур (Δt
ср

).

Таким образом, можно сказать, что главными характеристиками 

процесса передачи теплоты являются тепловой поток Q и средняя раз-

ность температур Δt
ср

.
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От количества передаваемого тепла зависят размеры теплооб-

менного аппарата. Основным параметром теплообменного аппара-

та является теплопередающая поверхность (поверхность теплообмена).

Связь между количеством передаваемого тепла в аппарате и по-

верхностью теплообмена определяется основным кинетическим 

уравнением процесса теплообмена. Это уравнение, записанное в виде

Q = KdFDtdt,                                         (3.14)

называется основным уравнением теплопередачи.

Для установившегося процесса теплообмена основное уравнение 

теплопередачи имеет вид

Q = KFDt
cp

.                                           (3.15)

Из этого уравнения определяется поверхность теплообмена:

F = Q/(KDt
cp

).                                          (3.16)

Среднюю разность температур между теплоносителями рассчи-

тывают по начальным и конечным температурам теплоносителей, 

участвующих в теплообмене.

В этом уравнении появилась новая величина – К, которую на-

зывают коэффициентом теплопередачи. Размерность коэффициента 

теплопередачи Вт/(м2·К).

Если величины Q и Δt
ср

 относятся к процессу передачи теплоты, 

а поверхность F – к аппарату, то возникает закономерный вопрос: 

к чему относится  коэффициент теплопередачи К – к процессу или 

к аппарату? Ни к тому, ни к другому. Коэффициент теплопередачи 

появляется в момент подключения аппарата к процессу. Можно 

сказать, что К показывает, насколько хорошо (или плохо) соответ-

ствует выбранный к установке теплообменник заданному процессу, 

т. е. насколько эффективно (или наоборот – неэффективно) он бу-

дет работать. Следовательно, найти величину К можно только после 

выбора аппарата.

Определение коэффициента теплопередачи, являющегося ко-

эффициентом скорости теплового процесса, представляет наиболь-

шую трудность при расчете теплового аппарата. Коэффициент те-

плопередачи зависит от режима, скоростей течения и физических 

свойств теплоносителей, геометрических характеристик теплооб-

менного аппарата.
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Определение кинетических характеристик теплового процес-

са – средней разности температур и коэффициента теплопередачи –  

является основной задачей теплопередачи как науки о процессах 

распространения тепла из одной части пространства в другую.

Совершенно естественно желание принять к установке тепло-

обменник с возможно меньшей поверхностью теплопередачи F. 

Ведь он будет меньше стоить, так как масса его будет тоже меньше. 

А стоимость аппарата в первую очередь определяется стоимостью 

затраченного на его изготовление металла. Из соотношения (3.16) 

видно, что добиться уменьшения площади F можно, увеличивая как 

среднюю разность температур, так и коэффициент теплопередачи 

К (изменить тепловую мощность нельзя – она определена расходом 

потока и его температурой). Но существенно повлиять на среднюю 

движущую силу практически трудно – ведь ее величина определяет-

ся значениями четырех температур (конечная и начальная темпера-

туры горячего потока и начальная и конечная температуры холодно-

го потока). Следовательно, единственным рычагом для уменьшения 

F является коэффициент теплопередачи.

3.2.3. Коэффициент теплопередачи и движущая сила  
тепловых процессов

Температурное поле и температурный градиент

К основным задачам теории теплообмена относится установле-

ние аналитической связи между тепловым потоком и распределе-

нием температур в средах. Совокупность мгновенных значений ка-

кой-либо величины во всех точках данной среды (тела) называется 

полем этой величины. Соответственно, совокупность значений тем-

ператур в данный момент времени для всех точек рассматриваемой 

среды называется температурным полем. 

В наиболее общем случае температура в данной точке зависит от 

координат точки в пространстве и изменяется во времени:

T = f(x, y, z, t).

Эта зависимость представляет собой уравнение неустановивше-

гося температурного поля.

Для установившегося температурного поля уравнение выглядит так: 

T = f(x, y, z).
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На практике, кроме трехмерного стационарного температур-

ного поля, довольно часто встречаются двумерные и одномерные 

температурные поля, являющиеся функцией соответственно двух и 

одной координат.

Геометрическое место точек, имеющих одинаковую темпера-

туру, называется изотермической поверхностью. Температуры изме-

няются от одной изотермической поверхности к другой, причем 

наибольшее изменение температуры происходит по нормали к изо-

термическим поверхностям.

Предел отношения изменения температуры DT к расстоянию 

между изотермическими поверхностями по нормали Dn называется 

температурным градиентом:
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Температурный градиент является векторной величиной. Положитель-
ным направлением температурного градиента принято считать направление в 
сторону возрастания температур. 

Способы теплопередачи: теплопроводность (закон Фурье) 
Закон Фурье. Основным законом передачи тепла теплопроводностью 

является закон Фурье, согласно которому количество тепла dQ, передаваемо-
го теплопроводностью, пропорционально градиенту температуры ∂T/∂n, вре-
мени dτ и площади сечения dF, перпендикулярного направлению теплового 
потока: 

τ/λ ddFnTdQ  . 

Коэффициент пропорциональности в этом уравнении называется ко-
эффициентом теплопроводности. Этот коэффициент характеризует способ-
ность тел проводить тепло. Согласно уравнению теплопроводности, коэффи-
циент имеет следующую размерность: 
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Коэффициент теплопроводности показывает, какое количество тепла 
проходит вследствие теплопроводности через 1 м2 поверхности в единицу 
времени при разности температур 1 К, приходящейся на 1 м длины нор-
мали к изотермической поверхности. 

Коэффициент теплопроводности веществ зависит от их природы и аг-
регатного состояния (рис. 3.16). Пределы изменения: для газов – 0,005–0,5; 
для жидкостей – 0,08–0,7; для металлов – 2,3–458; для теплоизоляционных и 
строительных материалов – 0,02–3,0 Вт/(мꞏК). 

 

Температурный градиент является векторной величиной. Поло-

жительным направлением температурного градиента принято счи-
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ту температуры ∂T/∂n, времени dτ и площади сечения dF, перпенди-

кулярного направлению теплового потока:
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Коэффициент теплопроводности показывает, какое количество 

тепла проходит вследствие теплопроводности через 1 м2 поверхности 

в единицу времени при разности температур 1 К, приходящейся на 1 м 

длины нормали к изотермической поверхности.
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Коэффициент теплопроводности веществ зависит от их при-

роды и агрегатного состояния (рис. 3.16). Пределы изменения: 

для газов – 0,005–0,5; для жидкостей – 0,08–0,7; для металлов –  

2,3–458; для теплоизоляционных и строительных материалов – 

0,02–3,0 Вт/(м · К).
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Рис. 3.16. Теплопроводность строительных материалов

Для металлов, применяемых в химическом машиностроении, 

коэффициенты теплопроводности составляют: для нержавеющей 

стали – 14–23; свинца – 35; углеродистой стали – 45; чугуна – 63; 

алюминия – 204; меди – 384; серебра – 458 Вт/(м·К).

Коэффициенты теплопроводности веществ зависят от темпе-

ратуры и давления. Для газов они возрастают с повышением тем-

пературы и мало зависят от давления. Для жидкостей с увеличением 

температуры коэффициенты теплопроводности уменьшаются, за ис-

ключением воды и глицерина. Теплопроводность твердых тел в боль-

шинстве случаев растет с повышением температуры.

Дифференциальное уравнение теплопроводности

Процесс распространения тепла теплопроводностью может быть 

описан дифференциальным уравнением, полученным на основе за-

кона сохранения энергии, в предположении неизменности физиче-

ских свойств тела по направлениям и во времени (r, c, l = const).

Для вывода дифференциального уравнения рассматривается 

элементарный параллелепипед, выделенный из тела, с гранями dx, 

dy, dz (рис. 3.17).
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шихся тепловых потоках. При решении конкретных задач дифференциальное 
уравнение дополняется начальными и граничными условиями. 

Теплопроводность плоской стенки 
 Рассмотрим передачу тепла теплопроводностью через плоскую стенку 

(рис. 3.18), длина и ширина которой бесконечно велики по сравнению с ее 
толщиной   в направлении оси x . 

Температуры стенок равны 2  ,1 стТстТ , причем 21 стТстТ  . При уста-
новившемся процессе количество тепла, подведенного к стенке и отведенного 
от нее, равны между собой и не изменяются во времени. В связи с тем, что 
температура меняется только в направлении оси  x , дифференциальное урав-
нение одномерного температурного поля имеет вид 
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Рис. 3.17. Элементарный параллелепипед к выводу 
 дифференциального уравнения теплопроводности 

 
 

Рис. 3.17. Элементарный параллелепипед к выводу дифференциального 
уравнения теплопроводности

Количество тепла, входящего в параллелепипед через грань  

в направлении оси x за время dt, по закону Фурье рассчитывается 

по формуле
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Для металлов, применяемых в химическом машиностроении, коэффи-
циенты теплопроводности составляют: для нержавеющей стали – 14–23; 
свинца – 35; углеродистой стали – 45; чугуна – 63; алюминия – 204; меди – 
384; серебра – 458 Вт/(мꞏК). 

Коэффициенты теплопроводности веществ зависят от температуры и 
давления. Для газов они возрастают с повышением температуры и мало зави-
сят от давления. Для жидкостей с увеличением температуры коэффици-
енты теплопроводности уменьшаются, за исключением воды и глицери-
на. Теплопроводность твердых тел в большинстве случаев растет с повыше-
нием температуры. 

Дифференциальное уравнение теплопроводности 
Процесс распространения тепла теплопроводностью может быть опи-

сан дифференциальным уравнением, полученным на основе закона сохране-
ния энергии, в предположении неизменности физических свойств тела по 
направлениям и во времени ( сonstс λ,, ). 

Для вывода дифференциального уравнения рассматривается элемен-
тарный параллелепипед, выделенный из тела, с гранями dzdydx ,,  (рис. 3.17). 

Количество тепла, входящего в параллелепипед через грань в направле-
нии оси x  за время τd , по закону Фурье рассчитывается по формуле 

τλ dydzd
x
ТQx 


 . 

Опуская описание всех преобразований, получаем дифференциальное 
уравнение теплопроводности 
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Множитель, входящий в уравнение теплопроводности 
с

a λ
 , называ-

ется коэффициентом температуропроводности. Этот коэффициент характе-
ризует теплоинерционные свойства веществ: при прочих равных условиях 
быстрее нагревается или охлаждается то тело, которое обладает большим ко-
эффициентом температуропроводности: 
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Уравнение позволяет решать задачи, связанные с распространением 
тепла теплопроводностью, как при неустановившихся, так и при установив-

Опуская описание всех преобразований, получаем дифферен-

циальное уравнение теплопроводности
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Уравнение позволяет решать задачи, связанные с распространением 
тепла теплопроводностью, как при неустановившихся, так и при установив-

или в сокращенной записи
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Уравнение позволяет решать задачи, связанные с распростране-

нием тепла теплопроводностью, как при неустановившихся, так и 

при установившихся тепловых потоках. При решении конкретных 

задач дифференциальное уравнение дополняется начальными и 

граничными условиями.

Теплопроводность плоской стенки

Рассмотрим передачу тепла теплопроводностью через плоскую 

стенку (рис. 3.18), длина и ширина которой бесконечно велики по 

сравнению с ее толщиной d в направлении оси x.

Температуры стенок равны T
cm1

, T
cm2

, причем T
cm1

 > T
cm2

. При уста-

новившемся процессе количество тепла, подведенного к стенке и 

отведенного от нее, равны между собой и не изменяются во време-

ни. В связи с тем, что температура меняется только в направлении 

оси х, дифференциальное уравнение одномерного температурного 

поля имеет вид
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шихся тепловых потоках. При решении конкретных задач дифференциальное 
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Теплопроводность плоской стенки 
 Рассмотрим передачу тепла теплопроводностью через плоскую стенку 

(рис. 3.18), длина и ширина которой бесконечно велики по сравнению с ее 
толщиной   в направлении оси x . 

Температуры стенок равны 2  ,1 стТстТ , причем 21 стТстТ  . При уста-
новившемся процессе количество тепла, подведенного к стенке и отведенного 
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Рис. 3.18. Теплопроводность через однослойную стенку
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Если плоская стенка состоит из n  слоев, отличающихся друг от друга 

теплопроводностью и толщиной (рис. 3.19), то при установившемся процессе 
через каждый слой стенки пройдет одно и то же количество тепла, которое 
может быть выражено для различных слоев уравнениями: 
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для плоской стенки. 
Способы теплопередачи: конвекция (закон Ньютона) 
Под конвективным теплообменом понимается процесс распростране-

ния тепла в жидкости или газе от поверхности твердого тела или к его по-
верхности одновременно конвекцией и теплопроводностью. Такой вид тепло-
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Рис. 3.19. Теплопроводность через многослойную стенку
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Если плоская стенка состоит из n слоев, отличающихся друг от 

друга теплопроводностью и толщиной (рис. 3.19), то при установив-

шемся процессе через каждый слой стенки пройдет одно и то же ко-

личество тепла, которое может быть выражено для различных слоев 

уравнениями:
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теплоотдаче тепло распространяется от поверхности теплообмена  

к жидкости через пограничный слой за счет теплопроводности и от 

пограничного слоя в массу (ядро) жидкости преимущественно кон-

векцией. Перенос тепла конвекцией тем интенсивнее, чем более турбу-

лизирован движущийся поток жидкости или газа. Конвекция связана 

с переносом тепла массой жидкости и зависит от гидродинамиче-

ских условий течения.

Свободное движение жидкости (естественная конвекция) возни-

кает вследствие разностей плотностей нагретых и холодных частей 

жидкости и определяется ее физическими свойствами, объемом и 

разностью температур нагретых и холодных частей (рис. 3.20).
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Применительно к поверхности теплообмена для всего аппарата и уста-
новившегося процесса уравнение теплоотдачи имеет вид 
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наоборот, от теплоносителя к поверхности теплообмена в единицу 

времени при разности температур равной одному градусу:
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FTTQ жcm )  (α  , 

где  
F

F dFαα 1  – средний по теплообменной поверхности аппарата коэф-

фициент теплоотдачи. 
Вследствие сложной структуры потоков, особенно в условиях турбу-

лентного течения, величина коэффициента теплоотдачи представляет собой 
функцию многих переменных: скорости, вязкости, плотности, определяющих 
режим течения жидкости; тепловых свойств жидкости – теплоемкости, теп-
лопроводности, коэффициента объемного расширения; геометрических па-
раметров – формы и определяющих размеров, а также шероховатости стенки:   

),,λ,β,,μ,ρ,(α εLd,cwf p . 
Вследствие сложной зависимости коэффициента теплоотдачи от боль-

шого числа факторов невозможно получить уравнение для расчета коэффи-
циента теплоотдачи, пригодное для всех случаев теплоотдачи. 

Для определения коэффициента теплоотдачи необходимо знать темпе-
ратурный градиент жидкости у стенки, т. е. распределение температур в жид-
кости. Поэтому исходной зависимостью для обобщения опытных данных по 
теплоотдаче является общий закон распределения температур в жидкости, 
определяемый дифференциальным уравнением конвективного теплообмена. 

Дифференциальное уравнение конвективного переноса тепла (конвек-
тивного теплообмена) Фурье – Кирхгофа имеет следующий вид: 
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Для полного математического описания это уравнение должно быть до-
полнено уравнением, характеризующим условия на границе раздела движу-
щейся среды и твердого тела. После преобразований получаем уравнение, ха-
рактеризующее условия теплообмена на границе раздела движущейся 
среды и твердого тела: 

                              τλ dFd
n
T



 τ)  (α dFdTT fw  .                  (3.19) 

Полученное уравнение и дифференциальное уравнение конвективного 
массообмена в полной мере описывают процесс, но для их решения необхо-
димо еще знать проекции скоростей потока жидкости по соответствующим 
координатам. С этой целью система уравнений должна включать дифферен-
циальные уравнения движения и неразрывности. Но такая система уравнений 
не имеет аналитического решения. Не имеет аналитического решения также 
система с дифференциальным уравнением конвективного теплообмена. Та-
ким образом, аналитически не могут быть установлены ни температур-
ное поле в движущейся среде, ни величина теплового потока. Для реше-
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F dFαα 1  – средний по теплообменной поверхности аппарата коэф-

фициент теплоотдачи. 
Вследствие сложной структуры потоков, особенно в условиях турбу-

лентного течения, величина коэффициента теплоотдачи представляет собой 
функцию многих переменных: скорости, вязкости, плотности, определяющих 
режим течения жидкости; тепловых свойств жидкости – теплоемкости, теп-
лопроводности, коэффициента объемного расширения; геометрических па-
раметров – формы и определяющих размеров, а также шероховатости стенки:   
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Вследствие сложной зависимости коэффициента теплоотдачи от боль-

шого числа факторов невозможно получить уравнение для расчета коэффи-
циента теплоотдачи, пригодное для всех случаев теплоотдачи. 

Для определения коэффициента теплоотдачи необходимо знать темпе-
ратурный градиент жидкости у стенки, т. е. распределение температур в жид-
кости. Поэтому исходной зависимостью для обобщения опытных данных по 
теплоотдаче является общий закон распределения температур в жидкости, 
определяемый дифференциальным уравнением конвективного теплообмена. 

Дифференциальное уравнение конвективного переноса тепла (конвек-
тивного теплообмена) Фурье – Кирхгофа имеет следующий вид: 
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Для полного математического описания это уравнение должно быть до-
полнено уравнением, характеризующим условия на границе раздела движу-
щейся среды и твердого тела. После преобразований получаем уравнение, ха-
рактеризующее условия теплообмена на границе раздела движущейся 
среды и твердого тела: 

                              τλ dFd
n
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 τ)  (α dFdTT fw  .                  (3.19) 

Полученное уравнение и дифференциальное уравнение конвективного 
массообмена в полной мере описывают процесс, но для их решения необхо-
димо еще знать проекции скоростей потока жидкости по соответствующим 
координатам. С этой целью система уравнений должна включать дифферен-
циальные уравнения движения и неразрывности. Но такая система уравнений 
не имеет аналитического решения. Не имеет аналитического решения также 
система с дифференциальным уравнением конвективного теплообмена. Та-
ким образом, аналитически не могут быть установлены ни температур-
ное поле в движущейся среде, ни величина теплового потока. Для реше-
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ратурный градиент жидкости у стенки, т. е. распределение температур в жид-
кости. Поэтому исходной зависимостью для обобщения опытных данных по 
теплоотдаче является общий закон распределения температур в жидкости, 
определяемый дифференциальным уравнением конвективного теплообмена. 
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Для полного математического описания это уравнение должно быть до-
полнено уравнением, характеризующим условия на границе раздела движу-
щейся среды и твердого тела. После преобразований получаем уравнение, ха-
рактеризующее условия теплообмена на границе раздела движущейся 
среды и твердого тела: 

                              τλ dFd
n
T



 τ)  (α dFdTT fw  .                  (3.19) 
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димо еще знать проекции скоростей потока жидкости по соответствующим 
координатам. С этой целью система уравнений должна включать дифферен-
циальные уравнения движения и неразрывности. Но такая система уравнений 
не имеет аналитического решения. Не имеет аналитического решения также 
система с дифференциальным уравнением конвективного теплообмена. Та-
ким образом, аналитически не могут быть установлены ни температур-
ное поле в движущейся среде, ни величина теплового потока. Для реше-
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Для полного математического описания это уравнение должно быть до-
полнено уравнением, характеризующим условия на границе раздела движу-
щейся среды и твердого тела. После преобразований получаем уравнение, ха-
рактеризующее условия теплообмена на границе раздела движущейся 
среды и твердого тела: 
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Полученное уравнение и дифференциальное уравнение конвективного 
массообмена в полной мере описывают процесс, но для их решения необхо-
димо еще знать проекции скоростей потока жидкости по соответствующим 
координатам. С этой целью система уравнений должна включать дифферен-
циальные уравнения движения и неразрывности. Но такая система уравнений 
не имеет аналитического решения. Не имеет аналитического решения также 
система с дифференциальным уравнением конвективного теплообмена. Та-
ким образом, аналитически не могут быть установлены ни температур-
ное поле в движущейся среде, ни величина теплового потока. Для реше-
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раздела движущейся среды и твердого тела. После преобразований 
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получаем уравнение, характеризующее условия теплообмена на гра-

нице раздела движущейся среды и твердого тела:
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циента теплоотдачи, пригодное для всех случаев теплоотдачи. 
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ратурный градиент жидкости у стенки, т. е. распределение температур в жид-
кости. Поэтому исходной зависимостью для обобщения опытных данных по 
теплоотдаче является общий закон распределения температур в жидкости, 
определяемый дифференциальным уравнением конвективного теплообмена. 

Дифференциальное уравнение конвективного переноса тепла (конвек-
тивного теплообмена) Фурье – Кирхгофа имеет следующий вид: 
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Для полного математического описания это уравнение должно быть до-
полнено уравнением, характеризующим условия на границе раздела движу-
щейся среды и твердого тела. После преобразований получаем уравнение, ха-
рактеризующее условия теплообмена на границе раздела движущейся 
среды и твердого тела: 
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 τ)  (α dFdTT fw  .                  (3.19) 

Полученное уравнение и дифференциальное уравнение конвективного 
массообмена в полной мере описывают процесс, но для их решения необхо-
димо еще знать проекции скоростей потока жидкости по соответствующим 
координатам. С этой целью система уравнений должна включать дифферен-
циальные уравнения движения и неразрывности. Но такая система уравнений 
не имеет аналитического решения. Не имеет аналитического решения также 
система с дифференциальным уравнением конвективного теплообмена. Та-
ким образом, аналитически не могут быть установлены ни температур-
ное поле в движущейся среде, ни величина теплового потока. Для реше-
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Полученное уравнение и дифференциальное уравнение конвек-

тивного массообмена в полной мере описывают процесс, но для их 

решения необходимо еще знать проекции скоростей потока жидко-

сти по соответствующим координатам. С этой целью система урав-

нений должна включать дифференциальные уравнения движения 

и неразрывности. Но такая система уравнений не имеет аналитиче-

ского решения. Не имеет аналитического решения также система с 

дифференциальным уравнением конвективного теплообмена. Таким 

образом, аналитически не могут быть установлены ни температурное 

поле в движущейся среде, ни величина теплового потока. Для решения 

конкретных инженерных задач приходится прибегать к эксперимен-

ту и обобщениям с использованием методов теории подобия. 

Подобие процессов теплообмена

Для непосредственного вычисления коэффициентов теплоотда-

чи используются уравнения подобия, полученные из дифференци-

альных уравнений конвективного теплообмена.

Безразмерный критерий 

Nu = a · l/l,

где l – определяющий линейный размер, называется критерием Нус-

сельта. 

Равенство критериев Нуссельта характеризует подобие процессов 

теплопереноса на границе между стенкой и потоком жидкости.

В критерий Нуссельта входит определяемая в задачах конвек-

тивного теплообмена величина a.

Равенство критериев Фурье Fo в сходственных точках тепловых 

потоков  является необходимым условием подобия неустановившихся 

процессов теплообмена:
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ков  является необходимым условием подобия неустановившихся процес-
сов теплообмена: 
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где τ – время проведения процесса. Критерий Фурье аналогичен критерию 
гомохронности при гидродинамическом подобии. 

Критерий Пекле Pe  является мерой отношения между теплом, пе-
реносимым конвекцией, и теплопроводностью при конвективном тепло-
обмене. 

Критерий Пекле обычно представляют в виде произведения двух кри-
териев подобия Рейнольдса и Прандтля: 

PrRe
a

wlPe 
 . 

Критерий Прандтля характеризует поле теплофизических величин 
в потоке жидкости: 

a


Pr . 

В случаях, когда теплообмен происходит в результате естественной 
конвекции, обусловленной разностью плотностей жидкости в различных 
точках системы, процесс характеризуется значением критерия Архимеда: 





0

2

3 


glAr , 

где 0,   – плотности холодной и нагретой жидкости. 
Поскольку в тепловых процессах разность плотностей в различных 

точках системы обуславливается разностью температур Т  нагретой и хо-
лодной жидкости, комплекс  /)( 0  в критерии Архимеда заменяется про-

где τ – время проведения процесса. Критерий Фурье аналогичен 

критерию гомохронности при гидродинамическом подобии.
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Критерий Пекле Pe является мерой отношения между теплом, пе-

реносимым конвекцией, и теплопроводностью при конвективном те-

плообмене.

Критерий Пекле обычно представляют в виде произведения 

двух критериев подобия Рейнольдса и Прандтля:
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Равенство критериев Фурье Fo  в сходственных точках тепловых пото-

ков  является необходимым условием подобия неустановившихся процес-
сов теплообмена: 
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RePr.
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в потоке жидкости:
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ной конвекции, обусловленной разностью плотностей жидкости в раз-

личных точках системы, процесс характеризуется значением крите-

рия Архимеда:
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Поскольку в тепловых процессах разность плотностей в различных 
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где r, r
0
 – плотности холодной и нагретой жидкости.

Поскольку в тепловых процессах разность плотностей в различ-

ных точках системы обуславливается разностью температур DT на-

гретой и холодной жидкости, комплекс (r - r
0
)/r в критерии Архи-

меда заменяется произведением bDT, в результате получают новый 

критерий, называемый критерием Грасгофа:
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изведением Тβ , в результате получают новый критерий, называемый кри-
терием Грасгофа: 

TglGr  β2

3


. 

Критерий Грасгофа характеризует гидродинамический режим потока 
жидкости в условиях естественной конвекции, происходящей под влияни-
ем разности плотностей нагретой и холодной жидкости. 

Полученные числа подобия позволяют получить уравнение подобия 
конвективного переноса тепла: 

)Pr,,(Re, FoGrfNu  . 

При рассмотрении конкретных задач теплообмена это уравнение может 
быть упрощено. При стационарном процессе исключается критерий 
Фурье Fo : 

Pr),(Re,GrfNu  . 
При вынужденном движении теплоносителя, когда естественной 

конвекцией можно пренебречь, из уравнения исключается критерий 
Грасгофа Gr : 

Pr),(Re,GrfNu    или  mnANu PrRe . 

В условиях естественной конвекции из уравнения подобия исключа-
ется критерий Рейнольдса Re: 

Pr),(GrfNu   или mnAGrNu Pr . 
При решении конкретных задач по вычисленному критерию Нуссельта 

из соответствующего уравнения подобия определяется коэффициент тепло-
отдачи: 

λ/α lNu  . 
С использованием уравнений подобия обработано большое количество 

опытных данных по конвективному теплообмену. На основании этих данных 
можно определить значения коэффициентов теплоотдачи для всех основных 
случаев теплообмена. 

Способы теплопередачи: тепловое излучение (закон Стефана – 
Больцмана) 

Если на поверхность тела попадает лучистая энергия в количестве Q , 
то в общем случае телом поглощается только часть ее АQ  с последующим 
превращением в тепловую энергию. Часть лучистой энергии RQ  отражается 
от поверхности тела, а часть  DQ  проходит сквозь него. Очевидно, что 

DRA QQQQ  ; 
DRA QQQQ /1/1/1/1  . 

Первое слагаемое равенства характеризует поглощательную способ-
ность тела, второе – отражательную, третье – пропускательную. В пределе 

Критерий Грасгофа характеризует гидродинамический режим по-

тока жидкости в условиях естественной конвекции, происходящей 

под влиянием разности плотностей нагретой и холодной жидкости.

Полученные числа подобия позволяют получить уравнение по-

добия конвективного переноса тепла:

Nu = f(Re, Gr, Pr, Fo).

При рассмотрении конкретных задач теплообмена это уравне-

ние может быть упрощено. 

При стационарном процессе исключается критерий Фурье Fo:

Nu = f(Re, Gr, Pr).
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При вынужденном движении теплоносителя, когда естественной 

конвекцией можно пренебречь, из уравнения исключается критерий 

Грасгофа Gr:

Nu = f(Re, Gr, Pr)   или   Nu = ARen Prm.

В условиях естественной конвекции из уравнения подобия исклю-

чается критерий Рейнольдса Re:

Nu = f(Gr, Pr)   или   Nu = AGrn Prm.

При решении конкретных задач по вычисленному критерию 

Нуссельта из соответствующего уравнения подобия определяется 

коэффициент теплоотдачи:

Nu = a · l/l.

С использованием уравнений подобия обработано большое ко-

личество опытных данных по конвективному теплообмену. На ос-

новании этих данных можно определить значения коэффициентов 

теплоотдачи для всех основных случаев теплообмена.

Способы теплопередачи: тепловое излучение  
(закон Стефана – Больцмана)

Если на поверхность тела попадает лучистая энергия в коли-

честве Q, то в общем случае телом поглощается только часть ее Q
A
  

с последующим превращением в тепловую энергию. Часть лучистой 

энергии Q
R
 отражается от поверхности тела, а часть Q

D
 проходит 

сквозь него. Очевидно, что

Q = Q
A
 + Q

R
 + Q

D
;

1/Q = 1/Q
A
 + 1/Q

R
 + 1/Q

D
.

Первое слагаемое равенства характеризует поглощательную спо-

собность тела, второе – отражательную, третье – пропускательную.  

В пределе каждое из слагаемых может быть равно единице, если ка-

ждое из оставшихся двух равно нулю.

При 1/Q
A
 = 1 и соответственно 1/Q

R
 = 0 и 1/Q

D
 = 0 тело полно-

стью поглощает все падающие на него лучи. Такие тела называются 

абсолютно черными. 

При 1/Q
R
 = 1, 1/Q

A
 = 0 и 1/Q

D
 = 0 тело отражает все падающие на 

него лучи. Такие тела называются абсолютно белыми.
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При 1/Q
D
 = 0, 1/Q

A
 = 0 и 1/Q

R
 = 0 тело пропускает все падающие 

лучи. Такие тела называются абсолютно прозрачными, или диатер-

мичными.

Тела, которые поглощают, отражают и пропускают ту или иную 

часть падающих на них лучей, называются серыми телами.

Закон Стефана – Больцмана

Количество тепла, излучаемого единицей поверхности тела в 

единицу времени, называется лучеиспускательной способностью тела 

и определяется по формуле

E = Ql 
/F.

Выразим полную энергию, или лучеиспускательную способность 

абсолютно черного тела: 

E = K
0
T 4.  

Константа лучеиспускания абсолютно черного тела  K
0 
= 5,67 ∙ 10-8  

Вт/(м2 ∙ К4).

Уравнение носит название закона Стефана – Больцмана, соглас-

но которому лучеиспускательная способность абсолютно черного тела 

пропорциональна четвертой степени абсолютной температуры его по-

верхности.

При проведении технических расчетов приведенную зависи-

мость для удобства используют в несколько ином виде:

E = C
0 
(T/100)4,

где C
0
 = K

0
 ∙ 108 Вт/(м2 ∙ К4) – коэффициент лучеиспускания абсо-

лютно черного тела.

Закон Стефана – Больцмана применим также к серым телам:

E = e ∙ C
0 
(T/100)4,

где e = C/C
0

4 – относительный коэффициент лучеиспускания, или 

степень черноты серого тела; C – коэффициент лучеиспускания се-

рого тела.

Значение e всегда меньше единицы и колеблется в пределах от 

0,055 для алюминия до 0,95 для твердой резины. Для листовой угле-

родистой стали e ≈ 0,82 при температуре окружающей среды.
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Сложный теплообмен

В большинстве процессов теплообмен не ограничивается толь-

ко одним из способов передачи теплоты. В тепловых процессах  

в большинстве случаев распространение тепла осуществляется од-

новременно теплопроводностью, конвекцией и тепловым излуче-

нием. По абсолютным значениям, как правило, преобладает второй 

из трех способов (в зависимости от условий реализации). В про-

мышленности в процессах теплообмена наибольшее распростране-

ние получили теплопередача теплопроводностью и конвекцией.

Теплоотдача при изменении агрегатного состояния

Довольно часто в процессе теплообмена нагреваемые или охла-

ждаемые вещества изменяют агрегатное состояние: испаряются, кон-

денсируются, плавятся или кристаллизуются (рис. 3.21). Особенности 

процессов теплообмена состоят в том, что тепло к ним подводится 

или отводится при постоянной температуре и распространяется не 

в одной, а в двух фазах. Эти особенности могут быть учтены путем 

введения в уравнения подобия конвективного переноса тепла до-

полнительного критерия подобия, учитывающего теплоту измене-

ния агрегатного состояния.
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В большинстве процессов теплообмен не ограничивается только одним 
из способов передачи теплоты. В тепловых процессах в большинстве случаев 
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Этот безразмерный комплекс называют критерием Кутателадзе. 

Критерий Кутателадзе является мерой отношения тепла, идущего 

на изменение агрегатного состояния вещества, к теплоте перегрева 

или переохлаждения одной из фаз относительно температуры фазо-

вого превращения.

Из различных случаев теплоотдачи при изменении агрегатного 

состояния наибольшее значение для процессов химической техноло-

гии имеет теплоотдача при конденсации паров и при кипении жидкостей.

Теплоотдача при конденсации паров 

Расчетные зависимости по теплоотдаче при конденсации паров 

можно получить с помощью теории подобия и на основе теплового 

анализа процесса конденсации. Эти два пути дают одинаковые ре-

зультаты при одинаковой схеме процесса.

Наиболее удовлетворительной схемой процесса считается схе-

ма, предложенная Нуссельтом, согласно которой на поверхности 

твердого тела, воспринимающего тепло от пара, происходит пленоч-

ная конденсация. Пленка жидкости, образующаяся на поверхности 

твердого тела, стекает с него и по мере движения книзу утолщается 

в результате конденсации пара на всей поверхности твердого тела.

При пленочной конденсации термическое сопротивление прак-

тически полностью сосредоточено в пленке конденсата, температу-

ра которой принимается равной со стороны стенки T
cm

, а со стороны 

пара – температуре насыщения пара T
н
.

Анализ этого процесса на основе теории подобия позволяет 

установить следующую зависимость:

Nu = f(Ga · Pr · K)  или  Nu = C · (Ga · Pr · K)n.

В расчетной практике для вертикальных труб и стенок рекомен-

дуется применять следующие критериальные уравнения:

–– при  ламинарном режиме течения пленки жидкости на вертикаль-

ных поверхностях (Ga · Pr · K) ≤ 1015 
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Nu = 1,15 · (Ga · Pr · K)0,25;

–– при турбулентном режиме (Ga · Pr · K) > 1015 

Nu = 0,0646 · (Ga · Pr · K)0,33.

Для горизонтальных труб

Nu = 0,72 · (Ga · Pr · K)0,25,

где К = r/(c · DT) – критерий Кутателадзе; DТ = (Т
н 
– Т

ст
) – темпера-

турный напор.

Теплоотдача при кипении жидкостей

Этот вид теплоотдачи относится к числу особенно сложных про-

цессов, поэтому до последнего времени никому из исследователей 

еще не удалось сделать теоретических обобщений, позволяющих 

вполне надежно вычислять коэффициенты теплоотдачи.

Исследования процесса кипения жидкостей показывают, что 

при кипении образуется пар в виде пузырьков в определенных ме-

стах (центрах) поверхности нагрева. При хорошей смачиваемости 

жидкостью поверхности нагрева (рис. 3.22) и небольшом угле сма-

чивания q жидкость подтекает под пузырьки и облегчает их отрыв от 

поверхности нагрева. 

При плохой смачиваемости пузырьки пара имеют широкое ос-

нование (большой угол q) и достигают при отрыве больших разме-

ров. Фактически отрывается только вершина пузырька, а у поверх-

ности нагрева остается паровая прослойка. 
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где r – теплота парообразования. 
Важнейшие тепловые процессы (нагревание, охлаждение, конден-

сация, испарение) в химической технологии 

Рис. 3.22. Форма паровых пузырьков при кипении на смачиваемой (а) 
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Рис. 3.22. Форма паровых пузырьков при кипении на смачиваемой (а)  
и несмачиваемой (б) поверхностях нагрева

При большом числе центров парообразования поверхность на-

грева может покрыться сплошной паровой пленкой. В этом случае 

из-за плохой теплопроводности пара коэффициенты теплоотдачи 
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при кипении имеют малые значения. Режим кипения, когда еще 

нет сплошной паровой прослойки у поверхности нагрева, называ-

ется пузырьковым, когда она появляется – пленочным. Эти режимы 

характерны при кипении жидкостей, хорошо смачивающих и плохо 

смачивающих поверхности.

По данным, полученным С.С. Кутателадзе при исследовании 

процесса кипения воды и других жидкостей в неограниченном объ-

еме, зависимость для расчета коэффициента теплоотдачи имеет вид
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Коэффициент теплоотдачи при пузырьковом кипении одно-

компонентных жидкостей в большом объеме можно также опреде-

лять по следующей зависимости:

 
200

верхности нагрева. При хорошей смачиваемости жидкостью поверхности 
нагрева (рис. 3.22) и небольшом угле смачивания θ  жидкость подтекает под 
пузырьки и облегчает их отрыв от поверхности нагрева.  

При плохой смачиваемости пузырьки пара имеют широкое основание 
(большой угол θ ) и достигают при отрыве больших размеров. Фактически 
отрывается только вершина пузырька, а у поверхности нагрева остается па-
ровая прослойка.  

При большом числе центров парообразования поверхность нагрева мо-
жет покрыться сплошной паровой пленкой. В этом случае из-за плохой теп-
лопроводности пара коэффициенты теплоотдачи при кипении имеют малые 
значения. Режим кипения, когда еще нет сплошной паровой прослойки у по-
верхности нагрева, называется пузырьковым, когда она появляется – пле-
ночным. Эти режимы характерны при кипении жидкостей, хорошо смачива-
ющих и плохо смачивающих поверхности. 

По данным, полученным С.С. Кутателадзе при исследовании процесса 
кипения воды и других жидкостей в неограниченном объеме, зависимость 
для расчета коэффициента теплоотдачи имеет вид 

35,07,05,0
4

)ρρ(σ
)ρρ(λ107α 
























 

 

arg
pqg

nпж

пж 


. 

Коэффициент теплоотдачи при пузырьковом кипении однокомпонент-
ных жидкостей в большом объеме можно также определять по следующей 
зависимости: 

3/23/1
2

3/2 )
σ
λ()

ρ ρ
ρ(101075,0α q

Tsпж

п 















, 

4 )ρ  ρ(σρ14,0 пжп grq  , 

где r – теплота парообразования. 
Важнейшие тепловые процессы (нагревание, охлаждение, конден-

сация, испарение) в химической технологии 

Рис. 3.22. Форма паровых пузырьков при кипении на смачиваемой (а) 
и несмачиваемой (б) поверхностях нагрева  
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где r
ж

, r
п
 – плотность жидкости и пара соответственно; l, u, s – ко-

эффициент теплопроводности, кинематическая вязкость и поверх-

ностное натяжение жидкости; q – плотность теплового потока.

Плотность теплового потока может быть определена по величи-

не теплового потока, соответствующего первому кризису кипения 

чистых жидкостей:
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верхности нагрева. При хорошей смачиваемости жидкостью поверхности 
нагрева (рис. 3.22) и небольшом угле смачивания θ  жидкость подтекает под 
пузырьки и облегчает их отрыв от поверхности нагрева.  

При плохой смачиваемости пузырьки пара имеют широкое основание 
(большой угол θ ) и достигают при отрыве больших размеров. Фактически 
отрывается только вершина пузырька, а у поверхности нагрева остается па-
ровая прослойка.  

При большом числе центров парообразования поверхность нагрева мо-
жет покрыться сплошной паровой пленкой. В этом случае из-за плохой теп-
лопроводности пара коэффициенты теплоотдачи при кипении имеют малые 
значения. Режим кипения, когда еще нет сплошной паровой прослойки у по-
верхности нагрева, называется пузырьковым, когда она появляется – пле-
ночным. Эти режимы характерны при кипении жидкостей, хорошо смачива-
ющих и плохо смачивающих поверхности. 

По данным, полученным С.С. Кутателадзе при исследовании процесса 
кипения воды и других жидкостей в неограниченном объеме, зависимость 
для расчета коэффициента теплоотдачи имеет вид 
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где r – теплота парообразования. 
Важнейшие тепловые процессы (нагревание, охлаждение, конден-

сация, испарение) в химической технологии 

Рис. 3.22. Форма паровых пузырьков при кипении на смачиваемой (а) 
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где r – теплота парообразования.

Важнейшие тепловые процессы  
(нагревание, охлаждение, конденсация, испарение)  

в химической технологии

Процесс нагревания широко применяется в химической техно-

логии для ускорения многих массообменных процессов и химиче-

ских превращений. Наиболее широкое распространение получили 

методы нагревания водяным паром, топочными газами, промежуточ-

ными теплоносителями, электрическим током.

Нагревание водяным паром. Для этих целей используют преиму-

щественно насыщенный и перегретый водяной пар давлением до 

1,2 МПа. Использование пара более высокого давления экономи-
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чески неоправданно. В соответствии с давлением нагревание паром 

ограничено температурой 190 °С. В процессе нагревания перегре-

тый пар охлаждается и конденсируется.

Широкому распространению нагревания водяным паром спо-

собствуют следующие достоинства этого метода:

•	 высокая удельная теплота парообразования (конденсации) насы-

щенного водяного пара – 1990–2260 кДж/кг;

•	 высокий коэффициент теплоотдачи от конденсирующегося во-

дяного пара – 5000–18000 Вт/(м2К);

•	 равномерность обогрева поверхности, т. к. конденсация происхо-

дит при постоянной температуре.

Различают два способа нагревания: «острым» и «глухим» водяным 

паром (рис. 3.23). 
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4 )ρ  ρ(σρ14,0 пжп grq  , 

где r – теплота парообразования. 
Важнейшие тепловые процессы (нагревание, охлаждение, конден-

сация, испарение) в химической технологии 
Процесс нагревания широко применяется в химической технологии 

для ускорения многих массообменных процессов и химических превраще-
ний. Наиболее широкое распространение получили методы нагревания во-
дяным паром, топочными газами, промежуточными теплоносителями, 
электрическим током. 

Нагревание водяным паром. Для этих целей используют преимуще-
ственно насыщенный и перегретый водяной пар давлением до 1,2 МПа. Ис-
пользование пара более высокого давления экономически неоправданно. В 
соответствии с давлением нагревание паром ограничено температурой 190 
°С. В процессе нагревания перегретый пар охлаждается и конденсируется. 

Широкому распространению нагревания водяным паром способствуют 
следующие достоинства этого метода: 

  высокая удельная теплота парообразования (конденсации) насыщенно-
го водяного пара – 1990–2260 кДж/кг; 

  высокий коэффициент теплоотдачи от конденсирующегося водяного 
пара – 5000–18000 Вт/(м2К); 

  равномерность обогрева поверхности, т. к. конденсация происходит 
при постоянной температуре. 

Различают два способа нагревания: «острым» и «глухим» водяным 
паром (рис. 3.23).  

При нагревании «острым» паром водяной пар вводится непосредствен-
но в нагреваемую жидкость, конденсируется с отдачей тепла, конденсат при 

Рис. 3.23.  Примеры нагревания «острым» и «глухим» паром 

 

Нагрев острым 
паром 

Отформатировано: Узор: Нет
(Оранжевый)

Рис. 3.23.  Примеры нагревания «острым» и «глухим» паром

При нагревании «острым» паром водяной пар вводится непо-

средственно в нагреваемую жидкость, конденсируется с отдачей 

тепла, конденсат при этом смешивается с нагреваемой жидкостью. 

При обогреве «острым» паром происходит разбавление нагреваемой 

жидкости конденсатом – водой. Этот способ применяют для нагре-

вания воды и водных растворов.

Нагревание «глухим» водяным паром производят тогда, когда 

нельзя разбавлять нагреваемую жидкость образующимся конденса-

том. В этом случае обогрев происходит через разделяющую их стен-

ку в аппаратах с рубашками, змеевиками и т. п.



257

Для быстрого отвода конденсата из парового пространства ап-

парата и исключения прорыва не успевшего сконденсироваться 

пара применяют специальные приспособления, называемые кон-

денсатоотводчиками.

Нагревание дымовыми газами (рис. 3.24) – наиболее широко рас-

пространенный способ обогрева в химической промышленности. Этот 

способ используется для нагрева сред до температур 180–1000 °С.  

Дымовые газы образуются при сжигании твердого, жидкого или га-

зообразного топлива в топках или печах различных конструкций.
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ками, змеевиками и т. п. 
Для быстрого отвода конденсата из парового пространства аппарата и 

исключения прорыва не успевшего сконденсироваться пара применяют спе-
циальные приспособления, называемые конденсатоотводчиками. 

Нагревание дымовыми газами (рис. 3.24) – наиболее широко распро-
страненный способ обогрева в химической промышленности. Этот способ 
используется для нагрева сред до температур 180–1000 °С. Дымовые газы об-
разуются при сжигании твердого, жидкого или газообразного топлива в топ-
ках или печах различных конструкций. 

К особенностям нагрева относятся такие факторы, как значительные 
перепады температур и небольшие коэффициенты теплоотдачи от дымовых 
газов к стенкам аппаратов 15–35 Вт/(м2К). При нагревании дымовыми газами 
обеспечиваются высокие тепловые нагрузки, но сам метод имеет ряд недо-
статков: трудность регулирования температуры процесса, из-за чего сложно 
добиться равномерности обогрева поверхностей; окисление металлов при 
разбавлении дымовых газов большим количеством воздуха; огнеопасность 
самого метода. Обогревание дымовыми газами осуществляется в трубчатых 
печах, печах реакционных котлов, автоклавах. 

Нагревание промежуточными теплоносителями. При нагревании 
многих материалов с целью сохранения их качества или обеспечения без-
опасной работы бывает недопустимым даже кратковременный их перегрев. В 
этих случаях применяют промежуточные теплоносители, которые сначала 
нагреваются дымовыми газами, а затем передают воспринятое тепло об-
рабатываемому материалу. 

В качестве промежуточных 
теплоносителей применяют водяной 
пар, перегретую воду, минеральные 
масла, высокотемпературные орга-
нические теплоносители (ВОТ), рас-
плавленные смеси солей. 

Нагревание электрическим 
током. При необходимости нагрева 
материалов выше 1000 °С применя-
ют нагревание электрическим током 
в электропечах. По способу преобра-
зования электрической энергии в 
тепловую различают электрические 
печи сопротивления, индукционные 
и дуговые. Электрические печи со-
противления делятся на печи прямо-
го действия и печи косвенного дей-
ствия. 

В электрических печах пря-
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Рис. 3.24. Нагревание дымовыми газами

К особенностям нагрева относятся такие факторы, как значи-

тельные перепады температур и небольшие коэффициенты тепло-

отдачи от дымовых газов к стенкам аппаратов 15–35 Вт/(м2К). При 

нагревании дымовыми газами обеспечиваются высокие тепловые 

нагрузки, но сам метод имеет ряд недостатков: трудность регулиро-

вания температуры процесса, из-за чего сложно добиться равномер-

ности обогрева поверхностей; окисление металлов при разбавлении 

дымовых газов большим количеством воздуха; огнеопасность само-

го метода. Обогревание дымовыми газами осуществляется в трубча-

тых печах, печах реакционных котлов, автоклавах.

Нагревание промежуточными теплоносителями. При нагревании 

многих материалов с целью сохранения их качества или обеспече-
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ния безопасной работы бывает недопустимым даже кратковремен-
ный их перегрев. В этих случаях применяют промежуточные тепло-
носители, которые сначала нагреваются дымовыми газами, а затем 
передают воспринятое тепло обрабатываемому материалу.

В качестве промежуточных теплоносителей применяют водяной 
пар, перегретую воду, минеральные масла, высокотемпературные 
органические теплоносители (ВОТ), расплавленные смеси солей.

Нагревание электрическим током. При необходимости нагрева 
материалов выше 1000 °С применяют нагревание электрическим 
током в электропечах. По способу преобразования электрической 
энергии в тепловую различают электрические печи сопротивления, 
индукционные и дуговые. Электрические печи сопротивления де-
лятся на печи прямого действия и печи косвенного действия.

В электрических печах прямого действия нагреваемое тело вклю-
чается непосредственно в электрическую цепь и нагревается при 
прохождении через него электрического тока.

В электрических печах сопротивления косвенного действия тепло 
выделяется при прохождении электрического тока по специальным 
нагревательным элементам. Выделяющееся тепло передается мате-
риалам лучеиспусканием, теплопроводностью и конвекцией. В та-
ких печах нагревание осуществляется до температуры 1100 °С.

В электрических индукционных печах нагревание осуществляется 
индукционными токами. Обогреваемый аппарат является сердеч-
ником обмотки, выполненной в виде соленоида, охватывающего 
аппарат. По соленоиду пропускают переменный ток, при этом во-
круг соленоида возникает переменное магнитное поле, которое ин-
дуцирует в стенках аппарата электродвижущую силу. Под действием 
возникающего вторичного тока нагреваются стенки аппарата.

В дуговых печах нагревание материалов до температур 1300–
1500 °С осуществляется электрической дугой. Электрическая дуга 
возникает в газообразной среде. В дуговых печах при больших тем-
пературных перепадах невозможны равномерный обогрев и точное 
регулирование температуры.

Процессы конденсации получили широкое распространение  
в химической технологии для сжижения различных веществ за счет 
отвода от них тепла. Эти процессы осуществляются в аппаратах, на-
зываемых конденсаторами.
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Различают два вида конденсации – поверхностную и конденса-
цию смешением. В конденсаторах, обеспечивающих поверхностную 
конденсацию, конденсирующиеся пары разделены стенкой, и кон-
денсация паров происходит на внутренней или внешней поверхно-
сти холодной стенки. В конденсаторах смешения конденсирующиеся 
пары непосредственно соприкасаются с охлаждающим агентом.

Процесс охлаждения. При проведении химико-технологических 
процессов довольно часто появляется необходимость в охлаждении 
перерабатываемых материалов. Для этих целей наиболее распро-
странены и общедоступны вода и воздух. В зависимости от времени 
года и климатических условий охлаждение водой и воздухом осу-
ществляется до 20–30 °С. В зимний период охлаждение водой и воз-
духом возможно до более низких температур. Вода, отбираемая из 
артезианских скважин, имеет температуру 8–12 °С.

Охлаждение водой и воздухом производят в теплообменных ап-
паратах. При этом теплоносители могут быть разделены стенкой 
либо контактировать непосредственно друг с другом. Для охлажде-
ния технологических потоков ниже температуры окружающей сре-
ды применяют искусственное охлаждение.

3.2.4. Общая характеристика теплообменных аппаратов

Теплообменными аппаратами, или теплообменниками, назы-

ваются устройства, предназначенные для передачи тепла от одного 

теплоносителя к другому (рис. 3.25). Теплоноситель с большей тем-

пературой называется горячим, или первичным, а с меньшей тем-

пературой – холодным, или вторичным. В зависимости от способа 

передачи теплоты между теплоносителями теплообменные аппараты 

разделяются на поверхностные и контактные. В поверхностных те-

плообменных аппаратах теплообмен между теплоносителями осу-

ществляется с участием теплообменной поверхности. В контактных 

теплообменниках теплообменная поверхность отсутствует и перенос 

тепла между теплоносителями осуществляется при их смешении. Ти-

пичным примером таких теплообменников являются градирни те-

пловых электрических стаций. Здесь вода охлаждается атмосферным 

воздухом при их непосредственном соприкосновении. 
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другому (рис. 3.25). Теплоноситель с большей температурой называется го-
рячим, или первичным, а с меньшей температурой – холодным, или вторич-
ным. В зависимости от способа передачи теплоты между теплоносителями 
теплообменные аппараты разделяются на поверхностные и контактные. В по-
верхностных теплообменных аппаратах теплообмен между теплоносителями 
осуществляется с участием теплообменной поверхности. В контактных теп-
лообменниках теплообменная поверхность отсутствует и перенос тепла меж-
ду теплоносителями осуществляется при их смешении. Типичным примером 
таких теплообменников являются градирни тепловых электрических стаций. 
Здесь вода охлаждается атмосферным воздухом при их непосредственном со-
прикосновении.  

Поверхностные теплообменники разделяются на два вида:  
– рекуперативные (рекуператоры) (от лат. recuperatio – обратное 

получение);  
– регенеративные (регенераторы) (от лат. regeneration – восстанов-

ление, возобновление, возрождение).  
В рекуперативных теплообменниках по одну сторону разделяющей по-

верхности постоянно движется горячий теплоноситель, а по другую – холод-
ный. При этом через разделяющую поверхность осуществляется непрерыв-
ная передача тепла от горячего теплоносителя к холодному. Рекуператоры, 
как правило, действуют в стационарном режиме. В регенеративных теплооб-
менниках одна и та же поверхность теплообмена попеременно омывается то 
горячим, то холодным теплоносителем. В этом случае аккумулирующая спо-
собность поверхности теплообмена должна быть достаточно большой. 
Обычно для этой цели используются заполнения (насадки) в виде фарфоро-
вых колец, кусочков каменного угля, гофрированных металлических лент, ме-
таллических опилок и т. д. 

Классификацию теплообменных аппаратов можно произвести по сле-
дующим признакам. 

По роду теплоносителей: 
  жидкостно-жидкостные; 

 
 

Рис. 3.25. Различные виды теплообменных аппаратов

Поверхностные теплообменники разделяются на два вида: 

–– рекуперативные (рекуператоры) (от лат. recuperatio – обратное 

получение); 

–– регенеративные (регенераторы) (от лат. regeneration – восстанов-

ление, возобновление, возрождение). 

В рекуперативных теплообменниках по одну сторону разделя-

ющей поверхности постоянно движется горячий теплоноситель, а 

по другую – холодный. При этом через разделяющую поверхность 

осуществляется непрерывная передача тепла от горячего теплоно-

сителя к холодному. Рекуператоры, как правило, действуют в ста-

ционарном режиме. В регенеративных теплообменниках одна и та 

же поверхность теплообмена попеременно омывается то горячим, 

то холодным теплоносителем. В этом случае аккумулирующая спо-

собность поверхности теплообмена должна быть достаточно боль-

шой. Обычно для этой цели используются заполнения (насадки)  

в виде фарфоровых колец, кусочков каменного угля, гофрирован-

ных металлических лент, металлических опилок и т. д.

Классификацию теплообменных аппаратов можно произвести 

по следующим признакам.

По роду теплоносителей:

•	жидкостно-жидкостные;

•	парожидкостные;

•	газожидкостные;

•	газо-газовые;

•	парогазовые.



261

По конструктивным особенностям теплообменных поверхностей:

•	трубчатые аппараты с прямыми трубами;

•	трубчатые аппараты с U-образным трубным пучком;

•	змеевиковые;

•	спиральные;

•	ребристые;

•	пластинчатые.

По наличию или отсутствию изменения агрегатного состояния 

теплоносителей:

•	теплообменники без изменения агрегатного состояния теплоно-

сителей;

•	теплообменники с изменением агрегатного состояния одного из 

теплоносителей;

•	теплообменники с изменением агрегатного состояния обоих те-

плоносителей.

В химической и нефтехимической промышленности самое ши-

рокое распространение получили поверхностные теплообменники, 

особенно трубчатого типа. Теплообменники этого типа называются 

кожухотрубчатыми, или кожухотрубными (рис. 3.26). Они достаточно 

просты в изготовлении, позволяют развивать большую поверхность 

теплообмена в одном аппарате, надежны в работе.
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  парожидкостные; 
  газожидкостные; 
  газо-газовые; 
  парогазовые. 

По конструктивным особенностям теплообменных поверхностей: 
  трубчатые аппараты с прямыми трубами; 
  трубчатые аппараты с U-образным трубным пучком; 
  змеевиковые; 
  спиральные; 
  ребристые; 
  пластинчатые. 

По наличию или отсутствию изменения агрегатного состояния 
теплоносителей: 

  теплообменники без изменения агрегатного состояния теплоносите-
лей; 

  теплообменники с изменением агрегатного состояния одного из тепло-
носителей; 

  теплообменники с изменением агрегатного состояния обоих теплоно-
сителей. 

 
В химической и нефтехимической промышленности самое широкое 

распространение получили поверхностные теплообменники, особенно труб-
чатого типа. Теплообменники этого типа называются кожухотрубчатыми, 
или кожухотрубными (рис. 3.26). Они достаточно просты в изготовлении, 
позволяют развивать большую поверхность теплообмена в одном аппарате, 
надежны в работе. 

Этот тип теплообменной аппаратуры получил наибольшее распро-
странение благодаря простоте конструкции и технологии изготовления. Со-
гласно государственному стандарту, кожухотрубные теплообменники изго-
товляют следующих типов: ТН – с неподвижными трубными решетками и 

 
 

Рис. 3.26. Принцип действия кожухотрубчатого теплообменника

Этот тип теплообменной аппаратуры получил наибольшее рас-

пространение благодаря простоте конструкции и технологии изго-

товления. Согласно государственному стандарту, кожухотрубные 

теплообменники изготовляют следующих типов: ТН – с неподвиж-
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ными трубными решетками и жестким кожухом; ТК – с неподвиж-

ными трубными решетками и температурным компенсатором на 

кожухе; ТУ – с неподвижными трубными решетками и U-образны-

ми теплообменными трубами; ТП – с плавающей головкой; ТС –  

с сальником на плавающей головке.

При проектировании и конструировании теплообменных аппа-

ратов необходимо максимально удовлетворить многочисленные и  

в большинстве случаев противоречивые требования, предъявля-

емые к теплообменникам. Основные из них: соблюдение условий 

протекания технологического процесса; возможно более высокий 

коэффициент теплопередачи; низкое гидравлическое сопротивле-

ние аппарата; устойчивость теплообменных поверхностей к кор-

розии; доступность поверхности теплопередачи для чистки; техно-

логичность конструкции с точки зрения изготовления; экономное 

использование материалов.

3.3. Массообменные процессы

Процессами массообмена называют такие процессы, в кото-

рых основную роль играет перенос вещества из одной фазы в другую. 

Движущей силой этих процессов является разность химических по-

тенциалов, или, другими словами, разность концентрации веществ. 

Как и в любых других процессах, движущая сила массообмена ха-

рактеризует степень отклонения системы от состояния динамиче-

ского равновесия. В пределах данной фазы вещество переносится от 

точки с большей концентрацией к точке с меньшей концентрацией. По-

этому обычно в инженерных расчетах приближенно движущую силу 

выражают через разность концентраций, что значительно упрощает 

расчеты массообменных процессов.

Массообменные процессы широко используются в промышлен-

ности для решения задач разделения жидких и газовых гомогенных 

смесей, их концентрирования, а также для защиты окружающей 

природной среды (прежде всего для очистки сточных вод и отходя-

щих газов). Например, практически в каждом химическом произ-

водстве взаимодействие обрабатываемых веществ осуществляется  

в реакторе, в котором обычно происходит только частичное превра-
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щение этих веществ в продукты реакции. Поэтому выходящую из 

реактора смесь продуктов реакции и непрореагировавшего сырья 

необходимо подвергнуть разделению, для чего эту смесь направля-

ют в массообменную аппаратуру, из которой непрореагировавшее 

сырье возвращается в реактор, а продукты реакции направляются 

на дальнейшую переработку или использование.

Наибольшее распространение получили рассмотренные ниже 

массообменные процессы.

1. Абсорбция – избирательное поглощение газов или паров жид-

ким поглотителем. Этот процесс представляет собой переход веще-

ства из газовой (или паровой) фазы в жидкую. Наиболее широко 

используется для разделения технологических газов и очистки га-

зовых выбросов. Процесс, обратный абсорбции, т. е. выделение рас-

творенного газа из жидкости, называют десорбцией.

2. Перегонка и ректификация – разделение жидких гомогенных 

смесей на компоненты при взаимодействии потоков жидкости и 

пара, полученного испарением разделяемой смеси. Этот процесс 

представляет собой переход компонентов из жидкой фазы в паро-

вую и из паровой в жидкую. Процесс ректификации используется 

для разделения жидких смесей на составляющие их компоненты, 

получения сверхчистых жидкостей и для других целей.

3. Экстракция (жидкостная) – извлечение растворенного в одной 

жидкости вещества другой жидкостью, практически не смешиваю-

щейся или частично смешивающейся с первой. Этот процесс пред-

ставляет собой переход извлекаемого вещества из одной жидкой фазы 

в другую. Процесс применяют для извлечения растворенного вещества 

или группы веществ сравнительно невысоких концентраций.

4. Адсорбция (не путать с абсорбцией, рис. 3.27) – избирательное 

концентрирование газов, паров или растворенных в жидкости ве-

ществ на поверхности твердого вещества. Этот процесс представляет 

собой переход веществ из газовой, паровой или жидкой фазы на по-

верхность твердой. Адсорбцию применяют для извлечения того или 

иного вещества (или веществ) достаточно низкой концентрации из 

их смеси. Процесс, обратный адсорбции, называют десорбцией.
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чения растворенного вещества или группы веществ сравнительно невысоких 
концентраций. 

4. Адсорбция (не путать с абсорбцией, рис. 3.27) – избирательное кон-
центрирование газов, паров или растворенных в жидкости веществ на поверх-
ности твердого вещества. Этот процесс представляет собой переход веществ из 
газовой, паровой или жидкой фазы на поверхность твердой. Адсорбцию приме-
няют для извлечения того или иного вещества (или веществ) достаточно низкой 
концентрации из их смеси. Процесс, обратный адсорбции, называют десорбци-
ей. 

5. Ионный обмен – избирательное извлечение ионов из растворов элек-
тролитов. Этот процесс представляет собой переход извлекаемого вещества из 
жидкой фазы в твердую. Процесс применяют для извлечения веществ из раство-
ров, в которых эти вещества находятся при низких концентрациях. 

6. Сушка – удаление влаги из твердых влажных материалов, в основном 
путем ее испарения. Этот процесс представляет собой переход влаги из твердого 
влажного материала в газовую или паровую фазу. Сушку широко применяют в 
технике для предварительного обезвоживания перерабатываемых веществ или 
обезвоживания готового продукта. 

7. Растворение и экстрагирование из твердых тел – это процессы пере-
хода твердой фазы в жидкую (растворитель). Извлечение на основе избиратель-
ной растворимости какого-либо вещества (или веществ) из твердого пористого 
материала называют экстракцией из твердого материала, или выщелачиванием. 
Применяют ее для извлечения ценных или токсичных компонентов из твердых 
материалов. 

8. Кристаллизация – выделение твердой фазы в виде кристаллов из рас-
творов или расплавов. Этот процесс представляет собой переход вещества из 
жидкой фазы в твердую. Применяется, в частности, для получения веществ по-
вышенной чистоты. 

 
 Рис. 3.27. Различие процессов адсорбции и абсорбции

5. Ионный обмен – избирательное извлечение ионов из раство-

ров электролитов. Этот процесс представляет собой переход извле-

каемого вещества из жидкой фазы в твердую. Процесс применяют 

для извлечения веществ из растворов, в которых эти вещества нахо-

дятся при низких концентрациях.

6. Сушка – удаление влаги из твердых влажных материалов,  

в основном путем ее испарения. Этот процесс представляет собой 

переход влаги из твердого влажного материала в газовую или паро-

вую фазу. Сушку широко применяют в технике для предварительно-

го обезвоживания перерабатываемых веществ или обезвоживания 

готового продукта.

7. Растворение и экстрагирование из твердых тел – это процессы 

перехода твердой фазы в жидкую (растворитель). Извлечение на ос-

нове избирательной растворимости какого-либо вещества (или ве-

ществ) из твердого пористого материала называют экстракцией из 

твердого материала, или выщелачиванием. Применяют ее для извле-

чения ценных или токсичных компонентов из твердых материалов.

8. Кристаллизация – выделение твердой фазы в виде кристаллов 

из растворов или расплавов. Этот процесс представляет собой пере-

ход вещества из жидкой фазы в твердую. Применяется, в частности, 

для получения веществ повышенной чистоты.

9. Мембранные процессы – избирательное извлечение компо-

нентов смеси или их концентрирование с помощью полупроница-

емой перегородки – мембраны (рис. 3.28). Эти процессы представ-

ляют собой переход вещества (или веществ) из одной фазы в другую 

через разделяющую их мембрану. 
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9. Мембранные процессы – избирательное извлечение компонентов сме-
си или их концентрирование с помощью полупроницаемой перегородки – мем-
браны (рис. 3.28). Эти процессы представляют собой переход вещества (или ве-
ществ) из одной фазы в другую через разделяющую их мембрану.  

Применяются для разделения газовых и жидких смесей, очистки сточных 
вод и газовых выбросов. 

3.3.1.	Основные	принципы	массообменных	процессов	
Как было сказано выше, переход вещества (или нескольких веществ) из 

одной фазы в другую через их границу в направлении достижения равновесия 
называют массообменом, или массопередачей. Переход вещества из фазы к 
границе раздела фаз или в обратном направлении, т. е. в пределах одной фазы, 
называется массоотдачей. 

Освежим в памяти понятие «фазы», рассмотренное подробно во второй 
главе. Каждое вещество может существовать в трех агрегатных состояниях: 
твердом, жидком и газообразном. При некоторых условиях в равновесии друг с 
другом могут существовать две или даже три фазы. Переходы жидкость – пар, 
твердое тело – жидкость, твердое тело – пар называют фазовыми переходами 
первого рода. При этих переходах внешний вид, объем, плотность и некоторые 
термодинамические свойства веществ скачкообразно изменяются. С другой сто-
роны, в общем понимании фаза – это гомогенная, т. е. одинаковая, однородная 
во всех точках, система. То есть фаза может состоять более чем из одного веще-
ства. Растворы, смеси газов или паров, чистые твердые или жидкие вещества 
представляют собой фазы. Гетерогенные системы, в отличие от гомогенных, 
состоят из нескольких фаз. Это, например, суспензии, эмульсии, туманы, сме-
си кристаллических веществ, композиты. 

В массообмене участвуют в большинстве случаев три вещества: распреде-
ляющее вещество (или вещества), составляющее первую фазу; распределяющее 

 

Рис. 3.28. Схема мембранного процесса

Применяются для разделения газовых и жидких смесей, очист-

ки сточных вод и газовых выбросов.

3.3.1. Основные принципы массообменных процессов

Как было сказано выше, переход вещества (или нескольких ве-

ществ) из одной фазы в другую через их границу в направлении до-

стижения равновесия называют массообменом, или массопередачей. 

Переход вещества из фазы к границе раздела фаз или в обратном 

направлении, т. е. в пределах одной фазы, называется массоотдачей.

Освежим в памяти понятие «фазы», рассмотренное подробно во 

второй главе. Каждое вещество может существовать в трех агрегат-

ных состояниях: твердом, жидком и газообразном. При некоторых 

условиях в равновесии друг с другом могут существовать две или 

даже три фазы. Переходы жидкость – пар, твердое тело – жидкость, 

твердое тело – пар называют фазовыми переходами первого рода. 

При этих переходах внешний вид, объем, плотность и некоторые 

термодинамические свойства веществ скачкообразно изменяются. 

С другой стороны, в общем понимании фаза – это гомогенная, т. е. 

одинаковая, однородная во всех точках, система. То есть фаза может 

состоять более чем из одного вещества. Растворы, смеси газов или 

паров, чистые твердые или жидкие вещества представляют собой 

фазы. Гетерогенные системы, в отличие от гомогенных, состоят из 

нескольких фаз. Это, например, суспензии, эмульсии, туманы, сме-

си кристаллических веществ, композиты.
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В массообмене участвуют в большинстве случаев три вещества: 
распределяющее вещество (или вещества), составляющее первую 
фазу; распределяющее вещество (или вещества), составляющее вто-
рую фазу; распределяемое вещество (или вещества), которое пере-
ходит из одной фазы в другую.

Обычно количественный состав фаз выражают:
 объемной концентрацией, принимая за единицу массы 1 кг или 

1 кмоль; объемная концентрация представляет собой число кило-
граммов (или киломолей) данного компонента, приходящееся на 
единицу объема фазы (в кг/м3 или кмоль/м3);
 в массовых (весовых) или мольных долях, представляющих со-

бой отношение килограммов (или киломолей) данного компонента 
к массе всей фазы, выраженное общим числом килограммов или 
киломолей соответственно;
 относительной концентрацией, т. е. в виде отношения кило-

граммов (или киломолей) данного компонента, являющегося рас-
пределяемым веществом, к числу килограммов (или киломолей) 
компонента-носителя, количество которого остается постоянным  
в процессе массопередачи.

Весовые и мольные доли

Для двухкомпонентной (бинарной) смеси, состоящей из ком-
понентов А и В, запишем выражения содержания компонента А  
в мольных и массовых (весовых) долях.

Мольный состав смеси по компоненту А:
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  объемной концентрацией, принимая за единицу массы 1 кг или 1 кмоль; 
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При увеличении числа компонентов увеличивается количество членов 
уравнения, например, запишем формулу расчета весовой доли К-того компонен-
та в смеси: 
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где К – номер компонента в смеси; МК – молярная масса; хК – мольная доля ком-
понента. 

Объемная концентрация и весовые доли 
Весовая доля любого компонента в смеси может быть выражена через его 

объемную концентрацию (кг/м3, г/дм3 или г/л) и плотность смеси: 


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Объемная концентрация и весовые доли

Весовая доля любого компонента в смеси может быть выраже-

на через его объемную концентрацию (кг/м3, г/дм3 или г/л) и плот-

ность смеси:
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где К – номер компонента в смеси; МК – молярная масса; хК – мольная доля ком-
понента. 
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объемную концентрацию (кг/м3, г/дм3 или г/л) и плотность смеси: 
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Во всех процессах массопередачи общим является переход ве-

щества (или веществ) из одной фазы в другую. В отличие от тепло-

передачи, которая происходит обычно через стенку, массопередача 

осуществляется, как правило, при непосредственном соприкосно-

вении фаз (за исключением мембранных процессов). При этом гра-

ница соприкосновения (т. е. поверхность контакта фаз) может быть 

подвижной (система газ – жидкость, пар – жидкость, жидкость – 

жидкость) или неподвижной (газ – твердое тело, пар – твердое тело, 

жидкость – твердое тело).

Перенос вещества внутри фазы – из фазы к границе раздела фаз 

или, наоборот, от границы раздела в фазу – называют массоотдачей 

(по аналогии с процессом переноса теплоты внутри фазы – тепло-

отдачей).

3.3.2. Равновесные, кинетические факторы в организации  
процессов межфазного обмена

Фазовое равновесие

Назовем первую фазу G (газовая фаза), вторую L (жидкая фаза), 

а распределяемое вещество – М. Поскольку все рассматриваемые 

массообменные процессы обратимы, распределяемое вещество мо-

жет переходить из фазы G в L и наоборот, в зависимости от концен-

трации этого вещества в распределяющих фазах.

Рассмотрим процесс массообмена, при котором вещество, пред-

ставляющее собой распределяемый компонент, поглощается из его 

смеси с воздухом чистой водой. Это значит, что ввиду отсутствия 

равновесия он переходит из газовой фазы G
у
, где его концентрация 

у, в жидкую фазу L
х
, где его начальная концентрация х = 0. Сначала 

вещество будет переходить в водную фазу активно. С течением вре-

мени скорость перехода вещества в воду будет снижаться, а скорость 
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обратного перехода возрастать, до тех пор, пока обе скорости не ста-

нут равными. При этом установится динамическое равновесие.

При равновесии достигается определенная зависимость между 

предельными, или равновесными, концентрациями распределяе-

мого вещества в фазах для данных температуры и давления.

Через определенный промежуток времени скорости перехода 

распределяемого вещества из фазы G в фазу L и обратно становятся 

одинаковыми. Такое состояние называется равновесным. В состо-

янии равновесия в каждом конкретном случае существует строго 

определенная зависимость между концентрациями распределяемо-

го вещества, которые при равновесии системы называются равно-

весными. Равновесные концентрации очень важны для определения 

скорости течения процесса.

Линии равновесия

В условиях равновесия некоторому значению 
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В условиях равновесия некоторому значению x  отвечает строго опреде-
ленная равновесная концентрация в другой фазе *y . Соответственно, концен-
трации y  отвечает равновесная концентрация *x . 

Связь между концентрациями выражается зависимостями 
)(* xfy  ; 
)(* yfx  . 

Данные зависимости графически выражаются линиями равновесия или 
диаграммами равновесия (рис. 3.29). 

Отношение концентраций фаз при равновесии называется коэффициен-
том распределения: 

                          
x

ym *
 . 

Коэффициент распределения выражает тан-
генс угла наклона линии равновесия и для кривой 
линии равновесия является величиной переменной. 

Кинетические закономерности переноса 
вещества внутри фазы обуславливаются видом 
диффузии. 

Диффузия может происходить путем молеку-
лярной диффузии, обусловленной беспорядочным 
движением молекул в неподвижной среде, либо по-
средством одновременно конвекции и молеку-

лярной диффузии (конвективной диффузии), если перенос осуществляется в 
движущейся среде. 

Закономерности разных видов диффузии будут рассмотрены ниже. 

3.3.3.	 Движущая	 сила	массопередачи.	 Материальный	 баланс.	
Рабочие	линии	и	направление	массопередачи	

Рабочие (действующие) концентрации распределяемого вещества не рав-
ны равновесным и в действующих аппаратах никогда не достигают равновесных 
значений. Иначе отсутствовала бы движущая сила массообменного процесса – 
разность концентраций вещества в фазах. 

Скорость перехода распределяемого вещества из одной фазы в другую 
пропорциональна разности между фактической (рабочей) концентрацией 
распределяемого вещества в данной фазе и равновесной концентрацией. 

Движущая сила массообменных процессов определяется степенью 
отклонения от равновесия – разностью между рабочей и равновесной 
концентрациями или равновесной и рабочей концентрациями в фазе в 
зависимости от того, какие из них больше. 
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значений. Иначе отсутствовала бы движущая сила массообменного процесса – 
разность концентраций вещества в фазах. 

Скорость перехода распределяемого вещества из одной фазы в другую 
пропорциональна разности между фактической (рабочей) концентрацией 
распределяемого вещества в данной фазе и равновесной концентрацией. 

Движущая сила массообменных процессов определяется степенью 
отклонения от равновесия – разностью между рабочей и равновесной 
концентрациями или равновесной и рабочей концентрациями в фазе в 
зависимости от того, какие из них больше. 
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В условиях равновесия некоторому значению x  отвечает строго опреде-
ленная равновесная концентрация в другой фазе *y . Соответственно, концен-
трации y  отвечает равновесная концентрация *x . 

Связь между концентрациями выражается зависимостями 
)(* xfy  ; 
)(* yfx  . 

Данные зависимости графически выражаются линиями равновесия или 
диаграммами равновесия (рис. 3.29). 

Отношение концентраций фаз при равновесии называется коэффициен-
том распределения: 

                          
x

ym *
 . 

Коэффициент распределения выражает тан-
генс угла наклона линии равновесия и для кривой 
линии равновесия является величиной переменной. 

Кинетические закономерности переноса 
вещества внутри фазы обуславливаются видом 
диффузии. 

Диффузия может происходить путем молеку-
лярной диффузии, обусловленной беспорядочным 
движением молекул в неподвижной среде, либо по-
средством одновременно конвекции и молеку-

лярной диффузии (конвективной диффузии), если перенос осуществляется в 
движущейся среде. 

Закономерности разных видов диффузии будут рассмотрены ниже. 

3.3.3.	 Движущая	 сила	массопередачи.	 Материальный	 баланс.	
Рабочие	линии	и	направление	массопередачи	

Рабочие (действующие) концентрации распределяемого вещества не рав-
ны равновесным и в действующих аппаратах никогда не достигают равновесных 
значений. Иначе отсутствовала бы движущая сила массообменного процесса – 
разность концентраций вещества в фазах. 

Скорость перехода распределяемого вещества из одной фазы в другую 
пропорциональна разности между фактической (рабочей) концентрацией 
распределяемого вещества в данной фазе и равновесной концентрацией. 

Движущая сила массообменных процессов определяется степенью 
отклонения от равновесия – разностью между рабочей и равновесной 
концентрациями или равновесной и рабочей концентрациями в фазе в 
зависимости от того, какие из них больше. 
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В условиях равновесия некоторому значению x  отвечает строго опреде-
ленная равновесная концентрация в другой фазе *y . Соответственно, концен-
трации y  отвечает равновесная концентрация *x . 

Связь между концентрациями выражается зависимостями 
)(* xfy  ; 
)(* yfx  . 

Данные зависимости графически выражаются линиями равновесия или 
диаграммами равновесия (рис. 3.29). 

Отношение концентраций фаз при равновесии называется коэффициен-
том распределения: 
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Коэффициент распределения выражает тан-
генс угла наклона линии равновесия и для кривой 
линии равновесия является величиной переменной. 

Кинетические закономерности переноса 
вещества внутри фазы обуславливаются видом 
диффузии. 

Диффузия может происходить путем молеку-
лярной диффузии, обусловленной беспорядочным 
движением молекул в неподвижной среде, либо по-
средством одновременно конвекции и молеку-

лярной диффузии (конвективной диффузии), если перенос осуществляется в 
движущейся среде. 

Закономерности разных видов диффузии будут рассмотрены ниже. 

3.3.3.	 Движущая	 сила	массопередачи.	 Материальный	 баланс.	
Рабочие	линии	и	направление	массопередачи	

Рабочие (действующие) концентрации распределяемого вещества не рав-
ны равновесным и в действующих аппаратах никогда не достигают равновесных 
значений. Иначе отсутствовала бы движущая сила массообменного процесса – 
разность концентраций вещества в фазах. 

Скорость перехода распределяемого вещества из одной фазы в другую 
пропорциональна разности между фактической (рабочей) концентрацией 
распределяемого вещества в данной фазе и равновесной концентрацией. 

Движущая сила массообменных процессов определяется степенью 
отклонения от равновесия – разностью между рабочей и равновесной 
концентрациями или равновесной и рабочей концентрациями в фазе в 
зависимости от того, какие из них больше. 
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В условиях равновесия некоторому значению x  отвечает строго опреде-
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трации y  отвечает равновесная концентрация *x
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Отношение концентраций фаз при равновесии называется коэффициен-
том распределения: 
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Коэффициент распределения выражает тан-
генс угла наклона линии равновесия и для кривой 
линии равновесия является величиной переменной. 

Кинетические закономерности переноса 
вещества внутри фазы обуславливаются видом 
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отклонения от равновесия – разностью между рабочей и равновесной 
концентрациями или равновесной и рабочей концентрациями в фазе в 
зависимости от того, какие из них больше. 
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В условиях равновесия некоторому значению x  отвечает строго опреде-
ленная равновесная концентрация в другой фазе *y . Соответственно, концен-
трации y  отвечает равновесная концентрация *x . 

Связь между концентрациями выражается зависимостями 
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диаграммами равновесия (рис. 3.29). 

Отношение концентраций фаз при равновесии называется коэффициен-
том распределения: 
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Коэффициент распределения выражает тан-
генс угла наклона линии равновесия и для кривой 
линии равновесия является величиной переменной. 

Кинетические закономерности переноса 
вещества внутри фазы обуславливаются видом 
диффузии. 

Диффузия может происходить путем молеку-
лярной диффузии, обусловленной беспорядочным 
движением молекул в неподвижной среде, либо по-
средством одновременно конвекции и молеку-

лярной диффузии (конвективной диффузии), если перенос осуществляется в 
движущейся среде. 

Закономерности разных видов диффузии будут рассмотрены ниже. 

3.3.3.	 Движущая	 сила	массопередачи.	 Материальный	 баланс.	
Рабочие	линии	и	направление	массопередачи	

Рабочие (действующие) концентрации распределяемого вещества не рав-
ны равновесным и в действующих аппаратах никогда не достигают равновесных 
значений. Иначе отсутствовала бы движущая сила массообменного процесса – 
разность концентраций вещества в фазах. 

Скорость перехода распределяемого вещества из одной фазы в другую 
пропорциональна разности между фактической (рабочей) концентрацией 
распределяемого вещества в данной фазе и равновесной концентрацией. 

Движущая сила массообменных процессов определяется степенью 
отклонения от равновесия – разностью между рабочей и равновесной 
концентрациями или равновесной и рабочей концентрациями в фазе в 
зависимости от того, какие из них больше. 

Рис. 3.29. Диаграмма равновесия массопередачи

Отношение концентраций фаз при равновесии называется ко-

эффициентом распределения:



269

 
212 

В условиях равновесия некоторому значению x  отвечает строго опреде-
ленная равновесная концентрация в другой фазе *y . Соответственно, концен-
трации y  отвечает равновесная концентрация *x . 

Связь между концентрациями выражается зависимостями 
)(* xfy  ; 
)(* yfx  . 

Данные зависимости графически выражаются линиями равновесия или 
диаграммами равновесия (рис. 3.29). 

Отношение концентраций фаз при равновесии называется коэффициен-
том распределения: 
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Коэффициент распределения выражает тан-
генс угла наклона линии равновесия и для кривой 
линии равновесия является величиной переменной. 

Кинетические закономерности переноса 
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3.3.3.	 Движущая	 сила	массопередачи.	 Материальный	 баланс.	
Рабочие	линии	и	направление	массопередачи	

Рабочие (действующие) концентрации распределяемого вещества не рав-
ны равновесным и в действующих аппаратах никогда не достигают равновесных 
значений. Иначе отсутствовала бы движущая сила массообменного процесса – 
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отклонения от равновесия – разностью между рабочей и равновесной 
концентрациями или равновесной и рабочей концентрациями в фазе в 
зависимости от того, какие из них больше. 

 
 

Коэффициент распределения выражает тангенс угла наклона 

линии равновесия и для кривой линии равновесия является вели-
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Кинетические закономерности переноса вещества внутри фазы 
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Диффузия может происходить путем молекулярной диффузии, 

обусловленной беспорядочным движением молекул в неподвижной 

среде, либо посредством одновременно конвекции и молекулярной 

диффузии (конвективной диффузии), если перенос осуществляется  

в движущейся среде.

Закономерности разных видов диффузии будут рассмотрены ниже.

3.3.3. Движущая сила массопередачи. Материальный баланс.  
Рабочие линии и направление массопередачи

Рабочие (действующие) концентрации распределяемого веще-

ства не равны равновесным и в действующих аппаратах никогда не 

достигают равновесных значений. Иначе отсутствовала бы движу-

щая сила массообменного процесса – разность концентраций ве-

щества в фазах.

Скорость перехода распределяемого вещества из одной фазы в дру-

гую пропорциональна разности между фактической (рабочей) концен-

трацией распределяемого вещества в данной фазе и равновесной кон-

центрацией.

Движущая сила массообменных процессов определяется степе-

нью отклонения от равновесия – разностью между рабочей и равно-

весной концентрациями или равновесной и рабочей концентрация-

ми в фазе в зависимости от того, какие из них больше.

Зависимость между рабочими концентрациями распределяе-

мого вещества в фазах изображается линией, называемой рабочей 

линией процесса. Рабочие  линии (концентрации) графически мо-

гут присутствовать на одной и той же диаграмме с равновесными 

линиями (как на рис. 3.29). Соответственно, движущая сила – это 

разница между рабочей и равновесной линией.
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Движущую силу можно выражать либо через концентрации рас-

пределяемого вещества в фазе G, т. е. через 
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Зависимость между рабочими концентрациями распределяемого вещества 
в фазах изображается линией, называемой рабочей линией процесса. Рабочие  
линии (концентрации) графически могут присутствовать на одной и той же 
диаграмме с равновесными линиями (как на рис. 3.29). Соответственно, 
движущая сила – это разница между рабочей и равновесной линией. 

Движущую силу можно выражать либо через концентрации 
распределяемого вещества в фазе G, т. е. через Y , либо через концентрации его 
в фазе L, т. е. через X . 

На рис. 3.30 показаны возможные варианты выражения движущей силы 
массообменных процессов при различных направлениях перехода 
распределяемого вещества. 

Из изложенного следует, что основное уравнение массопередачи можно 
записать так: 
                                                     dFYKdM Y                                                  (3.20) 

или 
                                                     dFXKdM X .                                                  (3.21) 

Индексы у коэффициента массопередачи К показывают, какие концентра-
ции приняты для выражения движущей силы. В общем случае XY   и 

XY KK  , но, очевидно, всегда 
                                            XKYK XY  ,                                             (3.22) 

т. к. только в этом случае обеспечивается равенство левых частей уравнений 
(3.20) и (3.21). 

Как видно из рис. 3.30, движущая сила меняется с изменением рабочих 

  
Рис. 3.30. Варианты выражения движущей силы диффузионных процессов
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XY KK  , но, очевидно, всегда 
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Зависимость между рабочими концентрациями распределяемого вещества 
в фазах изображается линией, называемой рабочей линией процесса. Рабочие  
линии (концентрации) графически могут присутствовать на одной и той же 
диаграмме с равновесными линиями (как на рис. 3.29). Соответственно, 
движущая сила – это разница между рабочей и равновесной линией. 

Движущую силу можно выражать либо через концентрации 
распределяемого вещества в фазе G, т. е. через Y , либо через концентрации его 
в фазе L, т. е. через X . 

На рис. 3.30 показаны возможные варианты выражения движущей силы 
массообменных процессов при различных направлениях перехода 
распределяемого вещества. 

Из изложенного следует, что основное уравнение массопередачи можно 
записать так: 
                                                     dFYKdM Y                                                  (3.20) 

или 
                                                     dFXKdM X .                                                  (3.21) 

Индексы у коэффициента массопередачи К показывают, какие концентра-
ции приняты для выражения движущей силы. В общем случае XY   и 

XY KK  , но, очевидно, всегда 
                                            XKYK XY  ,                                             (3.22) 

т. к. только в этом случае обеспечивается равенство левых частей уравнений 
(3.20) и (3.21). 

Как видно из рис. 3.30, движущая сила меняется с изменением рабочих 
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всего процесса массообмена, протекающего в пределах изменения 

концентраций от начальных до конечных, должна быть определена 

средняя движущая сила (
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концентраций вдоль поверхности контакта, поэтому для всего процесса массо-
обмена, протекающего в пределах изменения концентраций от начальных до 
конечных, должна быть определена средняя движущая сила ( срY  и срX ). 

С учетом средней движущей силы процесса основное уравнение массо-
передачи для всей поверхности контакта фаз может быть записано в виде 

FYKM Y ср   
или 

FXKM X ср .  
В случае, когда между равновесными и рабочими концентрациями суще-

ствует прямолинейная зависимость, для определения средней движущей силы 
могут быть выведены более простые соотношения. Подобно тому, как она рас-
считывается для теплообменных аппаратов, т. е. как средняя логарифмическая 
величина из движущих сил массопередачи у концов аппарата: 
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где рннн YYY   – движущая сила в начале поверхности фазового контакта; 

рккк YYY   – движущая сила в конце поверхности фазового контакта. 

Материальный баланс массопередачи 
Вид функции )(XfY  , или уравнения рабочей линии в его общем виде, 

является одинаковым для всех массообменных процессов и получается из их 
материальных балансов. 

Материальный баланс по всему веществу может быть представлен в сле-
дующем виде: 

KKHH LGLG  . 
Или по распределяемому веществу: 

KKKKHHHH XLYGXLYG  , 

где HG и KG  – начальное и конечное количество газовой или твердой фазы; HL  и 
KL  – начальное и конечное количество жидкой фазы. 

Уравнение материального баланса части аппарата до некоторого произ-
вольного сечения: 

 и 
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считывается для теплообменных аппаратов, т. е. как средняя логарифмическая 
величина из движущих сил массопередачи у концов аппарата: 
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где рннн YYY   – движущая сила в начале поверхности фазового контакта; 

рккк YYY   – движущая сила в конце поверхности фазового контакта. 

Материальный баланс массопередачи 
Вид функции )(XfY  , или уравнения рабочей линии в его общем виде, 

является одинаковым для всех массообменных процессов и получается из их 
материальных балансов. 

Материальный баланс по всему веществу может быть представлен в сле-
дующем виде: 

KKHH LGLG  . 
Или по распределяемому веществу: 

KKKKHHHH XLYGXLYG  , 

где HG и KG  – начальное и конечное количество газовой или твердой фазы; HL  и 
KL  – начальное и конечное количество жидкой фазы. 

Уравнение материального баланса части аппарата до некоторого произ-
вольного сечения: 

. 

В случае, когда между равновесными и рабочими концентра-

циями существует прямолинейная зависимость, для определения 

средней движущей силы могут быть выведены более простые соотно-

шения. Подобно тому, как она рассчитывается для теплообменных 

аппаратов, т. е. как средняя логарифмическая величина из движу-

щих сил массопередачи у концов аппарата:
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концентраций вдоль поверхности контакта, поэтому для всего процесса массо-
обмена, протекающего в пределах изменения концентраций от начальных до 
конечных, должна быть определена средняя движущая сила ( срY  и срX ). 

С учетом средней движущей силы процесса основное уравнение массо-
передачи для всей поверхности контакта фаз может быть записано в виде 

FYKM Y ср   
или 

FXKM X ср .  
В случае, когда между равновесными и рабочими концентрациями суще-

ствует прямолинейная зависимость, для определения средней движущей силы 
могут быть выведены более простые соотношения. Подобно тому, как она рас-
считывается для теплообменных аппаратов, т. е. как средняя логарифмическая 
величина из движущих сил массопередачи у концов аппарата: 
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где рннн YYY   – движущая сила в начале поверхности фазового контакта; 

рккк YYY   – движущая сила в конце поверхности фазового контакта. 

Материальный баланс массопередачи 
Вид функции )(XfY  , или уравнения рабочей линии в его общем виде, 

является одинаковым для всех массообменных процессов и получается из их 
материальных балансов. 

Материальный баланс по всему веществу может быть представлен в сле-
дующем виде: 

KKHH LGLG  . 
Или по распределяемому веществу: 

KKKKHHHH XLYGXLYG  , 

где HG и KG  – начальное и конечное количество газовой или твердой фазы; HL  и 
KL  – начальное и конечное количество жидкой фазы. 

Уравнение материального баланса части аппарата до некоторого произ-
вольного сечения: 

      или      
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концентраций вдоль поверхности контакта, поэтому для всего процесса массо-
обмена, протекающего в пределах изменения концентраций от начальных до 
конечных, должна быть определена средняя движущая сила ( срY  и срX ). 

С учетом средней движущей силы процесса основное уравнение массо-
передачи для всей поверхности контакта фаз может быть записано в виде 

FYKM Y ср   
или 

FXKM X ср .  
В случае, когда между равновесными и рабочими концентрациями суще-

ствует прямолинейная зависимость, для определения средней движущей силы 
могут быть выведены более простые соотношения. Подобно тому, как она рас-
считывается для теплообменных аппаратов, т. е. как средняя логарифмическая 
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где рннн YYY   – движущая сила в начале поверхности фазового контакта; 

рккк YYY   – движущая сила в конце поверхности фазового контакта. 

Материальный баланс массопередачи 
Вид функции )(XfY  , или уравнения рабочей линии в его общем виде, 

является одинаковым для всех массообменных процессов и получается из их 
материальных балансов. 

Материальный баланс по всему веществу может быть представлен в сле-
дующем виде: 

KKHH LGLG  . 
Или по распределяемому веществу: 

KKKKHHHH XLYGXLYG  , 

где HG и KG  – начальное и конечное количество газовой или твердой фазы; HL  и 
KL  – начальное и конечное количество жидкой фазы. 

Уравнение материального баланса части аппарата до некоторого произ-
вольного сечения: 

где 
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концентраций вдоль поверхности контакта, поэтому для всего процесса массо-
обмена, протекающего в пределах изменения концентраций от начальных до 
конечных, должна быть определена средняя движущая сила ( срY  и срX ). 

С учетом средней движущей силы процесса основное уравнение массо-
передачи для всей поверхности контакта фаз может быть записано в виде 

FYKM Y ср   
или 

FXKM X ср .  
В случае, когда между равновесными и рабочими концентрациями суще-

ствует прямолинейная зависимость, для определения средней движущей силы 
могут быть выведены более простые соотношения. Подобно тому, как она рас-
считывается для теплообменных аппаратов, т. е. как средняя логарифмическая 
величина из движущих сил массопередачи у концов аппарата: 
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где рннн YYY   – движущая сила в начале поверхности фазового контакта; 

рккк YYY   – движущая сила в конце поверхности фазового контакта. 

Материальный баланс массопередачи 
Вид функции )(XfY  , или уравнения рабочей линии в его общем виде, 

является одинаковым для всех массообменных процессов и получается из их 
материальных балансов. 

Материальный баланс по всему веществу может быть представлен в сле-
дующем виде: 

KKHH LGLG  . 
Или по распределяемому веществу: 

KKKKHHHH XLYGXLYG  , 

где HG и KG  – начальное и конечное количество газовой или твердой фазы; HL  и 
KL  – начальное и конечное количество жидкой фазы. 

Уравнение материального баланса части аппарата до некоторого произ-
вольного сечения: 

 – движущая сила в начале поверхности фазового 

контакта; 
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концентраций вдоль поверхности контакта, поэтому для всего процесса массо-
обмена, протекающего в пределах изменения концентраций от начальных до 
конечных, должна быть определена средняя движущая сила ( срY  и срX ). 

С учетом средней движущей силы процесса основное уравнение массо-
передачи для всей поверхности контакта фаз может быть записано в виде 

FYKM Y ср   
или 

FXKM X ср .  
В случае, когда между равновесными и рабочими концентрациями суще-

ствует прямолинейная зависимость, для определения средней движущей силы 
могут быть выведены более простые соотношения. Подобно тому, как она рас-
считывается для теплообменных аппаратов, т. е. как средняя логарифмическая 
величина из движущих сил массопередачи у концов аппарата: 
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где рннн YYY   – движущая сила в начале поверхности фазового контакта; 

рккк YYY   – движущая сила в конце поверхности фазового контакта. 

Материальный баланс массопередачи 
Вид функции )(XfY  , или уравнения рабочей линии в его общем виде, 

является одинаковым для всех массообменных процессов и получается из их 
материальных балансов. 

Материальный баланс по всему веществу может быть представлен в сле-
дующем виде: 

KKHH LGLG  . 
Или по распределяемому веществу: 

KKKKHHHH XLYGXLYG  , 

где HG и KG  – начальное и конечное количество газовой или твердой фазы; HL  и 
KL  – начальное и конечное количество жидкой фазы. 

Уравнение материального баланса части аппарата до некоторого произ-
вольного сечения: 

 – движущая сила в конце поверхности фа-

зового контакта.

Материальный баланс массопередачи

Вид функции 
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концентраций вдоль поверхности контакта, поэтому для всего процесса массо-
обмена, протекающего в пределах изменения концентраций от начальных до 
конечных, должна быть определена средняя движущая сила ( срY  и срX ). 

С учетом средней движущей силы процесса основное уравнение массо-
передачи для всей поверхности контакта фаз может быть записано в виде 

FYKM Y ср   
или 

FXKM X ср .  
В случае, когда между равновесными и рабочими концентрациями суще-

ствует прямолинейная зависимость, для определения средней движущей силы 
могут быть выведены более простые соотношения. Подобно тому, как она рас-
считывается для теплообменных аппаратов, т. е. как средняя логарифмическая 
величина из движущих сил массопередачи у концов аппарата: 
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где рннн YYY   – движущая сила в начале поверхности фазового контакта; 

рккк YYY   – движущая сила в конце поверхности фазового контакта. 

Материальный баланс массопередачи 
Вид функции )(XfY  , или уравнения рабочей линии в его общем виде, 

является одинаковым для всех массообменных процессов и получается из их 
материальных балансов. 

Материальный баланс по всему веществу может быть представлен в сле-
дующем виде: 

KKHH LGLG  . 
Или по распределяемому веществу: 

KKKKHHHH XLYGXLYG  , 

где HG и KG  – начальное и конечное количество газовой или твердой фазы; HL  и 
KL  – начальное и конечное количество жидкой фазы. 

Уравнение материального баланса части аппарата до некоторого произ-
вольного сечения: 

, или уравнения рабочей линии в его об-

щем виде, является одинаковым для всех массообменных процессов 

и получается из их материальных балансов.

Материальный баланс по всему веществу может быть представ-

лен в следующем виде:
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концентраций вдоль поверхности контакта, поэтому для всего процесса массо-
обмена, протекающего в пределах изменения концентраций от начальных до 
конечных, должна быть определена средняя движущая сила ( срY  и срX ). 

С учетом средней движущей силы процесса основное уравнение массо-
передачи для всей поверхности контакта фаз может быть записано в виде 

FYKM Y ср   
или 

FXKM X ср .  
В случае, когда между равновесными и рабочими концентрациями суще-

ствует прямолинейная зависимость, для определения средней движущей силы 
могут быть выведены более простые соотношения. Подобно тому, как она рас-
считывается для теплообменных аппаратов, т. е. как средняя логарифмическая 
величина из движущих сил массопередачи у концов аппарата: 
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где рннн YYY   – движущая сила в начале поверхности фазового контакта; 

рккк YYY   – движущая сила в конце поверхности фазового контакта. 

Материальный баланс массопередачи 
Вид функции )(XfY  , или уравнения рабочей линии в его общем виде, 

является одинаковым для всех массообменных процессов и получается из их 
материальных балансов. 

Материальный баланс по всему веществу может быть представлен в сле-
дующем виде: 

KKHH LGLG  . 
Или по распределяемому веществу: 

KKKKHHHH XLYGXLYG  , 

где HG и KG  – начальное и конечное количество газовой или твердой фазы; HL  и 
KL  – начальное и конечное количество жидкой фазы. 

Уравнение материального баланса части аппарата до некоторого произ-
вольного сечения: 

Или по распределяемому веществу:

G
H
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концентраций вдоль поверхности контакта, поэтому для всего процесса массо-
обмена, протекающего в пределах изменения концентраций от начальных до 
конечных, должна быть определена средняя движущая сила ( срY  и срX ). 

С учетом средней движущей силы процесса основное уравнение массо-
передачи для всей поверхности контакта фаз может быть записано в виде 

FYKM Y ср   
или 

FXKM X ср .  
В случае, когда между равновесными и рабочими концентрациями суще-

ствует прямолинейная зависимость, для определения средней движущей силы 
могут быть выведены более простые соотношения. Подобно тому, как она рас-
считывается для теплообменных аппаратов, т. е. как средняя логарифмическая 
величина из движущих сил массопередачи у концов аппарата: 
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где рннн YYY   – движущая сила в начале поверхности фазового контакта; 

рккк YYY   – движущая сила в конце поверхности фазового контакта. 

Материальный баланс массопередачи 
Вид функции )(XfY  , или уравнения рабочей линии в его общем виде, 

является одинаковым для всех массообменных процессов и получается из их 
материальных балансов. 

Материальный баланс по всему веществу может быть представлен в сле-
дующем виде: 

KKHH LGLG  . 
Или по распределяемому веществу: 

KKKKHHHH XLYGXLYG  , 

где HG и KG  – начальное и конечное количество газовой или твердой фазы; HL  и 
KL  – начальное и конечное количество жидкой фазы. 

Уравнение материального баланса части аппарата до некоторого произ-
вольного сечения: 
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концентраций вдоль поверхности контакта, поэтому для всего процесса массо-
обмена, протекающего в пределах изменения концентраций от начальных до 
конечных, должна быть определена средняя движущая сила ( срY  и срX ). 

С учетом средней движущей силы процесса основное уравнение массо-
передачи для всей поверхности контакта фаз может быть записано в виде 

FYKM Y ср   
или 

FXKM X ср .  
В случае, когда между равновесными и рабочими концентрациями суще-

ствует прямолинейная зависимость, для определения средней движущей силы 
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KH LGLG  . 
И по распределяемому веществу: 

KKHH XLYGXLYG  . 
Решая это уравнение относительно Y , получим: 

                                   
G

XLYGX
G
LY KKHH 

 .                              (3.23) 

Уравнение (3.23) представляет собой уравнение рабочей линии для произ-
вольного сечения аппарата и отражает его материальный баланс. 

Направление массопередачи 
Направление процесса массопередачи удобно определять на диаграмме

)(XfY   по взаимному расположению линии равновесия и рабочей линии. Ес-
ли рабочая линия расположена над линией равновесия (рис. 3.31, а), то для лю-
бой точки (например, точки А1) рабочей линии Y1 > Y1* и X1* > X1. В этом слу-
чае целевой компонент переходит из газовой фазы в жидкую и значения движу-
щей силы процесса равны ΔY1 = Y1 – Y1* и ΔX1 = X1* – X1. Примером такого про-
цесса является абсорбция. 

Если же рабочая линия располагается под линией равновесия (рис. 3.31, 
б), то для точки А2 (произвольно выбранной на рабочей линии) Y2* > Y2 и X2 > 
X2*. При этом целевой компонент переходит из жидкой фазы в газовую и значе-
ния движущей силы процесса равны ΔY2 = Y2* – Y2 и ΔX2 = X2 – X2*. Такой пере-
ход происходит, например, в процессе ректификации. 

 
Рис. 3.31. Определение направления массопередачи по диаграмме, на которой рабо-

чая линия расположена выше (а) и ниже (б) линии равновесия 
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И по распределяемому веществу:
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Отформатировано: английский
(США)
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концентраций вдоль поверхности контакта, поэтому для всего процесса массо-
обмена, протекающего в пределах изменения концентраций от начальных до 
конечных, должна быть определена средняя движущая сила ( срY  и срX ). 

С учетом средней движущей силы процесса основное уравнение массо-
передачи для всей поверхности контакта фаз может быть записано в виде 

FYKM Y ср   
или 

FXKM X ср .  
В случае, когда между равновесными и рабочими концентрациями суще-

ствует прямолинейная зависимость, для определения средней движущей силы 
могут быть выведены более простые соотношения. Подобно тому, как она рас-
считывается для теплообменных аппаратов, т. е. как средняя логарифмическая 
величина из движущих сил массопередачи у концов аппарата: 
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где рннн YYY   – движущая сила в начале поверхности фазового контакта; 

рккк YYY   – движущая сила в конце поверхности фазового контакта. 

Материальный баланс массопередачи 
Вид функции )(XfY  , или уравнения рабочей линии в его общем виде, 

является одинаковым для всех массообменных процессов и получается из их 
материальных балансов. 

Материальный баланс по всему веществу может быть представлен в сле-
дующем виде: 

KKHH LGLG  . 
Или по распределяемому веществу: 

KKKKHHHH XLYGXLYG  , 

где HG и KG  – начальное и конечное количество газовой или твердой фазы; HL  и 
KL  – начальное и конечное количество жидкой фазы. 

Уравнение материального баланса части аппарата до некоторого произ-
вольного сечения: 

 по взаимному расположению линии равнове-

сия и рабочей линии. Если рабочая линия расположена над линией 

равновесия (рис. 3.31, а), то для любой точки (например, точки А
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процесса является абсорбция.
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Если же рабочая линия располагается под линией равновесия (рис. 3.31, 
б), то для точки А2 (произвольно выбранной на рабочей линии) Y2* > Y2 и X2 > 
X2*. При этом целевой компонент переходит из жидкой фазы в газовую и значе-
ния движущей силы процесса равны ΔY2 = Y2* – Y2 и ΔX2 = X2 – X2*. Такой пере-
ход происходит, например, в процессе ректификации. 

3.3.4.	 Основные	 способы	 массопередачи:	 молекулярная	
диффузия	(уравнение	Фика),	конвективный	перенос	

Законами, которым подчиняется перенос распределяемого вещества из од-
ной фазы в другую, являются законы молекулярной диффузии, массоотдачи 
и массопроводности. 

Закон молекулярной диффузии (первый закон Фика) 
 Молекулярная диффузия в неподвижных газах и растворах жидкостей 

происходит в результате хаотического движения молекул. В этом случае имеет 
место перенос молекул распределяемого вещества из областей высоких кон-
центраций в область низких концентраций. Кинетика переноса подчиняется 
в этом случае первому закону Фика, формулировка которого аналогична за-
кону теплопроводности: количество продиффундировавшего вещества про-
порционально градиенту концентраций, площади, перпендикулярной 
направлению диффузионного потока, и времени: 

                                          τdFd
x
CDdM



 ,                                          (3.24) 

 
Рис. 3.31. Определение направления массопередачи по диаграмме, на которой рабо-

чая линия расположена выше (а) и ниже (б) линии равновесия 
Рис. 3.31. Определение направления массопередачи  
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жидкой фазы в газовую и значения движущей силы процесса равны 
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Закон молекулярной диффузии (первый закон Фика)

Молекулярная диффузия в неподвижных газах и растворах 

жидкостей происходит в результате хаотического движения моле-

кул. В этом случае имеет место перенос молекул распределяемо-

го вещества из областей высоких концентраций в область низких 

концентраций. Кинетика переноса подчиняется в этом случае пер-

вому закону Фика, формулировка которого аналогична закону те-

плопроводности: количество продиффундировавшего вещества про-

порционально градиенту концентраций, площади, перпендикулярной 

направлению диффузионного потока, и времени:
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ния движущей силы процесса равны ΔY2 = Y2* – Y2 и ΔX2 = X2 – X2*. Такой пере-
ход происходит, например, в процессе ректификации. 

3.3.4.	 Основные	 способы	 массопередачи:	 молекулярная	
диффузия	(уравнение	Фика),	конвективный	перенос	
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ной фазы в другую, являются законы молекулярной диффузии, массоотдачи 
и массопроводности. 

Закон молекулярной диффузии (первый закон Фика) 
 Молекулярная диффузия в неподвижных газах и растворах жидкостей 

происходит в результате хаотического движения молекул. В этом случае имеет 
место перенос молекул распределяемого вещества из областей высоких кон-
центраций в область низких концентраций. Кинетика переноса подчиняется 
в этом случае первому закону Фика, формулировка которого аналогична за-
кону теплопроводности: количество продиффундировавшего вещества про-
порционально градиенту концентраций, площади, перпендикулярной 
направлению диффузионного потока, и времени: 

                                          τdFd
x
CDdM



 ,                                          (3.24) 

где dM – количество продиффундировавшего вещества; D – коэффициент про-
порциональности, или коэффициент диффузии; C/x – градиент концентрации 
в направлении диффузии; dF – элементарная площадка, через которую происхо-
дит диффузия; d – продолжительность диффузии. 

Коэффициент диффузии показывает, какое количество вещества 
диффундирует через площадь поверхности 1 м2 в течение 1 с. при разности 
концентраций на расстоянии 1 м, равной единице. 

Знак минус в правой части (3.24) указывает, что при молекулярной диффу-
зии в направлении перемещения вещества концентрация убывает. 

Дифференциальное уравнение молекулярной диффузии (второй закон 
 Фика) 

 Он выражает закон распределения концентрации данного компонента  в 
неподвижной среде при неустановившемся процессе массообмена: 
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Данное уравнение выводится из (3.24) при допущении, что коэффициент 
диффузии не зависит от концентрации. 

Закон массоотдачи (закон Щукарева)  

                                    (3.24)

где dM – количество продиффундировавшего вещества; D – ко-

эффициент пропорциональности, или коэффициент диффузии;  

∂C/∂x – градиент концентрации в направлении диффузии; dF – эле-

ментарная площадка, через которую происходит диффузия; dt – 

продолжительность диффузии.

Коэффициент диффузии показывает, какое количество веще-

ства диффундирует через площадь поверхности 1 м2 в течение 1 с. 

при разности концентраций на расстоянии 1 м, равной единице.

Знак минус в правой части (3.24) указывает, что при молекуляр-

ной диффузии в направлении перемещения вещества концентрация 

убывает.
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Дифференциальное уравнение молекулярной диффузии  
(второй закон Фика)

 Он выражает закон распределения концентрации данного ком-

понента  в неподвижной среде при неустановившемся процессе 

массообмена:
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3.3.4.	 Основные	 способы	 массопередачи:	 молекулярная	
диффузия	(уравнение	Фика),	конвективный	перенос	

Законами, которым подчиняется перенос распределяемого вещества из од-
ной фазы в другую, являются законы молекулярной диффузии, массоотдачи 
и массопроводности. 

Закон молекулярной диффузии (первый закон Фика) 
 Молекулярная диффузия в неподвижных газах и растворах жидкостей 

происходит в результате хаотического движения молекул. В этом случае имеет 
место перенос молекул распределяемого вещества из областей высоких кон-
центраций в область низких концентраций. Кинетика переноса подчиняется 
в этом случае первому закону Фика, формулировка которого аналогична за-
кону теплопроводности: количество продиффундировавшего вещества про-
порционально градиенту концентраций, площади, перпендикулярной 
направлению диффузионного потока, и времени: 

                                          τdFd
x
CDdM



 ,                                          (3.24) 

где dM – количество продиффундировавшего вещества; D – коэффициент про-
порциональности, или коэффициент диффузии; C/x – градиент концентрации 
в направлении диффузии; dF – элементарная площадка, через которую происхо-
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диффундирует через площадь поверхности 1 м2 в течение 1 с. при разности 
концентраций на расстоянии 1 м, равной единице. 

Знак минус в правой части (3.24) указывает, что при молекулярной диффу-
зии в направлении перемещения вещества концентрация убывает. 

Дифференциальное уравнение молекулярной диффузии (второй закон 
 Фика) 

 Он выражает закон распределения концентрации данного компонента  в 
неподвижной среде при неустановившемся процессе массообмена: 
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Данное уравнение выводится из (3.24) при допущении, что коэффициент 
диффузии не зависит от концентрации. 

Закон массоотдачи (закон Щукарева)  

Данное уравнение выводится из (3.24) при допущении, что ко-

эффициент диффузии не зависит от концентрации.

Закон массоотдачи (закон Щукарева) 

Основной закон массоотдачи, или конвективной диффузии, был 

впервые сформулирован Щукаревым при изучении кинетики рас-

творения твердых тел. Следует заметить, что этот закон является 

аналогом закона теплоотдачи для твердого тела, сформулированно-

го Ньютоном (как законы Фика являются аналогами законов тепло-

проводности, сформулированных Фурье).

Закон Щукарева может быть выражен так: количество вещества, 

перенесенного от поверхности раздела фаз в воспринимающую фазу, 

пропорционально разности концентраций у поверхности раздела фаз и 

в ядре потока воспринимающей фазы, поверхности фазового контакта 

и времени:
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Основной закон массоотдачи, или конвективной диффузии, был впервые 
сформулирован Щукаревым при изучении кинетики растворения твердых тел. 
Следует заметить, что этот закон является аналогом закона теплоотдачи для 
твердого тела, сформулированного Ньютоном (как законы Фика являются ана-
логами законов теплопроводности, сформулированных Фурье). 

Закон Щукарева может быть выражен так: количество вещества, пере-
несенного от поверхности раздела фаз в воспринимающую фазу, пропорци-
онально разности концентраций у поверхности раздела фаз и в ядре потока 
воспринимающей фазы, поверхности фазового контакта и времени: 

 dFdCCdM f )( Г , 

где  – коэффициент массоотдачи, характеризующий перенос веществ конвек-
тивными и диффузионными потоками одновременно; ГC  – концентрация в вос-
принимающей фазе у поверхности раздела фаз; fC  – концентрация в ядре пото-
ка воспринимающей фазы – остальные обозначения прежние. 

Для установившегося процесса уравнение (3.24) примет вид 
dFСCdM f )(β Г  . 

Важно отметить, что концентрация на границе рассматривается как 
равновесная концентрация. 

Если принять единицы измерений [M] = [кг], [F] = [м2], [] = [c], [C ] = 
[кг/м3], то единица измерения  будет 
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Коэффициент массоотдачи показывает, какое количество вещества 
передается от поверхности раздела фаз в воспринимающую фазу через 1 м2 
поверхности фазового контакта в течение 1 с. при разности концентраций, 
равной единице. 

3.3.5.	 Аналогия	 стационарных	 массообменных	 процессов	 с	
тепловыми	

Коэффициент массоотдачи является не физической константой, а кинети-
ческой характеристикой, зависящей от физических свойств фазы (плотности, 
вязкости и др.) и гидродинамических условий в ней (ламинарный или турбу-
лентный режим течения), связанных, в свою очередь, с физическими свойствами 
фазы, а также с геометрическими факторами, определяемыми конструкцией и 
размерами массообменного аппарата. Таким образом, величина  является 
функцией многих переменных, что значительно осложняет расчет или опытное 
определение коэффициентов массоотдачи. Величинами последних учитывается 

где b – коэффициент массоотдачи, характеризующий перенос ве-

ществ конвективными и диффузионными потоками одновременно; 
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Коэффициент массоотдачи показывает, какое количество вещества 
передается от поверхности раздела фаз в воспринимающую фазу через 1 м2 
поверхности фазового контакта в течение 1 с. при разности концентраций, 
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функцией многих переменных, что значительно осложняет расчет или опытное 
определение коэффициентов массоотдачи. Величинами последних учитывается 

 – концентрация в воспринимающей фазе у поверхности раздела 

фаз; 
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Коэффициент массоотдачи показывает, какое количество вещества 
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поверхности фазового контакта в течение 1 с. при разности концентраций, 
равной единице. 
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тепловыми	

Коэффициент массоотдачи является не физической константой, а кинети-
ческой характеристикой, зависящей от физических свойств фазы (плотности, 
вязкости и др.) и гидродинамических условий в ней (ламинарный или турбу-
лентный режим течения), связанных, в свою очередь, с физическими свойствами 
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функцией многих переменных, что значительно осложняет расчет или опытное 
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 – концентрация в ядре потока воспринимающей фазы – 

остальные обозначения прежние.

Для установившегося процесса уравнение (3.24) примет вид
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онально разности концентраций у поверхности раздела фаз и в ядре потока 
воспринимающей фазы, поверхности фазового контакта и времени: 

 dFdCCdM f )( Г , 

где  – коэффициент массоотдачи, характеризующий перенос веществ конвек-
тивными и диффузионными потоками одновременно; ГC  – концентрация в вос-
принимающей фазе у поверхности раздела фаз; fC  – концентрация в ядре пото-
ка воспринимающей фазы – остальные обозначения прежние. 

Для установившегося процесса уравнение (3.24) примет вид 
dFСCdM f )(β Г  . 

Важно отметить, что концентрация на границе рассматривается как 
равновесная концентрация. 

Если принять единицы измерений [M] = [кг], [F] = [м2], [] = [c], [C ] = 
[кг/м3], то единица измерения  будет 
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Коэффициент массоотдачи показывает, какое количество вещества 
передается от поверхности раздела фаз в воспринимающую фазу через 1 м2 
поверхности фазового контакта в течение 1 с. при разности концентраций, 
равной единице. 

3.3.5.	 Аналогия	 стационарных	 массообменных	 процессов	 с	
тепловыми	

Коэффициент массоотдачи является не физической константой, а кинети-
ческой характеристикой, зависящей от физических свойств фазы (плотности, 
вязкости и др.) и гидродинамических условий в ней (ламинарный или турбу-
лентный режим течения), связанных, в свою очередь, с физическими свойствами 
фазы, а также с геометрическими факторами, определяемыми конструкцией и 
размерами массообменного аппарата. Таким образом, величина  является 
функцией многих переменных, что значительно осложняет расчет или опытное 
определение коэффициентов массоотдачи. Величинами последних учитывается 

Важно отметить, что концентрация на границе рассматривается 

как равновесная концентрация.

Если принять единицы измерений [M] = [кг], [F] = [м2], [t] = [c], 
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ния движущей силы процесса равны ΔY2 = Y2* – Y2 и ΔX2 = X2 – X2*. Такой пере-
ход происходит, например, в процессе ректификации. 

3.3.4.	 Основные	 способы	 массопередачи:	 молекулярная	
диффузия	(уравнение	Фика),	конвективный	перенос	

Законами, которым подчиняется перенос распределяемого вещества из од-
ной фазы в другую, являются законы молекулярной диффузии, массоотдачи 
и массопроводности. 

Закон молекулярной диффузии (первый закон Фика) 
 Молекулярная диффузия в неподвижных газах и растворах жидкостей 

происходит в результате хаотического движения молекул. В этом случае имеет 
место перенос молекул распределяемого вещества из областей высоких кон-
центраций в область низких концентраций. Кинетика переноса подчиняется 
в этом случае первому закону Фика, формулировка которого аналогична за-
кону теплопроводности: количество продиффундировавшего вещества про-
порционально градиенту концентраций, площади, перпендикулярной 
направлению диффузионного потока, и времени: 
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где dM – количество продиффундировавшего вещества; D – коэффициент про-
порциональности, или коэффициент диффузии; C/x – градиент концентрации 
в направлении диффузии; dF – элементарная площадка, через которую происхо-
дит диффузия; d – продолжительность диффузии. 

Коэффициент диффузии показывает, какое количество вещества 
диффундирует через площадь поверхности 1 м2 в течение 1 с. при разности 
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Знак минус в правой части (3.24) указывает, что при молекулярной диффу-
зии в направлении перемещения вещества концентрация убывает. 
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 Фика) 
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Данное уравнение выводится из (3.24) при допущении, что коэффициент 
диффузии не зависит от концентрации. 

Закон массоотдачи (закон Щукарева)  

] = [кг/м3], то единица измерения b будет
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Основной закон массоотдачи, или конвективной диффузии, был впервые 
сформулирован Щукаревым при изучении кинетики растворения твердых тел. 
Следует заметить, что этот закон является аналогом закона теплоотдачи для 
твердого тела, сформулированного Ньютоном (как законы Фика являются ана-
логами законов теплопроводности, сформулированных Фурье). 
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Важно отметить, что концентрация на границе рассматривается как 
равновесная концентрация. 
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Коэффициент массоотдачи показывает, какое количество вещества 
передается от поверхности раздела фаз в воспринимающую фазу через 1 м2 
поверхности фазового контакта в течение 1 с. при разности концентраций, 
равной единице. 

3.3.5.	 Аналогия	 стационарных	 массообменных	 процессов	 с	
тепловыми	

Коэффициент массоотдачи является не физической константой, а кинети-
ческой характеристикой, зависящей от физических свойств фазы (плотности, 
вязкости и др.) и гидродинамических условий в ней (ламинарный или турбу-
лентный режим течения), связанных, в свою очередь, с физическими свойствами 
фазы, а также с геометрическими факторами, определяемыми конструкцией и 
размерами массообменного аппарата. Таким образом, величина  является 
функцией многих переменных, что значительно осложняет расчет или опытное 
определение коэффициентов массоотдачи. Величинами последних учитывается 
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Коэффициент массоотдачи показывает, какое количество ве-

щества передается от поверхности раздела фаз в воспринимающую 

фазу через 1 м2 поверхности фазового контакта в течение 1 с. при 

разности концентраций, равной единице.

3.3.5. Аналогия стационарных массообменных  
процессов с тепловыми

Коэффициент массоотдачи является не физической констан-

той, а кинетической характеристикой, зависящей от физических 

свойств фазы (плотности, вязкости и др.) и гидродинамических ус-

ловий в ней (ламинарный или турбулентный режим течения), свя-

занных, в свою очередь, с физическими свойствами фазы, а также  

с геометрическими факторами, определяемыми конструкцией и 

размерами массообменного аппарата. Таким образом, величина b 

является функцией многих переменных, что значительно осложня-

ет расчет или опытное определение коэффициентов массоотдачи. 

Величинами последних учитывается как молекулярный, так и кон-

вективный перенос вещества в фазе.

В ряде случаев при расчетах конкретных установившихся про-

цессов принимают, что коэффициент массоотдачи сохраняет посто-

янное значение вдоль поверхности раздела фаз, и для этих условий 

уравнение записывают в следующем виде:
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как молекулярный, так и конвективный перенос вещества в фазе. 
В ряде случаев при расчетах конкретных установившихся процессов при-

нимают, что коэффициент массоотдачи сохраняет постоянное значение вдоль 
поверхности раздела фаз, и для этих условий уравнение записывают в следую-
щем виде: 

FCCM f )(β Г  . 
По своему смыслу коэффициент массоотдачи является аналогом ко-

эффициента теплоотдачи в процессах переноса тепла, а основное уравнение 
массоотдачи идентично по структуре основному уравнению теплоотдачи. 

3.3.6.	Подобие	процессов	массопередачи	
Как и в случае с теплообменом, гидромеханикой и технической гидравли-

кой, сложные дифференциальные уравнения заменяются критериальными урав-
нениями подобия. Кратко рассмотрим критерии подобия процессов масопере-
дачи. 

Диффузионное число Нуссельта
Dl /βNuД  . 

Число ДNu  характеризует интенсивность массообмена на границе фаз. 
Диффузионное число Фурье FoД характеризует изменение потока диф-

фундирующей массы во времени; оно необходимо только для характеристики 
нестационарных процессов диффузии: 

2
Д τFo lD .  

Диффузионное число Пекле РеД, характеризующее скоростное подобие, 
обычно преобразуют и представляют в виде произведения двух чисел подобия: 
 
 

где Re – число Рейнольдса, а PrД – диффузионное число Прандтля, которое 
находится лишь по физическим параметрам и характеризует подобие полей фи-
зических величин: 
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Критериальное уравнение массоотдачи можно представить как 
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По своему смыслу коэффициент массоотдачи является аналогом 

коэффициента теплоотдачи в процессах переноса тепла, а основное 

уравнение массоотдачи идентично по структуре основному уравне-

нию теплоотдачи.

3.3.6. Подобие процессов массопередачи

Как и в случае с теплообменом, гидромеханикой и технической 

гидравликой, сложные дифференциальные уравнения заменяются 

критериальными уравнениями подобия. Кратко рассмотрим крите-

рии подобия процессов массопередачи.

Диффузионное число Нуссельта:
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Число  характеризует интенсивность массообмена на границе фаз.
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Диффузионное число Фурье Fo
Д
 характеризует изменение потока 

диффундирующей массы во времени; оно необходимо только для ха-

рактеристики нестационарных процессов диффузии:
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а по ним – коэффициенты массопередачи. 
Взаимосвязь коэффициентов массоотдачи и массопередачи выражается 

как 
 

 
и 

XYX AK β
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 . 

Здесь левые части уравнений представляют собой общее сопротивление 
переносу вещества из фазы в фазу, т. е. сопротивление массопередаче, а их пра-
вые части – сумму сопротивлений массоотдаче в фазах. 

Доля диффузионного сопротивления каждой фазы зависит от гидродинами-
ческих условий и величины коэффициента диффузии D в ней, а также от усло-
вий равновесия. В некоторых случаях диффузионное сопротивление одной из 
фаз может быть пренебрежимо мало по сравнению с сопротивлением другой. 
Пусть, например, столь невелико сопротивление жидкой фазы L. Тогда коэффи-
циент массоотдачи X очень велик, а диффузионное сопротивление 1/X , соот-
ветственно, очень мало. При данном Ар член Ар/X в уравнении – величина не-
значительная. Пренебрегая им, получим, что YYK  , т. е. в данном случае ско-
рость массопередачи ограничена сопротивлением в фазе G, которое является 
определяющим. 

В противоположном случае, когда очень мало сопротивление фазы G, вели-
чина Y – весьма большая, а величина 1/YAp – незначительна. При этом из урав-
нения коэффициент XXK  , т. е. определяющим является сопротивление в фа-
зе L. 

В этих случаях для интенсификации массопередачи надо по возможности 
увеличить значение того коэффициента массоотдачи , который ограничивает ве-
личину К, т. е. общую скорость процесса. Возрастание  может быть достигнуто 
при прочих равных условиях путем увеличения скорости потока соответствую-
щей фазы с учетом того, что увеличение скорости обычно необходимо ограничи-
вать ввиду одновременного возрастания расхода энергии на проведение процесса. 

3.3.7.	Абсорбция,	экстракция,	ректификация	
Абсорбция 
Абсорбция – поглощение газа или пара жидкостью. Вследствие различий 

химических и физических свойств газы и пары имеют разную растворимость в 
жидкостях. На этом различии основано широкое распространение абсорбции 
как метода разделения газовых смесей с целью извлечения ценного компонента 
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Отформатировано: английский
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Здесь левые части уравнений представляют собой общее со-

противление переносу вещества из фазы в фазу, т. е. сопротивление 

массопередаче, а их правые части – сумму сопротивлений массо-

отдаче в фазах.

Доля диффузионного сопротивления каждой фазы зависит от 

гидродинамических условий и величины коэффициента диффузии 

D в ней, а также от условий равновесия. В некоторых случаях диф-

фузионное сопротивление одной из фаз может быть пренебрежи-

мо мало по сравнению с сопротивлением другой. Пусть, например, 

столь невелико сопротивление жидкой фазы L. Тогда коэффици-

ент массоотдачи b
X
 очень велик, а диффузионное сопротивле-
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в уравнении – величина незначительная. Пренебрегая им, получим, 

что K
Y
 ≈ b

Y
, т. е. в данном случае скорость массопередачи ограничена 

сопротивлением в фазе G, которое является определяющим.

В противоположном случае, когда очень мало сопротивление 

фазы G, величина b
Y
 – весьма большая, а величина 1/b

Y 
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p
 – незна-

чительна. При этом из уравнения коэффициент K
X
 ≈ b

X
, т. е. опреде-

ляющим является сопротивление в фазе L.

В этих случаях для интенсификации массопередачи надо по воз-

можности увеличить значение того коэффициента массоотдачи b, ко-

торый ограничивает величину К, т. е. общую скорость процесса. Воз-

растание b может быть достигнуто при прочих равных условиях путем 

увеличения скорости потока соответствующей фазы с учетом того, что 

увеличение скорости обычно необходимо ограничивать ввиду одно-

временного возрастания расхода энергии на проведение процесса.

3.3.7. Абсорбция, экстракция, ректификация

Абсорбция

Абсорбция – поглощение газа или пара жидкостью. Вследствие 

различий химических и физических свойств газы и пары имеют 

разную растворимость в жидкостях. На этом различии основано 

широкое распространение абсорбции как метода разделения газо-

вых смесей с целью извлечения ценного компонента или удаления 

вредной примеси. Если жидкость и поглощаемый ею газ вступают в 

химическое взаимодействие, то процесс называется хемосорбцией.

Абсорбция относится к обратимым процессам. Выделение газа, 

поглощенного жидкостью, называется десорбцией. Последователь-

ное проведение абсорбции и десорбции позволяет многократно ис-

пользовать абсорбент и выделять газовый компонент.

В промышленности применяют абсорбцию для получения рас-

творов кислот серной, соляной, азотной; выделения ценных ком-

понентов из газовых смесей; очистки газовых выбросов от вредных 

примесей и неприятно пахнущих веществ; осушки газов.

Аппараты, в которых осуществляют процесс абсорбции, назы-

ваются абсорберами (рис. 3.32).
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От растворимости газа в том или ином абсорбенте зависит расход 

последнего, что влияет на себестоимость процесса наряду со сто-

имостью абсорбента, его токсичностью, доступностью, пожаро- и 

взрывоопасностью.

Величина Е зависит от природы абсорбента, поглощаемого газа 

и температуры и не зависит от общего давления в системе.

Зависимость константы Генри от температуры подчиняется 

уравнению
lnE = -(q/RT) + c,

где q – дифференциальная теплота растворения газа; R – универ-

сальная газовая постоянная; Т – температура, К; с – постоянная, 

зависящая от природы газа и абсорбента.

Согласно закону Дальтона, парциальное давление компонента  

в смеси р
к
 равно

p
k
 = py, 

где р – общее давление; у – мольная концентрация компонента  

в газе (мольная или объемная доля).

При абсорбции паров хорошо растворимых веществ, образую-

щих в жидкости идеальные растворы, справедлив закон Рауля

р* = Рх,
где P – давление насыщенного пара поглощаемого вещества при 

температуре абсорбции.

Материальный и тепловой баланс абсорбции

При составлении материального баланса концентрации компо-

нента в газовой и жидкой фазах выражают в относительных концен-

трациях: Y, кг/кг инертного газа; Х, кг/кг растворителя:
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где Mк, Muн,,Мр – молекулярные массы растворяемого компонента, инертного га-
за и растворителя.  

Уравнение материального баланса имеет следующий вид: 
)XX(L)YY(GM нкокнин  , 

где М – количество поглощаемого компонента в единицу времени; Gин – расход 
газовой фазы, проходящей через аппарат; Lo – расход абсорбента; Yн, Yк, Хк, Хн  – 

 · 
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где Mк, Muн,,Мр – молекулярные массы растворяемого компонента, инертного га-
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Тепловой баланс абсорбера может быть записан уравнением
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концентрации компонента в газовой и жидкой фазах соответственно. 
Тепловой баланс абсорбера может быть записан уравнением 

ткгкжабснгнж QtGcLcQtGcLc  θθ , 

где tн, tк, θн, θк – температуры жидкости и газа на входе в аппарат и на выходе; сг 
и сж – удельные теплоемкости жидкости и газа; Qт – тепловые потери и охла-
ждение абсорбента; Qабс – теплота, выделяющаяся при абсорбции. 

При отсутствии отвода теплоты (Qт = 0) и допущении, что всё выделивше-
еся в результате абсорбции тепло остается в абсорбере, т. е. при условии tн = tк, 
нагрев становится максимальным, тогда 

ж

абс
к Lc

Q
 θθ max ; 

Ф)(Ф)(Ф нккнабс XXLYYGМQ  , 
где Ф – теплота растворения газа.  

Теплота при абсорбции паров веществ равна сумме теплоты парообразо-
вания и теплоты растворения жидкого целевого компонента в поглотителе Фж. 
Если жидкая фаза – идеальный раствор, то Фж = 0. Проводя расчеты, необходи-
мо сравнить предельные значения насыщения поглотителя, достигаемые при 
температурах θн и θк max. 

Основные типы абсорбционных аппаратов 
В зависимости от способа организации фазового контакта абсорберы под-

разделяют на следующие группы: поверхностные (пленочные и насадочные, 
рис. 3.33), барботажные, распыливающие.  

Рис. 3.33. Насадочные абсорберы: а – со сплошным слоем насадки; б – с 
секционной загрузкой насадки: 1 – корпуса; 2 – распределители жидко-
сти; 3 – насадки; 4 – опорные решетки; 5 – перераспределители жидко-
сти; 6 – гидравлические затворы; в – эмульгационная насадочная колон-

на: 1 – насадка; 2 – сетка, фиксирующая насадку; 3 – гидравлический 
затвор; 4 – опорная решетка; 5 – распределитель газа

где t
н
, t

к
, θ

н
, θ

к
 – температуры жидкости и газа на входе в аппарат и 

на выходе; с
г
 и с

ж
 – удельные теплоемкости жидкости и газа; Q

т
 – 

тепловые потери и охлаждение абсорбента; Q
абс

 – теплота, выделяю-

щаяся при абсорбции.

При отсутствии отвода теплоты (Q
т
 = 0) и допущении, что всё 

выделившееся в результате абсорбции тепло остается в абсорбере, 

т. е. при условии t
н
 = t

к
, нагрев становится максимальным, тогда
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концентрации компонента в газовой и жидкой фазах соответственно. 
Тепловой баланс абсорбера может быть записан уравнением 

ткгкжабснгнж QtGcLcQtGcLc  θθ , 

где tн, tк, θн, θк – температуры жидкости и газа на входе в аппарат и на выходе; сг 
и сж – удельные теплоемкости жидкости и газа; Qт – тепловые потери и охла-
ждение абсорбента; Qабс – теплота, выделяющаяся при абсорбции. 

При отсутствии отвода теплоты (Qт = 0) и допущении, что всё выделивше-
еся в результате абсорбции тепло остается в абсорбере, т. е. при условии tн = tк, 
нагрев становится максимальным, тогда 

ж

абс
к Lc

Q
 θθ max ; 

Ф)(Ф)(Ф нккнабс XXLYYGМQ  , 
где Ф – теплота растворения газа.  

Теплота при абсорбции паров веществ равна сумме теплоты парообразо-
вания и теплоты растворения жидкого целевого компонента в поглотителе Фж. 
Если жидкая фаза – идеальный раствор, то Фж = 0. Проводя расчеты, необходи-
мо сравнить предельные значения насыщения поглотителя, достигаемые при 
температурах θн и θк max. 

Основные типы абсорбционных аппаратов 
В зависимости от способа организации фазового контакта абсорберы под-

разделяют на следующие группы: поверхностные (пленочные и насадочные, 
рис. 3.33), барботажные, распыливающие.  

Рис. 3.33. Насадочные абсорберы: а – со сплошным слоем насадки; б – с 
секционной загрузкой насадки: 1 – корпуса; 2 – распределители жидко-
сти; 3 – насадки; 4 – опорные решетки; 5 – перераспределители жидко-
сти; 6 – гидравлические затворы; в – эмульгационная насадочная колон-

на: 1 – насадка; 2 – сетка, фиксирующая насадку; 3 – гидравлический 
затвор; 4 – опорная решетка; 5 – распределитель газа

где Ф – теплота растворения газа. 

Теплота при абсорбции паров веществ равна сумме теплоты 

парообразования и теплоты растворения жидкого целевого компо-

нента в поглотителе Ф
ж

. Если жидкая фаза – идеальный раствор, то  

Ф
ж 

= 0. Проводя расчеты, необходимо сравнить предельные значения 

насыщения поглотителя, достигаемые при температурах θ
н
 и θ

к max
.

Основные типы абсорбционных аппаратов

В зависимости от способа организации фазового контакта аб-

сорберы подразделяют на следующие группы: поверхностные (пле-

ночные и насадочные, рис. 3.33), барботажные, распыливающие. 

Выбор типа аппарата зависит от ряда факторов: допустимой 

величины гидравлического сопротивления, производительности 

по газу, соотношения между объемными расходами фаз, характера 

ограничений по загрязнениям контактирующих сред, химической 

агрессивности фаз. 

Тарельчатые колонны предпочтительны при высоких требова-

ниях к эффективности абсорбции. При необходимости организа-

ции отвода тепла в процессе абсорбции они обеспечивают высокую 

эффективность при значительных колебаниях расхода газа.

Насадочные колонны стабильно работают при больших нагруз-

ках по жидкости. Они просты в изготовлении и монтаже, имеют 

низкое гидравлическое сопротивление, что положительно влияет 

на процесс при давлениях, близких к атмосферному. Однако потеря 
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давления в газовом потоке должна быть минимальной по экономи-

ческим соображениям.
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концентрации компонента в газовой и жидкой фазах соответственно. 
Тепловой баланс абсорбера может быть записан уравнением 

ткгкжабснгнж QtGcLcQtGcLc  θθ , 

где tн, tк, θн, θк – температуры жидкости и газа на входе в аппарат и на выходе; сг 
и сж – удельные теплоемкости жидкости и газа; Qт – тепловые потери и охла-
ждение абсорбента; Qабс – теплота, выделяющаяся при абсорбции. 

При отсутствии отвода теплоты (Qт = 0) и допущении, что всё выделивше-
еся в результате абсорбции тепло остается в абсорбере, т. е. при условии tн = tк, 
нагрев становится максимальным, тогда 

ж

абс
к Lc

Q
 θθ max ; 

Ф)(Ф)(Ф нккнабс XXLYYGМQ  , 
где Ф – теплота растворения газа.  

Теплота при абсорбции паров веществ равна сумме теплоты парообразо-
вания и теплоты растворения жидкого целевого компонента в поглотителе Фж. 
Если жидкая фаза – идеальный раствор, то Фж = 0. Проводя расчеты, необходи-
мо сравнить предельные значения насыщения поглотителя, достигаемые при 
температурах θн и θк max. 

Основные типы абсорбционных аппаратов 
В зависимости от способа организации фазового контакта абсорберы под-

разделяют на следующие группы: поверхностные (пленочные и насадочные, 
рис. 3.33), барботажные, распыливающие.  

Рис. 3.33. Насадочные абсорберы: а – со сплошным слоем насадки; б – с 
секционной загрузкой насадки: 1 – корпуса; 2 – распределители жидко-
сти; 3 – насадки; 4 – опорные решетки; 5 – перераспределители жидко-
сти; 6 – гидравлические затворы; в – эмульгационная насадочная колон-

на: 1 – насадка; 2 – сетка, фиксирующая насадку; 3 – гидравлический 
затвор; 4 – опорная решетка; 5 – распределитель газа

Рис. 3.33. Насадочные абсорберы: а – со сплошным слоем насадки;  
б – с секционной загрузкой насадки: 1 – корпуса; 2 – распределители 
жидкости; 3 – насадки; 4 – опорные решетки; 5 – перераспределители 

жидкости; 6 – гидравлические затворы; в – эмульгационная насадочная 
колонна: 1 – насадка; 2 – сетка, фиксирующая насадку;  

3 – гидравлический затвор; 4 – опорная решетка; 5 – распределитель газа

Основные критерии при выборе абсорбера:

1)	максимальная площадь поверхности контакта между газовой и 

жидкой фазами при максимальной эффективности массообмена;

2)	максимальная пропускная способность по газовой и жидкой фа-

зам, обеспечивающая высокую производительность аппарата при 

минимальном гидравлическом сопротивлении;

3)	устойчивость и равномерность работы по всему сечению и высоте 

в широком диапазоне изменения нагрузок по фазам;

4)	низкая стоимость, простота монтажа, обслуживания и ремонта.

5)	прочность, долговечность и коррозионная устойчивость.

Экстракция

Экстрагированием называется процесс извлечения одного или 

нескольких компонентов из смеси веществ путем обработки ее жид-

ким растворителем, обладающим способностью избирательно рас-

творять только извлекаемые компоненты. Основные представления 

об экстракции приведены также в пп. 2.6.5 и 2.6.6. Физическая сущ-

ность экстрагирования заключается в переходе извлекаемого (экс-

трагируемого) компонента из одной фазы (жидкой или твердой)  

в фазу экстрагента при их взаимном соприкосновении (рис. 3.34). 
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В пищевой промышленности наи-

более распространен процесс экстра-

гирования в системах жидкость – твер-

дое тело: извлечение сахара из свеклы 

в свеклосахарном производстве, извле-

чение масел из масличных семян в про-

изводстве растительных масел, получе-

ние эфирных масел в эфиромасличном 

производстве, экстрагирование фер-

ментов из культур плесневых грибов в 

производстве ферментных препаратов, 

производство вина, пива, крахмала, ли-

кероводочных изделий, растворимых 

кофе и чая и др.

Жидкостная экстракция (экстра-

гирование в системах жидкость – жид-

кость) применяется в производствах, 

связанных с получением спирта, вина, 

растительных масел и других пищевых 

продуктов.

Движущей силой диффузии компонентов из исходных техноло-

гических сред в экстрагенты является разность концентраций в обе-

их средах, т. е. процесс экстракции базируется на законах диффузии 

и равновесного распределения переходящих компонентов между 

двумя фазами (жидкость – жидкость, твердое тело – жидкость). 

Экстракция в системе жидкость – жидкость

Жидкие фазы, участвующие в процессе экстракции, носят на-
звания экстрагент (растворитель) и исходный раствор. Извлекае-
мыми компонентами могут быть органические и неорганические 
вещества.

В начальный момент процесса исходные фазы (первичный рас-
твор и экстрагент) приводят в тесное соприкосновение, обеспе-
чивающее большие поверхности контакта между ними. При этом 
получают две фазы, которые называются экстрактом и рафинатом. 
Экстракт представляет собой раствор извлеченного компонента 
в экстрагенте, рафинат – остаточный исходный раствор. Обычно 

Рис. 3.34. Процесс  
экстракции
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Выбор типа аппарата зависит от ряда факторов: допустимой величины 
гидравлического сопротивления, производительности по газу, соотношения 
между объемными расходами фаз, характера ограничений по загрязнениям кон-
тактирующих сред, химической агрессивности фаз.  

Тарельчатые колонны предпочтительны при высоких требованиях к эф-
фективности абсорбции. При необходимости организации отвода тепла в про-
цессе абсорбции они обеспечивают высокую эффективность при значительных 
колебаниях расхода газа. 

Насадочные колонны стабильно работают при больших нагрузках по жид-
кости. Они просты в изготовлении и монтаже, имеют низкое гидравлическое со-
противление, что положительно влияет на процесс при давлениях, близких к ат-
мосферному. Однако потеря давления в газовом потоке должна быть минималь-
ной по экономическим соображениям. 

Основные критерии при выборе абсорбера: 
1. Максимальная площадь поверхности контакта между газовой и жидкой 

фазами при максимальной эффективности массообмена. 
2. Максимальная пропускная способность по газовой и жидкой фазам, 

обеспечивающая высокую производительность аппарата при минимальном гид-
равлическом сопротивлении. 

3. Устойчивость и равномерность 
работы по всему сечению и высоте в ши-
роком диапазоне изменения нагрузок по 
фазам. 

4. Низкая стоимость, простота мон-
тажа, обслуживания и ремонта. 

5. Прочность, долговечность и кор-
розионная устойчивость. 

Экстракция 
Экстрагированием называется 

процесс извлечения одного или несколь-
ких компонентов из смеси веществ путем 
обработки ее жидким растворителем, об-
ладающим способностью избирательно 
растворять только извлекаемые компо-
ненты. Основные представления об экс-
тракции приведены также в пп. 2.6.5 и 
2.6.6. Физическая сущность экстрагиро-
вания заключается в переходе извлекае-
мого (экстрагируемого) компонента из 
одной фазы (жидкой или твердой) в фазу 
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одна фаза является сплошной, а вторая – дисперсной, распределяе-
мой в первой в виде капель. 

Экстрагирование включает следующие основные операции:
1)	смешение исходной смеси веществ и экстрагента с целью более 

тесного контакта между ними;
2)	механическое разделение двух несмешивающихся фаз на экстракт 

и рафинат;
3)	удаление и регенерацию экстрагента и рафината. 

Для успешного проведения экстракции исходный раствор и 
экстрагент должны быть взаимно нерастворимы друг в друге. Выбор 
экстрагента в каждом конкретном случае представляет собой слож-
ную задачу, поскольку при этом  необходимо уметь определять или 
оценивать характер сил взаимодействия молекул экстрагента и рас-
творяемого вещества.

Для промышленного использования экстрагента необходимо, 
чтобы он обладал: малой растворимостью в первичном растворите-
ле; хорошей избирательностью (селективностью), т. е. способностью 
извлекать из исходной смеси или материала только один (целевой) 
компонент или группу компонентов; высоким коэффициентом рас-
пределения k

P
, что дает возможность снизить расход растворителя 

на единицу исходной смеси; высоким коэффициентом диффузии 
D, что позволяет увеличить скорость процесса и, следовательно, 
уменьшить размеры экстрактора; невоспламеняемостью или узким 
пределом температур вспышки; некоррозионными свойствами по 
отношению к материалу аппаратуры; низкой температурой замер-
зания или застывания; безвредностью для здоровья обслуживающе-
го персонала; низкой теплоемкостью, высокой летучестью, низкой 

теплотой испарения для снижения затрат на регенерацию.

Равновесие в системах жидкость – жидкость.  
Расчет статики процесса

В системах жидкость – жидкость обычно существует две фазы 

(две несмешивающиеся жидкости) и три компонента, т. е. такие си-

стемы называются тройными. Поэтому согласно правилу фаз число 

параметров, определяющих состояние системы, т. е. число степеней 

свободы системы, будет

3 + 2 = 2 + N,    N = 3.
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Равновесное распределение третьего компонента между двумя 

жидкими фазами фиксируется значениями концентраций в каждой 

фазе и температурой и наглядно выражается при помощи треуголь-

ной диаграммы (рис. 3.35). Общие принципы использования таких 

диаграмм приведены в п. 2.5.10.
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тельностью (селективностью), т. е. способностью извлекать из исходной смеси 
или материала только один (целевой) компонент или группу компонентов; высо-
ким коэффициентом распределения kP, что дает возможность снизить расход 
растворителя на единицу исходной смеси; высоким коэффициентом диффузии 
D, что позволяет увеличить скорость процесса и, следовательно, уменьшить 
размеры экстрактора; невоспламеняемостью или узким пределом температур 
вспышки; некоррозионными свойствами по отношению к материалу аппарату-
ры; низкой температурой замерзания или застывания; безвредностью для здоро-
вья обслуживающего персонала; низкой теплоемкостью, высокой летучестью, 
низкой теплотой испарения для снижения затрат на регенерацию. 

 
Равновесие в системах жидкость – жидкость. Расчет статики процесса 
В системах жидкость – жидкость обычно существует две фазы (две не-

смешивающиеся жидкости) и три компонента, т. е. такие системы называются 
тройными. Поэтому согласно правилу фаз число параметров, определяющих со-
стояние системы, т. е. число степеней свободы системы, будет 

3 + 2 = 2 + N,    N = 3. 
Равновесное распределение третьего компонента между двумя жидкими 

фазами фиксируется значениями концентраций в каждой фазе и температурой и 
наглядно выражается при помощи треугольной диаграммы (рис. 3.35). Общие 
принципы использования таких диаграмм приведены в п. 2.5.10. 

В этой диаграмме процентное содержание компонентов А, В и С отложено 
на сторонах треугольника, состав смеси определяется точками М, расположен-

ными внутри него, а точки S, лежа-
щие на его сторонах, определяют со-
ставы бинарных смесей. Компонент 
В растворим в А и С во всех соотно-
шениях, компоненты А и С ограни-
ченно растворимы друг в друге. 

Состав тройной смеси опреде-
ляют на сторонах треугольника дли-
ной отрезков, отсекаемых парал-
лельными сторонам линиями, прове-
денными через точку М (на рис. 3.35: 
35 % А; 25 % В; 40 % С). Кривая RE 
ограничивает область взаимной рас-
творимости компонентов и выражает 
равновесное распределение компо-
нента В в А и С. Точки, лежащие под 
пограничной (бинодальной) кривой 
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точками М, расположенными внутри него, а точки S, лежащие на 

его сторонах, определяют составы бинарных смесей. Компонент В 

растворим в А и С во всех соотношениях, компоненты А и С ограни-

ченно растворимы друг в друге.

Состав тройной смеси определяют на сторонах треугольника дли-

ной отрезков, отсекаемых параллельными сторонам линиями, прове-

денными через точку М (на рис. 3.35: 35 % А; 25 % В; 40 % С). Кривая 

RE ограничивает область взаимной растворимости компонентов и 

выражает равновесное распределение компонента В в А и С. Точки, 

лежащие под пограничной (бинодальной) кривой RE, соответствуют 

области расслоения жидкостей А и С; точки, расположенные выше 

пограничной кривой, находятся в области полной взаимной раство-

римости компонентов, где существует лишь одна фаза.
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Состав расслаивающихся жидкостей при равновесном насыще-

нии под пограничной кривой для точки М характеризуется точками 

R и E. Все смеси вдоль линии RE образуют два слоя состава R и E.

Так как полученная после экстракции смесь расслаивается на 

две фазы: экстракт Е, обогащенный компонентом В, и обедненный 

рафинат R, которые находятся в равновесии, то построенная по экс-

периментальным данным линия ЕR, соединяющая точки равновес-

ных концентраций для рафината и экстракта и называемая линией 

равновесных концентраций (конодой), будет находиться внутри тре-

угольной диаграммы. Угол наклона этой линии зависит от коэффи-

циента распределения, определяемого как 

k
р 
= y*/х,

где y* и x – равновесные доли распределяемого компонента в экс-

тракте и рафинате соответственно.

По величине коэффициента распределения судят об экстракци-

онной способности растворителя: чем больше k
р
, тем выше способ-

ность данного растворителя извлекать целевой компонент.

Для оценки разделяющей способности растворителя использу-

ют соотношение
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Величину β  называют коэффициентом, или фактором разделения в экстрак-
ции, который показывает, во сколько раз отношение равновесных концентраций 
разделяемых компонентов в экстракте больше по сравнению с рафинатом. Кон-
центрации чаще выражают в абсолютных или относительных массовых долях 
(или процентах). 

По данным треугольной диаграммы можно построить диаграмму равнове-
сия типа х – у (х – содержание экстрагируемого компонента В в рафинате, а у – в 
экстракте), удобную для дальнейшего расчета процесса (рис. 3.36). 

Случаю, представленному на рис. 3.35, соответствует kp > 1; при kp < 1 ко-
ноды будут наклонены в обратном направлении, а при kp = 1 они будут парал-
лельны стороне АС. Число таких конод в пределах пограничной кривой равно 
бесконечности. При пересечении конод в одной точке можно определить поло-
жение фокуса О по двум известным конодам, что позволяет наносить любые 
другие точки при отсутствии для них экспериментальных данных и построить 
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расчета процесса (рис. 3.36).

Случаю, представленному на рис. 3.35, соответствует k
p
 > 1; 

при k
p
 < 1 коноды будут наклонены в обратном направлении, а при  

k
p
 = 1 они будут параллельны стороне АС. Число таких конод в пре-

делах пограничной кривой равно бесконечности. При пересече-

нии конод в одной точке можно определить положение фокуса О 
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по двум известным конодам, что позволяет наносить любые другие 

точки при отсутствии для них экспериментальных данных и постро-

ить график равновесного распределения. 
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Коноды в пределах пограничной кривой с увеличением компонента В ста-
новятся все меньше и меньше, превращаясь в точку перегиба К (в критическую 
точку). Здесь два жидкостных слоя становятся идентичными по составу и плот-
ности. Равновесное распределение третьего компонента (например, В) между 
фазами (А и С) при расчетах процесса экстракции можно представить в виде ко-
эффициента распределения kp.  

При изменении содержания компонента В в смеси равновесные составы 
будут располагаться на других хордах равновесия. Перемещение от стороны 
треугольника АС до критической точки К соответствует исчезновению поверх-
ности раздела между фазами при их расслаивании, т. е. когда система становит-
ся гомогенной.  

При расслаивании смеси М на фазы R и Е составы последних находятся на 
одной прямой с составом исходной смеси. Количества фаз R и Е относятся как 
длины отрезков МЕ и МR. Это правило пропорциональности является общим, и 
поэтому оно справедливо для случаев, когда к смеси двух компонентов добавля-
ется третий. Если к смеси А и В, состав которой выражается точкой S, добавлен 
компонент С, то состав полученной тройной смеси выразится точкой М на пря-
мой CS, причем  

MC
MS

G
G

S

C  ,  

что вытекает из правила пропорциональности. При этом отрезок АS соответ-
ствует содержанию в исходной смеси компонента В, а отрезок SВ – содержанию 
компонента А. На прямой линии, соединяющей точки S и С, будет находиться 
точка М, отвечающая составу новой смеси, положение которой определяют по 
правилу рычага из уравнения 

MS
CM

x
xx

G
GG

C

BA

C

BА 



 . 

Это уравнение выводится из подобия треугольников СМб и MSc (рис. 3.35). 
Разделение смеси возможно, если точка М располагается в области диа-

граммы, ограниченной бинодальной кривой. Проводя через точку М прямую RE 
(коноду) под углом 

)1(α 


 pkarctg
x

xyarctg , 

можно определить на ее концах, 
лежащих на бинодальной кривой, 
составы фаз после их расслоения: 
состав рафината – в точке R, экс-
тракта – в точке Е. 

Количество экстракта  
 

 
Рис. 3.36. Преобразование диаграммы равновесия экстракции
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что вытекает из правила пропорциональности. При этом отрезок АS 

соответствует содержанию в исходной смеси компонента В, а отре-

зок SВ – содержанию компонента А. На прямой линии, соединя-
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ющей точки S и С, будет находиться точка М, отвечающая составу 

новой смеси, положение которой определяют по правилу рычага из 

уравнения
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MS

G
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S

C  ,  

что вытекает из правила пропорциональности. При этом отрезок АS соответ-
ствует содержанию в исходной смеси компонента В, а отрезок SВ – содержанию 
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G
GG

C
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C
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Это уравнение выводится из подобия треугольников СМб и MSc (рис. 3.35). 
Разделение смеси возможно, если точка М располагается в области диа-

граммы, ограниченной бинодальной кривой. Проводя через точку М прямую RE 
(коноду) под углом 

)1(α 


 pkarctg
x

xyarctg , 

можно определить на ее концах, 
лежащих на бинодальной кривой, 
составы фаз после их расслоения: 
состав рафината – в точке R, экс-
тракта – в точке Е. 

Количество экстракта  
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до пересечения со стороной АВ, то получим отрезок АЕmax, который характери-
зует максимально возможное содержание компонента В в экстракте. При этом 
можно определить положение точек m и r, если провести через точку касания e 
коноду er. 

Устройство и принцип действия экстракторов 
Известно множество конструкций экстракторов для систем жидкость – 

жидкость, обусловленное различием характера и режима осуществляемых техно-
логических процессов. Эффективность работы аппаратов при прочих равных 
условиях зависит от совершенства контактирования жидкой исходной смеси и 
экстрагента, а также от четкости разделения полученной гетерогенной смеси на 
экстракт и рафинат. Большая поверхность контакта достигается диспергировани-
ем одной из жидких фаз (экстрагента или исходной смеси), а четкость разделения 
(расслоение) – обособленными гравитационными отстойниками, совмещением 
специальных расслаивающих устройств со смесительными в одном корпусе, со-
зданием поля центробежных сил. К экстракторам предъявляют также ряд других 
требований: высокая удельная производительность, простота и надежность кон-
струкции, малая металлоемкость, низкий расход энергии. 

Всеобъемлющая классификация экстракционных аппаратов затруднитель-
на, однако их можно классифицировать по отдельным характерным признакам.  

По принципу организации процесса все экстракторы делят на аппараты 
периодического и непрерывного действия. Первые применяют главным образом 
в лабораторной практике или в малотоннажном производстве. 
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В определяется отрезком AR`. Если провести касательную из точки С 

к бинодальной кривой и продолжить ее до пересечения со стороной 

АВ, то получим отрезок АЕ
max

, который характеризует максимально 
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возможное содержание компонента В в экстракте. При этом можно 

определить положение точек m и r, если провести через точку каса-

ния e коноду er.

Устройство и принцип действия экстракторов

Известно множество конструкций экстракторов для систем жид-

кость – жидкость, обусловленное различием характера и режима 

осуществляемых технологических процессов. Эффективность рабо-

ты аппаратов при прочих равных условиях зависит от совершенства 

контактирования жидкой исходной смеси и экстрагента, а также от 

четкости разделения полученной гетерогенной смеси на экстракт и 

рафинат. Большая поверхность контакта достигается диспергиро-

ванием одной из жидких фаз (экстрагента или исходной смеси), а 

четкость разделения (расслоение) – обособленными гравитацион-

ными отстойниками, совмещением специальных расслаивающих 

устройств со смесительными в одном корпусе, созданием поля цен-

тробежных сил. К экстракторам предъявляют также ряд других тре-

бований: высокая удельная производительность, простота и надеж-

ность конструкции, малая металлоемкость, низкий расход энергии.

Всеобъемлющая классификация экстракционных аппаратов за-

труднительна, однако их можно классифицировать по отдельным 

характерным признакам. 

По принципу организации процесса все экстракторы делят на 

аппараты периодического и непрерывного действия. Первые при-

меняют главным образом в лабораторной практике или в малотон-

нажном производстве.

В аспекте рассматриваемой проблемы напрашивается класси-

фикация по способу контакта взаимодействующих потоков (фаз). 

При этом аппараты можно разделить на две относительно обширные 

группы. К первой группе относятся секционированные (ступенча-

тые) аппараты, характеризующиеся многократным  или ступенчатым 

(скачкообразным) межфазным контактом. Ко второй – принадлежат 

аппараты с непрерывным контактом взаимодействующих потоков на 

всем пути их движения (дифференциально-контактные аппараты). 

Простейшим одноступенчатым смесительно-отстойным экс-

трактором является аппарат с мешалкой (рис. 3.37, а). После пере-
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мешивания загруженных количеств исходной смеси и экстрагента 

мешалку останавливают, предоставляя смеси жидкостей возмож-

ность расслаиваться. 

 
230 

Перегонка – процесс, включающий частичное испарение разделяемой 
смеси и последующую конденсацию паров. В результате конденсации получают 
жидкость, состав которой отличается от состава исходной смеси.  

Для бинарной, т. е. состоящей из двух компонентов, смеси получаемый 
при перегонке пар содержит большее количество легколетучего или низкокипя-
щего компонента (НК), а неиспарившаяся жидкость – труднолетучий или высо-
кокипящий компонент (ВК). Эта жидкость называется остатком, а жидкость, по-
лученная в результате конденсации паров, – дистиллятом или ректификатом. 
Следовательно, в процессе перегонки жидкая фаза обедняется, а паровая фаза 
обогащается НК. 

Существуют два вида перегонки: простая перегонка (дистилляция) и 
ректификация. 

Простая перегонка – процесс однократного частичного испарения жид-
кой смеси и конденсации образующихся паров. Она применима только для раз-
деления смесей, летучести компонентов которых существенно различаются.  

Ректификация – процесс более полного, многократно повторяемого раз-
деления гомогенных смесей летучих жидкостей путем двустороннего массо- и 
теплообмена между неравновесными жидкой и паровой фазами, имеющими 
различную температуру и движущимися относительно друг друга. Разделение 
осуществляется при контакте фаз. При каждом контакте из жидкости испаряется 
преимущественно НК, которым обогащаются пары, а из паровой фазы конден-
сируется ВК, переходящий в жидкость. Обмен компонентами между фазами 
позволяет получить пары, представляющие собой почти чистый НК.  

Равновесие в системах пар – жидкость. Закон Рауля. Закон Дальтона 

Рис. 3.37. Одноступенчатые смесительно-отстойные экстракторы: а
– аппарат с обособленными смесительной и отстойной камерами; б
– экстрактор с совмещенными камерами; 1 – смесительная камера; 
2 – отстойная камера; 3 – исходная смесь; 4 – экстрагент; 5 – экс-

тракт; 6 – рафинат; 7 – центробежный насос; 8 – турбинная мешал-
ка

Рис. 3.37. Одноступенчатые смесительно-отстойные экстракторы:  
а – аппарат с обособленными смесительной и отстойной камерами;  

б – экстрактор с совмещенными камерами; 1 – смесительная камера;  
2 – отстойная камера; 3 – исходная смесь; 4 – экстрагент; 5 – экстракт;  

6 – рафинат; 7 – центробежный насос; 8 – турбинная мешалка

Полученные экстракт и рафинат выгружаются, и процесс по-

вторяется. Одноступенчатые экстракторы могут также работать не-

прерывно, если сочетать смесительную камеру с отстойной камерой 

непрерывного действия (рис 3.37, а, б). Обе камеры могут быть либо 

обособлены и соединены трубопроводом (рис. 3.37, а), либо более 

компактно расположены в одном корпусе (рис 3.37, б). Смеситель-

ная камера может быть заменена центробежным насосом (показано 

пунктиром на рис. 3.37, а).

Ректификация

Перегонка и ректификация широко применяются в спиртовой и 

гидролизной промышленности для разделения жидких однородных 

смесей, состоящих из нескольких летучих компонентов, обладаю-

щих различной летучестью при одной и той же температуре. Общие 

принципы этих процессов изложены также в п. 2.8.

Перегонка – процесс, включающий частичное испарение раз-

деляемой смеси и последующую конденсацию паров. В результате 

конденсации получают жидкость, состав которой отличается от со-

става исходной смеси. 
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Для бинарной, т. е. состоящей из двух компонентов, смеси полу-

чаемый при перегонке пар содержит большее количество легколету-

чего или низкокипящего компонента (НК), а неиспарившаяся жид-

кость – труднолетучий или высококипящий компонент (ВК). Эта 

жидкость называется остатком, а жидкость, полученная в результате 

конденсации паров, – дистиллятом или ректификатом. Следова-

тельно, в процессе перегонки жидкая фаза обедняется, а паровая 

фаза обогащается НК.

Существуют два вида перегонки: простая перегонка (дистилля-

ция) и ректификация.

Простая перегонка – процесс однократного частичного испаре-

ния жидкой смеси и конденсации образующихся паров. Она приме-

нима только для разделения смесей, летучести компонентов кото-

рых существенно различаются. 

Ректификация – процесс более полного, многократно повто-

ряемого разделения гомогенных смесей летучих жидкостей путем 

двустороннего массо- и теплообмена между неравновесными жид-

кой и паровой фазами, имеющими различную температуру и движу-

щимися относительно друг друга. Разделение осуществляется при 

контакте фаз. При каждом контакте из жидкости испаряется преи-

мущественно НК, которым обогащаются пары, а из паровой фазы 

конденсируется ВК, переходящий в жидкость. Обмен компонента-

ми между фазами позволяет получить пары, представляющие собой 

почти чистый НК. 

Равновесие в системах пар – жидкость. Закон Рауля.  
Закон Дальтона. Правило фаз

В общем случае жидкая смесь может состоять из нескольких 

компонентов. В простейшем случае – из двух, например из компо-

нентов А и В. Характер поведения жидкой смеси зависит главным 

образом от природы составляющих ее веществ и давления. Перед из-

учением этого раздела следует освежить в памяти наиболее общие 

закономерности термодинамики жидких летучих смесей, п. 2.7.

В идеальных растворах сила взаимодействия между всеми моле-

кулами (одноименными и разноименными) равна. При этом общая 

сила, с которой молекула удерживается в смеси, не зависит от соста-

ва смеси. Очевидно, что парциальное давление в этом случае должно 
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зависеть лишь от числа молекул, достигающих в единицу времени 

поверхности жидкости со скоростью, необходимой для преодоления 

сил внутреннего притяжения молекул, т. е. при данной температуре 

парциальное давление каждого компонента в паре пропорционально 

мольной доле этого компонента в жидкости (закон Рауля): 

p
A
 = P

A 
x

A
          и        p

B
 = P

B 
(1 - x

A
),

где p
A
, p

B
 – парциальные давления компонентов А и В в паре; x

A
 – 

мольная доля компонента А в жидкости.

При смешивании компонентов идеального раствора тепловой 

эффект отсутствует и объем смеси практически не изменяется.

В обобщенном виде в законе Рауля для неидеальных растворов 

фигурирует величина летучести

f = γ
f 
p,

где γ
f   

– коэффициент летучести. 

Летучесть f
i
 любого компонента идеального раствора равна летуче-

сти f
i
* чистого компонента, умноженной на его мольную долю х

i
:

f
i
 = f

i
* x

i
,

причем при данных температуре и давлении f
i
* = const.

Согласно закону Дальтона, общее давление пара над раствором Р 

равно сумме парциальных давлений его компонентов:

P = p
A
 + p

B
 = P

A 
x

A
 + P

B 
(1 - x

A
). 

Видно, что при постоянной температуре парциальные давления 

компонентов, а также общее давление паров над смесью находятся 

в линейной зависимости от мольной доли х
а
 низкокипящего компо-

нента (НК).

По степени растворимости компонентов смеси жидкости подраз-

деляют на взаимно растворимые в любых соотношениях, частично 

растворимые и практически взаимно нерастворимые.

Смесь двух жидкостей, взаимно растворимых в любых соот-

ношениях, представляет собой систему, состоящую из двух фаз и 

двух компонентов, и по правилу фаз имеет две степени свободы 

(из трех – давления P, температуры t, концентрации x): 

С = К - Φ + 2 = 2 – 2 + 2 = 2,
где К – число компонентов (компоненты А и В); Ф – число фаз 

(жидкая и газообразная).
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В связи с этим при анализе и расчете процессов перегонки жид-

костей одну из переменных обычно закрепляют и строят диаграм-

му фаз в плоской системе координат. При этом возможны следующие 

варианты фазовых диаграмм: Р - t (x = const), P - x (t  = const), t - x  

(P = const). 

Для технических расчетов наиболее важной является диаграм-

ма t – x, у, так как обычно процессы перегонки в промышленных 

аппаратах протекают при P = const, т. е. в изобарных условиях. На 

этой диаграмме (рис. 3.38) по оси абсцисс отложены концентрации 

жидкой x и паровой y фаз, отвечающие различным температурам.
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По степени растворимости компонентов смеси жидкости подразделяют 
на взаимно растворимые в любых соотношениях, частично растворимые и прак-
тически взаимно нерастворимые. 

Смесь двух жидкостей, взаимно растворимых в любых соотношениях, 
представляет собой систему, состоящую из двух фаз и двух компонентов, и по 
правилу фаз имеет две степени свободы (из трех – давления P, температуры t, 
концентрации x):  

С = К – Φ + 2 = 2 – 2 + 2 = 2, 
где К – число компонентов (компоненты А и В); Ф – число фаз (жидкая и газо-
образная). 

В связи с этим при анализе и расчете процессов перегонки жидкостей од-
ну из переменных обычно закрепляют и строят диаграмму фаз в плоской системе 
координат. При этом возможны следующие варианты фазовых диаграмм: Р – t (x = 
const), P –  x (t  = const), t – x (P = const).  

Для технических расчетов наиболее важной является диаграмма t – x, у, 
так как обычно процессы перегонки в промышленных аппаратах протекают при 
P = const, т. е. в изобарных условиях. На этой диаграмме (рис. 3.38) по оси абс-
цисс отложены концентрации жидкой x и паровой y фаз, отвечающие различ-
ным температурам. 
 

Непрерывно действующая ректификационная установка 
Ректификационная колонна 1а (рис. 3.39) имеет цилиндрический корпус, 

внутри которого установлены контактные 
устройства в виде тарелок или насадки (см. 
также п. 2.8.5). Снизу вверх по колонне 
движутся пары, поступающие в нижнюю 
часть аппарата из кипятильника 2, который 
находится вне колонны, т. е. является вы-
носным, либо размещается непосредствен-
но под колонной. Следовательно, с помо-
щью кипятильника создается восходящий 
поток пара. 

Пары проходят через слой жидкости 
на нижней тарелке, которую будем считать 
первой, ведя нумерацию тарелок условно 
снизу вверх. Рис. 3.38. Фазовая диаграмма t – 

x, y 

 

Рис. 3.38. Фазовая диаграмма t – x, y

Непрерывно действующая ректификационная установка

Ректификационная колонна 1а (рис. 3.39) имеет цилиндриче-

ский корпус, внутри которого установлены контактные устройства  

в виде тарелок или насадки (см. также п. 2.8.5). Снизу вверх по 

колонне движутся пары, поступающие в нижнюю часть аппарата 

из кипятильника 2, который находится вне колонны, т. е. являет-

ся выносным, либо размещается непосредственно под колонной. 

Следовательно, с помощью кипятильника создается восходящий 

поток пара.

Пары проходят через слой жидкости на нижней тарелке, кото-

рую будем считать первой, ведя нумерацию тарелок условно снизу 

вверх.
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Пусть концентрация жидкости на первой тарелке равна х1 (по низкокипя-
щему компоненту), а ее температура t1. В результате взаимодействия между 
жидкостью и паром, имеющим более высокую температуру, жидкость частично 
испаряется, причем в пар переходит преимущественно НК. Поэтому на следу-
ющую (вторую) тарелку поступает пар с содержанием НК y1 > x1. 

Испарение жидкости на тарелке происходит за счет тепла конденсации па-
ра. Из пара конденсируется и переходит в жидкость преимущественно ВК, со-
держание которого в поступающем на тарелку паре выше равновесного с соста-
вом жидкости на тарелке. При равенстве теплот испарения компонентов бинар-
ной смеси для испарения 1 моля НК необходимо сконденсировать 1 моль ВК, т. 
е. фазы на тарелке обмениваются эквимолекулярными количествами компонен-
тов. 

На второй тарелке жидкость имеет состав x2, содержит больше НК, чем на 
первой (x2 > x1), и, соответственно, кипит при более низкой температуре (t2 < t1). 
Соприкасаясь с ней, пар состава y1 частично конденсируется, обогащается НК и 
удаляется на вышерасположенную тарелку, имея состав y2 > x2,  и т. д. 

Таким образом, пар, представляющий собой на выходе из кипятильника 
почти чистый ВК, по мере движения вверх все более обогащается низкокипя-
щим компонентом и покидает верхнюю тарелку колонны в виде почти чистого 

 
 Рис. 3.39. Схема непрерывно действующей ректификационной установки: 

1 – ректификационная колонна (а – укрепляющая часть;  
б – исчерпывающая часть); 2 – кипятильник; 3 – дефлегматор;  

4 – делитель флегмы; 5 – подогреватель исходной смеси; 6 – холодильник 
дистиллята (или холодильник-конденсатор); 7 – холодильник остатка (или 

нижнего продукта); 8, 9 – сборники; 10 – насосы

Пусть концентрация жидкости на первой тарелке равна х
1
 (по 

низкокипящему компоненту), а ее температура t
1
. В результате вза-

имодействия между жидкостью и паром, имеющим более высокую 

температуру, жидкость частично испаряется, причем в пар перехо-

дит преимущественно НК. Поэтому на следующую (вторую) тарел-

ку поступает пар с содержанием НК y
1 
> x

1
.

Испарение жидкости на тарелке происходит за счет тепла кон-

денсации пара. Из пара конденсируется и переходит в жидкость пре-

имущественно ВК, содержание которого в поступающем на тарелку 

паре выше равновесного с составом жидкости на тарелке. При равен-

стве теплот испарения компонентов бинарной смеси для испарения  

1 моля НК необходимо сконденсировать 1 моль ВК, т. е. фазы на тарел-

ке обмениваются эквимолекулярными количествами компонентов.

На второй тарелке жидкость имеет состав x
2
, содержит больше 

НК, чем на первой (x
2 
> x

1
), и, соответственно, кипит при более низ-

кой температуре (t
2
 < t

1
). Соприкасаясь с ней, пар состава y

1
 частич-

но конденсируется, обогащается НК и удаляется на вышерасполо-

женную тарелку, имея состав y
2
 > x

2
,

 
 и т. д.
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Таким образом, пар, представляющий собой на выходе из 

кипятильника почти чистый ВК, по мере движения вверх все бо-

лее обогащается низкокипящим компонентом и покидает верхнюю 

тарелку колонны в виде почти чистого НК, который практически 

полностью переходит в паровую фазу на пути пара от кипятильника 

до верха колонны.

Пары конденсируются в дефлегматоре 3, охлаждаемом водой, и 

получаемая жидкость разделяется в делителе 4 на дистиллят и флег-

му, которая направляется на верхнюю тарелку колонны. Следова-

тельно, с помощью дефлегматора в колонне создается нисходящий 

поток жидкости.

Жидкость, поступающая на орошение колонны (флегма), пред-

ставляет собой почти чистый НК. Однако, стекая по колонне и вза-

имодействуя с паром, жидкость все более обогащается ВК, конден-

сирующимся из пара.

Когда жидкость достигает нижней тарелки, она становится 

практически чистым ВК и поступает в кипятильник, обогреваемый 

глухим паром или другим теплоносителем.

На некотором расстоянии от верха колонны к жидкости из деф-

легматора присоединяется исходная смесь, которая поступает на так 

называемую питающую тарелку колонны. Для того чтобы умень-

шить тепловую нагрузку кипятильника, исходную смесь обычно 

предварительно нагревают в подогревателе 5 до температуры кипе-

ния жидкости на питающей тарелке.

Питающая тарелка как бы делит колонну на две части, имеющие 

различное назначение. В верхней части 1а (от питающей до верхней 

тарелки) должно быть обеспечено возможно большее укрепление 

паров, т. е. обогащение их НК, с тем чтобы в дефлегматор направ-

лялись пары, близкие по составу к чистому НК. Поэтому данная 

часть колонны называется укрепляющей. В нижней части 1б (от пи-

тающей до нижней тарелки) необходимо в максимальной степени 

удалить из жидкости НК, т. е. исчерпать жидкость для того, чтобы 

в кипятильник стекала жидкость, близкая по составу к чистому ВК. 

Соответственно, эта часть колонны называется исчерпывающей.

В дефлегматоре 3 могут быть сконденсированы либо все пары, 

поступающие из колонны, либо только часть их, соответствующая 
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количеству возвращаемой в колонну флегмы. В первом случае часть 

конденсата, остающаяся после отделения флегмы, представляет со-

бой дистиллят (ректификат), или верхний продукт, который после 

охлаждения в холодильнике 6 направляется в сборник дистиллята 

9. Во втором случае несконденсированные в дефлегматоре пары 

одновременно конденсируются и охлаждаются в холодильнике 6, 

который при таком варианте работы служит конденсатором-холо-

дильником дистиллята.

Жидкость, выходящая из низа колонны (близкая по составу ВК), 

также делится на две части. Одна часть, как указывалось, направля-

ется в кипятильник, а другая – остаток (нижний продукт) – после 

охлаждения водой в холодильнике 7 направляется в сборник 8.

На рис. 3.39 приведена лишь принципиальная схема непрерыв-

но действующей ректификационной установки. Такие установки 

оснащаются необходимыми контрольно-измерительными и регу-

лирующими приборами, позволяющими автоматизировать их ра-

боту и проводить процесс с помощью программного управления 

в оптимальных условиях. Путем автоматического регулирования 

сводятся к минимуму колебания количества, состава и температуры 

исходной смеси, давления и расхода греющего пара и расхода ох-

лаждающей воды.

Материальный баланс процесса ректификации

Исходная смесь при ректификации вводится в верхнюю часть 

исчерпывающей секции. Здесь она взаимодействует в противотоке с 

паром, начальный состав которого аналогичен составу остатка сме-

си, которая обедняется НК и обогащается  ВК.

В укрепляющей секции пар, поступающий из нижней ступе-

ни, взаимодействует в противотоке с жидкостью, исходный состав 

которой аналогичен составу дистиллята. Происходит укрепление 

пара, т. е. обогащение его НК. Пар для питания ректификацион-

ного аппарата образуется в кубе (рис. 3.40) путем испарения части 

поступающей жидкости. Флегма для орошения аппарата  образуется 

в дефлегматоре в результате конденсации части пара, имеющего со-

став, близкий составу дистиллята. 
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Для дальнейшего анализа процесса ректификации примем следующие до-
пущения: 

1. Молярная теплота испарения обоих компонентов одинакова, и каждый 
кмоль сконденсировавшегося пара испаряет 1 кмоль жидкости, вследствие чего 
количество поднимающегося пара и стекающей жидкости по высоте колонны не 
изменяется, а изменяется их состав. Надо отметить, что молярная теплота испа-
рения (в Дж/кмоль) различных веществ приблизительно одинакова. Поэтому 
сделанное допущение не приводит к значительной ошибке, если расчет процес-
са ректификации вести не в весовых, а в молярных величинах.  

2.  Исходная жидкая смесь подается  при температуре кипения, следова-
тельно,  нет расхода тепла на подогрев. В этих условиях количество стекающей 
жидкости в нижней части колонны (ниже ввода исходной смеси) увеличивается 
на количество введенной смеси. 

3. При конденсации пара в дефлегматоре не происходит изменения его со-
става, он аналогичен составу дистиллята.  

4. Составы пара нижней части колонны и остатка хW совпадают, потому 
что при испарении жидкости в кубе не происходит изменения концентрации 
компонентов. 

Обозначим через G и L количества паровой и жидкой фаз, через y1 и y2 – 
молярные доли НК в парах при входе в колонну и на выходе из нее, через х1 и  х2 

 
 

Рис. 3.40. К выводу уравнения материального  
баланса: 1 – укрепляющая часть колонны; 2 – исчерпы-

вающая часть колонны; 3 – куб; 4 – дефлегматор\ 

Рис. 3.40. К выводу уравнения материального баланса:  
1 – укрепляющая часть колонны; 2 – исчерпывающая часть колонны;  

3 – куб; 4 – дефлегматор

Теплота, необходимая для испарения смеси, сообщается ей  

в кубе. В дефлегматоре происходит отвод тепла, вследствие чего по-

ступающие в него пары полностью или частично конденсируются. 

Дистиллят из дефлегматора отводится в жидком или парообразном 

состоянии. Остаток отводится из куба в виде жидкости.

Обозначим через F количество поступающей на ректификацию 

смеси (в кмоль/с), через Р – количество получаемого дистиллята  

(в кмоль/с), через W – количество остатка (в кмоль/с) и через х
F
, х

P
, 

x
W

 – составы смеси, дистиллята и остатка (в мол. долях НК).

Тогда уравнение материального баланса для всего количества 

смеси принимает вид

F = P + W,

для НК

F х
F
 = P х

P
 +W x

W
 .

При помощи этих уравнений решаются все задачи, связанные  

с определением количества или состава веществ, участвующих  

в процессе ректификации. Обычно заданы количество смеси F и со-
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ставы х
F 

, х
P 

, x
W 

. Количество дистиллята Р и остатка W вычисляется 

совместным решением представленных выше уравнений.

Уравнения применимы и при выражении величин F, Р и W в ве-

совых количествах (в кг/с). При этом составы смеси, дистиллята и 

остатка должны быть выражены в весовых долях (а
F 
, a

P 
, a

w
).

Для дальнейшего анализа процесса ректификации примем сле-

дующие допущения:

1.	Молярная теплота испарения обоих компонентов одинакова, 

и каждый кмоль сконденсировавшегося пара испаряет 1 кмоль 

жидкости, вследствие чего количество поднимающегося пара и 

стекающей жидкости по высоте колонны не изменяется, а изме-

няется их состав. Надо отметить, что молярная теплота испарения  

(в Дж/кмоль) различных веществ приблизительно одинакова. По-

этому сделанное допущение не приводит к значительной ошибке, 

если расчет процесса ректификации вести не в весовых, а в мо-

лярных величинах. 

2.	 Исходная жидкая смесь подается  при температуре кипения, сле-

довательно,  нет расхода тепла на подогрев. В этих условиях коли-

чество стекающей жидкости в нижней части колонны (ниже ввода 

исходной смеси) увеличивается на количество введенной смеси.

3.	При конденсации пара в дефлегматоре не происходит изменения 

его состава, он аналогичен составу дистиллята. 

4.	Составы пара нижней части колонны и остатка х
W

 совпадают, по-

тому что при испарении жидкости в кубе не происходит измене-

ния концентрации компонентов.

Обозначим через G и L количества паровой и жидкой фаз, через 

y
1
 и y

2
 – молярные доли НК в парах при входе в колонну и на выходе 

из нее, через х
1 
и

  
х

2
 – молярные доли НК в жидкости на входе в ко-

лонну и выходе из нее. 

Рассмотрим произвольное сечение А–А в верхней или в нижней 

части аппарата. В этом сечении состав пара у, а жидкости – х. Урав-

нение материального баланса по НК для части аппарата выше рас-

сматриваемого сечения имеет вид

Су + Lx
2
 = Gy

2
 + Lx,
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откуда
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– молярные доли НК в жидкости на входе в колонну и выходе из нее.  
Рассмотрим произвольное сечение А–А в верхней или в нижней части ап-

парата. В этом сечении состав пара у, а  жидкости – х. Уравнение материального 
баланса по НК для части аппарата выше рассматриваемого сечения имеет вид 

LxGyLxGy  22 , 
откуда 

 xx
G
Lyy  22 .  

Аналогично, составляя материальный баланс по НК для части аппарата, 
расположенной ниже сечения А–А, 

11 LxGyLxGy  ,  
откуда 

 11 xx
G
Lyy  .   

Расход поднимающегося пара G постоянен во всей колонне. Часть пара из 
дефлегматора Ф возвращается в колонну в виде флегмы, а остальная часть Р от-
водится в виде дистиллята. Таким образом, G = Ф + Р. 

Отношение  

Р
R Ф
  

называется флегмовым числом.  
Из этого следует, что Ф = PR и количество поднимающегося пара состав-

ляет 
G = PR + P = P(R + 1),  

т. е. на каждый кмоль дистиллята в кубе  испаряется (R + 1) кмоль остатка. 
В укрепляющей колонне стекающая жидкость – флегма, следовательно, 

справедливо выражение 
L = Ф = PR,  

а состав пара на выходе равен составу подаваемой на орошение флегмы: 
у2 = х2 = хР . 

Подставляя значения L, G, y2 и х2 в это уравнение, найдем 

11 





R
x

x
R

Rу P . 

Для х = хР, вычислим  у = хР, т. е. на у–х-диаграмме рабочая линия укреп-
ляющей колонны проходит через лежащую на диагонали точку a с абсциссой хР.  

Аналогично, составляя материальный баланс по НК для части 

аппарата, расположенной ниже сечения А–А,

Cy
1
 + Lx = Gy + Lx

1
, 

откуда
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Для х = хР, вычислим  у = хР, т. е. на у–х-диаграмме рабочая линия укреп-
ляющей колонны проходит через лежащую на диагонали точку a с абсциссой хР.  

Расход поднимающегося пара G постоянен во всей колонне. 

Часть пара из дефлегматора Ф возвращается в колонну в виде флег-

мы, а остальная часть Р отводится в виде дистиллята. Таким обра-

зом, G = Ф + Р.

Отношение 
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– молярные доли НК в жидкости на входе в колонну и выходе из нее.  
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 называется флегмовым числом. 

Из этого следует, что Ф = PR и количество поднимающегося 

пара составляет
G = PR + P = P(R + 1), 

т. е. на каждый кмоль дистиллята в кубе  испаряется (R + 1) кмоль 

остатка.

В укрепляющей колонне стекающая жидкость – флегма, следо-

вательно, справедливо выражение

L = Ф = PR, 

а состав пара на выходе равен составу подаваемой на орошение 

флегмы:

у
2 
= х

2 
= х

Р 
.

Подставляя значения L, G, y
2
 и х

2
 в это уравнение, найдем
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Для х = х
Р
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Р
, т. е. на у–х-диаграмме рабочая линия 

укрепляющей колонны проходит через лежащую на диагонали точ-

ку a с абсциссой х
Р
. Тангенс угла наклона рабочей линии 
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Тангенс угла наклона рабочей линии 1
tgα




R
R

, а отрезок, отсекаемый на оси 
ординат, составляет 

1


R
x

b P .  

В исчерпывающей колонне количество стекающей жидкости L больше, 
чем флегмы Ф, на количество исходной жидкой смеси F. Обозначая f

P
F
 , 

найдем количество стекающей жидкости для исчерпывающей части колонны:  
L = Ф + F = P(R + f).  

Составы поступающего в колонну пара и выходящей из нее жидкости рав-
ны составу остатка: 

y1 = х1 = х W. 
После подстановки значений L и G, y1 и х1 получим  

)(
1 цц xx

R
fRxу 




   

или 

Wx
R
fx

R
fRу

1
1

1 






 .  

При х = хW у = хW, т. е. рабочая линия исчерпывающей колонны проходит че-
рез лежащую на диагонали точку c  с абсциссой хW. 

Найдем абсциссу b пересечения рабочих линий укрепляющей и исчерпы-
вающей колонн, исходя из условия равенства ординат точек: 
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Умножив обе части этой формулы на (R + 1), получим произведение по-
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т. е. абсцисса точки b равна составу исходной смеси хF. 
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а отрезок, отсекаемый на оси ординат, составляет
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В исчерпывающей колонне количество стекающей жидкости L 

больше, чем флегмы Ф, на количество исходной жидкой смеси F. 
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т. е. абсцисса точки b равна составу исходной смеси хF. 

, найдем количество стекающей жидкости для ис-

черпывающей части колонны: 

L = Ф + F = P(R + f). 

Составы поступающего в колонну пара и выходящей из нее 

жидкости равны составу остатка:

y
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= х

1 
= х

 W
.

После подстановки значений L и G, y
1
 и х

1
 получим 
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т. е. абсцисса точки b равна составу исходной смеси хF. 

     или     
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т. е. абсцисса точки b равна составу исходной смеси хF. 

 

При х = х
W

 у = х
W

, т. е. рабочая линия исчерпывающей колон- 

ны проходит через лежащую на диагонали точку c с абсциссой х
W

.

Найдем абсциссу b пересечения рабочих линий укрепляющей и 

исчерпывающей колонн, исходя из условия равенства ординат точек:
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т. е. абсцисса точки b равна составу исходной смеси хF. 

Умножив обе части этой формулы на (R + 1), получим произве-

дение подобных членов:

х
Р 

= fх
 
– (f - 1)x

W 
.

Учитывая, что 
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т. е. абсцисса точки b равна составу исходной смеси хF. 

, решение данного уравнения относительно 

х будет иметь следующий вид:
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т. е. абсцисса точки b равна составу исходной смеси хF. т. е. абсцисса точки b равна составу исходной смеси х
F
.

Для построения на у–х-диаграмме рабочих линий (рис. 3.41) от-

кладывают на оси абсцисс точки х
W

, х
F
, х

Р
, соответствующие соста-

вам остатка, исходной смеси и дистиллята, проводят через эти точки 

вертикали х
W

с, х
F
b, х

Р
a. Далее в зависимости от принятого флегмо-

вого числа R откладывают на оси ординат отрезок оd. Точку d на оси 

ординат и точку a пересечения вертикали х
Р
a с диагональю соеди-

няют прямой da. Точку b пересечения этой прямой с вертикалью 

х
F
b соединяют с точкой c пересечения вертикали х

W
с с диагональю. 

Отрезок ab будет рабочей линией укрепляющей колонны, отрезок 
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bc – рабочей линией исчерпывающей колонны. Таким образом, при 

принятых допущениях рабочие линии процесса прямые.
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Контрольные вопросы 

 
1. Что означает понятие «жидкость» в гидромеханике? 
2. Чем отличается идеальная жидкость от реальной? 
3. Что называют удельным объемом и удельным весом жидкости? 
4. В чем отличие капельных и упругих жидкостей? 
5. В чем заключаются особенности гидростатики и гидродинамики? 
6. Какие математические уравнения описывают свойства жидкости в со-

стоянии покоя? 
7. Сформулируйте основное уравнение гидростатики. В чем заключается 

его физический смысл? 
8. Сформулируйте закон Паскаля. 
9. Что является движущей силой при течении жидкости? 
10.  Какими уравнениями представлен математический аппарат гидрокине-

тики и гидродинамики? 

Рис. 3.41. Построение рабочей линии 
ректификационной колонны 
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ректификационной колонны

Контрольные вопросы

1.	Что означает понятие «жидкость» в гидромеханике?

2.	Чем отличается идеальная жидкость от реальной?

3.	Что называют удельным объемом и удельным весом жидкости?

4.	В чем отличие капельных и упругих жидкостей?

5.	В чем заключаются особенности гидростатики и гидродинамики?

6.	Какие математические уравнения описывают свойства жидкости 

в состоянии покоя?

7.	Сформулируйте основное уравнение гидростатики. В чем заклю-

чается его физический смысл?

8.	Сформулируйте закон Паскаля.

9.	Что является движущей силой при течении жидкости?



301

10.	Какими уравнениями представлен математический аппарат ги-

дрокинетики и гидродинамики?

11.	Чем различаются внутренняя, внешняя и смешанная задачи ги-

дродинамики?

12.	Как связаны скорости капельной жидкости в различных попе-

речных сечениях трубопровода и площади этих сечений?

13.	 Что описывают дифференциальные уравнения движения Эйлера?

14.	 Что описывается путем решения уравнений Навье – Стокса со-

вместно с дифференциальным уравнением неразрывности потока?

15.	От какого параметра зависит режим движения жидкости (крите-

рий Рейнольдса)?

16.	Для чего служат критерии гидродинамического подобия?

17.	Каков физический смысл критерия Фруда?

18.	Каков физический смысл критерия Эйлера?

19.	Каков физический смысл критерия Рейнольдса?

20.	Каков физический смысл критерия гомохронности?

21.	Какие виды насосов существуют?

22.	Что называют теплообменом?

23.	Что является движущей силой процесса теплообмена?

24.	Опишите три вида передачи тепла.

25.	Какими способами в большинстве случаев производится пере-

нос теплоты?

26.	Чем отличаются установившиеся (стационарные) и неустано-

вившиеся (нестационарные) процессы теплообмена?

27.	Какой вид имеет основное уравнение теплопередачи для стаци-

онарного режима?

28.	Каков физический смысл коэффициента теплопередачи?

29.	От каких параметров зависит коэффициент теплопередачи?

30.	Что называется температурным градиентом?

31.	Что показывает коэффициент теплопроводности?

32.	Что показывает коэффициент температуропроводности?

33.	Что подразумевается под конвективным теплообменом?

34.	Что называется коэффициентом теплоотдачи?

35.	Для решения каких задач прибегают к использованию методов 

теории подобия?

36.	Каков физический смысл критерия Нуссельта?
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37.	Каков физический смысл критерия Фурье?

38.	Каков физический смысл критерия Пекле?

39.	Каков физический смысл критерия Прандтля?

40.	Каков физический смысл критерия Архимеда?

41.	Каков физический смысл критерия Грасгофа?

42.	Какой математический закон отражает суть теплопередачи с по-

мощью теплового излучения?

43.	Опишите явления, протекающие при теплоотдаче при измене-

нии агрегатного состояния.

44.	Опишите области и особенности применения важнейших те-

пловых процессов (нагревание, охлаждение, конденсация, ис-

парение) в химической технологии.

45.	Опишите основные виды теплообменных аппаратов.

46.	Как называется процесс переноса вещества из одной фазы в 

другую?

47.	Что является движущей силой процесса массообмена?

48.	Что такое абсорбция?

49.	Что такое перегонка и ректификация, в чем их сходство и разли-

чия?

50.	Что такое жидкостная экстракция?

51.	Что такое адсорбция?

52.	Что такое ионный обмен?

53.	Что такое растворение и экстрагирование из твердых тел?

54.	Что такое кристаллизация?

55.	Что собой представляют мембранные процессы?

56.	В чем заключается различие между понятием «массообмен» (или 

массопередача) и понятием «массоотдача»?

57.	В каких единицах выражают количественный состав фаз? Запи-

шите формулы и объясните их физический смысл.

58.	Что такое фазовое равновесие?

59.	Что такое коэффициент распределения?

60.	Какими путями (способами) может происходить диффузия?

61.	Чем обусловлена скорость перехода распределяемого вещества 

из одной фазы в другую?

62.	Как математически выражается основное уравнение массопере-

дачи, каков его физический смысл?
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63.	 Что подразумевается под материальным балансом массопередачи?

64.	Как определить направление процесса массопередачи?

65.	В чем заключаются отличия основных способов массопередачи: 

молекулярной диффузии (уравнение Фика) и конвективного пе-

реноса?

66.	В чем с математической точки зрения заключается аналогия ста-

ционарных массообменных процессов с тепловыми процесса-

ми? Опишите основные критерии подобия в массообмене?

67.	В чем заключается взаимосвязь коэффициентов массоотдачи и 

массопередачи?

68.	Опишите основные типы абсорбционных аппаратов.
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4. ПРОИЗВОДСТВЕННЫЕ ПРОЦЕССЫ 

4.1. Первичные (физические) методы  
переработки нефти 

Прямая перегонка нефти

Доля нефти и газа в энергетическом балансе всех стран мира по-

стоянно возрастает, несмотря на активное развитие альтернативных 

источников энергии.  

Направления переработки нефти задаются исходя из химиче-

ской и технологической классификации нефти на основе ее состава.

Существуют первичные и вторичные методы переработки неф-

ти. Первичными являются процессы разделения нефти на фракции 

перегонкой (фракции перегонки различаются интервалом темпера-

тур кипения компонентов). Вторичные процессы – это деструктив-

ная (химическая) переработка нефти и очистка нефтепродуктов. 

К первичной перегонке относят процессы атмосферной пере-

гонки нефти и вакуумной перегонки мазута. Их назначение состоит 

в разделении нефти на фракции для последующей их переработки 

или использования как товарных продуктов. Первичную перегон-

ку осуществляют, соответственно, в атмосферных трубчатых (AT), 

вакуумных трубчатых (ВТ) или атмосферно-вакуумных трубчатых 

(АВТ) установках.

На установках AT осуществляют неглубокую переработку неф-

ти с получением бензиновых, керосиновых, дизельных фракций и 

мазута. Установки ВТ предназначены для углубления переработки 

нефти. Получаемые в них из мазута газойлевые, масляные фракции 

и гудрон используют в качестве сырья в процессах вторичной пере-

работки нефти для производства смазочных масел, кокса, битума и 

других нефтепродуктов.

Различают топливное и топливно-масляное направления пере-

работки нефти. При реализации топливно-масляного направления 

предусмотрено получение базовых масляных фракций.

На рис. 4.1 представлена технологическая схема первичной  пе-

регонки нефти АВТ топливного направления.
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При реализации топливного направления предусмотрена вто-

ричная перегонка бензина с получением узких нефтяных фракций, 

используемых для вторичных процессов переработки (рис. 4.2). 

Нефтепродукты прямой разгонки нефти

Углеводородный газ состоит преимущественно из пропана и бу-

тана, которые в растворенном виде содержатся в поступающей на 

переработку нефти. Пропан-бутановую фракцию используют для 

производства индивидуальных углеводородов на газофракциониру-

ющих установках в качестве бытового топлива.

Бензиновые фракции (62–180 °С) служат сырьем во вторичных 

процессах изомеризации, каталитического риформинга с целью 

производства индивидуальных ароматических углеводородов (бен-

зола, толуола, ксилолов), высокооктановых компонентов автомо-

бильных и авиационных бензинов; их применяют в качестве сырья 

для пиролиза при получении этилена.

Керосиновые фракции (120–240 °С) используются как топливо 

для реактивных двигателей в виде осветленного керосина и для про-

изводства лаков и красок (уайт-спирит).

Дизельные фракции (140–340 °С) служат дизельным топливом и 

сырьем для получения жидких парафинов депарафинизацией.

Мазут – остаток атмосферной перегонки нефти – используется 

как котельное топливо и в качестве сырья во вторичных процессах 

переработки (каталитический крекинг, гидрокрекинг).

Вакуумный газойль – дистиллятная фракция углеводородов, ис-

пользуемая в качестве сырья для процессов термического и катали-

тического крекинга.

Нефтяные масла представляют собой смесь жидких высоко-

кипящих фракций, используемых в качестве сырья для получения 

минеральных масел.

Гудрон – остаток вакуумной переработки мазута – подвергает-

ся деасфальтизации, коксованию с целью углубления переработки 

нефти и используется в производстве битума.

В последнее время нефть перерабатывается на комбинирован-

ных установках, сочетающих процессы первичной перегонки нефти 

с термическими и каталитическими процессами. Комбинирован-
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ные установки требуют меньших капиталовложений, чем раздель-

ные установки эквивалентной мощности. 

Они экономичнее и по эксплуатационным затратам, так как более 

рационально используют тепло потоков и вследствие этого расходуют 

меньше первичного тепла, воды и электроэнергии. В отечественных 

установках ЛК-6У перегонка нефти комбинируется с гидроочисткой, 

каталитическим риформингом и газофракционированием. 

4.2. Вторичные (физико-химические) методы  
переработки нефти и нефтепродуктов

4.2.1. Термическая стабильность углеводородов

Термическая стабильность углеводородов различных видов 

определяется энергией Гиббса образования углеводородов из про-

стых веществ и зависимостью этой энергии от температуры:

DG
T

обр = A + BT.                                           (4.1)

Коэффициенты А и В легко определяются, если известна энер-

гия Гиббса при двух температурах. Так, уравнение зависимости 

энергии Гиббса образования метана от температуры имеет следую-

щий вид:  

DG
T

обр = -79 019 + 94,6T. 

Как видно из представленных данных, для всех углеводородов 

(рис. 4.3), кроме ацетилена, с повышением температуры энергия 

Гиббса возрастает, а термодинамическая стабильность всех угле-

водородов, кроме ацетилена, с повышением температуры падает. 

Энергия Гиббса алканов и циклоалканов увеличивается быстро, ал-

кенов и аренов – медленно.

Вследствие этого соотношение термодинамической устойчиво-

сти углеводородов различных классов с температурой меняется: при 

температуре до 227 °С наиболее устойчивы алканы, при более высо-

кой температуре – алкены, алкадиены, арены. Следовательно, для 

переработки алканов в алкены достаточно простого нагревания до 

высокой температуры. 

Однако алкены при любой температуре неустойчивы и легко 

вступают в реакции полимеризации. Кроме того, даже при отно-
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кены, алкадиены, арены. Следовательно, для переработки алканов в алкены 
достаточно простого нагревания до высокой температуры.  

Однако алкены при любой температуре неустойчивы и легко вступают 
в реакции полимеризации. Кроме того, даже при относительно низкой темпе-
ратуре термодинамически возможен распад углеводородов на элементы. 

Поэтому общее термодинамическое равновесие системы со временем 
сдвигается в сторону глубоких превращений (с образованием водорода, ме-
тана, смолы, кокса), и время становится одним из основных параметров, 
определяющих состояние системы. Конечный состав продуктов высокотем-
пературных процессов в значительной степени определяется кинетическими 
закономерностями.  

Если целью процесса является получение максимального выхода алке-
нов, то реакцию надо остановить в момент их наибольшей концентрации и не 
дать возможности системе приблизиться к конечному термодинамическому 
равновесию. 
4.2.2. Термические превращения углеводородов 

Рассмотрим реакцию термического расщепления углеводородов: 

Энергия Гиббса связана с константой равновесия реакций: 
                                        pKRTG ln . 

Здесь 
                                                    21 kkKp  . 

Рис. 4.3. Зависимость энергии Гиббса образования углеводородов 
от температуры: 

1 – СН4; 2, 5 – С2Н6, С3Н8; 6, 8, 11 – CпH2п+2; 3 – С2Н4; 7, 9, 10 – 
арены; 4 – С2Н2 
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Поэтому общее термодинамическое равновесие системы со вре-

менем сдвигается в сторону глубоких превращений (с образованием 

водорода, метана, смолы, кокса), и время становится одним из ос-

новных параметров, определяющих состояние системы. Конечный 

состав продуктов высокотемпературных процессов в значительной 

степени определяется кинетическими закономерностями. 

Если целью процесса является получение максимального выхо-

да алкенов, то реакцию надо остановить в момент их наибольшей 

концентрации и не дать возможности системе приблизиться к ко-

нечному термодинамическому равновесию.

4.2.2. Термические превращения углеводородов

Рассмотрим реакцию термического расщепления углеводородов:
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Энергия Гиббса связана с константой равновесия реакций

DG = -RT ln K
p
.

Здесь K
p
 = k

1 
/k

2
.

При k
1
 > k

2
 значение энергии Гиббса DG < 0 и соответствует об-

ласти протекания реакции для разных групп углеводородов. Тем-

.
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пературная зависимость энергии Гиббса реакции расщепления для 

разных групп углеводородов представлена на рис. 4.4.
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При k1 > k2 значение энергии Гиббса G < 0 и соответствует области проте-
кания реакции для разных групп углеводородов. Температурная зависимость 
энергии Гиббса реакции расщепления для разных групп углеводородов пред-
ставлена на рис. 4.4. 

Термодинамическая ста-
бильность при одинаковом числе 
атомов углерода в цепи понижает-
ся: парафины > нафтены > олефи-
ны > арены. Однако с ростом тем-
пературы ввиду различной зависи-
мости энергии Гиббса от темпера-
туры порядок изменяется на об-
ратный: арены > олефины > наф-
тены > парафины. 

Термодинамическое рас-
щепление углеводородов идет по 
радикально-цепному механизму. 

Алканы расщепляются как 
по связям С–С, так и по связям C–
Н. Так как энергия диссоциации 

связи С–С меньше, чем связей С–H, то более вероятен распад С–С-связей. 
При распаде по С–С-связи (реакции крекинга) из молекулы алкана в простом 
случае образуются алкен и алкан с меньшей молекулярной массы: 

СН3–СН2–СН2–СН2–СН3  СН2=СН2 + СН3–СН2–СН3.  
При распаде по С–Н-связям происходит дегидрирование с отщеплени-

ем молекулы водорода и образованием алкена с тем же числом атомов угле-
рода, что и у исходного алкана: 

  СН3–СН2–СН2–СН2–СН3 СН3–СН2–СН2–СН=СН2 + Н2. 
Для низших алканов (этан, пропан) реакция дегидрирования является 

преобладающей. Для высших алканов преобладает реакция крекинга. Начи-
ная с пентана, расщепление по связи С–С становится преобладающим.  

Высшие алканы расщепляются только по С–С-связи, причем по мере 
увеличения числа атомов углерода в молекуле возрастает скорость крекинга.  
Место разрыва в молекуле алкана определяется энергиями диссоциации свя-
зей, а также температурой и давлением. При умеренных температурах 400–
500 °С разрыв происходит ближе к середине молекулы, т. е. по наиболее сла-
бым связям. 

Нафтены термически стабильнее алканов, со значительной скоростью 
их распад протекает при 550 °С. Распад происходит с раскрытием цикла и 
образованием алкенов и с отщеплением молекул водорода и образованием 
ненасыщенных соединений:  
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При k1 > k2 значение энергии Гиббса G < 0 и соответствует области проте-
кания реакции для разных групп углеводородов. Температурная зависимость 
энергии Гиббса реакции расщепления для разных групп углеводородов пред-
ставлена на рис. 4.4. 

Термодинамическая ста-
бильность при одинаковом числе 
атомов углерода в цепи понижает-
ся: парафины > нафтены > олефи-
ны > арены. Однако с ростом тем-
пературы ввиду различной зависи-
мости энергии Гиббса от темпера-
туры порядок изменяется на об-
ратный: арены > олефины > наф-
тены > парафины. 

Термодинамическое рас-
щепление углеводородов идет по 
радикально-цепному механизму. 

Алканы расщепляются как 
по связям С–С, так и по связям C–
Н. Так как энергия диссоциации 

связи С–С меньше, чем связей С–H, то более вероятен распад С–С-связей. 
При распаде по С–С-связи (реакции крекинга) из молекулы алкана в простом 
случае образуются алкен и алкан с меньшей молекулярной массы: 

СН3–СН2–СН2–СН2–СН3  СН2=СН2 + СН3–СН2–СН3.  
При распаде по С–Н-связям происходит дегидрирование с отщеплени-

ем молекулы водорода и образованием алкена с тем же числом атомов угле-
рода, что и у исходного алкана: 

  СН3–СН2–СН2–СН2–СН3 СН3–СН2–СН2–СН=СН2 + Н2. 
Для низших алканов (этан, пропан) реакция дегидрирования является 

преобладающей. Для высших алканов преобладает реакция крекинга. Начи-
ная с пентана, расщепление по связи С–С становится преобладающим.  

Высшие алканы расщепляются только по С–С-связи, причем по мере 
увеличения числа атомов углерода в молекуле возрастает скорость крекинга.  
Место разрыва в молекуле алкана определяется энергиями диссоциации свя-
зей, а также температурой и давлением. При умеренных температурах 400–
500 °С разрыв происходит ближе к середине молекулы, т. е. по наиболее сла-
бым связям. 

Нафтены термически стабильнее алканов, со значительной скоростью 
их распад протекает при 550 °С. Распад происходит с раскрытием цикла и 
образованием алкенов и с отщеплением молекул водорода и образованием 
ненасыщенных соединений:  
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При k1 > k2 значение энергии Гиббса G < 0 и соответствует области проте-
кания реакции для разных групп углеводородов. Температурная зависимость 
энергии Гиббса реакции расщепления для разных групп углеводородов пред-
ставлена на рис. 4.4. 

Термодинамическая ста-
бильность при одинаковом числе 
атомов углерода в цепи понижает-
ся: парафины > нафтены > олефи-
ны > арены. Однако с ростом тем-
пературы ввиду различной зависи-
мости энергии Гиббса от темпера-
туры порядок изменяется на об-
ратный: арены > олефины > наф-
тены > парафины. 

Термодинамическое рас-
щепление углеводородов идет по 
радикально-цепному механизму. 

Алканы расщепляются как 
по связям С–С, так и по связям C–
Н. Так как энергия диссоциации 

связи С–С меньше, чем связей С–H, то более вероятен распад С–С-связей. 
При распаде по С–С-связи (реакции крекинга) из молекулы алкана в простом 
случае образуются алкен и алкан с меньшей молекулярной массы: 

СН3–СН2–СН2–СН2–СН3  СН2=СН2 + СН3–СН2–СН3.  
При распаде по С–Н-связям происходит дегидрирование с отщеплени-

ем молекулы водорода и образованием алкена с тем же числом атомов угле-
рода, что и у исходного алкана: 

  СН3–СН2–СН2–СН2–СН3 СН3–СН2–СН2–СН=СН2 + Н2. 
Для низших алканов (этан, пропан) реакция дегидрирования является 

преобладающей. Для высших алканов преобладает реакция крекинга. Начи-
ная с пентана, расщепление по связи С–С становится преобладающим.  

Высшие алканы расщепляются только по С–С-связи, причем по мере 
увеличения числа атомов углерода в молекуле возрастает скорость крекинга.  
Место разрыва в молекуле алкана определяется энергиями диссоциации свя-
зей, а также температурой и давлением. При умеренных температурах 400–
500 °С разрыв происходит ближе к середине молекулы, т. е. по наиболее сла-
бым связям. 

Нафтены термически стабильнее алканов, со значительной скоростью 
их распад протекает при 550 °С. Распад происходит с раскрытием цикла и 
образованием алкенов и с отщеплением молекул водорода и образованием 
ненасыщенных соединений:  
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Для низших алканов (этан, пропан) реакция дегидрирования 

является преобладающей. Для высших алканов преобладает реак-

ция крекинга. Начиная с пентана, расщепление по связи С–С ста-

новится преобладающим. 



311

Высшие алканы расщепляются только по С–С-связи, причем 

по мере увеличения числа атомов углерода в молекуле возрастает 

скорость крекинга.  Место разрыва в молекуле алкана определяется 

энергиями диссоциации связей, а также температурой и давлением. 

При умеренных температурах 400–500 °С разрыв происходит ближе 

к середине молекулы, т. е. по наиболее слабым связям.

Нафтены термически стабильнее алканов, со значительной ско-

ростью их распад протекает при 550 °С. Распад происходит с рас-

крытием цикла и образованием алкенов и с отщеплением молекул 

водорода и образованием ненасыщенных соединений:  247

 
В случае циклогексана реакция протекает до образования бензола:  

 . 
Ароматические углеводороды обладают высокой термической ста-

бильностью. Наибольшую термическую стабильность имеет бензол. 
Самой слабой связью в молекуле бензола является связь С–Н, поэтому 

в условиях крекинга происходит реакция дегидроконденсации с образовани-
ем дифенила: 

.  

Расщепление углеводородов с получением олефинов достигает значи-
тельной скорости при 500–550 0С и ускоряется с повышением температуры.  

Увеличение температуры до 750–850 0С приводит к ароматизации 
жидких продуктов на 85–95 %, а в газе увеличивается количество олефинов, 
особенно этилена и пропилена. Чрезмерно высокие значения температуры 
увеличивают выход водорода. 

Увеличение времени контакта снижает содержание олефинов вслед-
ствие их полимеризации, увеличивает выход водорода, метана, аренов и кок-
са (оптимум составляет 0,1 сек.). 

Повышение давления снижает выход олефинов за счет их полимериза-
ции, поэтому процессы проводят при понижении давления, например разбав-
ляя сырье водяным паром. При повышении температуры газ обогащается всё 
более термодинамически стабильными веществами (низшими углеводорода-
ми и водородом). 

Содержание парафинов с увеличением температуры уменьшается, и 
при 900 0С они полностью исчезают. 

Термический крекинг 
Термический крекинг осуществляется при температуре 470–520 °С и 

давлении 2–5 МПа.  
В последнее время развиваются процессы термического крекинга тя-

желых очищенных дистиллятов нефти, главная цель которых – получение не 
бензина, а крекинг-остатка с низким содержанием асфальтенов и металлов, 
пригодного для получения игольчатого кокса. Термический крекинг мазута с 
получением крекинг-бензина является устаревшим процессом и не применя-
ется. 

В случае циклогексана реакция протекает до образования бен-

зола: 
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Расщепление углеводородов с получением олефинов достигает 

значительной скорости при 500–550 оС и ускоряется с повышением 

температуры. 

Увеличение температуры до 750–850 оС приводит к ароматизации 

жидких продуктов на 85–95 %, а в газе увеличивается количество 

олефинов, особенно этилена и пропилена. Чрезмерно высокие зна-

чения температуры увеличивают выход водорода.

Увеличение времени контакта снижает содержание олефинов 

вследствие их полимеризации, увеличивает выход водорода, метана, 

аренов и кокса (оптимум составляет 0,1 сек.).

.
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Повышение давления снижает выход олефинов за счет их поли-

меризации, поэтому процессы проводят при понижении давления, 

например разбавляя сырье водяным паром. При повышении темпе-

ратуры газ обогащается всё более термодинамически стабильными 

веществами (низшими углеводородами и водородом).

Содержание парафинов с увеличением температуры уменьша-

ется, и при 900 0С они полностью исчезают.

Термический крекинг

Термический крекинг осуществляется при температуре 470– 

520 °С и давлении 2–5 МПа. 

В последнее время развиваются процессы термического крекин-

га тяжелых очищенных дистиллятов нефти, главная цель которых – 

получение не бензина, а крекинг-остатка с низким содержанием 

асфальтенов и металлов, пригодного для получения игольчатого 

кокса. Термический крекинг мазута с получением крекинг-бензина 

является устаревшим процессом и не применяется.

В табл. 4.1 приведен выход продуктов (в % масс.) процесса тер-

мического крекинга с максимальным выходом либо крекинг-остат-

ка (1), либо термогазойля (2).

Таблица 4.1

Состав продуктов Режим (2) Режим (1)

Углеводородный газ   2,5 9,0

Крекинг-бензин         17,6 28,0

Керосиногазойлевая фракция    3,9 –

Термогазойль   22 –

Крекинг-остаток    39 74

Продукты термического крекинга

Газ термического крекинга, представленный главным образом 

углеводородами C
1
 – С

3
, содержит значительное количество непре-

дельных углеводородов. Его применяют в качестве нефтехимиче-

ского сырья или как топливо.

Бензин также содержит много алкенов, вследствие чего он ха-

рактеризуется низкой химической стабильностью. Наличие серни-

стых и азотистых соединений, невысокое октановое число (60–66 



313

по моторному методу) не позволяют использовать крекинг-бензин 

в качестве компонента моторного топлива без предварительной ги-

дроочистки и риформирования.

Керосиногазойлевая фракция (200–350 °С) является ценным 

компонентом флотского мазута. После гидроочистки ее применяют 

также как компонент дизельного топлива.

Термогазойль (> 350 °С) – сырье для каталитического крекинга 

(гидрокрекинга) и производства технического углерода.

Крекинг-остаток используют как котельное топливо. По срав-

нению с прямогонным мазутом продукт вследствие ароматизации 

имеет большую плотность и теплоту сгорания.

Существуют разнообразные схемы термического крекинга. Ва-

риант термического крекинга, направленный преимущественно на 

снижение вязкости котельного топлива, получил в мировой практи-

ке название «висбрекинг» (легкий крекинг). 

Процесс осуществляют при температуре 450–480 °С под давле-

нием 2–5 МПа. При этом происходит частичное удаление неста-

бильных серосодержащих соединений (сероводорода, сульфидов, 

дисульфидов).

Висбрекинг является в настоящее время одним из перспектив-

ных процессов глубокой переработки высоковязких нефтяных 

остатков. Включение его в схему переработки нефти позволяет зна-

чительно увеличить отбор вакуумного газойля и получать товарное 

котельное топливо без применения разбавителей. На рис. 4.5 и 4.6 

представлены варианты схем проведения висбрекинга.
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Висбрекинг по схеме с выносной сокинг-камерой имеет существенные 
преимущества, поскольку позволяет одновременно регулировать два 
параметра: управление темпертурой в печи и давлением в сокинг-камере, что 
обеспечивает более высокую селективность по выходу газойля и снижает 
потребление топлива и энергии.  

Каталитический крекинг  
Каталитический крекинг – процесс каталитического деструктивного 

превращения тяжелых дистиллятных нефтяных фракций: 
 в моторные топлива;  
 сырье для нефтехимии;  
 сырье для производства технического углерода и кокса.  

Процесс протекает в присутствии алюмосиликатных катализаторов при 
температуре 450–530 °С и давлении 0,07–0,3 МПа. При каталитическом кре-
кинге протекают следующие реакции углеводородов: 

 расщепление высокомолекулярных углеводородов (собственно 
крекинг); 

Рис. 4.5. Висбрекинг с использованием змеевика: 
1 – сырьевой насос; 2 – нагревательно-реакционная печь; 3 – 

ректификационная колонна; 4 – теплообменник; 5 – сепаратор 

Рис. 4.6. Схема установки висбрекинга с сокинг-камерой  
и вакуумным испарителем: 

1 – печь; 2 – сокинг-камера; 3 – фракционирующая колонна;  
4 – вакуумный испаритель 

Рис. 4.5. Висбрекинг с использованием змеевика: 1 – сырьевой насос;  
2 – нагревательно-реакционная печь; 3 – ректификационная колонна;  

4 – теплообменник; 5 – сепаратор
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Висбрекинг по схеме с выносной сокинг-камерой имеет суще-

ственные преимущества, поскольку позволяет одновременно регу-

лировать два параметра: управление темпертурой в печи и давлени-

ем в сокинг-камере, что обеспечивает более высокую селективность 

по выходу газойля и снижает потребление топлива и энергии. 

Каталитический крекинг 

Каталитический крекинг – процесс каталитического деструк-

тивного превращения тяжелых дистиллятных нефтяных фракций:

•	в моторные топлива; 

•	сырье для нефтехимии; 

•	сырье для производства технического углерода и кокса. 

Процесс протекает в присутствии алюмосиликатных катализато-

ров при температуре 450–530 °С и давлении 0,07–0,3 МПа. При ка-

талитическом крекинге протекают следующие реакции углеводородов:

•	расщепление высокомолекулярных углеводородов (собственно 

крекинг);

•	изомеризация н-алканов в изоалканы;

•	дегидрирование циклоалканов в арены;

•	полимеризация олефинов.

Деструкция тяжелого нефтяного сырья вызывает образование 

дополнительного количества светлых моторных топлив, наиболь-

шее значение из которых имеет бензин. 

Реализация всех первых трех типов реакций приводит к повы-

шению октанового числа бензина: при одинаковой структуре ок-
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тановые числа углеводородов возрастают с уменьшением молеку-

лярной массы. 

Октановые числа изоалканов выше, чем алканов нормального 

строения, а аренов – выше, чем циклоалканов и алканов.

Алюмосиликатные катализаторы Al
2
O

3
 · Si

2
O

3
 представляют со-

бой гранулированные вещества, обладающие высокой удельной 

поверхностью.

В соответствии с современными представлениями на поверхно-

сти алюмосиликатных катализаторов имеется два типа каталитиче-

ских центров: протонные и апротонные. На рис. 4.7 представлены 

предполагаемые структуры этих центров.
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 изомеризация н-алканов в изоалканы; 
 дегидрирование циклоалканов в арены; 
 полимеризация олефинов. 

Деструкция тяжелого нефтяного сырья вызывает образование дополни-
тельного количества светлых моторных топлив, наибольшее значение из ко-
торых имеет бензин.  

Реализация всех первых трех типов реакций приводит к повышению 
октанового числа бензина: при одинаковой структуре октановые числа уг-
леводородов возрастают с уменьшением молекулярной массы.  

Октановые числа изоалканов выше, чем алканов нормального строе-
ния, а аренов – выше, чем циклоалканов и алканов. 

Алюмосиликатные катализаторы Al2O3ꞏSi2O3 представляют собой 
гранулированные вещества, обладающие высокой удельной поверхностью. 

В соответствии с современными представлениями на поверхности 
алюмосиликатных катализаторов имеется два типа каталитических центров: 
протонные и апротонные. На рис. 4.7 представлены предполагаемые струк-
туры этих центров. 

Структуры I, II и III типа относятся к содержащим протонные центры, а 
IV и V типов – апротонные. Образование структур I, II, III обусловлено: 

I – наличием хемосорбированной воды атомом алюминия; 
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III – свободной структурой. 
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Si O Al
O

O

Si

Si

O

H

H

I

O Al

O

O Si

O

O

H

III

O

Si

O

O

O

OAl

O

O

O H
II

Si O Al
O

O

Si

Si
IV

O

O Al
O

O

V
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центры, а IV и V типов – апротонные. Образование структур I, II, 

III обусловлено:

I – наличием хемосорбированной воды атомом алюминия;

II – гидроксильной группой, сорбированной атомом алюминия;

III – свободной структурой.

Механизм каталитического крекинга

В отличие от термического крекинга углеводородов, протекаю-

щего по радикально-цепному механизму, каталитический крекинг 

протекает по ионному механизму через образование карбкатиона:
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Образование карбкатиона может проходить как под действием апро-

тонного, так и протонного кислотного центра. Различают первичный, вто-
ричный и третичный карбкатион: 

 
Высокая устойчивость третичного карбкатиона обуславливает образо-

вание изоалканов.  
Каталитический крекинг на алюмосиликатных катализаторах – один 

из самых многотоннажных процессов в нефтеперерабатывающей промыш-
ленности.  

Целевым назначением процесса является получение высокооктано-
вого бензина из вакуумных дистиллятов различных нефтей, выкипающих в 
пределах 300–500 °С.  

Кроме высокооктанового бензина, на установках каталитического кре-
кинга получают также углеводородный газ, легкий и тяжелый газойли. Коли-
чество и качество продуктов зависят от характеристики перерабатываемого 
сырья.  

В последнее время в промышленности активно внедряются цеолитсо-
держащие катализаторы. Каталитический крекинг на цеолитсодержащих 
катализаторах проводят при 450–530° С под давлением, близким к атмосфер-
ному (0,07–0,3 МПа).  

Цеолиты представляют собой каркасные кристаллические алюмо-
силикаты. Их химический состав может быть представлен обшей формулой, 
отражающей состав элементарной ячейки, в таком виде:       

                               Mex/n[ (AlO2)x(SiO2)y] ꞏ m H2O,   
где Me – катионы с валентностью n (K, Ca, Mg, Na); т – число молекул воды; 
у/х – мольное отношение оксида кремния к оксиду алюминия в цеолите. 

Совершенствование цеолитсодержащих катализаторов, связанное с 
необходимостью повышения их активности, стабильности и селективности, 
способствовало разработке современных процессов крекинга с кипящим сло-
ем катализатора. 

Современные промышленные установки каталитического крекинга 
различаются по типу применяемого цеолитсодержащего катализатора: с 
движущим слоем шарикового катализатора, с кипящим слоем микросфериче-
ского катализатора. 

На рис. 4.8 представлены установки каталитического крекинга.  

Образование карбкатиона может проходить под действием как 

апротонного, так и протонного кислотного центра. Различают пер-

вичный, вторичный и третичный карбкатион:

 251

C

R

R

R H + H+ + H2R3C

 
Образование карбкатиона может проходить как под действием апро-

тонного, так и протонного кислотного центра. Различают первичный, вто-
ричный и третичный карбкатион: 

 
Высокая устойчивость третичного карбкатиона обуславливает образо-

вание изоалканов.  
Каталитический крекинг на алюмосиликатных катализаторах – один 

из самых многотоннажных процессов в нефтеперерабатывающей промыш-
ленности.  

Целевым назначением процесса является получение высокооктано-
вого бензина из вакуумных дистиллятов различных нефтей, выкипающих в 
пределах 300–500 °С.  

Кроме высокооктанового бензина, на установках каталитического кре-
кинга получают также углеводородный газ, легкий и тяжелый газойли. Коли-
чество и качество продуктов зависят от характеристики перерабатываемого 
сырья.  

В последнее время в промышленности активно внедряются цеолитсо-
держащие катализаторы. Каталитический крекинг на цеолитсодержащих 
катализаторах проводят при 450–530° С под давлением, близким к атмосфер-
ному (0,07–0,3 МПа).  

Цеолиты представляют собой каркасные кристаллические алюмо-
силикаты. Их химический состав может быть представлен обшей формулой, 
отражающей состав элементарной ячейки, в таком виде:       

                               Mex/n[ (AlO2)x(SiO2)y] ꞏ m H2O,   
где Me – катионы с валентностью n (K, Ca, Mg, Na); т – число молекул воды; 
у/х – мольное отношение оксида кремния к оксиду алюминия в цеолите. 

Совершенствование цеолитсодержащих катализаторов, связанное с 
необходимостью повышения их активности, стабильности и селективности, 
способствовало разработке современных процессов крекинга с кипящим сло-
ем катализатора. 

Современные промышленные установки каталитического крекинга 
различаются по типу применяемого цеолитсодержащего катализатора: с 
движущим слоем шарикового катализатора, с кипящим слоем микросфериче-
ского катализатора. 

На рис. 4.8 представлены установки каталитического крекинга.  

Высокая устойчивость третичного карбкатиона обуславливает 

образование изоалканов. 

Каталитический крекинг на алюмосиликатных катализаторах – 

один из самых многотоннажных процессов в нефтеперерабатываю-

щей промышленности. 

Целевым назначением процесса является получение высокоокта-
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где Me – катионы с валентностью n (K, Ca, Mg, Na); т – число мо-

лекул воды; у/х – мольное отношение оксида кремния к оксиду 

алюминия в цеолите.
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Совершенствование цеолитсодержащих катализаторов, связан-

ное с необходимостью повышения их активности, стабильности и 

селективности, способствовало разработке современных процессов 

крекинга с кипящим слоем катализатора.

Современные промышленные установки каталитического кре-

кинга различаются по типу применяемого цеолитсодержащего ка-

тализатора: с движущим слоем шарикового катализатора, с кипя-

щим слоем микросферического катализатора.

На рис. 4.8 представлены установки каталитического крекинга.  252

Характеристики технологического режима и выход продуктов устано-
вок каталитического крекинга с микросферическим катализатором представ-
лены в табл. 4.2. 

 
Таблица 4.2 

Наименование показателей Установка с равно 
высотным расположе-
нием реактора и реге-

нератора 

Установка с  соос-
ным 

расположением реак-
тора и регенератора 

Температура крекинга,оС 475–485 465–475 
Массовая скорость подачи сырья, час-1 10–12 90–110 
Кратность циркуляции 5,0–5,5 4,5–5,0 
Давление в реакторе, МПа 0,06 0,1 
Температура регенерации,оС 610–620 660–680 
Давление в регенераторе, МПа 0,01 0,04 
Содержание остаточного кокса  
на катализаторе, % масс. 

0,02 0,1 

Выход продуктов,% масс.   
ΣС2 3,0 3,6 
ΣС3-С4 5,6 6,5 
Бензин (С5-205оС) 38,0 37,0 
Легкий газойль 30,0 29,0 
Тяжелый газойль 20,2 19,1 
Кокс 3,2 4,8 

 
Рис. 4.8.  

а) реакторно-регенерационный блок установки каталитического крекинга с псев-
доожиженным слоем микросферического катализатора: 

1 – пневмотранспорт; 2 – цилиндрическая камера; 3 – регенератор; 4 – сепарационная 
камера; 5 – реактор с концевым кипящим слоем; 6 – циклон; 7 – десорбер; 8 – лифт-

реактор; 
б) реакторно-регенерационный блок установки каталитического крекинга с псев-

доожиженным слоем микросферического катализатора Millisecond (MSCC): 
1 – миллисекундный реактор; 2 – регенератор

а) 
4

б) 
4

Рис. 4.8. Установки каталитического крекинга:  
а) реакторно-регенерационный блок установки каталитического крекинга 

с псевдоожиженным слоем микросферического катализатора:  
1 – пневмотранспорт; 2 – цилиндрическая камера; 3 – регенератор;  
4 – сепарационная камера; 5 – реактор с концевым кипящим слоем;  

6 – циклон; 7 – десорбер; 8 – лифтреактор; б) реакторно-
регенерационный блок установки каталитического крекинга с псев-
доожиженным слоем микросферического катализатора Millisecond 

(MSCC): 1 – миллисекундный реактор; 2 – регенератор

Характеристики технологического режима и выход продуктов 

установок каталитического крекинга с микросферическим катали-

затором представлены в табл. 4.2.
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Таблица 4.2

Наименование показателей

Установка с равно-
высотным располо-
жением реактора и 

регенератора

Установка с со- 
осным расположе-

нием реактора и 
регенератора

Температура крекинга,оС 475–485 465–475

Массовая скорость подачи сы-
рья, час-1

10–12 90–110

Кратность циркуляции 5,0–5,5 4,5–5,0

Давление в реакторе, МПа 0,06 0,1

Температура регенерации,оС 610–620 660–680

Давление в регенераторе, МПа 0,01 0,04

Содержание остаточного кокса 
на катализаторе, % масс.

0,02 0,1

Выход продуктов,% масс.

ΣС
2

3,0 3,6

ΣС
3
–С

4
5,6 6,5

Бензин (С
5 
– 205 оС) 38,0 37,0

Легкий газойль 30,0 29,0

Тяжелый газойль 20,2 19,1

Кокс 3,2 4,8

Конструкция установок существенно сказывается на параме-

трах их работы. Соосное расположение реактора и регенератора бо-

лее энергозатратно по сравнению с равновысотным.

Установка с миллисекундным реактором позволяет существен-

но снизить время пребывания сырья в реакционной зоне, что пре-

пятствует развитию вторичных процессов в сырье.  

Каталитический риформинг

Основные цели каталитического риформинга углеводородов  

в нефтехимическом комплексе следующие:

1)	превращение низкооктановых бензиновых фракций в катали-

зат – высокооктановые компоненты бензина;

2)	превращение бензиновых фракций в катализат, из которого выде-

ляют ароматические углеводороды – бензол, толуол, этилбензол, 

изомеры ксилола.
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Каталитический риформинг проводят в среде водорода при вы-

соких температурах (480–530 °С), сравнительно низких давлениях 

(2–4 МПа) и с применением специальных катализаторов. 

В процессе образуется избыточное количество водорода, кото-

рое выводится в виде водородсодержащего газа (до 80 % Н
2
) и ис-

пользуется для процессов гидрирования.

Каталитический риформинг – сложный химический процесс,  

в котором протекают реакции, приводящие к образованию арома-

тических углеводородов:

•	дегидрирование шестичленных нафтенов

 253
 

Конструкция установок существенно сказывается на параметрах их ра-
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 дегидроциклизация парафинов 

 
 изомеризация н-парафинов и аренов 

 

•	дегидроизомеризация пятичленных нафтенов
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деляют ароматические углеводороды – бензол, толуол, этилбензол, изомеры 
ксилола. 

Каталитический риформинг проводят в среде водорода при высоких 
температурах (480–530 °С), сравнительно низких давлениях (2–4 МПа) и с 
применением специальных катализаторов.  

В процессе образуется избыточное количество водорода, которое вы-
водится в виде водородсодержащего газа (до 80 % Н2) и используется для 
процессов гидрирования. 

Каталитический риформинг – сложный химический процесс, в котором 
протекают реакции, приводящие к образованию ароматических углеводоро-
дов: 

 дегидрирование шестичленных нафтенов 

 
 дегидроизомеризация пятичленных нафтенов 

 
  
 дегидроциклизация парафинов 

 
 изомеризация н-парафинов и аренов 

 

•	изомеризация н-парафинов и аренов

 253
 

Конструкция установок существенно сказывается на параметрах их ра-
боты. Соосное расположение реактора и регенератора более энергозатратно 
по сравнению с равновысотным. 

Установка с миллисекундным реактором позволяет существенно сни-
зить время пребывания сырья в реакционной зоне, что препятствует разви-
тию вторичных процессов в сырье.   

Каталитический	риформинг 
Основные цели каталитического риформинга углеводородов в нефте-

химическом комплексе следующие: 
1) превращение низкооктановых бензиновых фракций в катализат – 

высокооктановые компоненты бензина; 
2) превращение бензиновых фракций в катализат, из которого вы-

деляют ароматические углеводороды – бензол, толуол, этилбензол, изомеры 
ксилола. 

Каталитический риформинг проводят в среде водорода при высоких 
температурах (480–530 °С), сравнительно низких давлениях (2–4 МПа) и с 
применением специальных катализаторов.  

В процессе образуется избыточное количество водорода, которое вы-
водится в виде водородсодержащего газа (до 80 % Н2) и используется для 
процессов гидрирования. 

Каталитический риформинг – сложный химический процесс, в котором 
протекают реакции, приводящие к образованию ароматических углеводоро-
дов: 

 дегидрирование шестичленных нафтенов 

 
 дегидроизомеризация пятичленных нафтенов 

 
  
 дегидроциклизация парафинов 

 
 изомеризация н-парафинов и аренов 

  254

 
 Основные реакции каталитического риформинга – дегидрирование 

нафтенов и дегидроциклизация парафинов – протекают со значительным 
тепловым эффектом. Теплота дегидрирования метилциклогексана в толуол 
при рабочей температуре 800 К составляет 2212 кДж/кг, а теплота дегидри-
рования п-гептана в толуол – 2539 кДж/кг. 

Реакции ароматизации в процессе риформинга сопровождаются изоме-
ризацией и гидрокрекингом углеводородов. Теплота реакций изомеризации 
невелика, а гидрокрекинг протекает с выделением тепла, которое частично 
компенсирует эндотермический эффект основных реакций риформинга. 

Реакции ароматизации являются высокотемпературными. Температура 
процесса риформинга зависит от применяемого катализатора и достигает 
740–800 К. 

Мольные соотношения циркулирующего водородсодержащего газа и 
жидкофазного углеводородного сырья находятся в пределах от 6:1 до 10:1. 
Увеличение содержания водорода за счет повышения кратности циркуляции 
повышает расход энергии на компримирование циркулирующего газа и рас-
ход топлива в трубчатой печи для подогрева этого газа. Оптимальная кон-
центрация водорода в циркулирующем газе составляет 80–90 % (об.). 

В каталитическом риформинге применяют гетерогенные бифункцио-
нальные катализаторы. Эти катализаторы содержат металлы (платину, пла-
тину и рений, платину и иридий), которые катализируют реакции дегидриро-
вания и гидрирования. Носителем катализаторов служит промотированный 
галогенами оксид алюминия, обладающий кислотными свойствами и катали-
зирующий реакции изомеризации и крекинга углеводородов. 

На катализаторах риформинга протекают также реакции дегидроцик-
лизации парафиновых углеводородов. В отечественной промышленности ис-
пользуют алюмоплатиновые катализаторы АП-56 и АП-64, которые содер-
жат соответственно 0,65 и 0,64 % платины, нанесенной на Y-Al2O3. 

Каталитический риформинг, основные реакции которого эндотермиче-
ские, осуществляют в адиабатических реакторах на неподвижном катализа-
торе. Реакторный блок промышленных установок риформинга обычно со-
стоит из трех или четырех последовательно работающих реакторов с проме-
жуточным подогревом парогазовой смеси в печи.  

Однако всё большее распространение получает технологическая схема 
с движущим слоем катализатора и его непрерывной регенерацией. Данная 
технология получила название «CCR-платформинг» – риформинг с непре-
рывной регенерацией платинового катализатора (рис. 4.9).  

Основные реакции каталитического риформинга – дегидриро-

вание нафтенов и дегидроциклизация парафинов – протекают со 

значительным тепловым эффектом. Теплота дегидрирования ме-
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тилциклогексана в толуол при рабочей температуре 800 К состав-

ляет 2212 кДж/кг, а теплота дегидрирования п-гептана в толуол –  

2539 кДж/кг.

Реакции ароматизации в процессе риформинга сопровождают-

ся изомеризацией и гидрокрекингом углеводородов. Теплота реак-

ций изомеризации невелика, а гидрокрекинг протекает с выделени-

ем тепла, которое частично компенсирует эндотермический эффект 

основных реакций риформинга.

Реакции ароматизации являются высокотемпературными. Тем-

пература процесса риформинга зависит от применяемого катализа-

тора и достигает 740–800 К.

Мольные соотношения циркулирующего водородсодержащего 

газа и жидкофазного углеводородного сырья находятся в пределах 

от 6:1 до 10:1. Увеличение содержания водорода за счет повышения 

кратности циркуляции повышает расход энергии на компримиро-

вание циркулирующего газа и расход топлива в трубчатой печи для 

подогрева этого газа. Оптимальная концентрация водорода в цирку-

лирующем газе составляет 80–90 % (об.).

В каталитическом риформинге применяют гетерогенные би-

функциональные катализаторы. Эти катализаторы содержат ме-

таллы (платину, платину и рений, платину и иридий), которые ка-

тализируют реакции дегидрирования и гидрирования. Носителем 

катализаторов служит промотированный галогенами оксид алюми-

ния, обладающий кислотными свойствами и катализирующий ре-

акции изомеризации и крекинга углеводородов.

На катализаторах риформинга протекают также реакции деги-

дроциклизации парафиновых углеводородов. В отечественной про-

мышленности используют алюмоплатиновые катализаторы АП-56 

и АП-64, которые содержат соответственно 0,65 и 0,64 % платины, 

нанесенной на Y-Al
2
O

3
.

Каталитический риформинг, основные реакции которого эндо-

термические, осуществляют в адиабатических реакторах на непод-

вижном катализаторе. Реакторный блок промышленных установок 

риформинга обычно состоит из трех или четырех последовательно 

работающих реакторов с промежуточным подогревом парогазовой 

смеси в печи. 
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Однако всё большее распространение получает технологиче-

ская схема с движущим слоем катализатора и его непрерывной 

регенерацией. Данная технология получила название «CCR-плат-

форминг» – риформинг с непрерывной регенерацией платинового 

катализатора (рис. 4.9).  255

Работа установки характеризуется показателями, представленными в 
табл. 4.3. 

Таблица 4.3 
Наименование показателей Значение 

Температура на входе в реактор, оС 495–540 
Объемная скорость подачи сырья, час -1 1,8–1,9 
Кратность циркуляции ВСГ, м3/м3 сырья 800–900 
Давление в реакторе, МПа 0,9–1,2 
Содержание ароматических углеводородов в 
продукте, % об. 

55–58 

Октановое число продукта  100 

Катализат процесса риформинга перерабатывают по схеме 
нефтехимического комплекса по двум альтернативным вариантам: 

 получение автомобильного бензина; 
 получение ароматических углеводородов (бензол, толуол, этилбензол, 

изомеры ксилола).  
 
4.3. ГАЗОПЕРЕРАБОТКА 
4.3.1. Состав широкой фракции легких углеводородов (ШФЛУ)  

Углеводородные газы нефтепереработки включают газы, растворенные 
в нефти и газовом конденсате и выделяющиеся при атмосферно-вакуумной 
перегонке, и газы, полученные при деструктивной переработке нефти. 

В зависимости от состава и природы компонентов газы разделяют на 
сухие и жирные, предельные и непредельные.  

 

Рис. 4.9. Технологическая схема установки риформинга с движущим слоем катализатора 
(ССR-платформинг): 

1, 2, 3 – реакторы; 4 – регенератор; 5, 6 – сепараторы высокого и низкого давления; 7 – 
стабилизационная колонна; 8 – многосекционная печь 

Рис. 4.9. Технологическая схема установки риформинга с движущим слоем 
катализатора (ССR-платформинг): 1, 2, 3 – реакторы; 4 – регенератор; 
5, 6 – сепараторы высокого и низкого давления; 7 – стабилизационная 

колонна; 8 – многосекционная печь

Работа установки характеризуется показателями, представлен-

ными в табл. 4.3.

Таблица 4.3

Наименование показателей Значение

Температура на входе в реактор, оС 495–540

Объемная скорость подачи сырья, час -1 1,8–1,9

Кратность циркуляции ВСГ, м3/м3 сырья 800–900

Давление в реакторе, МПа 0,9–1,2

Содержание ароматических углеводородов 
в продукте, % об.

55–58

Октановое число продукта 100

Катализат процесса риформинга перерабатывают по схеме не-

фтехимического комплекса по двум альтернативным вариантам:

•	получение автомобильного бензина;
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•	получение ароматических углеводородов (бензол, толуол, этил-

бензол, изомеры ксилола). 

4.3. Газопереработка

4.3.1. Состав широкой фракции легких углеводородов (ШФЛУ) 

Углеводородные газы нефтепереработки включают газы, рас-

творенные в нефти и газовом конденсате и выделяющиеся при ат-

мосферно-вакуумной перегонке, и газы, полученные при деструк-

тивной переработке нефти.

В зависимости от состава и природы компонентов газы разделя-

ют на сухие и жирные, предельные и непредельные. 

Сухие газы содержат в основном компоненты С
1
 и С

2
, жирные – 

С
1
, С

2
, С

3
 и выше. Сухие газы используются как топливо. Компо-

ненты жирных газов применяют в быту и как сырье для дополни-

тельной переработки.

Предельные газы состоят из углеводородов метанового ряда и 

получаются при первичной переработке нефти и в процессах вто-

ричной переработки, протекающих под давлением водорода. 

Непредельные газы включают значительное количество непре-

дельных углеводородов и получаются на установках термического 

и каталитического крекинга и коксования. Предельные и непре-

дельные газы разделяют на газофракционирующих установках 

различного типа.

Состав углеводородных газов основных процессов нефтепере-

работки представлен в табл. 4.4.

Таблица 4.4

Компоненты
Состав газов, масс. %

АВТ КР ГДТ ГВД ЗКГ ТКД КК
Пиролиз
бензина

СН4 + Н2 2,7 19,0 34,0 6,9 36,3 16,2 13,0 18,2

Этилен – – – – 1,7 2,5 5,0 43,4

Этан 5,1 21,0 24,5 14,0 18,2 17,0 8,0 3,5

Пропилен – – – – 5,9 9,0 23,8 20,8

Пропан 41,3 32,0 20,5 44,7 17,0 21,5 10,8 0,4

Изобутилен – – – – 2,3 4,5 7,2 1,0
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Компоненты
Состав газов, масс. %

АВТ КР ГДТ ГВД ЗКГ ТКД КК
Пиролиз
бензина

Н-бутилен – – – – 3,7 0,8 12,8 3,9

Н-бутан 50,9 16,0 – 10,4 9,5 14,5 4,8 0,4

Изобутан 13,0 12,0 21,0 24,0 5,6 5,0 14,6 3,0

Бутадиен – – – – – – – 5,4

Сумма непре-
дельных газов

– – – – 13,6 25,8 48,8 74,5

Примечание. АВТ – атмосферно-вакуумная разгонка; КР – каталитический ри-
форминг; ГДТ – гидроочистка дизельного топлива; ГВД – гидроочистка вакуум-
ного дистиллята; ЗКГ – замедленное коксование гудрона; ТКД – термический 
крекинг под давлением; КК – каталитический крекинг. 

При переработке предельных углеводородных газов в зависимо-

сти от назначения получают фракции:

•	метан-этановую (сухой газ), которую используют как сырье пиро-

лиза или в качестве хладагента на установках глубокой депарафи-

низации масел;

•	пропановую – сырье пиролиза, бытовой сжиженный газ, хлада-

гент на промышленных установках;

•	изобутановую – сырье установок алкилирования, производств 

синтетического каучука и МТБЭ, ЭТБЭ;

•	бутановую – используется для получения бутадиена, в качестве 

бытового сжиженного газа и компонента автобензинов;

•	пентановую – сырье для процессов пиролиза, изомеризации.

Продуктами непредельного углеводородного сырья являются 

следующие фракции: 

•	пропан-пропиленовая – сырье для процессов полимеризации и 

алкилирования;

•	бутан-бутеновая – сырье для установок алкилирования, для про-

изводств метилэтилкетона, полиизобутилена, синтетических ка-

учуков;

•	этан-этиленовая и пентан-амилленовая, используемые как не-

фтехимическое сырье.

Технологический процесс газофракционирования углеводород-

ного сырья включает следующие операции: осушку, очистку, абсор-

бцию, компрессию, конденсацию, ректификацию.
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Осушку применяют при последующей низкотемпературной рек-

тификации газа (например, с выделением этилена). Проводят КК с 

использованием как жидких (гликолей), так и твердых поглотите-

лей (кислотоустойчивых цеолитов).

Очистку применяют для удаления химических примесей (се-

роводорода, нафтеновых кислот, меркаптанов), вызывающих кор-

розию оборудования и дезактивацию катализаторов последующих 

процессов переработки. Часто для этих целей применяют раствор 

щелочи – эффективный, технологичный, дешевый реагент. В по-

следнее время проводят очистку с применением моноэтаноламина.

Абсорбция – обратимый процесс разделения углеводородных 

газов, основанный на избирательном поглощении отдельных ком-

понентов (жирного газа) абсорбентом (бензиновая или керосиновая 

фракция). Растворимость углеводородов в абсорбенте увеличивает-

ся с повышением давления, молекулярной массы и снижением тем-

пературы процесса ниже критической температуры абсорбируемого 

газа. Повышение температуры и низкое давление – благоприятные 

условия для процесса десорбции или регенерации абсорбента.

Компрессия и конденсация – два взаимосвязанных процесса, 

позволяющие сократить объемы перерабатываемого сырья и разде-

лить его на компоненты в соответствии с их критическими темпера-

турами и давлениями.

Ректификация сжиженных газов отличается от ректификации 

нефтяных фракций повышенным давлением и высокой четкостью 

ректификации (вследствие близости температур кипения разделя-

емых фракций).

Выбор сочетаний и последовательности вышеуказанных методов 

фракционирования технологических углеводородных газов зависит как 

от состава последних, так и от требуемого ассортимента продукции.

На рис. 4.10 представлена одна из схем разделения попутного 

газа. Разделение попутного газа проводят на газофракционных уста-

новках (ГФУ) при давлении р = 2–4 МПа и пониженной температуре.
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Процесс термического пиролиза углеводородного сырья остается ос-
новным способом получения низкомолекулярных олефинов – этилена и 
пропилена. 

Среднегодовой прирост потребления этилена и пропилена в мире со-
ставляет более 4 %. Наряду с производством этилена и пропилена процесс 
пиролиза является основным источником дивинила, выделяемого из сопут-
ствующей пиролизной С4 фракции и бензола, получаемого из жидких про-
дуктов пиролиза. 

Около 80 % мирового производства дивинила и 39 % производства 
бензола осуществляются пиролизом углеводородов. 

Условно все реакции при пиролизе можно разделить на первичные и 
вторичные. Первичные реакции протекают с увеличением объема газа ре-
акционной массы. Это в основном реакции расщепления высокомолекуляр-
ных парафинов и нафтеновых углеводородов с образованием углеводородов 
с меньшей молекулярной массой:  

52383 HCHCHC   ,  инициирование цепи; 
HHCHC   4252 ,  развитие цепи;                          С2Н4 – целевой продукт                  

)( 73734833 HCизоHСнCHHCHC   ;                   СН4 – целевой продукт                         

34273 HCHCHCн   ;                                                           
HHCHСизо   6373 ;                                                           

)( 7373283 HCизоHCнHHСH                  Н2 – целевой продукт                                   

63273 HCHHCнH   , обрыв цепи;                  С3Н6 – целевой продукт                                   

8373 HCHCнH   ;                                                                

634733 HCCHHCизоHC  ;                                               

104733 HCHCизоHC  .                                                         

Вторичные реакции конденсации протекают преимущественно на 
поздних стадиях пиролиза. В связи с увеличением молекулярной массы мо-
лекул продуктов реакции происходит уменьшение газообразного объема ре-

Газы

С1 - С3

стабилизации
 (1,9 МПа)

С4 - ( > C5 )

 Р = 0,8 МПа

С1 + С2

С3

на разделение
 (Р = 4 МПа)

изо - С4

С4

С5

> C5

C5 -  ( C5 )

Р = 0,3 МПа

С5

изо - С5

Рис. 4.10. Схема разделения попутного газа 
Рис. 4.10. Схема разделения попутного газа

4.3.2. Пиролиз
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Около 80 % мирового производства дивинила и 39 % производ-

ства бензола осуществляются пиролизом углеводородов.

Условно все реакции при пиролизе можно разделить на первич-

ные и вторичные. Первичные реакции протекают с увеличением объ-

ема газа реакционной массы. Это в основном реакции расщепления 
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Вторичные реакции конденсации протекают преимущественно 

на поздних стадиях пиролиза. В связи с увеличением молекуляр-

ной массы молекул продуктов реакции происходит уменьшение 

газообразного объема реакционной массы. В основном реакции 

образования ароматических, полиядерных ароматических углево-

дородов типа нафталина, антрацена в результате реакции конден-

сации и поликонденсации ведут к синтезу термически стабильных 

ароматических углеводородов, в том числе в результате реакций 

типа Дильса – Альдера:
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акционной массы. В основном реакции образования ароматических, поли-
ядерных ароматических углеводородов типа нафталина, антрацена в резуль-
тате реакции конденсации и поликонденсации ведут к синтезу термически 
стабильных ароматических углеводородов, в том числе в результате реакций 
типа Дильса-Альдера: 

 
 

; 
HHCHC   5666 ;                                                          

HHCHCHCHCHC   565611126656 ;             бифенил – целевой продукт                                       
25666 HHCHCH   .                                 

Также к вторичным реакциям можно отнести реакции образования 
различных пастообразных водородных соединений углерода, которые в про-
мышленности принято называть пёком. Лишенный водорода продукт, обож-
женный при очень высокой температуре, называется коксом. Получаемый 
пиролитический кокс отличается по свойствам от каменноугольного кокса. 

Пиролитический кокс по своей структуре представляет собой поли-
конденсированную ароматическую систему, которая может образовываться в 
результате процесса дегидроконденсации ароматических ядер: 

. 
Деление реакций на первичные (разрушение тяжелых молекул) и вто-

ричные (синтез поликонденсированных ароматических углеводородов) 
условно. 

Для снижения скоростей вторичных реакций пиролиза используют раз-
бавление сырья пиролиза водяным паром. В результате парциальное давле-
ние углеводородов снижается и, согласно принципу Ле Шателье, снижение 
давления в зоне реакции будет способствовать протеканию реакций, идущих 
с увеличением объема, то есть первичных. 

В табл. 4.5 представлен состав газов пиролиза в зависимости от сырья. 

Таблица 4.5 
Компоненты 

газов пиролиза, % масс. 
Сырье 

Этан + пропан Бензин 
Водород 
Метан 
Этан 
Пропан 
Бутан 

0,7–0,9 
16–18 
26–28 
5–6 

20–32 

0,9–1,2 
15–20 
5–8 
1–3 
1–3 

Этилен 
Пропилен 
Бутилены 
Бутадиен 

36–38 
10–12 
19–22 

– 

30–40 
15–20 
8–12 
5–7 

3561177585953263
42 CHHCHCHCHCHCHCHC HC   
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Деление реакций на первичные (разрушение тяжелых молекул) 

и вторичные (синтез поликонденсированных ароматических угле-

водородов) условно.

Для снижения скоростей вторичных реакций пиролиза ис-

пользуют разбавление сырья пиролиза водяным паром. В резуль-

тате парциальное давление углеводородов снижается, и, согласно 

принципу Ле Шателье, снижение давления в зоне реакции будет 

способствовать протеканию реакций, идущих с увеличением объ-

ема, то есть первичных.

В табл. 4.5 представлен состав газов пиролиза в зависимости от 

сырья.

Таблица 4.5

Компоненты
газов пиролиза, % масс.

Сырье

Этан + пропан Бензин

Водород
Метан
Этан
Пропан
Бутан

0,7–0,9
16–18
26–28

5–6
20–32

0,9–1,2
15–20

5–8
1–3
1–3

Этилен
Пропилен
Бутилены
Бутадиен

36–38
10–12
19–22

–

30–40
15–20
8–12
5–7

Параметры управления процессом пиролиза. Расщепление угле-

водородов с получением олефинов при пиролизе достигает зна-

чительной скорости при 500–550 0С и ускоряется с повышением 

температуры. Увеличение температуры до 750–850 0С приводит к 

ароматизации жидких продуктов на 85–95 %, а в газе увеличивается 

количество олефинов, особенно этилена и пропилена. Чрезмерно 

высокие значения температуры увеличивают выход водорода.

Увеличение времени контакта снижает содержание олефинов 

вследствие их полимеризации, увеличивает выход водорода, метана, 

аренов и кокса (оптимально около 0,1 сек.).

Повышение давления снижает выход олефинов за счет их поли-

меризации, поэтому процессы проводят при понижении давления, 

например разбавляя сырье водяным паром.  
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При повышении температуры газ обогащается все более термо-

динамически стабильными веществами (низшими углеводородами 

и водородом). Содержание парафинов с увеличением температуры 

уменьшается, и при 900 oС они полностью исчезают.

На рис. 4.11 представлена зависимость выхода олефинов от тем-

пературы при пиролизе газойля.  

На рис. 4.12 представлена зависимость состава газа пиролиза от 

степени конверсии. 

 260
 
Параметры управления процессом пиролиза. Расщепление углево-

дородов с получением олефинов при пиролизе достигает значительной ско-
рости при 500–550 0С и ускоряется с повышением температуры. Увеличение 
температуры до 750–850 0С приводит к ароматизации жидких продуктов на 
85–95 %, а в газе увеличивается количество олефинов, особенно этилена и 
пропилена. Чрезмерно высокие значения температуры увеличивают выход 
водорода. 

Увеличение времени контакта снижает содержание олефинов вслед-
ствие их полимеризации, увеличивает выход водорода, метана, аренов и кок-
са (оптимально около 0,1 сек.). 

Повышение давления снижает выход олефинов за счет их полимери-
зации, поэтому процессы проводят при понижении давления, например раз-
бавляя сырье водяным паром.   

При повышении температуры газ обогащается все более термодина-
мически стабильными веществами (низшими углеводородами и водородом). 
Содержание парафинов с увеличением температуры уменьшается, и при 900 
0С они полностью исчезают. 

На рис. 4.11 представлена зависимость выхода олефинов от температу-
ры при пиролизе газойля.   

На рис. 4.12 представлена зависимость состава газа пиролиза от 
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Увеличение температуры пиролиза выше 800 0С и степени конверсии 
снижает выход олефинов. Разбавление сырья водяным паром подавляет вто-
ричные реакции полимеризации и увеличивает таким образом выход этилена, 
а также снижает содержание кокса и сажи. 

В зависимости от целевого назначения процесса подбирают сырье, 
температуру, время контакта и давление (табл. 4.6). 

 

 

Рис. 4.11. Зависимость выхода олефинов от температуры при пиролизе газойля:  
1 – сумма олефинов; 2 – этилен; 3 – пропилен; 4 – бутилен 

Рис. 4.12. Влияние степени конверсии на состав газа пиролиза пропана: 
1 – пропилен; 2 – этилен; 3 – пропан 
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Рис. 4.11. Зависимость выхода олефинов от температуры при пиролизе 
газойля: 1 – сумма олефинов; 2 – этилен; 3 – пропилен; 4 – бутилен
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пропилена. Чрезмерно высокие значения температуры увеличивают выход 
водорода. 

Увеличение времени контакта снижает содержание олефинов вслед-
ствие их полимеризации, увеличивает выход водорода, метана, аренов и кок-
са (оптимально около 0,1 сек.). 

Повышение давления снижает выход олефинов за счет их полимери-
зации, поэтому процессы проводят при понижении давления, например раз-
бавляя сырье водяным паром.   

При повышении температуры газ обогащается все более термодина-
мически стабильными веществами (низшими углеводородами и водородом). 
Содержание парафинов с увеличением температуры уменьшается, и при 900 
0С они полностью исчезают. 

На рис. 4.11 представлена зависимость выхода олефинов от температу-
ры при пиролизе газойля.   

На рис. 4.12 представлена зависимость состава газа пиролиза от 
степени конверсии.  

Увеличение температуры пиролиза выше 800 0С и степени конверсии 
снижает выход олефинов. Разбавление сырья водяным паром подавляет вто-
ричные реакции полимеризации и увеличивает таким образом выход этилена, 
а также снижает содержание кокса и сажи. 

В зависимости от целевого назначения процесса подбирают сырье, 
температуру, время контакта и давление (табл. 4.6). 

 

 

Рис. 4.11. Зависимость выхода олефинов от температуры при пиролизе газойля:  
1 – сумма олефинов; 2 – этилен; 3 – пропилен; 4 – бутилен 

Рис. 4.12. Влияние степени конверсии на состав газа пиролиза пропана: 
1 – пропилен; 2 – этилен; 3 – пропан 
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Рис. 4.12. Влияние степени конверсии на состав газа пиролиза пропана:  
1 – пропилен; 2 – этилен; 3 – пропан

Увеличение температуры пиролиза выше 800 oС и степени кон-

версии снижает выход олефинов. Разбавление сырья водяным паром 

подавляет вторичные реакции полимеризации и увеличивает таким 

образом выход этилена, а также снижает содержание кокса и сажи.

В зависимости от целевого назначения процесса подбирают сы-

рье, температуру, время контакта и давление (табл. 4.6).
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Таблица 4.6  

Целевой продукт Фракции нефти
Условия проведения 

процесса

Нефтяной кокс
Бензин, a-олефины

Низшие олефины

Тяжелые остатки
Средние фракции

Прямогонный бензин

Т = 500–550 0С, Р > 1 атм.;
Т = 500–550 0С, малое время 
контакта;
Т = 800–900 0С, время 0,2–
0,5 с., разбавление водяным 
паром

При пиролизе углеводородного сырья, например бензиновых 

фракций, кроме газов, получается от 3–5 до 15–30 % жидких про-

дуктов. Состав жидких продуктов пиролиза бензиновых фракций 

представлен в табл. 4.7.

Таблица 4.7 

Продукты % масс. Продукты % масс.

Изопрен
Циклопентадиен
Бензол
Толуол 
Ксилолы 

2–2,5
3,5–4,5
26–33
14–18

6–8

Этилбензол
Стирол 
Нафталин
Алкилнафталин

1,5–2,0
3–4
3–6

1,5–3

На установке мощностью 300 тыс. т этилена в год наряду с эти-

леном получают 130–140 тыс. т пропилена, 40–50 тыс. т бутадиена, 

45–50 тыс. т бутиленов, 110–120 тыс. т бензола, 8–10 тыс. т цикло-

пентадиена, 5–7 тыс. т изопрена, 16–18 тыс. т нефтеполимерных 

смол и 40–45 тыс. т сырья для производства технического углерода.

При пиролизе тяжелых фракций нефти применяют гидропиро-

лиз и гидрокрекинг, которые проводятся в присутствии водорода. 

Водород препятствует образованию кокса и тяжелых остатков, 

приводя к повышению выхода олефинов.

4.3.3. Технология процессов пиролиза 

Пиролиз и термический крекинг – эндотермические и энерго-

емкие процессы.

Способы подвода тепла: 

•	внешний обогрев топочными газами;

•	высокоперегретым водяным паром (адиабатический или гомо-

генный процесс);
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•	частичным сжиганием сырья при подаче кислорода (окислитель-

ный пиролиз);

•	нагрев неподвижным или движущимся твердым теплоносителем 

(регенеративный пиролиз).

Наиболее часто используется внешний обогрев топочными га-

зами.

Основной реакционный аппарат – типовая трубчатая печь, в кото-

рой сырье перемещается по трубам, обогреваемым теплом от сгора-

ния жидкого или газообразного топлива (рис. 4.13). Для уменьше-

ния образования в трубах кокса сырье разбавляют водяным паром 

(до 50 %).
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Процесс осуществляют в «этиленовом режиме» при 850–870 0С. При-

менение беспламенных горелок (2), вертикальное расположение труб, их 
двухсторонний обогрев, блокирование в одном корпусе нескольких топоч-
ных камер, градиентный способ обогрева (оптимальная температура, соот-
ветствующая протекающей в данном месте стадии пиролиза) обеспечивают 
мощность печи > 50 тыс. т/год и создание установок производительностью 
300–450 тыс. т. 

Радиантная секция состоит из вертикальных труб (4) и обогревается 
за счет излучения от раскаленной печи и топочных газов. В них протекает 

пиролиз и поддерживается 
наиболее жесткий режим (3). 

В конвективной (верхней) 
зоне с горизонтальными трубами 
теплопередача осуществляется за 
счет менее эффективной конвек-
ции (5). Здесь сырье с водяным 
паром подогреваются до заданной 
температуры, после чего посту-
пают в радиантную секцию. То-
почный газ после утилизации 
выводится в атмосферу. 

Продукты пиролиза с t = 
850–870 0С подвергают «закалке» 
(быстрое охлаждение до 500–700 
0С в котлах-утилизаторах) для из-
бежания полимеризации олефи-
нов. Частично охлажденные про-
дукты пиролиза в колонне, оро-

шаемой рециркулируемым маслом, очищаются от кокса (его отделяют от 
масла на фильтре) и охлаждаются до 100–200 0С (тепло утилизируется), по-
сле чего вместе с водяным паром-разбавителем промываются в следующей 
колонне водой и направляются на дальнейшую переработку. Горячая вода 
идет в котлы-утилизаторы и возвращается частично в виде пара на пиролиз, а 
частично на отопление, подогрев технологических потоков и т. д. 

Структура сырья в мировом производстве этилена (%): этан – 36; про-
пан – 11; бутан – 3; бензин прямой гонки – 47; газойль – 3. Баланс разложе-
ния газообразных и жидких видов пиролизного сырья приведен в табл. 4.8. 

Таблица 4.8 
Продукты пиролиза Сырье * 

Э П н-Б БПГ БР АГ ВГ 
Водород 
Метан 
СО + СО2 + Н2S  
Ацетилен 
Этилен 

3,5 
5,0 
0,5 
0,5 

47,6 

1,2 
24,6 
0,5 
0,3 
36,2 

1,2 
21,7 
0,5 
0,4 

34,9 

0,85 
16,8 
0,1 
0,4 

27,5 

1,0 
19,1 
0,15 
0,4 
24,8 

1,0 
19,1 
0,15 
0,4 

24,8 

0,4 
9,1 
– 

0,3 
16,6 

Рис. 4.13. Схема печи пиролиза 
Рис. 4.13. Схема печи пиролиза

Процесс осуществляют в «этиленовом режиме» при 850–870 0С. 

Применение беспламенных горелок (2), вертикальное расположе-

ние труб, их двухсторонний обогрев, блокирование в одном корпусе 

нескольких топочных камер, градиентный способ обогрева (опти-

мальная температура, соответствующая протекающей в данном ме-

сте стадии пиролиза) обеспечивают мощность печи > 50 тыс. т/год и 

создание установок производительностью 300–450 тыс. т.

Радиантная секция состоит из вертикальных труб (4) и обогрева-

ется за счет излучения от раскаленной печи и топочных газов. В них 

протекает пиролиз и поддерживается наиболее жесткий режим (3).
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В конвективной (верхней) зоне с горизонтальными трубами те-

плопередача осуществляется за счет менее эффективной конвекции 

(5). Здесь сырье с водяным паром подогреваются до заданной тем-

пературы, после чего поступают в радиантную секцию. Топочный газ 

после утилизации выводится в атмосферу.

Продукты пиролиза с t = 850–870 оС подвергают «закалке» (бы-

строе охлаждение до 500–700 оС в котлах-утилизаторах) для избе-

жания полимеризации олефинов. Частично охлажденные продукты 

пиролиза в колонне, орошаемой рециркулируемым маслом, очища-

ются от кокса (его отделяют от масла на фильтре) и охлаждаются 

до 100–200 оС (тепло утилизируется), после чего вместе с водяным 

паром-разбавителем промываются в следующей колонне водой и 

направляются на дальнейшую переработку. Горячая вода идет в кот-

лы-утилизаторы и возвращается частично в виде пара на пиролиз, 

а частично на отопление, подогрев технологических потоков и т. д.

Структура сырья в мировом производстве этилена (%): этан – 

36; пропан – 11; бутан – 3; бензин прямой гонки – 47; газойль – 3. 

Баланс разложения газообразных и жидких видов пиролизного сы-

рья приведен в табл. 4.8.

Таблица 4.8

Продукты 
пиролиза

Сырье *

Э П н-Б БПГ БР АГ ВГ

Водород
Метан
СО + СО

2
 + Н

2
S 

Ацетилен
Этилен
Этан
Винилацетилен
Пропилен
Пропан
Бутадиен
Бутилены
Бутан
Бензол
Пиробензин (от С

5
 до 200 0С) 

Тяжелое масло (> 200 0C)

3,5
5,0
0,5
0,5

47,6
37,2

–
0,9
–

1,2
–

0,1
1,2
–

3,1

1,2
24,6
0,5
0,3

36,2
12,7

–
14,2

–
1,3
–

0,1
2,3
–

6,6

1,2
21,7
0,5
0,4

34,9
4,7
–

16,5
–

1,6
–

5,0
3,4
–

9,9

0,85
16,8
0,1
0,4

27,5
4,1
0,3

13,0
0,55
4,2
3,1
0,4
6,9

16,3
6,5

1,0
19,1
0,15
0,4

24,8
4,5
0,2

15,8
0,25
3,5
4,2
0,3
5,6

14,0
6,2

1,0
19,1
0,15
0,4

24,8
4,5
0,2

15,8
0,25
3,5
4,2
0,3
5,6

14,0
6,2

0,4
9,1
–

0,3
16,6
4,4
0,5

13,3
1,0
4,1
5,1
0,1
3,3

14,0
22,3

* Э – этан; П – пропан; н-Б – бутан; БПГ – бензин прямой гонки (40– 
180 оС); БР – бензин-рафинат (50–150 оС); АГ – атмосферный газойль 
(230–260 оС); ВГ – вакуумный газойль (370–470 оС).
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4.4. Промышленный органический синтез

4.4.1. Дегидрирование углеводородов

 Дегидрирование бутана

Дегидрирование парафинов в моноолефины в термодинами-
ческом отношении более благоприятно, чем дегидрирование оле-
финов и алкилароматических углеводородов. Процесс ведут при  
t = 600 0С без разбавителей при давлении, лишь немного превышаю-
щем атмосферное давление.

При дегидрировании парафинов (С
4
 и С

5
) в основном образуется 

смесь изомерных олефинов, а соответствующие диены образуются  
в небольших количествах, т. к. условия реакции термодинамически 
неблагоприятны для их образования.   

Побочно протекают крекинг, изомеризация и коксообразова-
ние. Так как парафины более способны к расщеплению, чем оле-
фины, образуется значительное количество низших углеводородов 
(метан, этан, этилен и др., а также водород).

Катализаторы дегидрирования должны быть активны к основной 
реакции, не должны ускорять побочные процессы (крекинг, изоме-
ризация, закоксовывание). Наиболее эффективны алюмохромовые 
катализаторы на основе оксида Al, содержащие 10–40 % оксида Сr 
и 2–10 % оксидов щелочных металлов (натрия, калия, бериллия), 
которые служат для нейтрализации активных центров оксида Al, 
вызывающих крекинг и изомеризацию. Они чувствительны к вла-
ге, поэтому исходные фракции не должны содержать водяных паров  
(< 1 мг/куб. м) и нельзя применять разбавление водяным паром.  
Активны к дегидрированию н-бутана при 560–590 0С, для изопента-
на – при 530–560 0С. 

Повышение температуры ведет к развитию побочных реакций, 
имеющих более высокую энергию активации. 

Селективность процесса достигает 70–75 % при общей конвер-
сии 40–45 %. Регенерация катализатора проводится выжиганием 
кокса воздухом при 600–650 0С.

Технологический процесс дегидрирования состоит из трех этапов:
1)	 дегидрирование с регенерацией катализатора;
2)	выделение бутан-бутеновой (пентан-пентеновой) фракции из 

продуктов реакции;
3)	разделение этой фракции с получением бутенов (или изопентенов).



333

Свежий и рециркулирующий н-бутан в жидком виде поступает 

в осушитель (оксид А1, цеолиты) и затем в испаритель. Пары по-

догреваются в трубчатой печи до 540–550 0С и поступают в реактор  

с псевдоожиженным катализатором. В верхней части реактора име-

ется закалочный змеевик, где реакционные газы охлаждаются до 

450–500 0С бутаном, идущим на дегидрирование, предотвращая их 

дальнейшее разложение. Горячие газы отдают тепло в котлах-ути-

лизаторах, охлаждаются в скруббере до 60–70 0С циркулирующей 

через холодильник водой, которая улавливает пыль катализатора. 

Закоксованный катализатор с нижней части реактора стекает по 

специальной трубе, где отдувается от углеводородов азотом и пото-

ком газа (воздух + газы сгорания топлива) подается в регенератор. 

Регенерированный катализатор при 640–650 0С транспортирующим 

газом возвращается в реактор. Газы регенерации проходят циклоны, 

отдают тепло в котлах-утилизаторах, очищаются в электрофильтре, 

сбрасываются в атмосферу. Состав реакционных газов (% масс.) де-

гидрирования бутана представлен в табл. 4.9.

Таблица 4.9

Метан и водород
Этан и этилен
Пропан и пропилен
Изобутан
Н-бутен

3
2
3
2

31–32

Н-бутан
Бутадиен
С

5
 и > С

5

СО

53
2–3

2
1
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положение и должны быть малоактив-
ными в отношении процессов крекин-
га, скелетной изомеризации и коксооб-
разования.   

В промышленном производстве 
применяют два основных типа катали-
заторов, представленных в табл. 4.10. 

Условия проведения процесса: 
объемная скорость по газу – 150–200 
1/ч, температура – 600–650 0С; р > рат. 
(только для преодоления гидравличе-
ского сопротивления); адиабатический 
реактор со стационарным слоем ката-
лизатора (пар и подогретые олефины 
играют роль теплоносителей). 

Недостатки: цикличность работы 
катализатора, низкие степени конвер-
сии и селективности, большой расход 
энергии. 

Таблица 4.10 

Кальцийникельфосфатный ИМ-2204 Железооксидный К-16 
Са8(РО4)6 с промотором Сr2О3 (2 %) 25–90 % Fe2O3 + 15 % Сr2О3 + K2CO3 

и др. компоненты 
Регенерация через каждые 15 мин. с предва-

рительной продувкой водяным паром 
Регенерация через 24 часа  

Разбавление паром 20:1 (об.) 
К = 40–45 %; C = 85 % 

Разбавление паром 10:1 (об.) 
К = 17–20 %; С = 80–85 % 

 
Графические зависимости конверсии бутиленов от давления представ-

лены на рис. 4.16 и 4.17.  
Окислительное дегидрирование бутиленов 
Особенности процесса окислительного дегидрирования: 

 устраняется обратимость реакции дегидрирования; 
 снимаются ограничения степени конверсии олефина; 
 процесс из адиабатического превращается в экзотермический; 
 устраняется коксообразование, и катализатор служит длительное время 

без регенерации. 
Процесс окислительного дегидрирования бутиленов протекает по ре-

акции 
СН2 = СН–СН2–СН3  +  0,5 О2  — СН2 = СН–СН=СН2  + Н2О .          
Катализаторы – оксидные композиции:  Вi + Мо;  Вi + W; Fе + Sв; 
                                    Вi +Мо + Р  и др. 
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Рис. 4.14. Зависимость состава 
равновесной смеси при 

дегидрировании н-бутана в н-бутен 
и бутадиен-1,3 от температуры. 

Сплошные линии – при 0,1, 
пунктирные – при 0,01. МПа: 1 – н-
бутан; 2 – н-бутен; 3 – бутадиен 1,3 

Рис. 4.14. Зависимость состава равновесной смеси  
при дегидрировании н-бутана в н-бутен и бутадиен-1,3 от температуры. 

Сплошные линии – при 0,1, пунктирные – при 0,01 МПа:  
1 – н-бутан; 2 – н-бутен; 3 – бутадиен-1,3
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Варианты проведения процесса: 
1. Дегидрирование и окисление проводят в двух разных реакторах с 

псевдоожиженным слоем движущегося катализатора (для предотвращения 
окисления олефина). 

2. Дегидрирование и окисление проводят в одном реакторе со стацио-
нарным слоем катализатора. 

В обоих случаях процессы проводятся при разбавлении олефина водя-
ным паром (до 30:1). Пар и воздух смешивают и перегревают в трубчатой пе-
чи до 500 0С и перед реактором вводят бутеновую фракцию. Процесс прово-
дят в реакторе при t = 400–500 0С и р = 0,6 МПа. Реакционный газ отдает теп-
ло в котле-утилизаторе, охлаждается в скруббере водой, захолаживаемой в 
холодильнике, промывается минеральным маслом в абсорбере, где поглоща-
ются углеводороды С4. 

Конверсия 70–80 %, селективность по бутадиену 90–95 %. 
Продукты крекинга, азот и остатки кислорода выводят с верха абсор-

бера, а насыщенное С4 масло из куба абсорбера через теплообменник посту-
пает в отпарную колонну. Из фракции С4 с верха колонны, содержащей 70 % 
бутадиена, выделяют чистый бутадиен. 

Рис. 4.15. Схема дегидрирования бутана в бутены в кипящем слое пылевидного ката-
лизатора: 

1, 11 – сепараторы; 21, 22 – испарители; 3 – перегреватель; 4 – трубчатая печь; 5 – ре-
актор; 6 – регенератор; 7 – топка; 8, 10 – котлы-утилизаторы; 9 – скруббер; 12 – холо-

дильник; 13, 14 – насосы; 15 – скруббер-увлажнитель; 16 – электрофильтр; 
I – сырье; II – топливный газ; III – свежий катализатор; IV – отработанный катализа-

тор; V – воздух; VI – дизельное топливо; VII – абгаз; VIII – свежая вода; IX – дымовые 
газы; X – катализаторная пыль; XI – контактный газ; XII – азот; XIII – конденсат на 

очистку; XIV – водяной пар 

Рис. 4.15. Схема дегидрирования бутана в бутены в кипящем слое 
пылевидного катализатора: 1, 11 – сепараторы; 2

1
, 2

2
 – испарители;  

3 – перегреватель; 4 – трубчатая печь; 5 – реактор; 6 – регенератор;  
7 – топка; 8, 10 – котлы-утилизаторы; 9 – скруббер; 12 – холодильник;  

13, 14 – насосы; 15 – скруббер-увлажнитель; 16 – электрофильтр;  
I – сырье; II – топливный газ; III – свежий катализатор;  

IV – отработанный катализатор; V – воздух; VI – дизельное топливо;  
VII – абгаз; VIII – свежая вода; IX – дымовые газы;  

X – катализаторная пыль; XI – контактный газ; XII – азот;  
XIII – конденсат на очистку; XIV – водяной пар

Графическая зависимость, характеризующая процесс дегидри-

рования до олефинов, приведена на рис. 4.14. Технологическая схе-

ма дегидрирования высших парафинов представлена на рис. 4.15. 

Дегидрирование бутиленов

Проведение реакции дегидрирования бутиленов до бутадиена 

термодинамически неблагоприятно, поэтому для повышения рав-

новесной степени конверсии при допустимой температуре (600 оС) 

процесс ведут при разбавлении водяным паром. Непосредственно 

дегидрируются с получением дивинила только альфа-олефины:

СН
2 
= СН–СН

2
–СН

3
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При k1 > k2 значение энергии Гиббса G < 0 и соответствует области проте-
кания реакции для разных групп углеводородов. Температурная зависимость 
энергии Гиббса реакции расщепления для разных групп углеводородов пред-
ставлена на рис. 4.4. 

Термодинамическая ста-
бильность при одинаковом числе 
атомов углерода в цепи понижает-
ся: парафины > нафтены > олефи-
ны > арены. Однако с ростом тем-
пературы ввиду различной зависи-
мости энергии Гиббса от темпера-
туры порядок изменяется на об-
ратный: арены > олефины > наф-
тены > парафины. 

Термодинамическое рас-
щепление углеводородов идет по 
радикально-цепному механизму. 

Алканы расщепляются как 
по связям С–С, так и по связям C–
Н. Так как энергия диссоциации 

связи С–С меньше, чем связей С–H, то более вероятен распад С–С-связей. 
При распаде по С–С-связи (реакции крекинга) из молекулы алкана в простом 
случае образуются алкен и алкан с меньшей молекулярной массы: 

СН3–СН2–СН2–СН2–СН3  СН2=СН2 + СН3–СН2–СН3.  
При распаде по С–Н-связям происходит дегидрирование с отщеплени-

ем молекулы водорода и образованием алкена с тем же числом атомов угле-
рода, что и у исходного алкана: 

  СН3–СН2–СН2–СН2–СН3 СН3–СН2–СН2–СН=СН2 + Н2. 
Для низших алканов (этан, пропан) реакция дегидрирования является 

преобладающей. Для высших алканов преобладает реакция крекинга. Начи-
ная с пентана, расщепление по связи С–С становится преобладающим.  

Высшие алканы расщепляются только по С–С-связи, причем по мере 
увеличения числа атомов углерода в молекуле возрастает скорость крекинга.  
Место разрыва в молекуле алкана определяется энергиями диссоциации свя-
зей, а также температурой и давлением. При умеренных температурах 400–
500 °С разрыв происходит ближе к середине молекулы, т. е. по наиболее сла-
бым связям. 

Нафтены термически стабильнее алканов, со значительной скоростью 
их распад протекает при 550 °С. Распад происходит с раскрытием цикла и 
образованием алкенов и с отщеплением молекул водорода и образованием 
ненасыщенных соединений:  
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Рис. 4.4. Температурная зависимость энергии 
Гиббса реакции расщепления олефинов (1, 2), 

нафтенов (3) и парафинов (4) 
 

 СН
2 
= СН–СН=СН

2
 + Н

2
.

Для b-изомеров необходима предварительная изомеризация. 

Побочные реакции: крекинг, изомеризация, коксообразование.
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Требования к катализаторам. Катализаторы должны ускорять 

дегидрирование и изомеризацию с перемещением двойной связи 

в альфа-положение и должны быть малоактивными в отношении 

процессов крекинга, скелетной изомеризации и коксообразования. 

В промышленном производстве применяют два основных типа 

катализаторов, представленных в табл. 4.10.

Условия проведения процесса: объемная скорость по газу – 150–

200 1/ч, температура – 600–650 оС; р > р
ат

 (только для преодоления 

гидравлического сопротивления); адиабатический реактор со ста-

ционарным слоем катализатора (пар и подогретые олефины играют 

роль теплоносителей).

Недостатки: цикличность работы катализатора, низкие степени 

конверсии и селективности, большой расход энергии.

Таблица 4.10

Кальцийникельфосфатный ИМ-2204 Железооксидный К-16

Са
8
(РО

4
)

6 
с промотором Сr

2
О

3 
(2 %) 25–90 % Fe

2
O

3
 + 15 % Сr

2
О

3 
+

 
K

2
CO

3

и др. компоненты

Регенерация через каждые 15 мин. 
с предварительной продувкой 
водяным паром

Регенерация через 24 часа 

Разбавление паром 20:1 (об.)
К = 40–45 %; C = 85 %

Разбавление паром 10:1 (об.)
К = 17–20 %; С = 80–85 %

Графические зависимости конверсии бутиленов от давления 

представлены на рис. 4.16 и 4.17.  267

Процесс выделения бутадиена из бутен-бутадиеновой фракции 
может проводиться на установке экстрактивной ректификации из пяти 
ректификационных колонн. В качестве селективного растворителя 
используют диметилформамид, экстрагирующий бутадиен. 

 Технологическая схема экстрактивной ректификации бутадиена для 
выделения его из бутен-бутадиеновой фракции приведена на рис. 4.18. 

Одностадийное дегидрирование бутана 
При одностадийном процессе протекают две обратимые последова-

тельные реакции: 
   С4 Н10      С4 Н8  +  Н2    С4 Н6  +  Н2 . 

Равновесный состав системы зависит от температуры и давления. 
Зависимость состава равновесной смеси при дегидрировании н-бутана 

в н-бутен и бутадиен-1,3 от температуры представлена на рис. 4.19. 
Практически процесс ведут на алюмо-хромовом катализаторе при тем-

пературе 580–600 0С (средней для 1-й и 2-й стадий) и пониженном давлении 
0,015–0,02 МПа, поскольку для данного катализатора нельзя использовать 
разбавление сырья водяным паром. 

Применение вакуума не позволяет использовать реакторы со взвешен-
ным слоем катализатора, поэтому процесс ведут с использованием регенера-
тивной системы Гудри. 

Реакционный узел состоит из блоков, включающих 5–8 горизонталь-
ных реакторов со стационарными слоями катализатора, работающих по реге-
неративному принципу использования тепла (к катализатору добавляют гра-
нулы прокаленного глинозема, играющего роль аккумулятора тепла). 

Рис. 4.16. Зависимость равновесной степени конверсии н-бутена при дегидрировании его 
в бутадиен-1,3 от общего давления реагентов при 860 К 

Рис. 4.17. Зависимость равновесной степени конверсии бензола при дегидрировании его в 
циклогексан от общего давления реагентов при 200 оС  

и при соотношении С6Н6 : Н2 = 1 : 3 
 

Давление, МПа 

Ра
вн

ов
ес

на
я 

ст
еп

ен
ь 

ко
нв

е р
си

и,
 %

 75 

25 

50 

0 0,025 0,050 0,075 0,1 
Давление, МПа

Ра
вн

ов
ес

на
я 

ст
еп

ен
ь 

ко
нв

е р
си

и,
 %

 

0М 0,5 1,0 1,5 
95,0

97,5

100,0

102,5

Рис. 4.16. Зависимость равновесной степени конверсии н-бутена  
при дегидрировании его в бутадиен-1,3 от общего давления реагентов  

при 860 К
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Процесс выделения бутадиена из бутен-бутадиеновой фракции 
может проводиться на установке экстрактивной ректификации из пяти 
ректификационных колонн. В качестве селективного растворителя 
используют диметилформамид, экстрагирующий бутадиен. 

 Технологическая схема экстрактивной ректификации бутадиена для 
выделения его из бутен-бутадиеновой фракции приведена на рис. 4.18. 

Одностадийное дегидрирование бутана 
При одностадийном процессе протекают две обратимые последова-

тельные реакции: 
   С4 Н10      С4 Н8  +  Н2    С4 Н6  +  Н2 . 

Равновесный состав системы зависит от температуры и давления. 
Зависимость состава равновесной смеси при дегидрировании н-бутана 

в н-бутен и бутадиен-1,3 от температуры представлена на рис. 4.19. 
Практически процесс ведут на алюмо-хромовом катализаторе при тем-

пературе 580–600 0С (средней для 1-й и 2-й стадий) и пониженном давлении 
0,015–0,02 МПа, поскольку для данного катализатора нельзя использовать 
разбавление сырья водяным паром. 

Применение вакуума не позволяет использовать реакторы со взвешен-
ным слоем катализатора, поэтому процесс ведут с использованием регенера-
тивной системы Гудри. 

Реакционный узел состоит из блоков, включающих 5–8 горизонталь-
ных реакторов со стационарными слоями катализатора, работающих по реге-
неративному принципу использования тепла (к катализатору добавляют гра-
нулы прокаленного глинозема, играющего роль аккумулятора тепла). 

Рис. 4.16. Зависимость равновесной степени конверсии н-бутена при дегидрировании его 
в бутадиен-1,3 от общего давления реагентов при 860 К 

Рис. 4.17. Зависимость равновесной степени конверсии бензола при дегидрировании его в 
циклогексан от общего давления реагентов при 200 оС  

и при соотношении С6Н6 : Н2 = 1 : 3 
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Рис. 4.17. Зависимость равновесной степени конверсии бензола  
при дегидрировании его в циклогексан от общего давления реагентов  

при 200 оС и при соотношении С
6
Н6 : Н2 = 1 : 3

Окислительное дегидрирование бутиленов

Особенности процесса окислительного дегидрирования:

•	устраняется обратимость реакции дегидрирования;

•	снимаются ограничения степени конверсии олефина;

•	процесс из адиабатического превращается в экзотермический;

•	устраняется коксообразование, и катализатор служит длительное 

время без регенерации.

Процесс окислительного дегидрирования бутиленов протекает 

по реакции

СН
2 
= СН–СН

2
–СН

3
 + 0,5О

2
 → СН

2 
= СН–СН=СН

2
 + Н

2
О.

Катализаторы – оксидные композиции:  

Вi + Мо;  Вi + W; Fе + Sв;

Вi +Мо + Р  и др.

Варианты проведения процесса:

1. Дегидрирование и окисление проводят в двух разных реакто-

рах с псевдоожиженным слоем движущегося катализатора (для пре-

дотвращения окисления олефина).

2. Дегидрирование и окисление проводят в одном реакторе со 

стационарным слоем катализатора.

В обоих случаях процессы проводятся при разбавлении олефина 

водяным паром (до 30:1). Пар и воздух смешивают и перегревают в 

трубчатой печи до 500 0С и перед реактором вводят бутеновую фрак-

цию. Процесс проводят в реакторе при t = 400–500 0С и р = 0,6 МПа. 
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Реакционный газ отдает тепло в котле-утилизаторе, охлаждается  

в скруббере водой, захолаживаемой в холодильнике, промывается 

минеральным маслом в абсорбере, где поглощаются углеводороды С
4
.

Конверсия 70–80 %, селективность по бутадиену 90–95 %.

Продукты крекинга, азот и остатки кислорода выводят с верха 

абсорбера, а насыщенное С
4
 масло из куба абсорбера через тепло-

обменник поступает в отпарную колонну. Из фракции С
4
 с верха 

колонны, содержащей 70 % бутадиена, выделяют чистый бутадиен.

Процесс выделения бутадиена из бутен-бутадиеновой фракции 

может проводиться на установке экстрактивной ректификации из 

пяти ректификационных колонн. В качестве селективного раство-

рителя используют диметилформамид, экстрагирующий бутадиен.

 Технологическая схема экстрактивной ректификации бутадие-

на для выделения его из бутен-бутадиеновой фракции приведена на 

рис. 4.18. 268

Стадии процесса: 
1) дегидрирование (5–9 мин.); 
2) продувка реактора водяным паром для вытеснения (1,5–2 мин.); 
3) регенерация катализатора – выжигание кокса при 600 0С (5–9 мин.); 
4) вакуумная эвакуация газов регенерации (1,5–2 мин.). 
Из-за проведения обеих стадий одновременно не в оптимальных для 

каждой из них условиях степень конверсии исходного сырья ниже (20–30 %), 
чем при двухстадийном процессе. Селективность составляет около 55 %. 
Контактный газ содержит примерно 11 % бутадиена и 25–30 % бутенов. Эти 

Рис. 4.18. Схема выделения бутадиена экстрактивной ректификацией ДМФА:
11, 12 – колонны экстрактивной ректификации; 2 – емкость; 3, 7, 8, 15, 16, 20, 26, 31, 32, 37 
– насосы; 4, 22, 38 – холодильники; 5, 12, 13, 17, 18 – конденсаторы; 6, 14, 19, 25, 30, 36 – 

сборники; 9, 11, 23, 28, 34 – кипятильники; 10 – десорбер; 21 – колонна экстрактивной 
ректификации бутадиена от ацетиленовых соединений; 24, 29, 35 – дефлегматоры; 27, 33 – 

ректификационные колонны; 39 – колонны отмывки бутадиена от азотсодержащих 
соединений; 

I – бутадиен-бутеновая фракция; II – свежий ДМФА; III – бутеновая фракция; IV – бутадиен-
рецикл; V – бутадиен на компрессию; VI – ДМФА на регенерацию; VII – бутадиен-рецикл от 

компрессора; VIII – низкокипящие углеводороды; IX – высококипящие углеводороды; X – 
вода; XI – вода на отпарку; XII – бутадиен-ректификат

Рис. 4.19. Зависимость состава равновесной смеси от температуры 
 в реакции дегидрирования бутана: 

1 – н-бутан; 2 – н-бутен; 3 – бутадиен-1,3. 
Давление 0,1 МПа – сплошные линии; 0,01 МПа – пунктирные линии 
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Рис. 4.18. Схема выделения бутадиена экстрактивной ректификацией 
ДМФА: 1

1
, 1

2
 – колонны экстрактивной ректификации; 2 – емкость;  

3, 7, 8, 15, 16, 20, 26, 31, 32, 37 – насосы; 4, 22, 38 – холодильники; 5, 12,  
13, 17, 18 – конденсаторы; 6, 14, 19, 25, 30, 36 – сборники; 9, 11, 23, 
28, 34 – кипятильники; 10 – десорбер; 21 – колонна экстрактивной 

ректификации бутадиена от ацетиленовых соединений; 24, 29,  
35 – дефлегматоры; 27, 33 – ректификационные колонны; 39 – колонны 

отмывки бутадиена от азотсодержащих соединений; I – бутадиен-
бутеновая фракция; II – свежий ДМФА; III – бутеновая фракция;  
IV – бутадиен-рецикл; V – бутадиен на компрессию; VI – ДМФА  

на регенерацию; VII – бутадиен-рецикл от компрессора;  
VIII – низкокипящие углеводороды; IX – высококипящие углеводороды; 

X – вода; XI – вода на отпарку; XII – бутадиен-ректификат
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Одностадийное дегидрирование бутана

При одностадийном процессе протекают две обратимые после-

довательные реакции:

С
4
 Н

10
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При k1 > k2 значение энергии Гиббса G < 0 и соответствует области проте-
кания реакции для разных групп углеводородов. Температурная зависимость 
энергии Гиббса реакции расщепления для разных групп углеводородов пред-
ставлена на рис. 4.4. 

Термодинамическая ста-
бильность при одинаковом числе 
атомов углерода в цепи понижает-
ся: парафины > нафтены > олефи-
ны > арены. Однако с ростом тем-
пературы ввиду различной зависи-
мости энергии Гиббса от темпера-
туры порядок изменяется на об-
ратный: арены > олефины > наф-
тены > парафины. 

Термодинамическое рас-
щепление углеводородов идет по 
радикально-цепному механизму. 

Алканы расщепляются как 
по связям С–С, так и по связям C–
Н. Так как энергия диссоциации 

связи С–С меньше, чем связей С–H, то более вероятен распад С–С-связей. 
При распаде по С–С-связи (реакции крекинга) из молекулы алкана в простом 
случае образуются алкен и алкан с меньшей молекулярной массы: 

СН3–СН2–СН2–СН2–СН3  СН2=СН2 + СН3–СН2–СН3.  
При распаде по С–Н-связям происходит дегидрирование с отщеплени-

ем молекулы водорода и образованием алкена с тем же числом атомов угле-
рода, что и у исходного алкана: 

  СН3–СН2–СН2–СН2–СН3 СН3–СН2–СН2–СН=СН2 + Н2. 
Для низших алканов (этан, пропан) реакция дегидрирования является 

преобладающей. Для высших алканов преобладает реакция крекинга. Начи-
ная с пентана, расщепление по связи С–С становится преобладающим.  

Высшие алканы расщепляются только по С–С-связи, причем по мере 
увеличения числа атомов углерода в молекуле возрастает скорость крекинга.  
Место разрыва в молекуле алкана определяется энергиями диссоциации свя-
зей, а также температурой и давлением. При умеренных температурах 400–
500 °С разрыв происходит ближе к середине молекулы, т. е. по наиболее сла-
бым связям. 

Нафтены термически стабильнее алканов, со значительной скоростью 
их распад протекает при 550 °С. Распад происходит с раскрытием цикла и 
образованием алкенов и с отщеплением молекул водорода и образованием 
ненасыщенных соединений:  
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Рис. 4.4. Температурная зависимость энергии 
Гиббса реакции расщепления олефинов (1, 2), 

нафтенов (3) и парафинов (4) 
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При k1 > k2 значение энергии Гиббса G < 0 и соответствует области проте-
кания реакции для разных групп углеводородов. Температурная зависимость 
энергии Гиббса реакции расщепления для разных групп углеводородов пред-
ставлена на рис. 4.4. 

Термодинамическая ста-
бильность при одинаковом числе 
атомов углерода в цепи понижает-
ся: парафины > нафтены > олефи-
ны > арены. Однако с ростом тем-
пературы ввиду различной зависи-
мости энергии Гиббса от темпера-
туры порядок изменяется на об-
ратный: арены > олефины > наф-
тены > парафины. 

Термодинамическое рас-
щепление углеводородов идет по 
радикально-цепному механизму. 

Алканы расщепляются как 
по связям С–С, так и по связям C–
Н. Так как энергия диссоциации 

связи С–С меньше, чем связей С–H, то более вероятен распад С–С-связей. 
При распаде по С–С-связи (реакции крекинга) из молекулы алкана в простом 
случае образуются алкен и алкан с меньшей молекулярной массы: 

СН3–СН2–СН2–СН2–СН3  СН2=СН2 + СН3–СН2–СН3.  
При распаде по С–Н-связям происходит дегидрирование с отщеплени-

ем молекулы водорода и образованием алкена с тем же числом атомов угле-
рода, что и у исходного алкана: 

  СН3–СН2–СН2–СН2–СН3 СН3–СН2–СН2–СН=СН2 + Н2. 
Для низших алканов (этан, пропан) реакция дегидрирования является 

преобладающей. Для высших алканов преобладает реакция крекинга. Начи-
ная с пентана, расщепление по связи С–С становится преобладающим.  

Высшие алканы расщепляются только по С–С-связи, причем по мере 
увеличения числа атомов углерода в молекуле возрастает скорость крекинга.  
Место разрыва в молекуле алкана определяется энергиями диссоциации свя-
зей, а также температурой и давлением. При умеренных температурах 400–
500 °С разрыв происходит ближе к середине молекулы, т. е. по наиболее сла-
бым связям. 

Нафтены термически стабильнее алканов, со значительной скоростью 
их распад протекает при 550 °С. Распад происходит с раскрытием цикла и 
образованием алкенов и с отщеплением молекул водорода и образованием 
ненасыщенных соединений:  
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Рис. 4.4. Температурная зависимость энергии 
Гиббса реакции расщепления олефинов (1, 2), 

нафтенов (3) и парафинов (4) 
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Равновесный состав системы зависит от температуры и давления.

Зависимость состава равновесной смеси при дегидрировании 

н-бутана в н-бутен и бутадиен-1,3 от температуры представлена на 

рис. 4.19. 
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Стадии процесса: 
1) дегидрирование (5–9 мин.); 
2) продувка реактора водяным паром для вытеснения (1,5–2 мин.); 
3) регенерация катализатора – выжигание кокса при 600 0С (5–9 мин.); 
4) вакуумная эвакуация газов регенерации (1,5–2 мин.). 
Из-за проведения обеих стадий одновременно не в оптимальных для 

каждой из них условиях степень конверсии исходного сырья ниже (20–30 %), 
чем при двухстадийном процессе. Селективность составляет около 55 %. 
Контактный газ содержит примерно 11 % бутадиена и 25–30 % бутенов. Эти 

Рис. 4.18. Схема выделения бутадиена экстрактивной ректификацией ДМФА:
11, 12 – колонны экстрактивной ректификации; 2 – емкость; 3, 7, 8, 15, 16, 20, 26, 31, 32, 37 
– насосы; 4, 22, 38 – холодильники; 5, 12, 13, 17, 18 – конденсаторы; 6, 14, 19, 25, 30, 36 – 

сборники; 9, 11, 23, 28, 34 – кипятильники; 10 – десорбер; 21 – колонна экстрактивной 
ректификации бутадиена от ацетиленовых соединений; 24, 29, 35 – дефлегматоры; 27, 33 – 

ректификационные колонны; 39 – колонны отмывки бутадиена от азотсодержащих 
соединений; 

I – бутадиен-бутеновая фракция; II – свежий ДМФА; III – бутеновая фракция; IV – бутадиен-
рецикл; V – бутадиен на компрессию; VI – ДМФА на регенерацию; VII – бутадиен-рецикл от 

компрессора; VIII – низкокипящие углеводороды; IX – высококипящие углеводороды; X – 
вода; XI – вода на отпарку; XII – бутадиен-ректификат

Рис. 4.19. Зависимость состава равновесной смеси от температуры 
 в реакции дегидрирования бутана: 

1 – н-бутан; 2 – н-бутен; 3 – бутадиен-1,3. 
Давление 0,1 МПа – сплошные линии; 0,01 МПа – пунктирные линии 
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Рис. 4.19. Зависимость состава равновесной смеси от температуры   
в реакции дегидрирования бутана: 1 – н-бутан; 2 – н-бутен;  

3 – бутадиен-1,3. Давление 0,1 МПа – сплошные линии;  
0,01 МПа – пунктирные линии

Практически процесс ведут на алюмо-хромовом катализаторе 

при температуре 580–600 оС (средней для 1-й и 2-й стадий) и пони-

женном давлении 0,015–0,02 МПа, поскольку для данного катали-

затора нельзя использовать разбавление сырья водяным паром.

Применение вакуума не позволяет использовать реакторы со 

взвешенным слоем катализатора, поэтому процесс ведут с исполь-

зованием регенеративной системы Гудри.

Реакционный узел состоит из блоков, включающих 5–8 гори-

зонтальных реакторов со стационарными слоями катализатора, 

работающих по регенеративному принципу использования тепла  

(к катализатору добавляют гранулы прокаленного глинозема, игра-

ющего роль аккумулятора тепла).

Стадии процесса:

1)	дегидрирование (5–9 мин.);

2)	продувка реактора водяным паром для вытеснения (1,5–2 мин.);

3)	регенерация катализатора – выжигание кокса при 600 оС (5–9 мин.);

4)	вакуумная эвакуация газов регенерации (1,5–2 мин.).
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Из-за проведения обеих стадий одновременно не в оптималь-

ных для каждой из них условиях степень конверсии исходного 

сырья ниже (20–30 %), чем при двухстадийном процессе. Селек-

тивность составляет около 55 %. Контактный газ содержит при-

мерно 11 % бутадиена и 25–30 % бутенов. Эти недостатки компен-

сируются снижением капиталовложений и энергетических затрат  

на производство.

Дегидрирование изопентана

Технический изопентан – смесь углеводородов С
З 

– С
5 
с содер-

жанием изопентана > 75 %. Содержится в газах стабилизации нефти 

и попутных газах.

При каталитическом дегидрировании изопентана образуется 

три изомера изоамиленов (2-метилбутен-1, 3-метилбутен-1, 2-ме-

тилбутен-2), каждый из которых дает изопрен.

Побочные реакции изомеризации приводят к образованию сна-

чала пиперилена, а затем циклопентадиена:
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недостатки компенсируются снижением капиталовложений и энергетических 
затрат на производство. 

Дегидрирование изопентана 
Технический изопентан – смесь углеводородов СЗ – С5 с содержанием 

изопентана > 75 %. Содержится в газах стабилизации нефти и попутных га-
зах. 

При каталитическом дегидрировании изопентана образуется три изо-
мера изоамиленов (2-метилбутен-1, 3-метилбутен-1, 2-метилбутен-2), каж-
дый из которых дает изопрен. 

Побочные реакции изомеризации приводят к образованию сначала 
пиперилена, а затем циклопентадиена: 

. 

Стадии двухстадийного технологического процесса 
1 стадия 
1. Осушка, испарение и перегрев изопентана (t = 500 0С, p = 0,45 МПа); 
2. Каталитическое дегидрирование изопентана в изоамилены (катали-

затор; 40 % оксида хрома, 50 % оксида алюминия; 10 % оксида бериллия, 
таблетки 3,2 х 3,2 мм или гранулы 0,9 мм). Срок службы 4–5 тыс. часов, чув-
ствителен к водяному пару.  

t = 530–560 0С – дегидрирование (регенерация воздухом при t = 600–
650 0С). Конверсия 35–40 %, селективность 75–81 %.  

Выход на пропущенное сырье составляет 30–35 %, выход на разложен-
ное сырье составляет 70–80 %. 

Реакторы:    
а) трубчатый с неподвижным слоем катализатора (процесс фирмы 

«Филлипс», США) трубы: длина 3045 мм, диаметр 50 мм; 
б) с псевдоожиженным слоем: гранулы, t = 560 0С, р = 1 атм. Процесс 

проводится в токе азота. Регенерация катализатора при t = 620 0С в течение 
30 сек. 

3. Выделение изопентан-изоамиленовой фракции – в абсорбере при р = 
0,5 МПа, орошаемом тяжелой углеводородной фракцией. Сверху отводятся 
метан и водород, абсорбат направляется в десорбер, где от кубовых ΣС6 от-
гоняются летучие ΣС5 с последующим разделением изопентана и изоамиле-
нов. 

2 стадия 
Каталитическое дегидрирование изоамиленов проводят в адиабатиче-

ском реакторе с неподвижным слоем кальций-никель-фосфатного катализа-
тора ИМ-2204 (срок службы 2000 часов, конверсия 40 %, селективность 82–
84 %) или железооксидного катализатора (25–90 % оксида железа, 2–50 % 
оксида хрома с промоторами; конверсия 17–20 %, селективность 80–85 %).  

Параметры процесса: р = 0,22 МПа (только для преодоления гидрав-
лического сопротивления), t = 550–600 0С; разбавление водяным паром (20:1 

Стадии двухстадийного технологического процесса

1 стадия

1. Осушка, испарение и перегрев изопентана (t = 500 оС,  

p = 0,45 МПа).

2. Каталитическое дегидрирование изопентана в изоамилены 

(катализатор; 40 % оксида хрома, 50 % оксида алюминия; 10 % окси-

да бериллия, таблетки 3,2 × 3,2 мм или гранулы 0,9 мм). Срок служ-

бы 4–5 тыс. часов, чувствителен к водяному пару. 

t = 530–560 оС – дегидрирование (регенерация воздухом при  

t = 600–650 оС). Конверсия 35–40 %, селективность 75–81 %. 

Выход на пропущенное сырье составляет 30–35 %, выход на раз-

ложенное сырье составляет 70–80 %.

Реакторы:   

а) трубчатый с неподвижным слоем катализатора (процесс фир-

мы «Филлипс», США) трубы: длина 3045 мм, диаметр 50 мм;
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б) с псевдоожиженным слоем: гранулы, t = 560 оС, р = 1 атм. 

Процесс проводится в токе азота. Регенерация катализатора при  

t = 620 оС в течение 30 сек.

3. Выделение изопентан-изоамиленовой фракции – в абсорбере 

при р = 0,5 МПа, орошаемом тяжелой углеводородной фракцией. 

Сверху отводятся метан и водород, абсорбат направляется в десор-

бер, где от кубовых ΣС
6
 отгоняются летучие ΣС

5
 с последующим раз-

делением изопентана и изоамиленов.

2 стадия

Каталитическое дегидрирование изоамиленов проводят в адиа-

батическом реакторе с неподвижным слоем кальций-никель-фос-

фатного катализатора ИМ-2204 (срок службы 2000 часов, конверсия 

40 %, селективность 82–84 %) или железооксидного катализатора 

(25–90 % оксида железа, 2–50 % оксида хрома с промоторами; кон-

версия 17–20 %, селективность 80–85 %). 

Параметры процесса: р = 0,22 МПа (только для преодоления ги-

дравлического сопротивления), t = 550–600 оС; разбавление водя-

ным паром (20:1 для ИМ–2204 и 10:1 для железооксидного катали-

затора), объемная скорость газа 150–200 1/с.

4. Выделение изопрен-изоамиленовой фракции:

•	выделение изопрена экстрактивной дистилляцией диметилфор-

мамидом;

•	очистка его от аминов, кислородосодержащих соединений, про-

мывка, азеотропная осушка изопрена-сырца;  

•	тонкая очистка и ректификация до 99,8 % (селективное гидриро-

вание для удаления ацетилена); 

•	отмывка водой карбонильных соединений, осушка на цеолитах.

Одностадийный метод дегидрирования (процесс Гудри)

1. Каталитическое дегидрирование изопентана или изопен-

тан-изоамиленовых смесей.

Параметры процесса: t = 540–560 оС; р = 0,16–0,2 МПа; время 

контакта 5–9 c. Катализатор: оксид алюминия + 20 % оксида хрома 

(таблетки Гудри 4 × 4 мм); срок службы около 6 мес. После каждого 

цикла – восстановление водородом 5–9 мин. Конверсия изопента-

на около 25 %. 
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Реакционный узел состоит из 5–8 горизонтальных реакторов со 

стационарным слоем катализатора, работающих по регенеративному 

принципу использования тепла. Диаметр 3,7–5,8 м. Длина 11–13 м.

2. Выделение изопентан-изоамиленовой фракции из контакт-

ного газа.

3. Выделение изопрена из смеси углеводородов С
5
 и его очистка.

Выход изопрена на пропущенное сырье 20–30 % при селектив-

ности около 55 %. 

Окислительное дегидрирование изопентана

Окислительное дегидрирование изопентана проводят в одну 

стадию в присутствии свободного йода при 500–575 оС. 

Катализатор: (Fе
3
О

4
 + LiОН) или бромиды КВr на оксидах 

кремния или алюминия. Реакционную массу разбавляют большим 

количеством водяного пара:

изо-С
5
Н

12
 + 2I

2
  →  С

5
Н

8
 + 4HI;

4НI + О
2
  →  2I + 2Н

2
О.

Условия процесса: 

температура 500–520 оС; 

об. скорость 220–410 с-1; 

мольное соотношение реагентов: I
2 
: О

2
 : Н

2
О = 0,1 : 1,0 : (7,8-8,0).

Конверсия 48–50 %, выход на пропущенное сырье 38–49 %; се-

лективность 78–82 %.

Реакция идет с выделением тепла (3350–6700 кДж/кг), поэтому 

процесс нужно проводить с отводом тепла при небольшой продол-

жительности (1,5–3 сек.). Процесс проводят в реакторе со стацио-

нарным слоем катализатора или в псевдоожиженном слое.

В первом случае затруднен отвод тепла, в втором – сложность 

улавливания йода.

Дегидрирование ароматических углеводородов

Процесс дегидрирования ароматических углеводородов име-

ет основное практическое значение при получении стирола и аль-

фа-метилстирола из этилбензола и изопропилбензола. Для дегидри-

рования применяют реакторы адиабатического типа по принципу 

действия, сходному с реакторами дегидрирования бутиленов в бута-

диен и изоамиленов в изопрен.  
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Реактор представляет собой цилиндрический аппарат с кониче-

ским днищем, футерованный изнутри огнеупорным кирпичом. Не-

достатком является резкий перепад температуры по высоте слоя ка-

тализатора (до 50 оС), что не позволяет достигнуть высокой степени 

конверсии и заставляет использовать большой избыток водяного пара. 

Разработана конструкция двухступенчатого реактора с секци-

онированным введением водяного пара перед каждой полкой, что 

приближает условия работы к изотермическому режиму.

Технология процесса. Этилбензольная шихта (этилбензол-ректи-

фикат + возвратный этилбензол) подогревается в теплообменнике 

до 80 0С, поступает в испаритель (< 210 оС), затем в предварительный 

перегреватель (перегрев продуктами дегидрирования из реактора до 

550 0С), затем – в смесительную камеру реактора, где смешивается  

с перегретым в трубчатой печи до 630 оС водяным паром.

Соотношение этилбензола и водяного пара на входе в реактор 

1:3 по массе. Смесь паров на входе в реактор имеет температуру 

600 оС.

Контактный газ с первой ступени реактора с t = 565 оС подо-

гревается в межступенчатом перегревателе вновь до 630 оС и пода-

ется на вторую ступень реактора. Продукты реакции охлаждаются  

в котле-утилизаторе до 180 оС и поступают на трехступенчатую кон-

денсацию (воздушные – до 60 оС, водяные – до 40 оС и рассольные 

конденсаторы) и разделяются в отстойниках на углеводородный и 

водный конденсат.

Выделение стирола из катализата (печного масла) осложнено 

его полимеризацией при t > 90 оС и наличием дивинилбензола, ак-

тивирующего этот процесс. Поэтому стирол выделяют вакуумной 

ректификацией (р = 1,3–2 кПа) с введением ингибиторов полиме-

ризации фенольного типа. 

Установка состоит из 3–4 ректификационных колонн. На пер-

вой выделяется бензол-толуол-ксилольная фракция, на второй – 

этилбензол, на третьей и четвертой – стирол (с третьей колонны 

стирол направляется в рецикл). Вакуум создается пароэжекцион-

ными установками.  

Выделение a-метилстирола проводится аналогично, но с мень-

шими трудностями, т. к. он менее подвержен полимеризации.
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Показатели процесса дегидрирования этилбензола при 600 оС  

на калий-железоокисном катализаторе К-24 при разбавлении  

18 моль/моль (m – масса катализатора, F – мольная скорость подачи 

сырья) представлены в табл. 4.11.

Таблица 4.11

V, 1/ч
m/F

кг · ч/
моль

Состав печного масла, % масс.
С, % 
мол.

К, % 
масс.бензол толуол

этил-
бензол

стирол

0,5
1,0
3,0
6,0

260
127,5
43,5
22,7

1,6
1,0
–
–

4,0
3,1
–
–

28,0
32,0
62,6
75,1

6,65
63,8
37,4
24,9

92,2
92,2
99,0
99,3

72,2
68,2
37,9
25,4

4.4.2. Процессы гидратации низших олефинов

Существуют два промышленных процесса синтеза спиртов из 

низших олефинов: сернокислотная жидкофазная гидратация и ге-

терогенно-каталитическая, или прямая, гидратация.

Механизм гидратации низших олефинов

В обоих процессах в реакции участвует промежуточный карбка-

тион, образующийся при протонизации олефинов сильными про-

тонными (минеральными) кислотами. Целевым продуктом реакции 

являются вторичные или третичные спирты (кроме этилена).

Сила протонных кислот, их способность протонировать ос-

нования (олефины) растет с увеличением концентрации кислот.  

В разбавленных растворах кислот протонирующим агентом являет-

ся [Н3+О], в концентрированных кислотах выступает кислота в не-

диссоциированной форме или катион, получающийся в результате 

автопротолиза: 

 272
V, 1/ч m/F 

кгч/моль 
Состав печного масла, 

% масс. 
С, % мол. К, % масс. 

бензол толуол этилбе
нзол 

стирол 

0,5 
1,0 
3,0 
6,0 

260 
127,5 
43,5 
22,7 

1,6 
1,0 
– 
– 

4,0 
3,1 
– 
– 

28,0 
32,0 
62,6 
75,1 

6,65 
63,8 
37,4 
24,9 

92,2 
92,2 
99,0 
99,3 

72,2 
68,2 
37,9 
25,4 

4.4.2. Процессы гидратации низших олефинов 
Существуют два промышленных процесса синтеза спиртов из низших 

олефинов: сернокислотная жидкофазная гидратация и гетерогенно-
каталитическая, или прямая, гидратация. 

 
Механизм гидратации низших олефинов 
В обоих процессах в реакции участвует промежуточный карбкатион, 

образующийся при протонизации олефинов сильными протонными (мине-
ральными) кислотами. Целевым продуктом реакции являются вторичные или 
третичные спирты (кроме этилена). 

Сила протонных кислот, их способность протонировать основания 
(олефины) растет с увеличением концентрации кислот. В разбавленных рас-
творах кислот протонирующим агентом является [Н3

+О], в концентрирован-
ных кислотах выступает кислота в недиссоциированной форме или катион, 
получающийся в результате автопротолиза:  

. 

В концентрированных растворах серная кислота выступает как реагент: 

 
В водных растворах кислота выступает в качестве катализатора: 

 
В водных растворах образование спиртов происходит в одну стадию. В 

концентрированных кислотах – в две стадии, так как требуется проведение 
стадии гидролиза алкилсульфатов. 

Способность алкилсульфатов к гидролизу представлена следующим 
рядом:    

. 
Побочные реакции при сернокислотной гидратации 

В концентрированных растворах серная кислота выступает как 

реагент:

 272
V, 1/ч m/F 

кгч/моль 
Состав печного масла, 

% масс. 
С, % мол. К, % масс. 

бензол толуол этилбе
нзол 

стирол 

0,5 
1,0 
3,0 
6,0 

260 
127,5 
43,5 
22,7 

1,6 
1,0 
– 
– 

4,0 
3,1 
– 
– 

28,0 
32,0 
62,6 
75,1 

6,65 
63,8 
37,4 
24,9 

92,2 
92,2 
99,0 
99,3 

72,2 
68,2 
37,9 
25,4 
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Существуют два промышленных процесса синтеза спиртов из низших 

олефинов: сернокислотная жидкофазная гидратация и гетерогенно-
каталитическая, или прямая, гидратация. 

 
Механизм гидратации низших олефинов 
В обоих процессах в реакции участвует промежуточный карбкатион, 

образующийся при протонизации олефинов сильными протонными (мине-
ральными) кислотами. Целевым продуктом реакции являются вторичные или 
третичные спирты (кроме этилена). 

Сила протонных кислот, их способность протонировать основания 
(олефины) растет с увеличением концентрации кислот. В разбавленных рас-
творах кислот протонирующим агентом является [Н3

+О], в концентрирован-
ных кислотах выступает кислота в недиссоциированной форме или катион, 
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В концентрированных растворах серная кислота выступает как реагент: 
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концентрированных кислотах – в две стадии, так как требуется проведение 
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Побочные реакции при сернокислотной гидратации 
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В водных растворах кислота выступает в качестве катализатора:
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творах кислот протонирующим агентом является [Н3
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ных кислотах выступает кислота в недиссоциированной форме или катион, 
получающийся в результате автопротолиза:  

. 
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. 
Побочные реакции при сернокислотной гидратации 
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Сила протонных кислот, их способность протонировать основания 
(олефины) растет с увеличением концентрации кислот. В разбавленных рас-
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ных кислотах выступает кислота в недиссоциированной форме или катион, 
получающийся в результате автопротолиза:  

. 
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В водных растворах образование спиртов происходит в одну стадию. В 
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. 
Побочные реакции при сернокислотной гидратации Побочные реакции при сернокислотной гидратации

Высокая реакционная способность карбкатиона приводит к 

протеканию побочных реакций: простых эфиров, диалкилсульфа-

тов, полимеров:

 273
Высокая реакционная способность карбкатиона приводит к протека-

нию побочных реакций: простых эфиров, диалкилсульфатов, полимеров: 

Побочные реакции (образование полимеров и диалкилсульфида) интенсифи-
цируются при повышении концентрации кислоты и температуры. 

При концентрировании серной кислоты топочным газом протекают 
следующие реакции: 

 
Потери олефина за счет образования полимера, потери кислоты составляют 
около 21 м. ч. на 1 м. ч. полимера с выделением сернистого газа 13,7 м. ч. 

Образованию диалкилсульфида способствуют повышение давления и 
концентрации кислоты, увеличение соотношения олефин : кислота. 

Диалкилсульфиды приводят к образованию простых эфиров: 
R2SO4 + 2ROH 2ROR + H2SO4 . 

Термодинамика гидратации низших олефинов 
Процессы образования моно- и диалкилсульфатов протекают через 

стадию абсорбции газообразных углеводородов, что приводит к уменьшению 
объема реакционной массы. Процессы образования моно- и диалкил-
сульфатов являются экзотермическими. Смещению равновесия в этих обра-
тимых процессах в сторону образования алкил-сульфатов способствует по-
вышение парциального давления олефина и понижение температуры процес-
са. 

Реакционная способность низших олефинов в реакции гидратации. 
Реакционная способность олефина определяется его основностью. Константа 
протонизации олефина при 25 оС при переходе от этилена к пропилену уве-
личивается в 105 раз. Скорость поглощения олефина 80%-ной серной кисло-
той представлена в ряду 

 
Условия поглощения олефина серной кислотой представлены в табл. 4.12. Из 
таблицы следует, что самые жесткие условия характерны для этилена. 

Кинетические закономерности процесса сернокислотной гидрата-
ции низших олефинов. Взаимодействие олефинов с серной кислотой – про-
цесс гетерогенный, протекающий в системе газ – жидкость (хемосорбция 
этилена, пропилена) или жидкость – жидкость (хемоэкстракция высших оле-
финов).  

полимер

Побочные реакции (образование полимеров и диалкилсульфи-

да) интенсифицируются при повышении концентрации кислоты и 

температуры.

При концентрировании серной кислоты топочным газом проте-

кают следующие реакции:
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R2SO4 + 2ROH 2ROR + H2SO4 . 

Термодинамика гидратации низших олефинов  
Процессы образования моно- и диалкилсульфатов протекают через 

стадию абсорбции газообразных углеводородов, что приводит к уменьшению 
объема реакционной массы. Процессы образования моно- и диалкил-
сульфатов являются экзотермическими. Смещению равновесия в этих обра-
тимых процессах в сторону образования алкил-сульфатов способствует по-
вышение парциального давления олефина и понижение температуры процес-
са. 

Реакционная способность низших олефинов в реакции гидратации. 
Реакционная способность олефина определяется его основностью. Константа 
протонизации олефина при 25 оС при переходе от этилена к пропилену уве-
личивается в 105 раз. Скорость поглощения олефина 80%-ной серной кисло-
той представлена в ряду 

 
Условия поглощения олефина серной кислотой представлены в табл. 4.12. Из 
таблицы следует, что самые жесткие условия характерны для этилена. 

Кинетические закономерности процесса сернокислотной гидрата-
ции низших олефинов. Взаимодействие олефинов с серной кислотой – про-
цесс гетерогенный, протекающий в системе газ – жидкость (хемосорбция 
этилена, пропилена) или жидкость – жидкость (хемоэкстракция высших оле-
финов).  

полимер

Потери олефина за счет образования полимера, потери кислоты 

составляют около 21 м. ч. на 1 м. ч. полимера с выделением серни-

стого газа 13,7 м. ч.

Образованию диалкилсульфида способствуют повышение дав-

ления и концентрации кислоты, увеличение соотношения олефин :  
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Термодинамика гидратации низших олефинов

Процессы образования моно- и диалкилсульфатов протекают 

через стадию абсорбции газообразных углеводородов, что приводит 

к уменьшению объема реакционной массы. Процессы образования 

моно- и диалкил-сульфатов являются экзотермическими. Смеще-

нию равновесия в этих обратимых процессах в сторону образования 

алкил-сульфатов способствует повышение парциального давления 

олефина и понижение температуры процесса.

Реакционная способность низших олефинов в реакции гидратации. 

Реакционная способность олефина определяется его основностью. 

Константа протонизации олефина при 25 оС при переходе от этиле-

на к пропилену увеличивается в 105 раз. Скорость поглощения оле-

фина 80%-й серной кислотой представлена в ряду
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Условия поглощения олефина серной кислотой представлены  

в табл. 4.12. Из таблицы следует, что самые жесткие условия харак-

терны для этилена.

Кинетические закономерности процесса сернокислотной гидратации 

низших олефинов. Взаимодействие олефинов с серной кислотой – про-

цесс гетерогенный, протекающий в системе газ – жидкость (хемо-

сорбция этилена, пропилена) или жидкость – жидкость (хемоэкс-

тракция высших олефинов). 

 Таблица 4.12

Олефин
Концентрация сер-

ной кислоты, %
Температура,           

оС
Парциальное давление 

олефина, кПа

Этилен 96–98 80–90 1013,2–1519,8

Пропилен 75–80 50–60 607,9–810,6

н-Бутилены 75–80 20–30 303,9–405,3

Изобутилен 55–65 10–20 202,6–303,9

Процесс протекает в диффузионной области и описывается 

уравнением первого порядка по поглощаемому олефину: 

dG/dt = K · F · р · f(c),

где G – количество поглощаемого олефина; t – время; K – коэф-

фициент, зависящий от интенсивности диффузии (барботаж, пере-

.
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мешивание); F – поверхность контакта реагентов; р – парциальное 

давление олефина; f(c) – множитель, зависящий от концентрации 

серной кислоты.

Основные положения для разработки рациональной технологиче-

ской схемы. Для каждого олефина должны быть выбраны свои опти-

мальные условия взаимодействия с серной кислотой: температура 

процесса, парциальное давление олефина, концентрация кислоты.

Для предотвращения побочного процесса полимеризации не-

обходимо отсутствие в исходной смеси высших олефинов, полное 

извлечение полимеров из отработанной серной кислоты до ее кон-

центрирования, проведение концентрирования в условиях, исклю-

чающих разложение серной кислоты. 

Для проведения с максимальной скоростью первой стадии про-

цесса – поглощения олефинов серной кислотой – следует:

•	использовать давление исходной олефин-содержащей смеси, по-

лучаемой на предшествующих установках разделения;

•	обеспечить интенсивное перемешивание реагентов и развитие 

поверхности контакта, максимальную растворимость олефина 

в реакционной смеси, используя рециркуляцию получаемых ал-

килсульфатов.

Максимальная полнота гидролиза обеспечивается непрерывным 

отводом получающегося спирта в виде его паров с водяным паром.

Прямая гидратация олефинов

Газофазный процесс:

CH
2 
= CH

2
газ + H

2
Oгаз 
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При k1 > k2 значение энергии Гиббса G < 0 и соответствует области проте-
кания реакции для разных групп углеводородов. Температурная зависимость 
энергии Гиббса реакции расщепления для разных групп углеводородов пред-
ставлена на рис. 4.4. 

Термодинамическая ста-
бильность при одинаковом числе 
атомов углерода в цепи понижает-
ся: парафины > нафтены > олефи-
ны > арены. Однако с ростом тем-
пературы ввиду различной зависи-
мости энергии Гиббса от темпера-
туры порядок изменяется на об-
ратный: арены > олефины > наф-
тены > парафины. 

Термодинамическое рас-
щепление углеводородов идет по 
радикально-цепному механизму. 

Алканы расщепляются как 
по связям С–С, так и по связям C–
Н. Так как энергия диссоциации 

связи С–С меньше, чем связей С–H, то более вероятен распад С–С-связей. 
При распаде по С–С-связи (реакции крекинга) из молекулы алкана в простом 
случае образуются алкен и алкан с меньшей молекулярной массы: 

СН3–СН2–СН2–СН2–СН3  СН2=СН2 + СН3–СН2–СН3.  
При распаде по С–Н-связям происходит дегидрирование с отщеплени-

ем молекулы водорода и образованием алкена с тем же числом атомов угле-
рода, что и у исходного алкана: 

  СН3–СН2–СН2–СН2–СН3 СН3–СН2–СН2–СН=СН2 + Н2. 
Для низших алканов (этан, пропан) реакция дегидрирования является 

преобладающей. Для высших алканов преобладает реакция крекинга. Начи-
ная с пентана, расщепление по связи С–С становится преобладающим.  

Высшие алканы расщепляются только по С–С-связи, причем по мере 
увеличения числа атомов углерода в молекуле возрастает скорость крекинга.  
Место разрыва в молекуле алкана определяется энергиями диссоциации свя-
зей, а также температурой и давлением. При умеренных температурах 400–
500 °С разрыв происходит ближе к середине молекулы, т. е. по наиболее сла-
бым связям. 

Нафтены термически стабильнее алканов, со значительной скоростью 
их распад протекает при 550 °С. Распад происходит с раскрытием цикла и 
образованием алкенов и с отщеплением молекул водорода и образованием 
ненасыщенных соединений:  
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Рис. 4.4. Температурная зависимость энергии 
Гиббса реакции расщепления олефинов (1, 2), 

нафтенов (3) и парафинов (4) 
 

 С
2
Н

5
ОНгаз, ΔН = –41 868 кДж/моль.

Катализаторами служат Н
3
РО

4
 и соли фосфорной кислоты (про-

стые и сложные соли) на носителях (алюмосиликаты, силикагель, 

пемза) или нелетучие катализаторы на основе оксидов металлов, 

ионообменные смолы.

Этот экзотермический процесс протекает с уменьшением объе-

ма, и, следовательно, снижение температуры и повышение давления 

способствуют увеличению равновесного выхода этанола. В табл. 4.13  

приведены равновесные выходы этанола при различных темпе-

ратурах и давлении для эквимолярной смеси этилена и водяного 

пара при 0,1 МПа. При атмосферном давлении равновесный выход 
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этанола очень низкий. При атмосферном давлении и температуре  

150 оС выход достигает лишь 0,4 %, соответственно, и скорость про-

цесса тоже очень низка.

Таблица  4.13 

Температура, 
оС

Давление, МПа

0,5 0,8 1,0 1,5 

150 58,0 65,0 67,0 74,0

200 30,5 38,7 45,0 54,0

250 14,1 21,4 20,0 35,0

300 6,7 10,3 12,5 18,3

350 3,5 5,6 7,0 12,2

Технология прямой гидратации низших олефинов

В основу технологической схемы (рис. 4.20) положен принцип 

многократной циркуляции реагирующей газовой смеси с отводом 

целевого продукта (этанола) посредством конденсации. 
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лярной смеси этилена и водяного пара при 0,1 МПа. При атмосферном дав-
лении равновесный выход этанола очень низкий. При атмосферном давлении 
и температуре 150 оС выход достигает лишь 0,4 %, соответственно, и ско-
рость процесса тоже очень низка. 

                                                         Таблица  4.13  
Температура, оС Давление, МПа 

0,5  0,8  1,0  1,5  
150  58,0 65,0 67,0 74,0 
200 30,5 38,7 45,0 54,0 
250 14,1 21,4 20,0 35,0 
300 6,7 10,3 12,5 18,3 
350 3,5 5,6 7,0 12,2 

Технология прямой гидратации низших олефинов 
В основу технологической схемы (рис. 4.20) положен принцип много-

кратной циркуляции реагирующей газовой смеси с отводом целевого продук-
та (этанола) посредством конденсации.  

В качестве исходного продукта следует использовать чистый этилен, 
примеси выводить в виде отдувок. 

Повышение давления процесса ограничено из-за опасности конденса-
ции воды, снижающей активность катализатора. 

Процесс необходимо проводить при эквимолярном или близком соот-
ношении этилен / водяной пар. 

Возможно применение адиабатического реактора колонного типа про-
стейшей конструкции. 

Рис. 4.20. Технологическая схема прямой гидратации этилена с приготовлением исходной 
смеси путем сатурации и перегрева: 

1 – компрессор свежего этилена; 2 – компрессор газовой смеси; 3 – сатурационная колонна; 
4 – печь для перегрева смеси; 5 – реактор; 6 – теплообменник газ – вода; 7 – конденсатор 

этанола-сырца; 8 – сепаратор высокого давления; 9 – дроссельный вентиль; 10 – сепаратор 
низкого давления; 11 – сборник этанола-сырца. 

I – свежий этилен; II – фузельная вода (горячая) с установки ректификации; III – инертные 
газы; IV – отдувочные газы низкого давления 

Рис. 4.20. Технологическая схема прямой гидратации этилена  
с приготовлением исходной смеси путем сатурации и перегрева:  
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3 – сатурационная колонна; 4 – печь для перегрева смеси; 5 – реактор;  
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8 – сепаратор высокого давления; 9 – дроссельный вентиль;  
10 – сепаратор низкого давления; 11 – сборник этанола-сырца; I – свежий 
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III – инертные газы; IV – отдувочные газы низкого давления
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В качестве исходного продукта следует использовать чистый 
этилен, примеси выводить в виде отдувок.

Повышение давления процесса ограничено из-за опасности 
конденсации воды, снижающей активность катализатора.

Процесс необходимо проводить при эквимолярном или близ-
ком соотношении этилен / водяной пар.

Возможно применение адиабатического реактора колонного 
типа простейшей конструкции.

Целесообразно проводить подпитку в реактор газовой смеси 
фосфорной кислотой. 

Необходимо проводить нейтрализацию фосфорной кислоты на 
выходе из реактора.

4.4.3. Реакции этерификации 

Реакции этерификации – это все процессы, ведущие к образова-

нию сложных эфиров.
Большое значение в промышленности получили эфиры одно-

основных (С
1
 – С

4
) и двухосновных карбоновых кислот (С

1
 – С

4
) и 

низших спиртов (С
1
 – С

5
), а также эфиры двухосновных кислот и 

низших спиртов. 
Реакция этерификации является равновесной:

– прямая

RCOOH + R´OH 
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При k1 > k2 значение энергии Гиббса G < 0 и соответствует области проте-
кания реакции для разных групп углеводородов. Температурная зависимость 
энергии Гиббса реакции расщепления для разных групп углеводородов пред-
ставлена на рис. 4.4. 

Термодинамическая ста-
бильность при одинаковом числе 
атомов углерода в цепи понижает-
ся: парафины > нафтены > олефи-
ны > арены. Однако с ростом тем-
пературы ввиду различной зависи-
мости энергии Гиббса от темпера-
туры порядок изменяется на об-
ратный: арены > олефины > наф-
тены > парафины. 

Термодинамическое рас-
щепление углеводородов идет по 
радикально-цепному механизму. 

Алканы расщепляются как 
по связям С–С, так и по связям C–
Н. Так как энергия диссоциации 

связи С–С меньше, чем связей С–H, то более вероятен распад С–С-связей. 
При распаде по С–С-связи (реакции крекинга) из молекулы алкана в простом 
случае образуются алкен и алкан с меньшей молекулярной массы: 

СН3–СН2–СН2–СН2–СН3  СН2=СН2 + СН3–СН2–СН3.  
При распаде по С–Н-связям происходит дегидрирование с отщеплени-

ем молекулы водорода и образованием алкена с тем же числом атомов угле-
рода, что и у исходного алкана: 

  СН3–СН2–СН2–СН2–СН3 СН3–СН2–СН2–СН=СН2 + Н2. 
Для низших алканов (этан, пропан) реакция дегидрирования является 

преобладающей. Для высших алканов преобладает реакция крекинга. Начи-
ная с пентана, расщепление по связи С–С становится преобладающим.  

Высшие алканы расщепляются только по С–С-связи, причем по мере 
увеличения числа атомов углерода в молекуле возрастает скорость крекинга.  
Место разрыва в молекуле алкана определяется энергиями диссоциации свя-
зей, а также температурой и давлением. При умеренных температурах 400–
500 °С разрыв происходит ближе к середине молекулы, т. е. по наиболее сла-
бым связям. 

Нафтены термически стабильнее алканов, со значительной скоростью 
их распад протекает при 550 °С. Распад происходит с раскрытием цикла и 
образованием алкенов и с отщеплением молекул водорода и образованием 
ненасыщенных соединений:  
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Рис. 4.4. Температурная зависимость энергии 
Гиббса реакции расщепления олефинов (1, 2), 

нафтенов (3) и парафинов (4) 
 

 RCOOR´ + H
2
O;

– обратная (гидролиз)

RCOOR´ + H
2
O(Н+) 
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преобладающей. Для высших алканов преобладает реакция крекинга. Начи-
ная с пентана, расщепление по связи С–С становится преобладающим.  
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увеличения числа атомов углерода в молекуле возрастает скорость крекинга.  
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Рис. 4.4. Температурная зависимость энергии 
Гиббса реакции расщепления олефинов (1, 2), 

нафтенов (3) и парафинов (4) 
 

RCOOH + R´OH.     

Скорость этерификации в ряду первичные спирты > вторичные 
спирты > третичные спирты снижается. Увеличение молекулярной 
массы первичного спирта снижает скорость этерификации.

Переэтерификация осуществляется при получении сложных 
эфиров карбоновых кислот и высокомолекулярных спиртов (ал-
коголиз) или высокомолекулярных карбоновых кислот и простых 
спиртов (ацидолиз). Катализаторы – едкая щелочь, алкоголяты ще-
лочных металлов:

RCOOR´ + R´´OH 
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При k1 > k2 значение энергии Гиббса G < 0 и соответствует области проте-
кания реакции для разных групп углеводородов. Температурная зависимость 
энергии Гиббса реакции расщепления для разных групп углеводородов пред-
ставлена на рис. 4.4. 

Термодинамическая ста-
бильность при одинаковом числе 
атомов углерода в цепи понижает-
ся: парафины > нафтены > олефи-
ны > арены. Однако с ростом тем-
пературы ввиду различной зависи-
мости энергии Гиббса от темпера-
туры порядок изменяется на об-
ратный: арены > олефины > наф-
тены > парафины. 

Термодинамическое рас-
щепление углеводородов идет по 
радикально-цепному механизму. 

Алканы расщепляются как 
по связям С–С, так и по связям C–
Н. Так как энергия диссоциации 

связи С–С меньше, чем связей С–H, то более вероятен распад С–С-связей. 
При распаде по С–С-связи (реакции крекинга) из молекулы алкана в простом 
случае образуются алкен и алкан с меньшей молекулярной массы: 

СН3–СН2–СН2–СН2–СН3  СН2=СН2 + СН3–СН2–СН3.  
При распаде по С–Н-связям происходит дегидрирование с отщеплени-

ем молекулы водорода и образованием алкена с тем же числом атомов угле-
рода, что и у исходного алкана: 

  СН3–СН2–СН2–СН2–СН3 СН3–СН2–СН2–СН=СН2 + Н2. 
Для низших алканов (этан, пропан) реакция дегидрирования является 

преобладающей. Для высших алканов преобладает реакция крекинга. Начи-
ная с пентана, расщепление по связи С–С становится преобладающим.  

Высшие алканы расщепляются только по С–С-связи, причем по мере 
увеличения числа атомов углерода в молекуле возрастает скорость крекинга.  
Место разрыва в молекуле алкана определяется энергиями диссоциации свя-
зей, а также температурой и давлением. При умеренных температурах 400–
500 °С разрыв происходит ближе к середине молекулы, т. е. по наиболее сла-
бым связям. 

Нафтены термически стабильнее алканов, со значительной скоростью 
их распад протекает при 550 °С. Распад происходит с раскрытием цикла и 
образованием алкенов и с отщеплением молекул водорода и образованием 
ненасыщенных соединений:  
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Рис. 4.4. Температурная зависимость энергии 
Гиббса реакции расщепления олефинов (1, 2), 

нафтенов (3) и парафинов (4) 
 

 RCOO R´´ + R´OH

RCOOR´ + R´´COOH 
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 R´´COO R´ + RCOOH

RCOOR´ + R´´COO R´´´ 
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Нафтены термически стабильнее алканов, со значительной скоростью 
их распад протекает при 550 °С. Распад происходит с раскрытием цикла и 
образованием алкенов и с отщеплением молекул водорода и образованием 
ненасыщенных соединений:  
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Рис. 4.4. Температурная зависимость энергии 
Гиббса реакции расщепления олефинов (1, 2), 

нафтенов (3) и парафинов (4) 
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Другие методы получения сложных эфиров:

•	взаимодействие спиртов с хлорангидридами карбоновых кислот;

•	взаимодействие карбоновых кислот с олефинами;

•	взаимодействие окиси углерода со спиртом и олефином;

•	конденсация двух молекул альдегида;

•	взаимодействие кетена со спиртами;

•	взаимодействие спиртов с ангидридами карбоновых кислот.

Термодинамика реакций

Взаимодействие спиртов с карбоновыми кислотами в жидкой 

фазе протекает с нулевым тепловым эффектом (∆Н = 0).

Алкоголиз, ацидолиз, переэтерификация протекают также с ну-

левым тепловым эффектом (∆Н = 0).

Взаимодействие спиртов с ангидридами и хлорангидридами 

карбоновых кислот является экзотермическим процессом. Кон-

станта равновесия определяется следующим уравнением:

К
с
 = [RCOOR’][H

2
O]/[RCOOH][R’OH] .

К
с
 зависит от строения кислоты и особенно спирта. Наибольшей 

активностью обладают первичные спирты и замещенные карбоно-

вые кислоты.

Взаимодействие спиртов с карбоновыми кислотами в газовой фазе 

является экзотермической реакцией. Константа равновесия зависит 

от температуры. Так, при получении этилацетата в газовой фазе при 

увеличении температуры от 150 до 300 оС К
с
 снижается с 30 до 9.

Положение равновесия при алкоголизе, ацидолизе, переэтери-

фикации определяется равновесием соответствующих процессов 

этерификации.

Технология получения эфиров

Технологические процессы синтеза сложных эфиров можно 

разделить на две главные группы:

•	жидкофазные процессы – некаталитические или гомогенно-  

каталитические, в которых химическая реакция совмещена с про-

цессом разделения;

•	гетерогенно-каталитические реакции в жидкой или газовой фазе, 

осуществляемые в проточных реакторах без совмещения с разде-

лительными процессами.
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Процессы первой группы являются традиционными и наиболее 

распространенными в технологии этерификации. Их суть состоит  

в том, чтобы возможно полнее осуществить обратимый синтез 

сложного эфира, сдвигая равновесие за счет отгонки летучих про-

дуктов (вода, сложный эфир или их азеотропная смесь).

Все жидкофазные процессы подразделяются на 4 группы.

Жидкофазные процессы 1. Высококипящие эфиры малоле-

тучих кислот и спиртов, а также эфиры монокарбоновых кислот  

С
4 
– С

5
 и выше с гликолями, глицерином и высшими одноатомны-

ми спиртами.

Наиболее летучим компонентом является вода, отгоняемая без 

существенных примесей эфира и спиртов по мере образования. 

Жидкофазные процессы 2. Высококипящие эфиры достаточно 

летучих кислот или спиртов высших кислот со спиртами С
1 

– С
8
, 

кислот С
1
 – С

2
 с гликолями и глицерином.

Отгоняют воду из реакционной массы вместе с летучим исход-

ным реагентом в виде азеотропов. Гетероазеотропы при конденса-

ции легко разделяются, и реагент возвращается в реакционную зону.

В случае получения гомогенного азеотропа добавляют веще-

ства, образующие с водой легкокипящие азеотропные смеси (бен-

зол, дихлорэтан). Вода удаляется с ними, после разделения смеси 

азеотропная добавка возвращается в реактор, а вода удаляется. При 

получении этанола и метанола отгоняется  водный спирт с последу-

ющей его ректификацией.

Жидкофазные процессы 3. Сложные эфиры средней летуче-

сти, дающие с водой (или с водой и спиртом) азеотропные смеси, 

в которых в мольном соотношении вода преобладает над спиртом.  

С азеотропной смесью часто уходит большое количество воды, и ре-

акционная масса непрерывно обогащается эфиром.

При конденсации отгоняющихся паров происходит разделение 

на два слоя – водный и органический. Последний содержит эфир и 

спирт, которые возвращают в реактор. 

Жидкофазные процессы 4. Легколетучие сложные эфиры, да-

ющие со спиртом и водой тройные азеотропные смеси, в которых  

в мольном соотношении эфир преобладает над водой. При отгонке 

таких смесей реакционная масса обогащается водой. Следовательно, 
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в этом случае сложный эфир получается в виде дистиллята, отгоня-

емого из реактора вместе с некоторым количеством воды и спирта.

Благодаря отгонке летучего вещества исходные реагенты можно 

использовать в соотношении, близком к стехиометрическому. При 

получении полных эфиров стараются достичь высоких степеней 

конверсии кислоты за счет применения избытка спирта.

Реакционные узлы

Процесс этерификации, совмещенный с отгонкой, можно осу-

ществлять периодически или непрерывным способом. Основные 

варианты оформления реакционных узлов непрерывной этерифи-

кации представлены на рис. 4.21.
 279

В соответствии с химической природой ВМС делят на органические, 
неорганические и элементоорганические. Органические полимеры содержат 
атомы углерода, водорода, кислорода, азота, галогенов. Неорганические 
полимеры (например, линейные модификации серы и селена, 
полидихлорфосфазен [–PCl2=N–]n) построены из неорганических главных 
цепей и не содержат органических боковых радикалов (обрамляющих групп). 
Элементоорганические полимеры содержат в звене макромолекулы 
неорганогенных элементов наряду с углеводородными группами, например 
полисилоксаны [–SiR2O–]n, полиорганофосфазены [–PR2=N–]n.  

В зависимости от расположения в макромолекуле атомов и атомных 
групп различают: 1) линейные ВМС, макромолекулы которых представляют 
собой открытую линейную цепь (как натуральный каучук) или вытянутую в 
линию последовательность циклов (как целлюлоза); 2) разветвленные ВМС, 
макромолекулы которых имеют форму линейной цепи с ответвлениями (как 
амилопектин); 3) сетчатые ВМС – трехмерные сетки, образованные 
отрезками ВМС цепного строения (как отвержденные фенолоальдегидные 
смолы, вулканизованный каучук).  

Макромолекулы одного и того же химического состава могут быть 
построены из различных стереоизомеров звена. ВМС, молекулы которых 
состоят из одинаковых стереоизомеров или из различных стереоизомеров, 
чередующихся в цепи с определенной периодичностью, называются 
стереорегулярными. ВМС, в которых каждый или некоторые стереоизомеры 
звена образуют достаточно длинные непрерывные последовательности, 
сменяющие друг друга в пределах одной макромолекулы, называются 
стереоблоксополимерами. В нестереорегулярных, или атактических, ВМС 
звенья различной пространственной конфигурации чередуются в цепи 
произвольно.    

Рис. 4.21. Варианты оформления реакционных узлов непрерывной этерификации: 
а – куб с конденсатором; б – куб с дефлегмирующей колонной;  

в – куб с ректификационной колонной; г – реактор типа тарельчатой колонны 

Рис. 4.21. Варианты оформления реакционных узлов непрерывной 
этерификации: а – куб с конденсатором; б – куб с дефлегмирующей 
колонной; в – куб с ректификационной колонной; г – реактор типа 

тарельчатой колонны

Этерификация при гетерогенном катализе. При катализе протон-

ными кислотами обязательна последующая стадия нейтрализации 

продукта.

В большинстве случаев эфир остается в кубе, и после нейтрализа-

ции кислоты необходима промывка эфира, что приводит к повышен-

ному расходу реагентов, потере эфира и образованию сточных вод. 

В последние годы активно развивается гетерогенный катализ, 

особенно с помощью сульфокатионитов, применяемых при темпе-

ратуре синтеза 150–160 оС.
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Этерификацию при катализе сульфокатионитом ведут в колон-

ном реакторе со сплошным слоем катализатора, так как отсутствие 

теплового эффекта делает теплообменные устройства ненужными. 

Реакция протекает в жидкой фазе в избытке спирта. Одна из воз-

можных схем (рис. 4.19) включает  адиабатический реактор с насад-

кой (сульфокатионит), экстракционную колонну, в которой из ре-

акционной массы извлекают водой избыточный спирт, и отпарную 

колонну для отгонки спирта, возвращаемого на реакцию. Эфир-сы-

рец, выходящий с верха экстракционной колонны, очищают ректи-

фикацией. Селективность процесса – 100 %.

4.5. Производство высокомолекулярных соединений

4.5.1. Сырьевая база, состав и основные свойства ВМС

По происхождению высокомолекулярные соединения (ВМС) 

делят на природные, или биополимеры, и синтетические. Сырьем 

для производства синтетических полимеров являются вторичные 

процессы переработки нефти с получением низших олефинов 

(этилена, пропилена, бутадиена). Кроме того, мономеры получают  

в процессах основного органического синтеза, таких как алкилиро-

вание, этерификация и других. 

В соответствии с химической природой ВМС делят на органи-

ческие, неорганические и элементоорганические. Органические 

полимеры содержат атомы углерода, водорода, кислорода, азота, га-

логенов. Неорганические полимеры (например, линейные модифи-

кации серы и селена, полидихлорфосфазен [–PCl
2
=N–]

n
) построе-

ны из неорганических главных цепей и не содержат органических 

боковых радикалов (обрамляющих групп). Элементоорганические 

полимеры содержат в звене макромолекулы неорганогенных эле-

ментов наряду с углеводородными группами, например полисилок-

саны [–SiR
2
O–]

n
, полиорганофосфазены [–PR

2
=N–]

n
. 

В зависимости от расположения в макромолекуле атомов и 

атомных групп различают: 1) линейные ВМС, макромолекулы ко-

торых представляют собой открытую линейную цепь (как натураль-

ный каучук) или вытянутую в линию последовательность циклов 
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(как целлюлоза); 2) разветвленные ВМС, макромолекулы которых 

имеют форму линейной цепи с ответвлениями (как амилопектин); 

3) сетчатые ВМС – трехмерные сетки, образованные отрезками 

ВМС цепного строения (как отвержденные фенолоальдегидные 

смолы, вулканизованный каучук). 

Макромолекулы одного и того же химического состава могут 

быть построены из различных стереоизомеров звена. ВМС, молеку-

лы которых состоят из одинаковых стереоизомеров или из различных 

стереоизомеров, чередующихся в цепи с определенной периодич-

ностью, называются стереорегулярными. ВМС, в которых каждый 

или некоторые стереоизомеры звена образуют достаточно длинные 

непрерывные последовательности, сменяющие друг друга в преде-

лах одной макромолекулы, называются стереоблоксополимерами.  

В нестереорегулярных, или атактических, ВМС звенья различной 

пространственной конфигурации чередуются в цепи произвольно.   

По химическому составу макромолекулы различают гомополи-

меры, образованные из звеньев одного мономера, и сополимеры, об-

разованные из звеньев по меньшей мере двух различных мономеров. 

ВМС, состоящие из одинаковых мономерных звеньев, но различаю-

щиеся по молекулярной массе, называют полимергомологами.

Сополимеры, в зависимости от характера распределения раз-

личных звеньев в макромолекуле, делят на регулярные и нерегу-

лярные. В регулярных макромолекулах наблюдается определенная 

периодичность распределения звеньев. Для нерегулярных сополи-

меров характерно случайное, или статистическое, распределение 

звеньев; оно наблюдается у многих синтетических сополимеров. 

Сополимеры, в которых достаточно длинные непрерывные после-

довательности, образованные каждым из звеньев, сменяют друг 

друга в пределах макромолекулы, называют блок-сополимерами. 

Последние называют регулярными, если длины блоков и их чередо-

вание подчиняются определенной периодичности. 

В соответствии со свойствами, определяющими область при-

менения, ВМС делят на волокнообразующие, пластомеры и 

эластомеры.
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Молекулярная масса высокомолекулярных соединений

В силу особенностей процесса синтеза макромолекул и возмож-

ности их случайной деструкции большинство синтетических поли-

меров являются полимолекулярными (полидисперсными), т. е. состоят 

из макромолекул различной молекулярной массы. Биополимеры в 

нативном (врожденном, немодифицированном) состоянии обычно 

монодисперсны, однако в процессе их выделения может происхо-

дить расщепление некоторых связей, в результате чего они также 

становятся неоднородными по молекулярным массам. 

Поскольку высокомолекулярные соединения представляют со-

бой смеси макромолекул различной молекулярной массы, привыч-

ное понятие «молекулярная масса» в применении к ним теряет свой 

смысл, и его заменяют выражением «средняя молекулярная масса», 

которая уже является не константой, однозначно определяющей 

индивидуальные свойства данного соединения, а среднестатисти-

ческой величиной.

Более полную характеристику полимера представляет собой кри-

вая распределения по молекулярным массам или молекулярно-мас-

совое распределение (ММР), показанное на рис. 4.22; часто их заме-

няют менее полной характеристикой – степенью полидисперсности, 

которая тем больше, чем шире кривая распределения и ММР.
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Так как молекулярная масса полимера является среднестатистической 

величиной, то различные методы определения дают и разные ее значения. 
Если метод определения слабо чувствителен к молекулам малого размера, то 
значение молекулярной массы получится выше, чем в случае, если метод 
одинаково чувствителен к макромолекулам любого размера. Поэтому 
значение молекулярной массы, полученное с помощью какого-либо одного 
метода, не может точно характеризовать соотношение больших и 
сравнительно малых молекул в данном полимере. Методы определения 
молекулярной массы полимера в целом или молекулярных масс отдельных 
фракций обычно объединяют в две группы – среднечисловые и 
среднемассовые.  

К среднечисловым относят методы, основанные на определении числа 
молекул в разбавленных растворах полимеров: понижение температуры 
замерзания раствора (криоскопия), повышение температуры кипения 
раствора (эбулиоскопия), определение числа концевых групп в 
макромолекулах, измерение осмотического давления раствора. Получаемое 
при этих измерениях значение среднечисловой молекулярной массы Мn 
представляет собой суммарную массу всех молекул в образце полимера, 
отнесенную к одной среднестатистической молекуле:  

Mn = ΣNiMi/ΣNi, 
где i изменяется от 1 до ∞, а Ni – число молекул с молекулярной массой Mi. 

К среднемассовым относят такие методы определения молекулярной 
массы, которые основаны на установлении массы отдельных макромолекул: 
измерение скорости седиментации, скорости диффузии, светорассеяния в 
растворах полимеров. Значение среднемассовой молекулярной массы Mw 
представляет собой произведение массы всех фракций полимера на 
молекулярную массу фракции, отнесенное к массе одной фракции: 

Mw = ΣwiMi/Σwi = ΣNiMi
2/(ΣNiMi), 

где wi – масса фракции с молекулярной массой Mi, т. е. wi = NiMi; Ni – число 
молекул с молекулярной массой Mi.  

Близка к среднемассовому 
значению средневязкостная 
молекулярная масса полимера, 
которая определяется измерением 
вязкости разбавленных растворов. 

В случае если полимер 
состоит из одной фракции с очень 
близкими друг к другу размерами 
молекул (Mn ≈ Mw), он называется 
монодисперсным. Во всех 
остальных случаях Mw > Mn  и 
отношение Mw/Mn >1 является мерой 
полидисперсности полимера. 

Со
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фр
ак

ци
й 

Молекулярная масса   

Mn 

Mw 

Рис. 4.22. Кривая распределения 
полимера по молекулярным массам Рис. 4.22. Кривая распределения полимера по молекулярным массам

Так как молекулярная масса полимера является среднестати-

стической величиной, то различные методы определения дают и 

разные ее значения. Если метод определения слабо чувствителен 
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к молекулам малого размера, то значение молекулярной массы по-

лучится выше, чем в случае, если метод одинаково чувствителен  

к макромолекулам любого размера. Поэтому значение молекуляр-

ной массы, полученное с помощью какого-либо одного метода, не 

может точно характеризовать соотношение больших и сравнитель-

но малых молекул в данном полимере. Методы определения моле-

кулярной массы полимера в целом или молекулярных масс отдель-

ных фракций обычно объединяют в две группы – среднечисловые  

и среднемассовые. 

К среднечисловым относят методы, основанные на определении 

числа молекул в разбавленных растворах полимеров: понижение 

температуры замерзания раствора (криоскопия), повышение темпе-

ратуры кипения раствора (эбулиоскопия), определение числа кон-

цевых групп в макромолекулах, измерение осмотического давления 

раствора. Получаемое при этих измерениях значение среднечисловой 

молекулярной массы М
n
 представляет собой суммарную массу всех 

молекул в образце полимера, отнесенную к одной среднестатисти-

ческой молекуле: 

M
n
 = ΣN

i
M

i 
/ΣN

i
,

где i изменяется от 1 до ∞, а N
i
 – число молекул с молекулярной мас-

сой M
i
.

К среднемассовым относят такие методы определения молеку-

лярной массы, которые основаны на установлении массы отдель-

ных макромолекул: измерение скорости седиментации, скорости 

диффузии, светорассеяния в растворах полимеров. Значение средне-

массовой молекулярной массы M
w
 представляет собой произведение 

массы всех фракций полимера на молекулярную массу фракции, 

отнесенное к массе одной фракции:

M
w
 = Σw

i
M

i 
/Σw

i
 = ΣN

i
M

i
2/(ΣN

i
M

i
),

где w
i
 – масса фракции с молекулярной массой M

i
, т. е. w

i
 = N

i
M

i
;  

N
i
 – число молекул с молекулярной массой M

i
. 

Близка к среднемассовому значению средневязкостная молеку-

лярная масса полимера, которая определяется измерением вязкости 

разбавленных растворов.
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В случае если полимер состоит из одной фракции с очень близ-

кими друг к другу размерами молекул (M
n
 ≈ M

w
), он называется 

монодисперсным. Во всех остальных случаях M
w
 > M

n
  и отношение  

M
w 

/M
n 

> 1 является мерой полидисперсности полимера. Обычно на 

кривой распределения полимера по молекулярным массам значе-

ние M
n
 приходится на максимум, т. е. на фракцию, доля которой в 

составе полимера наибольшая, а значение M
w
 сдвинуто вправо по 

оси абсцисс (рис. 4.22).  

4.5.2. Полимеризационные и поликонденсационные полимеры. 
Полимеризационные полимеры 

Синтетические полимеры получают в результате реакций мно-

гократного соединения мономерных структурных единиц (звеньев) 

в одну макромолекулу. Реакции их получения по своему характеру 

подразделяются на цепные и ступенчатые. Цепные реакции полу-

чения полимеров называются реакциями полимеризации и представ-

ляют  собой реакции соединения друг с другом молекул мономеров  

в линейные или разветвленные цепи или сетчатые структуры за счет 

раскрытия кратных связей или циклов (о кинетике цепных реакций 

см. п. 2.11.5). Элементный состав исходных мономеров и образовав-

шихся полимеров одинаков, т. е. в результате реакций цепной поли-

меризации не происходит выделения каких-либо побочных низко-

молекулярных продуктов. Полимеризация большинства мономеров 

идет с выделением тепла (ΔН0 < 0) и уменьшением энтропии, глав-

ным образом за счет потери поступательных степеней свободы мо-

лекулами мономера (ΔS0 < 0). 

Элементный состав исходных мономеров и образовавшихся по-

лимеров одинаков, т. е. в результате реакций цепной полимериза-

ции не происходит выделения каких-либо побочных низкомолекуляр-

ных продуктов.

Характерная особенность реакций цепной полимеризации со-

стоит в том, что присоединение мономера М осуществляется с уча-

стием активных центров R*, причём после каждого акта присоеди-

нения возникает новый активный центр:

 282
Обычно на кривой распределения полимера по молекулярным массам 
значение Mn приходится на максимум, т. е. на фракцию, доля которой в 
составе полимера наибольшая, а значение Mw сдвинуто вправо по оси 
абсцисс (рис. 4.22).   
4.5.2.	Полимеризационные	и	поликонденсационные	полимеры.		
Полимеризационные	полимеры		

Синтетические полимеры получают в результате реакций 
многократного соединения мономерных структурных единиц (звеньев) в 
одну макромолекулу. Реакции их получения по своему характеру 
подразделяются на цепные и ступенчатые. Цепные реакции получения 
полимеров называются реакциями полимеризации и представляют  собой 
реакции соединения друг с другом молекул мономеров в линейные или 
разветвленные цепи или сетчатые структуры за счет раскрытия кратных 
связей или циклов (о кинетике цепных реакций см. п. 2.11.5). Элементный 
состав исходных мономеров и образовавшихся полимеров одинаков, т. е. в 
результате реакций цепной полимеризации не происходит выделения каких-
либо побочных низкомолекулярных продуктов. Полимеризация большинства 
мономеров идет с выделением тепла (ΔН0 < 0) и уменьшением энтропии, 
главным образом за счет потери поступательных степеней свободы 
молекулами мономера (ΔS0 < 0).  

Элементный состав исходных мономеров и образовавшихся полимеров 
одинаков, т. е. в результате реакций цепной полимеризации не происходит 
выделения каких-либо побочных низкомолекулярных продуктов. 

Характерная особенность реакций цепной полимеризации состоит в 
том, что присоединение мономера М осуществляется с участием активных 
центров R*, причём после каждого акта присоединения возникает новый ак-
тивный центр: 

                          +M                  +(x–1)M                       +M  
   R* + M → R–M* ― → R–MM* ——— → R– (M)xM* — → R– (M)x+1M*. 

Рост цепи продолжается до тех пор, пока концевое звено не утратит ак-
тивности, или до полного исчерпания мономера. Высокомолекулярное со-
единение образуется почти сразу после начала реакции, и вплоть до заверше-
ния ее в реакционной смеси находятся мономер и полимер большой молеку-
лярной массы. До достижения сравнительно большой глубины реакции уве-
личение продолжительности ее практически не влияет на молекулярную мас-
су полимера, растет в основном его количество (выход). Активным центром 
в реакциях цепной полимеризации может быть свободный радикал или ион, в 
зависимости от чего различают радикальную и ионную полимеризацию. В 
зависимости от знака заряда, который имеет растущий конец полимерной це-
пи, и наличия его координации с очередной молекулой мономера различают 
катионную, анионную и координационно-ионную полимеризацию.  

Радикальная полимеризация всегда протекает по цепному 
механизму. Функции активных промежуточных продуктов при радикальной 
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Рост цепи продолжается до тех пор, пока концевое звено не 

утратит активности, или до полного исчерпания мономера. Высо-

комолекулярное соединение образуется почти сразу после начала 

реакции, и вплоть до завершения ее в реакционной смеси находятся 

мономер и полимер большой молекулярной массы. До достижения 

сравнительно большой глубины реакции увеличение продолжи-

тельности ее практически не влияет на молекулярную массу поли-

мера, растет в основном его количество (выход). Активным центром 

в реакциях цепной полимеризации может быть свободный ради-

кал или ион, в зависимости от чего различают радикальную и ион-

ную полимеризацию. В зависимости от знака заряда, который имеет 

растущий конец полимерной цепи, и наличия его координации с 

очередной молекулой мономера различают катионную, анионную и 

координационно-ионную полимеризацию. 

Радикальная полимеризация всегда протекает по цепному ме-

ханизму. Функции активных промежуточных продуктов при ра-

дикальной полимеризации выполняют свободные радикалы.  

К числу распространенных мономеров, вступающих в радикальную 

полимеризацию, относятся этилен, винилхлорид, винилацетат, те-

трафторэтилен, акрилонитрил, метилметакрилат, стирол, бутадиен, 

хлоропрен и другие мономеры. Радикальная полимеризация обыч-

но включает несколько элементарных химических стадий: иници-

ирование, рост цепи, обрыв цепи и передачу цепи. Обязательными 

стадиями являются инициирование и рост цепи.

Ионная полимеризация, приводящая к образованию высокомо-

лекулярных соединений, так же как и радикальная полимеризация, 

представляет собой цепную реакцию, но в этом случае растущая 

цепь является не свободным радикалом, а катионом или анионом. 

Инициирующие системы в ионной полимеризации в основном 

являются каталитическими, т. е. восстанавливают свою исходную 

структуру, а не расходуются необратимо, как в случае радикальных 

инициаторов. Во многих случаях катализаторы ионной полимери-

зации осуществляют не только химическое инициирование полиме-

ризации, но и координируют молекулы мономера около растущих 

частиц. Это позволяет получать строго регулярное пространствен-

ное расположение звеньев мономера в цепи полимера.
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Суммарная энергия активации ионной полимеризации меньше, 

чем при радикальной полимеризации. Поэтому ионная полимери-

зация проводится при низких температурах, часто отрицательных. 

Скорость реакции при этом очень высока.

Кинетические закономерности и механизмы ионной полиме-

ризации имеют более сложный характер, чем при радикальной, 

так как промежуточные активные центры могут сосуществовать  

в равновесии в виде различных форм: свободных ионов, ионных 

пар, поляризованных комплексов и др. Смещение этого равновесия 

в ту или иную сторону путем изменения условий проведения реак-

ций (температуры, природы растворителя, катализатора и др.) по-

зволяет достаточно активно воздействовать на кинетику процесса и 

структуру образующегося полимера, что, как правило, исключается 

в случае радикальной полимеризации.

Ионная полимеризация характеризуется полным отсутствием 

или очень малыми разветвлениями основной цепи полимера, а так-

же более высоким значением средней молекулярной массы и узким 

молекулярно-массовым распределением полимеров по сравнению 

с радикальной. Этому способствует невозможность обрыва цепи 

путем соударения двух растущих частиц, имеющих одинаковый по 

знаку заряд. Обрыв цепи в ионной полимеризации происходит либо 

в результате реакции растущей цепи с низкомолекулярными добав-

ками и примесями, либо путем передачи реакционной цепи на мо-

номер и растворитель. 

Таким образом, ионная полимеризация обеспечивает получе-

ние полимеров с более регулярной и стабильной структурой, а сле-

довательно, и с лучшим комплексом свойств, но технологическое 

оформление процессов ионной полимеризации по сравнению с ра-

дикальной значительно сложнее.

Катионная полимеризация. В катионную полимеризацию легко 

вступают виниловые и диеновые полимеры, содержащие электро-

нодонорные заместители у двойной связи, например изобутилен, 

α-метилстирол, изопрен, винилалкиловые эфиры и др. С увеличе-

нием электроположительности заместителя способность винило-

вых мономеров к катионной полимеризации возрастает. Кроме того,  

в катионную полимеризацию по связи С=О могут вступать неко-
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торые карбонилсодержащие соединения, например формальдегид, 

с раскрытием цикла – некоторые гетероциклические соединения, 

например оксиды олефинов. Катализаторами катионной полиме-

ризации служат электроноакцепторные соединения. Типичными 

катализаторами являются протонные кислоты (H
2
SO

4
, HСlO

4
 и 

др.), а также апротонные кислоты (кислоты Льюиса, такие как BF
3
, 

SnCl
4
, TiCl

4
, AlBr

3
). При катионной полимеризации в присутствии 

кислот Льюиса в большинстве случаев необходимы сокатализато- 

ры – вода, протонные кислоты, спирты, галогеналкилы, эфиры и 

другие соединения, образующие комплексы с катализаторами. 

Анионная полимеризация. В анионную полимеризацию легко 

вступают виниловые и диеновые мономеры, содержащие электро-

ноакцепторные заместители у двойной связи, например цианистый 

винилиден, нитроэтилен, акрилонитрил, акриловые и метакрило-

вые эфиры, стирол, бутадиен и др. Способность этих мономеров 

к анионной полимеризации возрастает с увеличением электроот-

рицательности заместителя. Кроме того, в анионную полимери-

зацию могут вступать оксиды олефинов, лактоны, альдегиды (по 

связи С=О) и др. Катализаторами анионной полимеризации служат 

электронодонорные соединения. Типичными катализаторами слу-

жат амиды щелочных металлов, щелочные металлы и их растворы 

в жидком аммиаке и в других сольватирующих электроны раство-

рителях типа эфира, металлоорганические соединения щелочных 

металлов, например металлалкилы и др.

Координационно-ионная полимеризация. Методы координаци-

онно-ионной полимеризации применяются для синтеза стереоре-

гулярных полимеров. В каталитических системах, осуществляющих 

координационно-ионную полимеризацию, присоединению моно-

мера к растущей цепи предшествует стадия образования комплек-

са между активным центром, в простейшем случае противоионом, 

и молекулой мономера. Координация в комплексе обеспечивает 

определенную ориентацию молекул мономера и стереоспецифи-

ческое раскрытие кратной связи и тем самым способствует отбору 

определенной конфигурации каждого мономерного звена, присое-

диняющегося к растущей цепи.
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Эффективными стереоспецифическими катализаторами полиме-

ризации являются металлокомплексные катализаторы Циглера –  

Натта, которые получают взаимодействием соединений переход-

ных металлов IV–VIII групп или редкоземельных элементов с ор-

ганическими соединениями непереходных металлов I–III групп, 

например взаимодействием TiCl
3
 и Al(C

2
H

5
)

3
; металлоорганические 

соединения переходных металлов IV–VIII групп, например π-ал-

лильные комплексы Ni или Со; оксидно-металлические катализа-

торы, например термоактивированные оксиды Cr или Мо на неор-

ганических носителях. 

Сополимеризацией называется процесс совместной полимериза-

ции двух или нескольких мономеров с образованием макромолекул, 

содержащих в основной цепи звенья различных исходных мономе-

ров. Соответствующим подбором исходных мономеров полимер-

ным материалам придаются определенные физико-механические 

свойства. Соотношение компонентов в составе сополимера зависит 

от реакционной способности мономеров и радикалов. Сополиме-

ризация может протекать по ионному и радикальному механизму.

Поликонденсационные полимеры

Процессы, протекающие ступенчато с образованием ВМС, 

представляют собой реакции соединения друг с другом мономер-

ных или олигомерных молекул с образованием линейных, развет-

вленных или сетчатых структур за счет взаимодействия функцио-

нальных групп. Каждый акт взаимодействия этих функциональных 

групп сопровождается выделением низкомолекулярного продукта 

(при поликонденсации). 

При ступенчатом синтезе рост цепи протекает за счет функцио-

нальных групп, присутствующих не только в мономерных молекулах, 

но и в продуктах их взаимодействия, т. е. по схеме M
x
 + M

y
 = M

x+y
,  

где х и у могут быть единицей или любым другим целым числом. 

Иначе говоря, в процессе роста цепи участвуют наряду с молекула-

ми мономера, как в случае цепной полимеризации, еще более круп-

ные частицы, накапливающиеся в ходе реакции. Молекулярная 

масса непрерывно растет в ходе реакции, и лишь при практическом 

завершении ее образуется высокомолекулярный полимер.   
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В отличие от полимеризации, при поликонденсации элемент-

ный состав полимеров не совпадает с составом мономерных сое-

динений. Различие определяется составом выделяющегося низ-

комолекулярного продукта. Мономеры, используемые в реакциях 

поликонденсации, должны содержать функциональные группы, 

способные участвовать в обменных реакциях или реакциях заме-

щения. Их можно разделить на три основных типа. К первому типу 

относятся мономеры, содержащие  в молекулах одинаковые функ-

циональные группы, не способные в определенных условиях реа-

гировать между собой, например диамины или дихлорангидриды 

карбоновых кислот. Полимер в этом случае образуется в результате 

поликонденсации разных мономеров, способных взаимодейство-

вать друг с другом:

nH
2
NRNH

2
 + nClOCOŔCOCl → [–HNRNHCOŔCO–]

n
 + 2nHCl.

Ко второму типу относятся мономеры, содержащие различ-

ные функциональные группы, которые способны реагировать друг  

с другом, приводя к образованию полимера, например гидрокси-

кислоты или аминокислоты:

nHОRCOOH → [–RCOО–]
n
 + nH

2
O;

nH
2
NRCOOH → [–RCONH–]

n
 + nH

2
O.

К третьему типу относятся мономеры, содержащие одинако-

вые функциональные группы, способные реагировать между собой  

в данных условиях, например гликоли, поликонденсация которых 

приводит к образованию простых полиэфиров:

nHOROH → [–OR–]
n
 + nH

2
O.

По типу и числу участвующих в реакции мономеров различают 

гомополиконденсацию, в которой участвует минимально возмож-

ное число типов мономеров – один или два, и сополиконденсацию. 

Би- или полифункциональность исходных мономеров является 

обязательным условием получения высокомолекулярных продук-

тов. В линейной поликонденсации участвуют бифункциональные 

мономеры, приводящие к образованию линейных полимеров. Для 

проведения сетчатой (трехмерной) поликонденсации необходимо 

использование мономеров с тремя или большим числом функцио-



362

нальных групп.  В этом случае образуются пространственно сшитые 

полимеры, например фенолоформальдегидные смолы.

Реакции поликонденсации, как и все реакции конденсации, 

большей частью являются равновесными. Их можно осуществлять 

в условиях, близких к равновесным (равновесная поликонденсация), 

или когда равновесие сдвинуто в сторону образования полимера 

(неравновесная поликонденсация). 

Примером равновесной поликонденсации может быть синтез по-

лиамидов из аминокислот или дикарбоновых кислот и диаминов, а 

образование фенолоформальдегидных смол и полиамидов из дихло-

рангидридов дикарбоновых кислот и диаминов является примером 

неравновесной поликонденсации. При проведении неравновесной 

поликонденсации подбирают такие реагенты и такие условия, чтобы 

реакция протекала далеко от равновесия, т. е. отсутствовали деструк-

ция полимера низкомолекулярными продуктами, обменные реакции 

и т. п. Этого достигают проведением процесса при таких низких тем-

пературах, при которых обменные реакции замедлены, а исходные 

вещества достаточно реакционноспособны, чтобы в этих условиях 

образовывать полимер, а также получением полимера такого хими-

ческого строения, который не способен к гидролизу и иным деструк-

тивным превращениям при взаимодействии с низкомолекулярным 

продуктом поликонденсации и с исходными веществами.

При равновесной поликонденсации для максимального пре-

вращения исходных веществ в полимер из системы необходимо 

удалять низкомолекулярный продукт реакции. С этой целью по-

ликонденсацию проводят при повышенных температурах (обычно  

в токе инертного газа), на заключительной стадии процесс проводят 

в вакууме. Смещение равновесия путем удаления из сферы реакции 

низкомолекулярного соединения способствует получению полиме-

ра с большей молекулярной массой. 
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4.5.3. Термопластичные и термореактивные полимеры

Термопластичные  полимеры

Термопластичными называют полимеры, способные много-

кратно размягчаться при нагревании и отвердевать при охлажде-

нии. Эти и многие другие свойства термопластичных полимеров 

объясняются линейным строением их макромолекул. При нагре-

вании взаимодействие между молекулами ослабевает и они могут 

сдвигаться одна относительно другой, полимер размягчается, пре-

вращаясь при дальнейшем нагревании в вязкую жидкость. На этом 

свойстве основываются различные способы формования изделий из 

термопластов, а также соединение сваркой. Практически же не все 

термопласты простым нагреванием можно перевести в вязко-теку-

чее состояние, так как температура начала термического разложе-

ния некоторых полимеров ниже температуры их текучести. Одна-

ко, используя различные технологические приемы, можно снизить 

температуру текучести (например, вводя пластификатор) либо оття-

нуть начало разложения полимера (введением стабилизатора, пере-

работкой в атмосфере инертного газа).

Линейным строением молекул объясняется также способ-

ность термопластов не только набухать, но и хорошо растворяться 

в правильно подобранных растворителях. Тип растворителя зави-

сит от химической природы полимера. Растворы полимеров, даже 

очень небольшой концентрации (2–5 %), отличаются довольно вы-

сокой вязкостью, причиной этого являются большие размеры по-

лимерных молекул по сравнению с молекулами обычных низкомо-

лекулярных веществ. После испарения растворителя полимер вновь 

переходит в твердое состояние.

На этом основано использование растворов термопластов в ка-

честве лаков, красок, клеев и вяжущего компонента в мастиках и 

полимер-растворах.

К недостаткам термопластов относятся низкая теплостойкость 

(обычно не выше 80–120 °С), низкая поверхностная твердость, 

хрупкость при пониженных температурах и текучесть при высо-

ких, склонность к старению под действием солнечных лучей и 

кислорода воздуха.
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Термопластичные полимеры (полиэтилен, полипропилен, по-

листирол, поливинилхлорид, перхлорвинил, поливинилацетат и 

поливиниловый спирт, полиизобутилен, полиакрилаты) получили 

наибольшее применение в строительстве. 

Кроме полимеров, получаемых из одного мономера, синтезиру-

ют сополимеры – продукты, получаемые совместной полимериза-

цией (сополимеризацией) двух и более мономеров. В таком случае 

образуются материалы с новым комплексом свойств. Так, винил- 

ацетат полимеризуют совместно с винилхлоридом для получения 

сополимера более прочного и водостойкого, чем поливинилаце-

тат, но сохраняющего его высокие адгезионные свойства. Широкий 

спектр сополимеров выпускают на базе акриловых мономеров.

Полистирол (поливинилбензол) – прозрачный жесткий полимер 

плотностью 1050–1080 кг/м3; при комнатной температуре жесткий 

и хрупкий, а при нагревании до 800–1000 °С размягчающийся. 

Прочность при растяжении (при 20 °С) 35–50 МПа. Полистирол 

хорошо растворяется в ароматических углеводородах (влияние 

бензольного кольца, входящего в состав молекул полистирола), 

сложных эфирных и хлорированных углеводородах. Полистирол 

горюч и хрупок. Для снижения хрупкости полистирол синтезиру-

ют с другими мономерами или совмещают с каучуками, получая 

ударопрочный полистирол.

В строительстве полистирол применяют для изготовления 

теплоизоляционного материала – пенополистирола (плотностью 

10–50 кг/м3), облицовочных плиток и мелкой фурнитуры. Раствор 

полистирола в органических растворителях – хороший клей.

Поливинилацетат – прозрачный бесцветный жесткий при 

комнатной температуре полимер плотностью 1190 кг/м3. Поли-

винилацетат растворим в кетонах (ацетоне), сложных эфирах, 

хлорированных и ароматических углеводородах, набухает в воде;  

в алифатических и герпеновых углеводородах не растворяется. По-

ливинилацетат нестоек к действию кислот и щелочей; при нагреве 

выше 130–150 °С он разлагается с выделением уксусной кислоты. 

Положительное свойство поливинилацетата – высокая адгезия  

к каменным материалам, стеклу, древесине.
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В строительстве поливинилацетат применяют в виде поливи-

нилацетатной дисперсии (ПВАД) – сметанообразной массы белого 

или светло-кремового цвета, хорошо смешивающейся с водой. По-

ливинилацетатную дисперсию получают полимеризацией жидко-

го винилацетата, находящегося в виде мельчайших частиц (менее  

5 мкм) в воде. Для стабилизации эмульсии винилацетата используют 

поливиниловый спирт. При полимеризации капельки винилацетата 

превращаются в твердые частицы поливиналацетата, таким образом 

получается поливинилацетатная дисперсия, стабилизатором кото-

рой служит тот же поливиниловый спирт. Содержание полимера  

в дисперсии около 50 %.

Поливинилацетат широко применяют в строительстве. На его 

основе делают клеи, водно-дисперсионные краски, моющиеся 

обои. ПВАД применяют для устройства наливных мастичных по-

лов и для модификации цементных растворов (полимерцементные 

растворы и бетоны). Дисперсией, разбавленной до 5–10%-й кон

центрации, грунтуют бетонные поверхности перед приклеиванием 

облицовки на полимерных мастиках и перед нанесением полимер-

цементных растворов.

Недостаток материалов на основе дисперсий поливинилацета-

та – чувствительность к воде: материалы набухают, и на них могут 

появиться высолы. 

Поливинилхлорид – самый распространенный в строитель-

стве полимер – представляет собой твердый материл без запаха и 

вкуса, бесцветный или желтоватый (при переработке в результа-

те термодеструкции может приобрести светло-коричневый цвет). 

Плотность поливинилхлорида 1400 кг/м3; предел прочности при 

растяжении 40–60 МПа. Температура текучести поливинилхлорида 

180–200 °С, но уже при нагревании выше 160 °С он начинает разла-

гаться с выделением НСl. Это обстоятельство затрудняет переработ-

ку поливинилхлорида в изделия.

Поливинилхлорид хорошо совмещается с пластификаторами. 

Это облегчает переработку и позволяет получать пластмассы с са-

мыми разнообразными свойствами: жесткие листы и трубы, эла-

стичные погонажные изделия (поручни, плинтусы и т. п.), мягкие 

пленки. Поливинилхлорид хорошо сваривается; склеивается он 



366

только некоторыми видами клеев, например перхлорвиниловым. 

Положительное качество поливинилхлорида – высокие химическая 

стойкость, диэлектрические показатели и низкая горючесть.

В строительстве поливинилхлорид применяют для изготовле-

ния материалов для полов (различные виды линолеума, плитки), 

труб, погонажных изделий и отделочных декоративных пленок  

и пенопластов.

Перхлорвинил – продукт хлорирования поливинилхлорида, 

содержащий 60–70 % (по массе) хлора, вместо 56 % в поливинилхло-

риде. Плотность перхлорвинила около 1500 кг/м3. Он характеризу-

ется очень высокой химической стойкостью (к кислотам, щелочам, 

окислителям), трудносгораем. В отличие от поливинилхлорида 

перхлорвинил легко растворяется в хлорированных углеводородах, 

ацетоне, этилацетате, толуоле, ксилоле и других растворителях. По-

ложительное качество перхлорвинила – высокая адгезия к металлу, 

бетону, древесине, коже и поливинилхлориду. Сочетание высокой 

адгезии и хорошей растворимости позволяет использовать перхлор-

винил в клеях и окрасочных составах. 

Термореактивные  полимеры 

Термореактивные полимеры характеризуются необратимым пе-

реходом при нагреве в стеклообразное состояние с пространствен-

ной сетчатой структурой. Молекулы термореактивных полимеров 

до их отверждения имеют линейное строение, такое же, как моле-

кулы термопластичных полимеров, но размер молекул реактопла-

стов в этом состоянии существенно меньше, чем у термопластов.  

В отличие от термопластов, у которых молекулы химически инерт-

ны и не способны соединяться друг с другом, молекулы терморе-

активных олигомеров химически активны. Они либо содержат 

двойные (ненасыщенные) связи, либо химически активные группы. 

Поэтому при определенных условиях (при нагревании, облучении 

или добавлении веществ отвердителей) молекулы термореактивных 

олигомеров соединяются друг с другом, образуя сплошную про-

странственную сетку, как бы одну гигантскую макромолекулу.

После отверждения свойства полимеров существенно изменя-

ются: они перестают размягчаться при нагревании, не растворяют-
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ся, а только набухают в растворителях, становятся более прочными, 

твердыми и термостойкими. К термореактивным полимерам отно-

сятся различные искусственные смолы: фенолоформальдегидная, 

эпоксидная, полиэфирная, кремнийорганическая, карбамидная, а 

также их модификации. Такие полимеры обладают высокими пока-

зателями адгезии, теплоустойчивости и коррозионной стойкости, 

хорошими диэлектрическими свойствами. Значения их прочности 

и пластичности являются небольшими, поэтому для повышения и 

стабилизации прочностных качеств таких полимеров на их основе 

создают реактопласты путем введения специальных органических 

и неорганических добавок: наполнителей, стабилизаторов, пласти-

фикаторов, смазочных материалов, красителей, отвердителей, ката-

лизаторов либо замедлителей процесса отверждения.

Фенолоформальдегидные полимеры – наиболее распространен-

ный полимер этого класса. Их получают поликонденсацией фенола и 

формальдегида. Характерная особенность этих полимеров – корич-

невый цвет. В зависимости от соотношения сырьевых компонентов 

можно синтезировать новолачные и резольные олигомерные смолы.

Новолачные смолы отверждаются только при добавлении ве-

ществ-отвердителей (например, уротропина), а без них ведут себя 

как термопластичные полимеры (при нагревании плавятся и за-

твердевают при охлаждении).

Резольные смолы способны к отверждению при нагревании без 

добавления отвердителей. Они сначала плавятся, потом в расплав-

ленном состоянии начинают густеть и постепенно необратимо пе-

реходят в твердое состояние.

До отверждения фенолоформальдегидные смолы хорошо рас-

творяются в спиртах, ацетоне и других растворителях. Феноло-

формальдегидные полимеры имеют хорошую адгезию к тканям, 

древесине и другим материалам и хорошо совмещаются с наполни-

телями. Отвержденные полимеры обладают высокой химической 

стойкостью; они прочны, но хрупки. Для повышения эластично-

сти и улучшения клеящих свойств их модифицируют другими по-

лимерами. Например, совмещая фенолоформальдегидную смолу 

резольного типа с поливинилбутиралем, получают водостойкие и 

прочные клеи типа БФ. Такие клеи могут склеивать материалы при 
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обычной температуре, но при горячем отверждении имеют боль-

шую прочность.

Резорцинформальдегидные смолы аналогичны по свойствам фе-

нолформальдегидным. Так как резорцин значительно активнее 

фенола, то отверждение резорцинформальдегидных смол может 

происходить без нагревания. Поэтому резорциновые смолы исполь-

зуют для получения замазок, мастик и клеев холодного отвержде-

ния. Твердость, тепло- и химическая стойкость резорцинформаль-

дегидных полимеров выше, чем фенолоформальдегидных.

Карбамидные полимеры – продукты поликонденсации мочеви-

ны и ее производных с формальдегидом; к ним относятся мочеви-

ноформальдегидные и меламиноформальдегидные полимеры. По 

своим свойствам карбамидные полимеры имеют много общего с 

фенолоформальдегидными. Особенностями карбамидных полиме-

ров являются их бесцветность, светостойкость, отсутствие запаха и 

меньшая токсичность.

Мочевиноформальдегидные полимеры – одни из самых дешевых 

полимеров, что объясняется доступностью сырья и простотой син-

теза. В строительстве мочевиноформальдегидные полимеры широ-

ко применяют в качестве полимерного связующего. 

Меламиноформальдегидные полимеры. В отвержденном состоя-

нии они имеют лучшие, чем мочевиноформальдегидные полимеры, 

свойства. Они характеризуются высокой твердостью и водостой-

костью. Часто применяют смешанные мочевино- и меламинофор-

мальдегидные полимеры.

Из меламиноформальдегидных полимеров получают клеи для 

склеивания древесины, бумаги. Пример материала, получаемого на 

таких клеях, – декоративный бумажно-слоистый пластик, имею-

щий гладкую твердую поверхность, с довольно высокой термостой-

костью, и ламинированные покрытия для полов (ламинат).

Ненасыщенные полиэфиры – олигомерные продукты в виде 

вязких жидкостей, способные переходить в твердое состояние при 

введении отвердителей. В строительстве применяют полиэфирные 

смолы двух типов: полиэфирмалеинаты и полиэфиракрилаты.

Полиэфирмалеинатные смолы представляют собой раствор ли-

нейного ненасыщенного полиэфира в стироле. При введении  
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в смолу инициирующей пары: перекисный инициатор (например, 

гипериз) и ускоритель разложения перекиси (например, нафтенат 

кобальта) – за счет распада перекиси происходит взаимодействие 

стирола по ненасыщенным связям полиэфира с образованием про-

странственной сетки. При этом жидкая смола превращается в твер-

дый прочный материал. 

Полиэфиракрилаты – олигомерные смолы, не содержащие сти-

рола и отверждаемые перекисными отвердителями в сочетании с 

ускорителями.

4.5.4. Промышленное получение полиэтилена и полипропилена

Получение полиэтилена

Полиэтилен получается полимеризацией этилена по уравнению         

CH
2
=CH

2
 → (–CH

2
 - CH

2
–)

n
.

Полиэтилен – твердый, белого цвета, несколько жирный на 

ощупь материал, по внешнему виду напоминает парафин. Он лег-

че воды (удельный вес 0,92–0,95), при поджигании загорается мед-

ленно и горит синеватым пламенем без копоти. Полиэтилен термо-

пластичен. Температура его размягчения около 110 °С. В нагретом 

состоянии из полиэтилена легко формуются изделия, прочно сохра-

няющие форму после охлаждения. 

В настоящее время промышленное производство полиэтилена 

осуществляется тремя способами: 

1. Получение полиэтилена высокого давления.

Полиэтилен высокого давления (ПЭВД), или полиэтилен низ-

кой плотности (ПЭНП), образуется в автоклавном или трубчатом 

реакторах при следующих условиях: 

•	температура 200–260 °C;

•	давление 150–300 МПа;

•	присутствие инициатора (кислород или органический пероксид).

Реакция идет по радикальному механизму. Получаемый по 

этому методу полиэтилен имеет средневесовой молекулярный вес 

80 000 – 500 000 и степень кристалличности 50–60 %. Жидкий про-

дукт впоследствии гранулируют. Реакция идет в расплаве.
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2. Получение полиэтилена среднего давления. 

Полиэтилен среднего давления (ПЭСД) образуется при следую-

щих условиях:

•	температура 100–120 °C;

•	давление 3–4 МПа;

•	присутствие катализатора (катализаторы Циглера – Натта, на-

пример смесь TiCl
4
 и AlR

3
).

Продукт выпадает из раствора в виде хлопьев. Получаемый по 

этому методу полиэтилен имеет средневесовой молекулярный вес 

300 000 – 400 000, степень кристалличности 80–90 %.

3. Получение полиэтилена низкого давления.

Полиэтилен низкого давления (ПЭНД), или полиэтилен высо-

кой плотности (ПЭВП), образуется при следующих условиях:

•	температура 120–150 °C;

•	давление ниже 0,1–2 МПа;

•	присутствие катализатора (катализаторы Циглера – Натта, на-

пример смесь TiCl
4
 и AlR

3
).

Полимеризация идет в суспензии по ионно-координационному 

механизму. Получаемый по этому методу полиэтилен имеет средне-

весовой молекулярный вес 80 000 – 300 000, степень кристаллично-

сти 75–85 %.

Сырьем для производства полиэтилена служит этилен – С
2
Н

4
 – 

бесцветный газ, представляющий простейший непредельный угле-

водород класса олефинов. Для получения полиэтилена используют 

нефтяные газы вторичных процессов переработки нефти. Нефтя-

ные газы образуются в процессе крекинга при 400–450 °С и пироли-

за нефти при 700–900 °С и содержат, кроме этилена, водород, метан, 

этан, пропан, пропилен, бутан, изобутилен и бутадиен. Для выде-

ления концентрированного этилена из газовых смесей применяют 

следующие методы: 

•	ректификационный (глубокого охлаждения) – газовая смесь 

сжимается под давлением и при охлаждении от -100 до -118 оС  

(t
кип

 = -103,8 оС) разгоняется на ректификационных колонках на от-

дельные фракции – из исходной смеси предварительно адсорбируют 

растворителями все компоненты, кроме метана и водорода, а затем 

производится ректификация адсорбированных компонентов; 
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•	адсорбционно-десорбционный (гиперсорбция) – разделение 

смеси газов в непрерывно движущемся слое гранулированного 

адсорбента. Концентрация получаемого этилена составляет не 

менее 97–98 %. 

Для полимеризации требуется этилен высокой степени чистоты, 

в котором не допускается никаких примесей, кроме незначительно-

го количества парафиновых углеводородов (этана и пропана). Во 

избежание проскока ацетилена и кислорода полученный этилен 

подвергают очистке, например методом селективного гидрирования. 

Достигаемая степень очистки составляет 99,99 %. 

Требование к этилену (% по объему): этилен – 99,6, ацети- 

лен – 0,001–0,003; двуокись углерода – 0,05; окись углерода – 0,05; 

кислород – 0,001; водород и предельные углеводороды – 0,3–0,4; 

пропилен – 0,03. 

Полиэтилен низкого давления (ПЭНД) получают полимериза-

цией этилена в среде органического растворителя (бензин, гексан 

и др.) при давлении 0,15–0,5 МПа и температуре 120–150 °С непре-

рывным методом в присутствии катализаторов Циглера – Натта. 

Полимеризация этилена в присутствии таких катализаторов проте-

кает по анионно-координационному механизму. В качестве катали-

тической системы используют Al(C
2
H

5
)

2
Cl–TiCl

4
 (диэтилалюминий 

хлорид – четыреххлористый титан). 

Активность катализатора определяется мольным соотношением 

алкилов алюминия и четыреххлористого титана. Изменяя это со-

отношение, можно регулировать процесс полимеризации, получая 

полиэтилен с заданными свойствами. При увеличении содержания 

четыреххлористого титана возрастает скорость полимеризации эти-

лена, значительно повышается выход полиэтилена, но уменьшается 

его молекулярная масса. Для регулирования индекса расплава и мо-

лекулярной массы полимера в реакционную среду подают водород.

В промышленности применяют полунепрерывные и непрерыв-

ные методы полимеризации этилена в присутствии катализаторов 

Циглера – Натта. Технологические процессы получения ПЭНД могут 

несколько различаться по рецептурам, технологическим режимам. 

Одна из самых распространенных технологий – суспензионная. 

Технологический процесс производства полиэтилена высокой 
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плотности проводится в жидкой фазе в присутствии каталитическо-

го комплекса, получаемого в виде суспензии, и состоит из следую-

щих основных стадий: приготовление катализатора, полимеризация 

этилена, выделение, промывка и сушка порошка полимера.

Данный метод полимеризации этилена в присутствии катали-

заторов Циглера – Натта позволяет получать высокомолекулярный 

полиэтилен, молекулярная масса которого может достигать 2–3 мил- 

лионов, плотность – 936–940 кг/м3, температура плавления – 133–

137 °С, модуль упругости при изгибе – 540–580 МПа. Полимер име-

ет высокую стойкость к растрескиванию – не менее 500 часов. 

Получаемый этим способом ПЭНД предназначен для изготов-

ления методом прессования различных технических изделий, несу-

щих большие ударные нагрузки и стойких к истиранию. 

Получение ПЭВП в газовой фазе

Для устранения применения больших количеств углеводород-

ных растворителей, используемых в суспензионном методе полиме-

ризации этилена при низком давлении, был разработан газофазный 

способ проведения полимеризации. 

Для газофазного метода были разработаны высокоэффективные 

хромоорганические катализаторы на силикатных носителях, позво-

ляющие получать полимер с узким ММР. К таким катализаторам от-

носятся хромоцен [дициклопентадиенил хром (C
5
H

5
)

2
Cr)], нанесен-

ный на активированный силикагель, и би(трифенилсилил)хромат, 

восстановленный алюминийалкилом и нанесенный на активиро-

ванный силикагель. Активность катализатора в процессе полиме-

ризации определяется удельной поверхностью носителя, объемом 

пор и их средним диаметром, а также температурой дегидратации 

носителя и условиями взаимодействия хромоорганического соеди-

нения с носителем. 

На основе соединений хрома также можно использовать 

хром-титан-фторсодержащий катализатор, получаемый последо-

вательным нанесением на пористый порошкообразный силикагель 

триоксида хрома, тетраизопропоксититана и кремнефторида алю-

миния с последующим прокаливанием на воздухе при 750–850 °С.

Технологический газофазный процесс состоит из стадий очист-

ки газов, приготовления катализатора, полимеризации этилена, 
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компаундирования (стабилизация и грануляция), расфасовки и 

упаковки готового продукта.

Глубокая очистка этилена и других газов проводится для пре-

дотвращения отравления катализатора и получения полиэтилена  

с требуемыми значениями молекулярной массы. Приготовление ка-

тализатора включает активацию силикатного носителя и получение 

компонентов катализатора. 

Полимеризацию этилена в газовой фазе при низком давлении 

проводят при температуре 90–115 °С и давлении 2,1 МПа в кипящем 

слое катализатора. На скорость полимеризации этилена в газовой 

фазе оказывают влияние лишь такие факторы, как температура по-

лимеризации, концентрация исходных компонентов катализатора 

и мономера, объемная скорость мономера, подаваемого через слой 

полимеркатализатора; скорость перемешивания реакционной мас-

сы не оказывает заметного влияния на скорость полимеризации. 

Достоинствами приведенной технологии являются отсутствие 

операций удаления катализатора, растворителя, низкомолекуляр-

ного полимера, стадии сушки полимера, характерной для суспен-

зионного метода.

Получение полипропилена

Полипропилен получают по уравнению

nCH
2
=CH–CH

3
 → (–CH2–CH(CH

3
) –)

n 
.

Молекулярная масса полипропилена 300–700 тыс., плотность 

0,92–0,93 г/см3 при 20 °С, максимальная степень кристалличности 

73 (t
плавл

 = 175 °С). 

Свойства полипропилена

Для полипропилена характерны: высокая ударная прочность 

(чем он выгодно отличается от ПЭ), высокая стойкость к много-

кратным изгибам, твердость, низкая паро- и газопроницаемость; 

износостойкость, устойчивость к действию полярных органических 

растворителей, таких как спирты, сложные эфиры, кетоны (напри-

мер, ацетон) и кислоты, даже при высокой их концентрации и тем-

пературе выше 60 °С. Также полипропилен устойчив к воздействию 

водных растворов неорганических соединений – солей, кипящей 

воды и щелочей.
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В зависимости от условий проведения процесса полимеризации 

пропилена получают полимеры с различной молекулярной структу-

рой, которая и определяет их физико-механические свойства.

Изотактическая и синдиотактическая молекулярные структуры 

могут характеризоваться разной степенью совершенства простран-

ственной регулярности. Структуры представлены на рис. 4.23. 
 295
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туры могут характеризоваться разной степенью совершенства простран-
ственной регулярности. Структуры представлены на рис. 4.23.  

Стереоизомеры полипропилена существенно различаются по механи-
ческим, физическим и химическим свойствам. Атактический полипропилен 
представляет собой каучукоподобный материал с высокой текучестью, тем-
пературой плавления около 80 °С, плотностью 850 кг/м3, хорошей раствори-
мостью в диэтиловом эфире. Изотактический полипропилен по своим свой-
ствам выгодно отличается от атактического, а именно: он обладает высоким 
модулем упругости, большей плотностью (910 кг/м3), высокой температурой 
плавления (165–170 °С) и лучшей стойкостью к действию химических реа-
гентов. Стереоблокполимер полипропилена при исследовании с помощью 
рентгеновских лучей обнаруживает определенную кристалличность, которая 
не может быть такой же полной, как у чисто изотактических фракций, по-
скольку атактические участки вызывают нарушение в кристаллической ре-
шетке.  

Изотактический полипропилен резко отличается от атактического, 
причем не только в твердом виде, но и в рас-
плаве. Удельная теплоемкость изотактического 
полипропилена возрастает линейно при темпе-
ратуре до 100 °С, а при более высокой темпера-
туре удельная теплоемкость резко возрастает, 
переходит через крутой максимум в область 
температуры плавления (166 °С), а затем падает 
до относительно постоянной величины пример-
но 2,72 кДж/кгꞏград (для расплава). На рис. 4.24 
представлены полипропиленовые цепочки раз-
личной структуры. 
Жидкофазный суспензионный метод полу-
чения полипропилена 

Рис. 4.24.  Полипропиленовые 
цепочки  различной структу-
ры: а)  изотактическая; б) сте-
реоблочная; в)  атактическая; 

г)  синдиотактическая 
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Рис. 4.23. Молекулярные структуры 
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Рис. 4.23. Молекулярные структуры полиизопрена

Стереоизомеры полипропилена существенно различаются по 

механическим, физическим и химическим свойствам. Атактиче-

ский полипропилен представляет собой каучукоподобный материал  

с высокой текучестью, температурой плавления около 80 °С, плот-

ностью 850 кг/м3, хорошей растворимостью в диэтиловом эфире. 

Изотактический полипропилен по своим свойствам выгодно отли-

чается от атактического, а именно: он обладает высоким модулем 

упругости, большей плотностью (910 кг/м3), высокой температурой 

плавления (165–170 °С) и лучшей стойкостью к действию химиче-

ских реагентов. Стереоблокполимер полипропилена при исследо-

вании с помощью рентгеновских лучей обнаруживает определен-

ную кристалличность, которая не может быть такой же полной, как 

у чисто изотактических фракций, поскольку атактические участки 

вызывают нарушение в кристаллической решетке. 

Изотактический полипропилен резко отличается от атактиче-

ского, причем не только в твердом виде, но и в расплаве. Удельная 
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теплоемкость изотактического полипропилена возрастает линейно 

при температуре до 100 °С, а при более высокой температуре удель-

ная теплоемкость резко возрастает, переходит через крутой макси-

мум в область температуры плавления (166 °С), а затем падает до от-

носительно постоянной величины примерно 2,72 кДж/кг·град (для 

расплава). На рис. 4.24 представлены полипропиленовые цепочки 

различной структуры.

 295
ные эфиры, кетоны (например, аце-
тон) и кислоты, даже при высокой их 
концентрации и температуре выше 
60 °С. Также полипропилен устой-
чив к воздействию водных растворов 
неорганических соединений – солей, 
кипящей воды и щелочей. 

В зависимости от условий 
проведения процесса полимеризации 
пропилена получают полимеры с 
различной молекулярной структу-
рой, которая и определяет их физи-
ко-механические свойства. 

Изотактическая и синдио-
тактическая молекулярные струк-

туры могут характеризоваться разной степенью совершенства простран-
ственной регулярности. Структуры представлены на рис. 4.23.  

Стереоизомеры полипропилена существенно различаются по механи-
ческим, физическим и химическим свойствам. Атактический полипропилен 
представляет собой каучукоподобный материал с высокой текучестью, тем-
пературой плавления около 80 °С, плотностью 850 кг/м3, хорошей раствори-
мостью в диэтиловом эфире. Изотактический полипропилен по своим свой-
ствам выгодно отличается от атактического, а именно: он обладает высоким 
модулем упругости, большей плотностью (910 кг/м3), высокой температурой 
плавления (165–170 °С) и лучшей стойкостью к действию химических реа-
гентов. Стереоблокполимер полипропилена при исследовании с помощью 
рентгеновских лучей обнаруживает определенную кристалличность, которая 
не может быть такой же полной, как у чисто изотактических фракций, по-
скольку атактические участки вызывают нарушение в кристаллической ре-
шетке.  

Изотактический полипропилен резко отличается от атактического, 
причем не только в твердом виде, но и в рас-
плаве. Удельная теплоемкость изотактического 
полипропилена возрастает линейно при темпе-
ратуре до 100 °С, а при более высокой темпера-
туре удельная теплоемкость резко возрастает, 
переходит через крутой максимум в область 
температуры плавления (166 °С), а затем падает 
до относительно постоянной величины пример-
но 2,72 кДж/кгꞏград (для расплава). На рис. 4.24 
представлены полипропиленовые цепочки раз-
личной структуры. 
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Рис. 4.24. Полипропиленовые цепочки различной структуры:  
а) изотактическая; б) стереоблочная; в) атактическая;  

г) синдиотактическая

Жидкофазный суспензионный метод получения полипропилена

В промышленности полипропилен получают полимеризацией 

пропилена в растворителе (бензине, гектане, пропане) при давле-

нии 1–4 МПа (в зависимости от применяемого растворителя). Ре-

акция идет при 70 °С в присутствии каталитического комплекса  

[AlR
3 

+ TiCI
3
]. Максимальная активность катализатора при моляр-

ном соотношении AlR
3
 : TiCl

3 
> 3 : 2. Степень кристалличности по-

липропилена зависит от размера частиц катализатора. Активность 

наиболее часто применяемого каталитического комплекса умень-

шается в присутствии кислорода воздуха или следов влаги, поэтому 

полимеризацию производят в атмосфере азота, используя тщатель-

но осушенные растворитель и пропилен. Катализатор приготовля-

ют в аппаратах на 1 м3. Компоненты катализатора дозируются на-

сосами и попадают в заданном соотношении в полимеризатор, куда 

одновременно поступает и мономер. Тепло полимеризации отводят 
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за счет охлаждения стенок реактора или охлаждающим змеевиком. 

Образующаяся суспензия полимера самотеком поступает в сбор-

ник, в котором находится спирт (высший) для прекращения поли-

меризации и разложения катализатора. Затем производят фильтра-

цию полимера и удаление остатков растворителя острым водяным 

паром. В силу малой плотности полипропилена он всплывает на по-

верхность воды. После отделения полипропилена от воды и сушки 

он подвергается окончательной просушке в потоке азота.

Получение блочного стереорегулярного полипропилена (СБПП) 

связано с созданием так называемых «осциллирующих» цирконо-

ценовых катализаторов. Типичным представителем этого класса 

соединений является ди(2-фенилилинденил) дихлорид циркония. 

У этого металлоцена нет мостика между двумя инденильными ци-

клами, вследствие чего они могут свободно вращаться. Циклы нахо-

дятся в постоянном вращении друг относительно друга. Когда цир-

коцен находится в рацемической или рацформе (однотипные циклы 

направлены в разные стороны), к нему могут приближаться молекулы 

пропилена только с одной ориентацией – той, которая обеспечи-

вает образование изотактического полипропилена. При переходе в 

мезоформу (однотипные циклы расположены друг над другом) молеку-

ла пропилена может подходить к цирконату с произвольной ориен-

тацией. В результате образуется блок атактического полиизопрена.

За один цикл вращения происходит присоединение четырех мо-

лекул пропилена в изотактический блок и четырех – в атактический 

блок. На рис. 4.25 представлены равновесные молекулярные струк-

туры циркоцена. 
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В промышленности полипропилен получают полимеризацией пропи-

лена в растворителе (бензине, гектане, пропане) при давлении 1–4 МПа (в за-
висимости от применяемого растворителя). Реакция идет при 70 °С в присут-
ствии каталитического комплекса [AlR3 + TiCI3]. Максимальная активность 
катализатора при молярном соотношении AlR3: TiCl3 > 3 : 2. Степень кри-
сталличности полипропилена зависит от размера частиц катализатора. Ак-
тивность наиболее часто применяемого каталитического комплекса умень-
шается в присутствии кислорода воздуха или следов влаги, поэтому полиме-
ризацию производят в атмосфере азота, используя тщательно осушенные 
растворитель и пропилен. Катализатор приготовляют в аппаратах на 1 м3. 
Компоненты катализатора дозируются насосами и попадают в заданном со-
отношении в полимеризатор, куда одновременно поступает и мономер. Тепло 
полимеризации отводят за счет охлаждения стенок реактора или охлаждаю-
щим змеевиком. Образующаяся суспензия полимера самотеком поступает в 
сборник, в котором находится спирт (высший) для прекращения полимериза-
ции и разложения катализатора. Затем производят фильтрацию полимера и 
удаление остатков растворителя острым водяным паром. В силу малой плот-
ности полипропилена он всплывает на поверхность воды. После отделения 
полипропилена от воды и сушки он подвергается окончательной просушке в 
потоке азота. 

Получение блочного стереорегулярного полипропилена (СБПП) 
связано с созданием так называемых «осциллирующих» цирконоценовых ка-
тализаторов. Типичным представителем этого класса соединений является 
ди(2-фенилилинденил) дихлорид циркония. У этого металлоцена нет мостика 
между двумя инденильными циклами, вследствие чего они могут свободно 
вращаться. Циклы находятся в постоянном вращении друг относительно дру-
га. Когда циркоцен находится в рацемической или рацформе (однотипные 
циклы направлены в разные стороны), к нему могут приближаться молекулы 
пропилена только с одной ориентацией – той, которая обеспечивает образо-
вание изотактического полипропилена. При переходе в мезоформу (одно-
типные циклы расположены друг над другом) молекула пропилена может 

подходить к цирконату с про-
извольной ориентацией. В ре-
зультате образуется блок 
атактического полиизопрена. 

За один цикл вращения 
происходит присоединение 
четырех молекул пропилена в 
изотактический блок и четы-
рех – в атактический блок. На 
рис. 4.25 представлены равно-
весные молекулярные струк-
туры циркоцена.  

Промышленный синтез 
стереоблочного полипропи-

Рис. 4.25. Равновесные молекулярные структуры 
циркоцена 

Изотактический 
фрагмент 

Атактический 
фрагмент 

Рис. 4.25. Равновесные молекулярные структуры циркоцена
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Промышленный синтез стереоблочного полипропилена осу-

ществляют в газовой фазе с использованием реактора с псевдоожи-

женным слоем. Процесс протекает при давлении в реакторе 2–4 МПа 

и температуре 70–115 оС. Для проведения полимеризации в газовой 

фазе необходимо закрепить металлоценовый катализатор на носи-

теле без потери свойств гомогенных комплексов. В качестве носи-

теля используются силикагель и другие носители: оксид алюминия, 

цеолиты. Частицы нанесенного катализатора не слипаются, поэто-

му не происходит загрязнение реактора и достигаются оптимальные 

морфологические характеристики полимеров.

Стереоблочный эластомерный полипропилен имеет молекуляр-

ную массу от 120 000 до 200 000, а коэффициент его полидисперс-

ности M
w 

/M
n   

меняется от 1,7 до 6,0. Стереоблочный полипропилен 

долговечен, проявляет высокую устойчивость к истиранию. На его 

основе можно получать окрашенные изделия. Благодаря дешевизне 

пропилена и возможности проведения газофазной полимеризации 

СБПП является доступным материалом.

4.5.5. Технология полимеризации синтетических каучуков

В промышленном производстве синтетических каучуков преоб-

ладают процессы полимеризации, которые, несмотря на многооб-

разие, можно представить следующей принципиальной схемой:

подготовка исходных компонентов → полимеризация →  
→ выделение и обработка полимера.

Первая стадия технологии – подготовка реагентов – включает 

обычно приготовление растворов (эмульсий или суспензий) опре-

деленных концентраций и их дозирование в полимеризационные 

аппараты. Процессы очистки мономеров, растворителей, воды и 

других компонентов осуществляются на стадии получения мономе-

ра и растворителя. Типовые операции, которые протекают на пер-

вой стадии: дозирования, растворения, фильтрации, подогрева или 

охлаждения – являются типовыми процессами химической техно-

логии и могут проводиться в типовой химической аппаратуре.

Вторая стадия процесса – полимеризация – является основной 

стадией технологии, именно здесь происходит образование высо-

комолекулярного соединения – каучука. Независимо от способов 
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проведения полимеризации особенностью этой стадии является 

значительное тепловыделение. Присоединение молекулы ненасы-

щенного соединения к растущей цепи является экзотермической 

реакцией и сопровождается выделением тепла, определяемым сле-

дующим выражением:

Q
p
 = 2 E

c-c
 – E

c=c
 = 95 кДж/моль,

где E
c-c

 – энергия одинарной связи; E
c=c

 – энергия двойной связи.

Полимеризация с раскрытием цикла также является экзотер-

мической реакцией, при этом чем напряженнее цикл, тем выше 

тепловой эффект. Полимеризация сопровождается изменением 

вязкости реакционной среды и возможностью налипания полиме-

ра на стенках оборудования, что затрудняет протекающие процес-

сы массо- и теплообмена и требует использования специальных 

видов оборудования. 

Различают несколько способов проведения полимеризации:

•	в массе мономера; 

•	в растворе;

•	в эмульсии.

При этом в зависимости от состояния мономера различают жид-

кофазный и газофазный процессы. 

Процесс полимеризации в массе мономера представляется наи-

более простым и экономным, так как не требуется никаких дополни-

тельных компонентов. Мономер может быть в жидком и газообразном 

состоянии. Полимеризация мономера в жидкой фазе сопровождает-

ся увеличением вязкости полимера, существенно ухудшаются усло-

вия теплообмена, наблюдается дезактивация катализатора.

Получаемые таким способом каучуки существенно проигрыва-

ют каучукам, получаемым другими способами, по таким показате-

лям, как полидисперсность и вязкость по Муни. В настоящее время 

этот метод не применяется в промышленности. Газофазный про-

цесс, оформленный в кипящем слое катализатора, имеет хорошие 

перспективы к внедрению.

В последние десятилетия основным способом получения синте-

тических каучуков стала полимеризация в растворе. Процессы раст-

ворной полимеризации являются ионными. 
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Различают системы,  в которых  мономер и полимер растворя-

ются в исходном растворителе (1). Реакционная масса сохраняет 

гомогенность в течение всего процесса, но по мере превращения 

мономера в полимер вязкость раствора значительно увеличивает-

ся. Это накладывает определенные ограничения на концентрацию  

в шихте исходного мономера (не более 15 % масс.). Получаемый про-

дукт (полимеризат) представляет собой раствор каучука и незаполи-

меризовавшегося мономера и остатки каталитического комплекса. 

Присутствие двух последних компонентов полимеризата требует де-

зактивации каталитического комплекса и отгонки мономера и рас-

творителя, и только после этих операций происходит выделение кау-

чука. Высокая вязкость полимеризата затрудняет теплообмен.

Следующий тип систем (2) растворной полимеризации предпола-

гает использование растворителя, в котором растворяется мономер, 

а образующийся полимер выделяется в виде суспензии набухшего 

полимера. При этом вязкость данной дисперсии всегда ниже, чем 

полимеризата, что позволяет использовать шихту с более высокой 

(> 15 % масс.) концентрацией мономера. Выделение дисперсии 

происходит со значительно меньшими затратами на выделение кау-

чука и регенерацию растворителя.

Значительное распространение в промышленности получил 

способ полимеризации в эмульсии. В отличие от полимеризации  

в растворе, протекающей по ионному механизму в присутствии 

катализаторов, полимеризация в эмульсии протекает по радикаль-

ному механизму. Особенностью данного способа является много-

компонентность рецептуры проведения. В ходе полимеризации 

исходная водная эмульсия мономеров превращается в коллоидную 

дисперсию полимера – латекс с размерами частиц от 30 до 300 нм. 

Низкая вязкость реакционной среды позволяет успешно проводить 

отвод тепла полимеризации. Однако процесс отгонки незаполи-

меризовавшихся мономеров из латекса технологически затруднен 

процессами вспенивания, а процесс выделения каучука из латекса 

приводит к образованию большого количества водных стоков, со-

держащих электролиты и слабую серную кислоту. Получаемый кау-

чук обычно загрязнен остатками эмульгатора и неорганических со-

лей (компонентов рецептуры), что существенно сказывается на его 
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свойствах. Эмульсионные каучуки по структурным характеристи-

кам существенно уступают стереорегулярным каучукам, но имеют 

более низкую себестоимость.

Крупнотоннажные процессы эмульсионной и растворной поли-

меризации осуществляются по непрерывной схеме в каскаде реакто-

ров, в режиме, близком к режиму идеального смешения, в то время 

как работа всего каскада приближается  к режиму аппаратов идеаль-

ного вытеснения. Увеличение объемов полимеризаторов снижает 

удельные затраты на производство единицы продукции, однако с уве-

личением объема реактора усложняются проблемы перемешивания  

и отвод тепла. Оптимальный размер реактора 16–20 м3.

Для выделения каучуков из растворов существует несколько при-

емов, из которых наиболее важными являются:

•	водная дегазация – диспергирование полимеризата в горячей воде 

при одновременной подаче полимеризата и пара в крошкообразо-

ватель; при этом происходит удаление летучих продуктов в паро-

вой фазе, а полимер выделяется в виде диспергированной в воде 

крошки, которую затем отделяют и сушат;

•	осаждение полимера при добавлении в раствор жидкостей, не рас-

творяющих каучук, с последующими процессами фильтрования, 

сушки каучука и разделения смеси растворителей и мономеров;

•	упаривание полимеризата до полного удаления из полимера всех 

летучих продуктов (растворителя и мономера).

При эмульсионной полимеризации сначала из реакционной 

массы отгоняют мономеры (дегазация латекса), а лишь затем выде-

ляют каучук коагуляции латекса.

На стадии выделения и сушки каучука пульпа (водный раствор ка-

учука) проходит:

•	стадию концентрирования до влажности 30–60 % на виброситах;

•	механическое обезвоживание в червячных аппаратах до содержа-

ния воды 7–15 %;

•	сушку каучука в сушильных аппаратах до установленных норм 

влажности.

Выделение каучука возможно в виде брикетов, гранул и ленты.
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Среди каучуков общего назначения, получаемых полимеризацией 

в растворе, выделяют:

• (система 1): 

–– полиизопреновые каучуки марки СКИ-3, СКИ-5;

–– бутадиеновые каучуки марки СКД;

–– бутадиен-стирольные каучуки марки ДССК, ДСТ;

–– бутилкаучук в изопентане;

• (система 2):  

–– этиленпропиленовые каучуки марки СКЭП;

–– бутилкаучук в метилхлриде;

–– эмульсионные каучуки – СКС, СКМС.

Контрольные вопросы

1.	Представьте основные схемы переработки нефти на НПЗ. 

2.	Выделите основные характеристики работы на НПЗ. 

3.	Предложите принципиальную структуру нефтехимического ком-

плекса.

4.	Назовите основную классификацию технологических процессов  

переработки нефти.

5.	Охарактеризуйте основные типы нефтепродуктов.

6.	Что такое «термическая стабильность» углеводородов?

7.	В чем заключается сущность термического превращения углево-

дородов? 

8.	Назовите основные промышленные процессы переработки нефти.

9.	Опишите прямую разгонку нефти на установках АВТ.

10.	Каковы условия процесса термического крекинга и висбрекин-

га, используемое сырье и целевые продукты?

11.	Каковы особенности проведения процесса пиролиза, сырье и 

целевые продукты?  

12.	Приведите классификацию установок пиролиза по методу пере-

дачи теплоты. 

13.	Назовите основные характеристики конструкции печного блока 

пиролиза.

14.	Дайте определение явлению «катализ». 

15.	Назовите основные характеристики катализатора и его свойства.

16.	Что такое гетерогенный катализ?
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17.	Представьте механизм гетерогенного катализа.

18.	Назовите требования к современным катализаторам каталити-

ческого крекинга.

19.	Представьте основные реакции углеводородов, протекающие  

в процессе каталитического крекинга.

20.	Как влияет сырье на получаемые продукты при каталитическом 

крекинге? 

21.	Каковы параметры процесса каталитического крекинга?

22.	Приведите классификацию установок каталитического крекинга. 

23.	В чем заключаются основные цели и задачи процесса каталити-

ческого риформинга?

24.	Представьте основные схемы проведения риформинга.

25.	Представьте основные реакции углеводородов, протекающие  

в процессе риформинга.

26.	Назовите условия проведения риформинга.

27.	В чем заключается сущность процесса гидрогенолиза углеводо-

родного сырья? 

28.	В чем отличие процессов гидроочистки и гидрокрекинга?

29.	Назовите основные характеристики переработки нефтезавод-

ских газов.

30.	Представьте поточные технологические схемы переработки 

углеводородного сырья.

31.	Представьте основные реакции, протекающие при дегидрирова-

нии низших углеводородов. 

32.	Назовите основные закономерности процесса двухстадийного 

дегидрирования бутана. 

33.	Сравните термодинамику реакций дегидрирования бутана до 

бутенов и бутенов до бутадиена. 

34.	Назовите основные характеристики технологии дегидрирования 

бутана в псевдоожиженном слое катализатора. 

35.	Назовите основные закономерности процесса окислительного 

дегидрирования бутенов. 

36.	Представьте механизм сернокислотной гидратации низших оле-

финов. 

37.	Определите реакционную способность олефинов в реакции сер-

нокислотной гидратации в зависимости от молекулярной массы. 
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38.	Представьте кинетические закономерности процесса сернокис-

лотной гидратации олефинов.

39.	Укажите основные стадии технологии сернокислотной гидрата-

ции этилена. 

40.	Сравните технологию сернокислотной гидратации пропилена и 

этилена. 

41.	Сравните промышленные методы гидратации низших олефинов. 

42.	Представьте механизм прямой гидратации низших олефинов.

43.	Какие побочные реакции протекают при прямой гидратации 

олефинов?

44.	 В чем сущность технологии прямой гидратации низших олефинов?

45.	Назовите пути совершенствования газофазного процесса гидра-

тации олефинов.

46.	В чем особенность технологии прямой гидратации этилена?

47.	Назовите методы получения сложных эфиров. 

48.	Представьте основные реакции этерификации и переэтерифи-

кации.

49.	Определите общие закономерности технологии жидкофазных 

процессов  получения сложных эфиров. 

50.	Представьте типовые реакционные узлы для процессов этери-

фикации.

51.	Назовите основные промышленные способы получения поли-

этилена.

52.	В чем отличие структуры полиэтилена, получаемого разными 

способами?

53.	Назовите основные способы выделения этилена из газовых 

смесей.

54.	В чем особенность получения полиэтилена низкого давления.

55.	Назовите основные стадии технологии суспензионной полиме-

ризации этилена.

56.	Назовите основные стадии технологии получения полиэтилена 

в газовой фазе.

57.	Опишите молекулярную структуру полипропилена.

58.	Назовите основные стадии жидкофазного суспензионного мето-

да получения полипропилена.
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59.	Назовите основные стадии технологии получения блочного сте-

реорегулярного полипропилена.

60.	В чем заключается принцип действия циркоценовых катализа-

торов полимеризации пропилена?

61.	Назовите основные стадии процесса получения каучуков.

62.	Назовите основные способы проведения полимеризации.

63.	В чем сущность технологии полимеризации в растворе?

64.	Назовите основные технологические стадии эмульсионной по-

лимеризации.

65.	Назовите способы выделения каучуков из растворов.

66.	Что является сырьем для производства синтетических полиме-

ров?

67.	Какие высокомолекулярные соединения называют стереорегу-

лярными?

68.	Какие высокомолекулярные соединения называют блок-сопо-

лимерами?

69.	Какие методы определения средней молекулярной массы отно-

сят к среднечисловым?

70.	Какие методы определения средней молекулярной массы отно-

сят к среднемассовым?

71.	За счет чего происходят реакции соединения друг с другом моле-

кул мономеров при цепной полимеризации? 

72.	Какие элементарные стадии являются обязательными при ради-

кальной полимеризации?

73.	В присутствии каких катализаторов можно проводить координа-

ционно-ионную полимеризацию олефинов и диенов?

74.	От каких факторов зависит состав сополимера?

75.	За счет чего происходят реакции соединения друг с другом моле-

кул мономеров при ступенчатом синтезе полимеров? 

76.	Что приводит к уменьшению длины полимерной цепи в процес-

се равновесной поликонденсации?

77.	Какие полимеры называют термопластичными?

78.	Какие полимеры называют термореактивными?
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