
Фазни дијаграми
Phase diagrams

Phase diagrams for pure substances were introduced in Chapter 4. Now we develop their
use systematically and show how they are rich summaries of empirical information about a
wide range of systems. To set the stage, we introduce the famous phase rule of Gibbs,
which shows the extent to which various parameters can be varied yet the equilibrium 
between phases preserved. With the rule established, we see how it can be used to discuss
the phase diagrams that we met in the two preceding chapters. The chapter then intro-
duces systems of gradually increasing complexity. In each case we shall see how the phase
diagram for the system summarizes empirical observations on the conditions under which
the various phases of the system are stable.

In this chapter we describe a systematic way of discussing the physical changes 
mixtures undergo when they are heated or cooled and when their compositions are
changed. In particular, we see how to use phase diagrams to judge whether two sub-
stances are mutually miscible, whether an equilibrium can exist over a range of con-
ditions, or whether the system must be brought to a definite pressure, temperature,
and composition before equilibrium is established. Phase diagrams are of con-
siderable commercial and industrial significance, particularly for semiconductors, 
ceramics, steels, and alloys. They are also the basis of separation procedures in the
petroleum industry and of the formulation of foods and cosmetic preparations.

Phases, components, and degrees of freedom

All phase diagrams can be discussed in terms of a relationship, the phase rule, derived
by J.W. Gibbs. We shall derive this rule first, and then apply it to a wide variety of sys-
tems. The phase rule requires a careful use of terms, so we begin by presenting a num-
ber of definitions.

6.1 Definitions

The term phase was introduced at the start of Chapter 4, where we saw that it signifies
a state of matter that is uniform throughout, not only in chemical composition but
also in physical state.1 Thus we speak of the solid, liquid, and gas phases of a substance,
and of its various solid phases (as for black phosphorus and white phosphorus). The
number of phases in a system is denoted P. A gas, or a gaseous mixture, is a single
phase, a crystal is a single phase, and two totally miscible liquids form a single phase.
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Фазните дијаграми за чисти супстанци беа воведени во Поглавјето 4. Сега тие ќе 
бидат систематски разработени и ќе биде покажано дека тоа се своевидни резимеа, 
богати со емпириски информации за системи во широка област. За почеток, ќе биде 
воведено славното правило за фазите на Гибс кое го покажува степенот до кој може 
да се изменуваат различни параметри, а сè уште да биде запазена рамнотежата меѓу 
фазите. Откако правилото е формулирано, ќе биде покажано како тоа може да се 
искористи при дискусија на фазните дијаграми што се спомнати во двете претходни 
поглавја. Во поглавјево потоа се опишани системи чија комплексност постепено 
расте. Во секој конкретен случај ќе биде покажано на кој начин во фазниот дијаграм 
се сумирани емпириските наоди за условите под кои се стабилни различните фази 
на системот.

Во поглавјево е опишан систематски начин за дискусија на физичките промени што се 
вршат во смесите кога тие се загреваат или ладат и кога нивниот состав се изменува. 
Особено, ќе се види како да се употребуваат фазните дијаграми за да се заклучи дали 
две супстанци се заемно мешливи, дали може да постои рамнотежа во даден интервал 
на услови или дали системот мора да се доведе до определен притисок, температура и 
состав пред да се воспостави рамнотежа. Фазните дијаграми се од големо комерцијално 
и индустриско значење, особено за полуспроводници, керамика, челици и легури. Тие 
се и основа на процедурите за сепарација во нафтената индустрија и на рецептите за 
храна и козметички препарати.

Фази, компоненти и степени на слобода
Сите фазни дијаграми може да се дискутираат преку еден сооднос, правилото за фа­
зите, изведен од Џ.В. Гибс (J.W. Gibbs). Првин ќе биде изведено ова правило, а потоа 
тоа ќе биде применувано на голем број различни системи. Правилото за фазите бара 
претпазлива употреба на термините, па затоа ќе започнеме со презентација на поголем 
број дефиниции. 

6.1  Дефиниции

Терминот фаза беше воведен на почетокот на Поглавје 4, каде што се виде дека тој 
означува целосно еднообразна состојба на супстанците, не само во поглед на хемискиот 
состав туку и според физичката состојба.1 Така, се зборува за цврсти, течни и гасовити 
фази на дадена супстанца, како и за нејзините различни цврсти фази (како, на пример, 
црн и бел фосфор). Бројот на фази во еден систем ќе биде означуван со Р. Еден гас или 
смеса од гасови е една-единствена фаза, еден кристал е една-единствена фаза и две це­
лосно мешливи течности образуваат една-единствена фаза.

1	 Зборовите се на Гибс.
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Раствор од натриум хлорид во вода е една фаза. Мразот е една фаза (Р = 1) иако тој 
може да се искрши во мали парчиња. Смеса од раздробен мраз и вода е двофазен систем  
(Р = 2) и покрај тоа што е тешко да се разликуваат границите помеѓу фазите. Систем 
во кој се врши термичко разградување (пиролиза; заб. прев.) на калциум карбонат, се 
состои од две цврсти фази (едната се состои од калциум карбонат, а другата од калциум 
оксид) и една гасовита (што се состои од јаглерод диоксид).

Легура од два метала е двофазен систем (Р = 2) ако металите се немешливи, но 
еднофазен систем (Р = 1) ако тие се мешливи. Овој пример покажува дека не е секогаш 
лесно да се реши дали системот се состои од една или од две фази. Раствор од цврсто 
В и цврсто А – хомогена смеса од две супстанци – е еднообразен на молекуларна скала. 
Во раствор, атомите на А се опкружени со атоми од А и од В и било кој примерок земен 
од образецот, колку и да е мал, е репрезентативен за составот на целината.

Една дисперзија (грубо дисперзен систем) е еднообразна на макроскопска, но не и на 
микроскопска скала затоа што таа се состои од зрнца или капкички од едната супстанца 
во матрица од другата. Мал примерок би можел да содржи само едно од микроскопските 
зрнца на чисто А и така не би бил репрезентативен за целината (Сл. 6.1). Дисперзиите 
се важни затоа што во многу софистицирани комплексни материјали (вклучително че­
лици) се употребуваат циклуси од термички обработки за да се постигне таложење на 
фини дисперзии од едната фаза (на пример, карбидната фаза) во матрица образувана 
од фаза на заситен цврст раствор. Можноста за контрола на ваквата микроструктура 
што е резултат на фазни рамнотежи овозможува да се постигнат механички својства на 
материјалите какви што се потребни за определена примена.

Под конституент на системот се подразбира хемиска индивидуалност (јон или 
молекула)* што е присутна. Така, смесата од етанол и вода има два конституента. Раст­
ворот од натриум хлорид има три конституента: вода, Na+ јони и Cl– јони. Терминот кон­
ституент треба внимателно да се разликува од терминот „компонента“ кој има повеќе 
техничко значење. Компонента е хемиски независен конституент на системот. Бројот на 
компоненти, С, во еден систем е минималниот број независни хемиски индивидуалности 
неопходни за да се дефинира составот на сите фази присутни во системот.

Кога во системот не се одвива никаква реакција и нема други ограниченија (на 
пример, баланс на полнежи), бројот на компоненти е еднаков на бројот на конституенти. 
Така, чиста вода е еднокомпонентен систем (С = 1), бидејќи е потребна само една 
хемиска индивидуалност за да се специфицира составот. Слично, смеса од етанол и вода 
е двокомпонентен систем (С = 2); потребни се две индивидуалности, Н2О и С2Н5ОН за 
да се специфицира составот. Воден раствор од натриум хлорид има две компоненти, 
бидејќи поради балансот на полнежи, бројот на Na+ јони мора да биде еднаков на бројот 
на Cl– јони.

Систем што се состои од водород, кислород и вода при собна температура има три 
компоненти (С = 3), и покрај тоа што е можно образување на Н2О од Н2 и од О2: при 
условите во кои се наоѓа системот, водородот и кислородот не реагираат и не образуваат 
вода, така што тие се независни компоненти. Кога може да дојде до реакција при 
постојните услови во системот, потребно е да се избере минималниот број хемиски 
индивидуалности (видови) кои (откако се земени предвид реакциите при кои еден вид 
може да се синтетизира од друг) може да се употребат за специфицирање на составот 
на сите фази. Да ја разгледаме, на пример, рамнотежата

CaCO3(s) ª CaO(s) + CO2(g)
Фаза 1         Фаза 2     Фаза 3

во која учествуваат три конституента и три фази. За да се специфицира составот на 
гасната фаза (Фаза 3) потребен е конституентот СО2, а за да се специфицира составот 
на Фаза 2, потребен е конституентот СаО. Од друга страна, не е потребен дополнителен 
конституент за да се специфицира Фаза 1, бидејќи нејзиниот идентитет (СаСО3) може 
да се изрази преку другите два конституента, со употреба на стехиометријата на 
реакцијата. Така, системот има само две компоненти (С = 2).

*	Вака е во оригиналот. Всушност, се мисли на хемиска индивидуалност изградена од јони или молекули. Една 
молекула или еден јон не може да се сметаат за конституент (заб. прев.).
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A solution of sodium chloride in water is a single phase. Ice is a single phase (P = 1)
even though it might be chipped into small fragments. A slurry of ice and water is a
two-phase system (P = 2) even though it is difficult to map the boundaries between the
phases. A system in which calcium carbonate undergoes thermal decomposition con-
sists of two solid phases (one consisting of calcium carbonate and the other of calcium
oxide) and one gaseous phase (consisting of carbon dioxide).

An alloy of two metals is a two-phase system (P = 2) if the metals are immiscible,
but a single-phase system (P = 1) if they are miscible. This example shows that it is not
always easy to decide whether a system consists of one phase or of two. A solution of
solid B in solid A—a homogeneous mixture of the two substances—is uniform on a
molecular scale. In a solution, atoms of A are surrounded by atoms of A and B, and
any sample cut from the sample, however small, is representative of the composition
of the whole.

A dispersion is uniform on a macroscopic scale but not on a microscopic scale, 
for it consists of grains or droplets of one substance in a matrix of the other. A small
sample could come entirely from one of the minute grains of pure A and would not be
representative of the whole (Fig. 6.1). Dispersions are important because, in many 
advanced materials (including steels), heat treatment cycles are used to achieve the
precipitation of a fine dispersion of particles of one phase (such as a carbide phase)
within a matrix formed by a saturated solid solution phase. The ability to control this
microstructure resulting from phase equilibria makes it possible to tailor the mechan-
ical properties of the materials to a particular application.

By a constituent of a system we mean a chemical species (an ion or a molecule) that
is present. Thus, a mixture of ethanol and water has two constituents. A solution of
sodium chloride has three constituents: water, Na+ ions, and Cl− ions. The term con-
stituent should be carefully distinguished from ‘component’, which has a more tech-
nical meaning. A component is a chemically independent constituent of a system. 
The number of components, C, in a system is the minimum number of independent
species necessary to define the composition of all the phases present in the system.

When no reaction takes place and there are no other constraints (such as charge
balance), the number of components is equal to the number of constituents. Thus,
pure water is a one-component system (C = 1), because we need only the species 
H2O to specify its composition. Similarly, a mixture of ethanol and water is a two-
component system (C = 2): we need the species H2O and C2H5OH to specify its com-
position. An aqueous solution of sodium chloride has two components because, by
charge balance, the number of Na+ ions must be the same as the number of Cl− ions.

A system that consists of hydrogen, oxygen, and water at room temperature has three
components (C = 3), despite it being possible to form H2O from H2 and O2: under the
conditions prevailing in the system, hydrogen and oxygen do not react to form water,
so they are independent constituents. When a reaction can occur under the conditions
prevailing in the system, we need to decide the minimum number of species that, after
allowing for reactions in which one species is synthesized from others, can be used to
specify the composition of all the phases. Consider, for example, the equilibrium

CaCO3(s) 5 CaO(s) + CO2(g)

Phase 1 Phase 2 Phase 3

in which there are three constituents and three phases. To specify the composition of
the gas phase (Phase 3) we need the species CO2, and to specify the composition of
Phase 2 we need the species CaO. However, we do not need an additional species to
specify the composition of Phase 1 because its identity (CaCO3) can be expressed in
terms of the other two constituents by making use of the stoichiometry of the reaction.
Hence, the system has only two components (C = 2).

(a) (b)

Fig. 6.1 The difference between (a) a single-
phase solution, in which the composition 
is uniform on a microscopic scale, and 
(b) a dispersion, in which regions of one
component are embedded in a matrix of a
second component.
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Слика 6.1  Разлика помеѓу (а) еднофазен 
раствор, во кој составот е еднообразен 
на микроскопско ниво и (b) дисперзија, 
во која областите на едната компонента 
се распределени низ матрица од втората 
компонента.
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Пример 6.1  Пребројување на компонентите

Колку компоненти се присутни во систем во кој се одвива термичко разградување 
на амониум хлорид?

Метод  Се започнува со пишување на хемиската равенка на реакцијата и со иденти­
фицирање на конституентите во системот (сите присутни видови) и фази. Потоа 
се врши оценка дали, при постојните услови во системот, некој од конституентите 
може да се добие од некој(-и) од другите конституенти. Отфрлањето на („бројот 
на“; заб. прев.) ваквите конституенти, го дава бројот на независни конституенти. На 
крајот, се идентифицира минималниот број на овие независни конституенти што се 
потребни за да се специфицира составот на сите фази.

Одговор  Хемиската реакција е (прикажана со; заб. прев)

NH4Cl(s) ª NH3(g) + HCl(g)

Постојат три конституента и две фази (една цврста, една гасовита). Сепак, NH3 и HCl 
се образуваат во фиксен стехиометриски сооднос, даден со реакцијата. Според тоа, 
составот на обете фази може да се изрази преку еден-единствен конституент, NH4Cl. 
Следува дека во системот има само една компонента (С = 1). Ако кон системот било 
доведено дополнително количество HCl (или NH3), разградувањето на NH4Cl не би 
го дало точниот состав на гасовитата фаза и HCl (или NH3) би требало да биде 
вклучен како втора компонента.

Тест за самопроверка 6.1  Определи го бројот на компоненти во следниве системи: 
(а) вода, водејќи сметка за автопротолизата; (b) воден раствор на оцетна киселина; 
(с) магнезиум карбонат во рамнотежа со продуктите на разградување.

[(a) 1; (b) 2; (c) 2]

Варијанцата, F, на системот (број на степени на слобода) е бројот на интензивни 
величини што може независно да се менуваат, без да се наруши бројот на фази во 
рамнотежа. Во еднокомпонентен систем, со само една фаза (С = 1; Р = 1), притисокот 
и температурата може да се изменуваат независно, без да се измени бројот на фазите, 
па според тоа F = 2. Велиме дека ваквиот систем е биваријантен или дека има два 
степена на слобода. Од друга страна, ако две фази се во рамнотежа (да речеме, теч­
ност и нејзината пара) во еднокомпонентен систем (С = 1; Р = 2), температурата (или 
притисокот) може да се менува по желба*, но изменувањето на температурата (или 
притисокот) бара соодветна промена на притисокот (температурата) за да се запази 
бројот на фази во рамнотежа. Значи, варијанцата на системот се намалила на 1.

6.2  Правило за фазите

Во една од своите најелегантни пресметки во целата хемиска термодинамика, Џ.В. Гибс 
го изнашол правилото за фазите кое за систем со произволен состав† е општа врска 
меѓу варијанцата, F, бројот на компоненти C и бројот на фази во рамнотежа, Р,:

F = C – P + 2	 (6.1)

Аргументација 6.1  Правило за фазите

Ќе разгледаме прво еден специјален случај на еднокомпонентен систем. За две фази во 
рамнотежа, може да се напише μJ(α) = μJ(β). Секој од хемиските потенцијали е функција на 
притисокот и температурата, па така

μJ(α; р, Т) = μJ(β; р, Т)

*	Терминот „по желба“ треба да се сфати малку условно: тоа значи „да се менува во релативно широки, но не 
и неограничено големи, граници“ (заб. прев.).

†	 Равенката 6.1 е вистинита само за т.н. хидростатички систем, т.е. систем во кој единствениот вид работа е 
експанзионата (заб. прев.).

Коментар 6.1 
Џ.В. Гибс поминал најголем дел од својот 
работен век на Универзитетот Јеил (Yale) 
и може со право да се смета за основач на 
хемиската термодинамика. Тој со години 
размислувал пред да ги публицира своите 
заклучоци, а потоа тоа го сторил во прецизно 
формулирани статии, во едно доста опскурно 
(не многу познато на јавноста; заб. прев.) 
списание (The Transactions of the Connecticut 
Academy of Arts and Sciences). Биле потребни 
посредници пред неговите врвни резултати од 
работата да бидат признаени и пред да може 
да се најде нивна примена во индустриските 
процеси. Го сметаат за еден од најголемите 
американски теориски истражувачи.
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Ова е равенка што ги поврзува р и Т, така што само еден од овие параметри е независен 
(токму како што равенката х + у = 2 е врска на у со х: у = 2 – х). Овој заклучок е во согласност 
со F = 1. За три фази што се истовремено во рамнотежа,

μJ(α; р, Т) = μJ(β; р, Т) = μJ(γ; р, Т)

Во овој сооднос, всушност, има две равенки со две непознати (μJ(α; р, Т) = μJ(β; р, Т) и 
μJ(β; р, Т) = μJ(γ; р, Т)) и, според тоа, има решение само за единствена двојка параметри р 
и Т (токму како што двојката равенки х + у = 2 и 3х – у = 4 има единствено решение х = 3

2 ; 
y = 1

2 ). Овој заклучок е во согласност со F = 0. Четири фази не може да бидат истовремено 
во рамнотежа во еднокомпонентен систем, затоа што трите равенства

μJ(α; р, Т) = μJ(β; р, Т)	 μJ(β; р, Т) = μJ(γ; р, Т)		 μJ(γ; р, Т) = μJ(δ; р, Т)

се три равенки со две непознати (р и Т) и не се во согласност (токму како што х + у = 2, 
3х – у = 4 и х + 4у = 6 немаат решение).

Сега ќе го разгледаме општиот случај. Почнуваме со пребројување на вкупниот број 
интензивни параметри. Притисокот, р, и температурата Т, се 2. Составот на една фаза 
може да се зададе со молските удели на С – 1 компоненти. Треба да се специфицира само 
С – 1, а не сите С молски удели, затоа што х1 + х2 + ... + хС = 1, па затоа сите молски удели се 
познати ако се специфицираат сите освен еден. Бидејќи има Р фази, вкупниот број промен­
ливи во врска со составот е Р(С – 1) + 2.

Во рамнотежа, хемискиот потенцијал на компонентата J мора да биде ист во секоја фаза 
(Оддел 4.4):

μJ(α) = μJ(β) = ...	 за Р фази

Значи, постојат Р – 1 равенки од овој тип што треба да бидат задоволени за секоја компонента 
J. Со оглед на тоа што постојат С компоненти, вкупниот број равенки е С(Р – 1). Секоја 
равенка ја ограничува слободата на избор на еден од Р(С – 1) + 2 интензивните параметри. 
Следува дека вкупниот број степени на слобода е

F = P(C – 1) + 2 – C(P – 1) = C – P + 2

што е еднакво на рав. 6.1

(а) Еднокомпонентни системи

За еднокомпонентен систем, на пример вода, F = 3 – P. Кога е присутна само една фаза, 
F = 2 па и р и Т може да се менуваат независно, без да се измени бројот на фази. Со дру­
ги зборови, една фаза е претставена во фазниот дијаграм како површина. Кога две фази 
се во рамнотежа, F = 1 што имплицира дека притисокот не е слободно променлив ако 
температурата се фиксира; навистина, при зададена температура, течноста има карак­
теристичен парен притисок. Следува дека рамнотежата на две фази е претставена со 
линија во фазниот дијаграм. Наместо да се избере температурата, би можело да се избере 
притисокот, но во тој случај двете фази би биле во рамнотежа само при еднозначно оп­
ределена температура. Според тоа, мрзнењето (или кој и да е друг фазен премин) се 
појавува на определена температура, при зададен притисок.

Кога три фази се во рамнотежа, F = 0 и системот е инваријантен. Овој специјален 
услов може да се постигне само при определена температура и притисок што се карак­
теристични за супстанцата и се надвор од нашата контрола. Рамнотежата на три фази 
е, според тоа, претставена со точка, тројна точка, на фазниот дијаграм. Четири фази 
не може да бидат во рамнотежа во еднокомпонентен систем бидејќи F не може да биде 
негативно. Овие карактеристики се сумирани на Сл. 6.2.

Карактеристиките од Сл. 6.2 може да се идентифицираат на експериментално оп­
ределениот фазен дијаграм на водата (Сл. 6.3). Овој дијаграм ги сумира промените 
што се случуваат кога примерокот, да речеме во состојбата означена со а, се лади при 
константен притисок. Примерокот останува целосно гасовит додека температурата да 
достигне b, каде се појавува течност. Сега се во рамнотежа две фази и F = 1. Бидејќи е 

Слика 6.2  Типични области во едноком­
понентен фазен дијаграм. Линиите претста­
вуваат услови при кои две соседни фази се 
во рамнотежа. Постои точка која претставува 
единствено множество услови при кои три 
фази коегзистираат во рамнотежа. Четири 
фази не може истовремено да постојат во 
рамнотежа.

Слика 6.3  Фазен дијаграм на водата, упрос-
тена верзија на Сл. 4.5. Ознаката Т3 се однесува 
на тројната точка, Тb е нормалната точка на 
вриење и Тf е нормалната точка на мрзнење.
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6  ФАЗНИ ДИЈАГРАМИ178

одлучено да се специфицира притисокот, со што е употребен единствениот степен на 
слобода, температурата при која доаѓа до оваа рамнотежа не може да се контролира. 
Снижувањето на температурата го одведува системот во состојба с во еднофазната, теч­
на, област. Температурата сега може да се менува во околината на точката с по желба, и 
единствено кога ќе се појави мраз во d варијанцата станува повторно 1.

(b) Експериментални процедури

Детектирањето на фазна промена не e секогаш толку едноставно, како да се види вода 
што врие во чајник, па затоа се развиени специјални техники. Две техники се термич­
ката анализа која го користи ефектот на промената на енталпијата за време на преми­
ните од прв ред (Оддел 4.7) и диференцијалната скенирачка калориметрија (види Вли­
јание I2.1). Тие се корисни за фазни премини од тип цврсто–цврсто, каде едноставна 
визуелна инспекција на примерокот може да биде несоодветна. Во термичката анализа 
примерокот се лади и се следи неговата температура. При премин од прв ред, се осло­
бодува топлина и ладењето престанува сè додека фазниот премин не биде целосен. 
Кривата на ладење долж изобарата cde на Сл. 6.3, според тоа, има облик покажан на 
Сл. 6.4. Температурата на преминот е очигледна и е искористена да се означи точката 
d на фазниот дијаграм.

Во современата работа врз фазните премини честопати се работи со системи при 
многу високи притисоци и неопходно е да се усвојат пософистицирани процедури за 
детекција. Некои од највисоките притисоци што може да се постигнат во моментов се 
произведуваат во дијамантска „наковална“ ќелија, како онаа што е илустрирана на 
Сл. 6.5. Примерокот се става во минијатурна шуплина меѓу два дијаманта и се приложува 
притисок со едноставно вртење на завртката. Впечатлива е модерната конструкција на 
уредот, затоа што со едноставно вртење на завртката може да се постигнат притисоци  
до околу 1 Mbar што пред неколку години биле недостижни со опрема што тежела тони.

Притисокот се следи спектроскопски, следејќи го поместувањето на спектралните 
линии на мало парченце рубин додаден во примерокот, а својствата на самиот при­
мерок се следат оптички низ дијамантската „наковална“. Една примена на оваа техника 
е испитување на преминот од ковалентни во метални цврсти супстанци. Јодот, I2, на 
пример, станува метален при околу 200 kbar и преминува во моноатомска метална 

Слика 6.4  Кривата на ладење за изобарата 
cde од Сл. 6.3. Платото означено со d 
соодветствува на застој во опаѓањето на 
температурата во време на егзотермниот 
премин (мрзнење) од прв ред. Застојот 
овозможува да се лоцира Тf дури и ако 
преминот не може да се следи визуелно.

Слика 6.5  Ултрависоки притисоци 
(до околу 2 Mbar) може да се постигнат 
употребувајќи дијамантска „наковална“. 
Примерокот, заедно со рубин за мерење на 
притисокот и капка течност за пренесување 
на притисокот, се ставаат меѓу два дијаманта 
(со квалитет на скапоцени камења). Принци­
пот на дејството е сличен на оној на орево­
кршачка: притисокот се приложува со рачно 
вртење на завртката.
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1796.3  ДИЈАГРАМИ НА ПАРНИ ПРИТИСОЦИ

Двокомпонентни системи
Кога во системот се присутни две компоненти, С = 2 и F = 4 – Р. Ако температурата е 
константна, преостанатата варијанца е F' = 3 – P и има максимална вредност 2 (при­
мот на F укажува дека еден од степените на слобода е фиксиран, во овој случај тем­
пературата). Еден од преостанатите два степена на слобода е притисокот, а другиот е 
составот (изразен преку молскиот удел на една од компонентите). Така, еден облик на 
фазниот дијаграм е мапа на притисоци и состави при кои секоја фаза е стабилна. Ал­
тернативно, притисокот би можело да се одржува константен, а фазниот дијаграм да се 
изрази преку температурата и составот.

6.3  Дијаграми на парни притисоци

Парцијалните парни притисоци на компонентите од еден идеален раствор на две ис­
парливи течности се поврзани со составот на течната смеса преку Рауловиот закон 
(Оддел 5.3а)

	

каде pA* е парниот притисок на чисто А, а pB* е оној на чисто В. Вкупниот парен притисок 
р на смесата е, според тоа,

Овој израз покажува дека вкупниот парен притисок (при некоја фиксна температура) 
се менува линеарно со составот и тоа од pB* до pA*, кога хА се менува од 0 до 1 (Сл. 6.6).

(а) Состав на парата

Составите на течноста и на парата што се во заемна рамнотежа, не се нужно еднакви. 
Едноставната логика сугерира дека парата би требало да биде побогата со поиспарливото 
соединение. Ова очекување може да се потврди на следниов начин: парцијалните при­
тисоци на компонентите се дадени со рав. 6.2. Од Долтновиот закон следува дека мол­
ските удели во гасот, уА и уВ се
 

Доколку смесата е идеална, парцијалните притисоци и вкупниот притисок може да се 
изразат преку молскиот удел на течноста, со користење на рав. 6.2 за рJ и рав. 6.3 за 
вкупниот парен притисок р што дава

Сликата 6.7 го дава составот на парата прикажан наспроти составот на течноста, за раз­
лични вредности на pA*/pB* > 1. Се гледа дека во сите случаи уА > хА што значи дека парата 
е побогата со поиспарливата компонента, во однос на течноста. Забележи дека ако В е 
неиспарливо, така што pB* = 0 при температурата што е од интерес, тогаш од него нема 
ниту удел во парата (уВ = 0).

Равенката 6.3 покажува како вкупниот парен притисок на смесата зависи од составот 
на течноста. Со оглед на тоа што составот на течноста може да се поврзе со составот 
на парата (преку рав. 6.5), сега е можно да се поврзе и вкупниот парен притисок со 
составот на парата.

цврста супстанца при околу 210 kbar. Вакви истражувања се релевантни за структурата 
на материјалите длабоко во внатрешноста на Земјата (во центарот на Земјата притисокот 
е околу 5 Mbar), а во внатрешноста на гигантските планети дури и водородот може да 
биде метален.
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solid at around 210 kbar. Studies such as these are relevant to the structure of material
deep inside the Earth (at the centre of the Earth the pressure is around 5 Mbar) and in
the interiors of the giant planets, where even hydrogen may be metallic.

Two-component systems

When two components are present in a system, C = 2 and F = 4 − P. If the temperature
is constant, the remaining variance is F ′ = 3 − P, which has a maximum value of 
2. (The prime on F indicates that one of the degrees of freedom has been discarded, 
in this case the temperature.) One of these two remaining degrees of freedom is the
pressure and the other is the composition (as expressed by the mole fraction of one
component). Hence, one form of the phase diagram is a map of pressures and com-
positions at which each phase is stable. Alternatively, the pressure could be held con-
stant and the phase diagram depicted in terms of temperature and composition.

6.3 Vapour pressure diagrams

The partial vapour pressures of the components of an ideal solution of two volatile liquids
are related to the composition of the liquid mixture by Raoult’s law (Section 5.3a)

pA = xA p*A pB = xB p*B (6.2)°

where p*A is the vapour pressure of pure A and p*B that of pure B. The total vapour pres-
sure p of the mixture is therefore

p = pA + pB = xA p*A + xB p*B = p*B + (p*A − p*B)xA (6.3)°

This expression shows that the total vapour pressure (at some fixed temperature)
changes linearly with the composition from p*B to p*A as xA changes from 0 to 1 (Fig. 6.6).

(a) The composition of the vapour

The compositions of the liquid and vapour that are in mutual equilibrium are not
necessarily the same. Common sense suggests that the vapour should be richer in the
more volatile component. This expectation can be confirmed as follows. The partial
pressures of the components are given by eqn 6.2. It follows from Dalton’s law that the
mole fractions in the gas, yA and yB, are

yA = yB = (6.4)

Provided the mixture is ideal, the partial pressures and the total pressure may be ex-
pressed in terms of the mole fractions in the liquid by using eqn 6.2 for pJ and eqn 6.3
for the total vapour pressure p, which gives

yA = yB = 1 − yA (6.5)°

Figure 6.7 shows the composition of the vapour plotted against the composition of the
liquid for various values of p*A/p*B > 1. We see that in all cases yA > xA, that is, the vapour
is richer than the liquid in the more volatile component. Note that if B is non-volatile,
so that p*B = 0 at the temperature of interest, then it makes no contribution to the
vapour (yB = 0).

Equation 6.3 shows how the total vapour pressure of the mixture varies with the
composition of the liquid. Because we can relate the composition of the liquid to the
composition of the vapour through eqn 6.5, we can now also relate the total vapour
pressure to the composition of the vapour:
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Fig. 6.6 The variation of the total vapour
pressure of a binary mixture with the mole
fraction of A in the liquid when Raoult’s
law is obeyed.
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Fig. 6.7 The mole fraction of A in the
vapour of a binary ideal solution expressed
in terms of its mole fraction in the liquid,
calculated using eqn 6.5 for various values
of p*A/p*B (the label on each curve) with 
A more volatile than B. In all cases the
vapour is richer than the liquid in A.

Exploration To reproduce the results
of Fig. 6.7, first rearrange eqn 6.5 so

that yA is expressed as a function of xA and
the ratio p*A/p*B. Then plot yA against xA for
several values of pA/pB > 1.
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is richer than the liquid in the more volatile component. Note that if B is non-volatile,
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pressure of a binary mixture with the mole
fraction of A in the liquid when Raoult’s
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Fig. 6.7 The mole fraction of A in the
vapour of a binary ideal solution expressed
in terms of its mole fraction in the liquid,
calculated using eqn 6.5 for various values
of p*A/p*B (the label on each curve) with 
A more volatile than B. In all cases the
vapour is richer than the liquid in A.

Exploration To reproduce the results
of Fig. 6.7, first rearrange eqn 6.5 so

that yA is expressed as a function of xA and
the ratio p*A/p*B. Then plot yA against xA for
several values of pA/pB > 1.
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solid at around 210 kbar. Studies such as these are relevant to the structure of material
deep inside the Earth (at the centre of the Earth the pressure is around 5 Mbar) and in
the interiors of the giant planets, where even hydrogen may be metallic.

Two-component systems

When two components are present in a system, C = 2 and F = 4 − P. If the temperature
is constant, the remaining variance is F ′ = 3 − P, which has a maximum value of 
2. (The prime on F indicates that one of the degrees of freedom has been discarded, 
in this case the temperature.) One of these two remaining degrees of freedom is the
pressure and the other is the composition (as expressed by the mole fraction of one
component). Hence, one form of the phase diagram is a map of pressures and com-
positions at which each phase is stable. Alternatively, the pressure could be held con-
stant and the phase diagram depicted in terms of temperature and composition.

6.3 Vapour pressure diagrams

The partial vapour pressures of the components of an ideal solution of two volatile liquids
are related to the composition of the liquid mixture by Raoult’s law (Section 5.3a)

pA = xA p*A pB = xB p*B (6.2)°

where p*A is the vapour pressure of pure A and p*B that of pure B. The total vapour pres-
sure p of the mixture is therefore

p = pA + pB = xA p*A + xB p*B = p*B + (p*A − p*B)xA (6.3)°

This expression shows that the total vapour pressure (at some fixed temperature)
changes linearly with the composition from p*B to p*A as xA changes from 0 to 1 (Fig. 6.6).

(a) The composition of the vapour

The compositions of the liquid and vapour that are in mutual equilibrium are not
necessarily the same. Common sense suggests that the vapour should be richer in the
more volatile component. This expectation can be confirmed as follows. The partial
pressures of the components are given by eqn 6.2. It follows from Dalton’s law that the
mole fractions in the gas, yA and yB, are

yA = yB = (6.4)

Provided the mixture is ideal, the partial pressures and the total pressure may be ex-
pressed in terms of the mole fractions in the liquid by using eqn 6.2 for pJ and eqn 6.3
for the total vapour pressure p, which gives

yA = yB = 1 − yA (6.5)°

Figure 6.7 shows the composition of the vapour plotted against the composition of the
liquid for various values of p*A/p*B > 1. We see that in all cases yA > xA, that is, the vapour
is richer than the liquid in the more volatile component. Note that if B is non-volatile,
so that p*B = 0 at the temperature of interest, then it makes no contribution to the
vapour (yB = 0).

Equation 6.3 shows how the total vapour pressure of the mixture varies with the
composition of the liquid. Because we can relate the composition of the liquid to the
composition of the vapour through eqn 6.5, we can now also relate the total vapour
pressure to the composition of the vapour:
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fraction of A in the liquid when Raoult’s
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in terms of its mole fraction in the liquid,
calculated using eqn 6.5 for various values
of p*A/p*B (the label on each curve) with 
A more volatile than B. In all cases the
vapour is richer than the liquid in A.

Exploration To reproduce the results
of Fig. 6.7, first rearrange eqn 6.5 so

that yA is expressed as a function of xA and
the ratio p*A/p*B. Then plot yA against xA for
several values of pA/pB > 1.
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solid at around 210 kbar. Studies such as these are relevant to the structure of material
deep inside the Earth (at the centre of the Earth the pressure is around 5 Mbar) and in
the interiors of the giant planets, where even hydrogen may be metallic.
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is constant, the remaining variance is F ′ = 3 − P, which has a maximum value of 
2. (The prime on F indicates that one of the degrees of freedom has been discarded, 
in this case the temperature.) One of these two remaining degrees of freedom is the
pressure and the other is the composition (as expressed by the mole fraction of one
component). Hence, one form of the phase diagram is a map of pressures and com-
positions at which each phase is stable. Alternatively, the pressure could be held con-
stant and the phase diagram depicted in terms of temperature and composition.

6.3 Vapour pressure diagrams

The partial vapour pressures of the components of an ideal solution of two volatile liquids
are related to the composition of the liquid mixture by Raoult’s law (Section 5.3a)
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where p*A is the vapour pressure of pure A and p*B that of pure B. The total vapour pres-
sure p of the mixture is therefore

p = pA + pB = xA p*A + xB p*B = p*B + (p*A − p*B)xA (6.3)°

This expression shows that the total vapour pressure (at some fixed temperature)
changes linearly with the composition from p*B to p*A as xA changes from 0 to 1 (Fig. 6.6).

(a) The composition of the vapour

The compositions of the liquid and vapour that are in mutual equilibrium are not
necessarily the same. Common sense suggests that the vapour should be richer in the
more volatile component. This expectation can be confirmed as follows. The partial
pressures of the components are given by eqn 6.2. It follows from Dalton’s law that the
mole fractions in the gas, yA and yB, are

yA = yB = (6.4)

Provided the mixture is ideal, the partial pressures and the total pressure may be ex-
pressed in terms of the mole fractions in the liquid by using eqn 6.2 for pJ and eqn 6.3
for the total vapour pressure p, which gives

yA = yB = 1 − yA (6.5)°

Figure 6.7 shows the composition of the vapour plotted against the composition of the
liquid for various values of p*A/p*B > 1. We see that in all cases yA > xA, that is, the vapour
is richer than the liquid in the more volatile component. Note that if B is non-volatile,
so that p*B = 0 at the temperature of interest, then it makes no contribution to the
vapour (yB = 0).

Equation 6.3 shows how the total vapour pressure of the mixture varies with the
composition of the liquid. Because we can relate the composition of the liquid to the
composition of the vapour through eqn 6.5, we can now also relate the total vapour
pressure to the composition of the vapour:
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vapour is richer than the liquid in A.

Exploration To reproduce the results
of Fig. 6.7, first rearrange eqn 6.5 so

that yA is expressed as a function of xA and
the ratio p*A/p*B. Then plot yA against xA for
several values of pA/pB > 1.
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(6.4)

(6.3)°

(6.2)°

(6.5)°

Слика 6.6  Зависност на вкупниот притисок 
на бинарна смеса од молскиот удел,  за теч­
ност што се покорува на Рауловиот закон.

Слика 6.7  Молскиот удел на А во парата 
на бинарен идеален раствор, изразен преку 
неговиот молски удел во течноста, пресметан 
со употреба на рав. 6.5 за различни вредности 
на pA*/pB*(ознаката на секоја крива) при што А 
е поиспарливо од В. Во сите случаи, парата е 
побогата со А отколку течноста.

Истражувачка активност  За да се 
репродуцираат резултатите од Сл. 
6.7, прво се преуредува рав. 6.5 така 

што уА се изразува како функција од хА и 
од количникот pA*/pB*. Потоа се нанесува уА 
наспроти хА за неколку вредности на pA*/pB* > 1. 
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Fig. 6.8 The dependence of the vapour
pressure of the same system as in Fig. 6.7,
but expressed in terms of the mole fraction 
of A in the vapour by using eqn 6.6.
Individual curves are labelled with the
value of p*A/p*B.

Exploration To reproduce the results
of Fig. 6.8, first rearrange eqn 6.6 

so that the ratio pA/p*A is expressed as a
function of yA and the ratio p*A/p*B. Then
plot pA/p*A against yA for several values of
p*A/p*B > 1.
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Fig. 6.9 The dependence of the total vapour
pressure of an ideal solution on the mole
fraction of A in the entire system. A point
between the two lines corresponds to both
liquid and vapour being present; outside
that region there is only one phase present.
The mole fraction of A is denoted zA, as
explained below.
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Fig. 6.10 The points of the pressure–
composition diagram discussed in the text.
The vertical line through a is an isopleth, a
line of constant composition of the entire
system.

p = (6.6)°

This expression is plotted in Fig. 6.8.

(b) The interpretation of the diagrams

If we are interested in distillation, both the vapour and the liquid compositions are of
equal interest. It is therefore sensible to combine Figs. 6.7 and 6.8 into one (Fig. 6.9).
The point a indicates the vapour pressure of a mixture of composition xA, and the
point b indicates the composition of the vapour that is in equilibrium with the liquid
at that pressure. Note that, when two phases are in equilibrium, P = 2 so F ′ = 1 (as
usual, the prime indicating that one degree of freedom, the temperature, has already
been discarded). That is, if the composition is specified (so using up the only remain-
ing degree of freedom), the pressure at which the two phases are in equilibrium is fixed.

A richer interpretation of the phase diagram is obtained if we interpret the hori-
zontal axis as showing the overall composition, zA, of the system. If the horizontal axis
of the vapour pressure diagram is labelled with zA, then all the points down to the solid
diagonal line in the graph correspond to a system that is under such high pressure that
it contains only a liquid phase (the applied pressure is higher than the vapour pres-
sure), so zA = xA, the composition of the liquid. On the other hand, all points below the
lower curve correspond to a system that is under such low pressure that it contains
only a vapour phase (the applied pressure is lower than the vapour pressure), so zA = yA.

Points that lie between the two lines correspond to a system in which there are two
phases present, one a liquid and the other a vapour. To see this interpretation, con-
sider the effect of lowering the pressure on a liquid mixture of overall composition 
a in Fig. 6.10. The lowering of pressure can be achieved by drawing out a piston 
(Fig. 6.11). This degree of freedom is permitted by the phase rule because F ′ = 2 when
P = 1, and even if the composition is selected one degree of freedom remains. The
changes to the system do not affect the overall composition, so the state of the system
moves down the vertical line that passes through a. This vertical line is called an 

p*A p*B

p*A + (p*B − p*A)yA
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Слика 6.9  Зависност на вкупниот парен 
притисок на идеален раствор од молскиот 
удел А во целиот систем. Точка што се наоѓа 
помеѓу двете линии соодветствува на течна 
и парна фаза присутни истовремено; надвор 
од оваа област, постои само една фаза. Мол­
скиот удел на А е означен со zA, како што е 
објаснето погоре.

Слика 6.10  Точки на дијаграмот прити-
сок–состав што се дискутирани во текстот. 
Вертикалната линија низ а е изоплета, 
линија на константен состав во целиот 
систем.

Слика 6.8  Зависноста на парниот притисок 
на истиот систем како на Сл. 6.7, но изразенa 
преку молскиот удел на А во парата со упо­
треба на рав. 6.6. Индивидуалните криви се 
означени со вредноста на pA*/pB*.

Истражувачка активност  За да се 
репродуцираат резултатите од Сл. 6.8, 

прво преуреди ја рав. 6.6 така што односот  
р/pA* да биде изразен како функција од уА и 
од количникот pA*/pB*. Потоа прикажи го р/pA* 
наспроти уА за неколку вредности на pA*/pB* > 1.
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Овој израз е прикажан на Сл. 6.8.

(b) Интерпретација на дијаграмите

Ако интересот е сосредоточен врз дестилација, од интерес е составот и на парата и на 
течноста. Има смисла, според тоа, да се искомбинираат Сл. 6.7 и 6.8 во една слика (Сл. 
6.9). Точката а го покажува парниот притисок на смесата со состав хА, а точката b го 
покажува составот на парата што е во рамнотежа со течноста при тој притисок. Забе­
лежи дека, кога две фази се во рамнотежа, Р = 2 и F' = 1 (примот покажува дека еден од 
двата степена на слобода, температурата, е веќе фиксиран). Тоа значи дека, ако составот 
е специфициран (употребувајќи го така единствениот степен на слобода), притисокот 
при кој двете фази се во рамнотежа е фиксиран.

Поподробна интерпретација на фазниот дијаграм се добива ако хоризонталната ос­
ка се интерпретира како да го покажува целокупниот состав, zA, на системот. Ако хори­
зонталната оска на дијаграмот на парниот притисок се означи со zA, тогаш сите точки до 
полно извлечената дијагонална линија на графикот соодветствуваат на систем што е при 
толку висок притисок што содржи само течна фаза (приложениот притисок е повисок 
од парниот притисок), па zA = xA, составот на течноста. Од друга страна, сите точки под 
долната крива соодветствуваат на систем што е при толку низок притисок што содржи 
само парна фаза (приложениот притисок е понизок од парниот притисок), па zA = yA.

Точките што лежат меѓу двете линии соодветствуваат на систем во кој се присутни 
две фази: една течна и една парна. За да се разбере оваа интерпретација, земи го пред­
вид ефектот од снижувањето на притисокот во течна смеса со состав а на Сл. 6.10. 
Снижувањето на притисокот може да се постигне со извлекување на клипот (Сл. 
6.11). Овој степен на слобода е дозволен со правилото за фазите, бидејќи F' = 2 кога 
Р = 1 и дури и ако составот е фиксиран, останува еден степен на слобода. Промените 
во системот не се одразуваат врз целокупниот состав, па така состојбата на системот 
се менува надолу долж вертикалната линија што минува низ а. Вертикалната линија е 
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isopleth, from the Greek words for ‘equal abundance’. Until the point a1 is reached
(when the pressure has been reduced to p1), the sample consists of a single liquid
phase. At a1 the liquid can exist in equilibrium with its vapour. As we have seen, 
the composition of the vapour phase is given by point a1′. A line joining two points
representing phases in equilibrium is called a tie line. The composition of the liquid is
the same as initially (a1 lies on the isopleth through a), so we have to conclude that at
this pressure there is virtually no vapour present; however, the tiny amount of vapour
that is present has the composition a1′.

Now consider the effect of lowering the pressure to p2, so taking the system to a
pressure and overall composition represented by the point a2″. This new pressure is
below the vapour pressure of the original liquid, so it vaporizes until the vapour 
pressure of the remaining liquid falls to p2. Now we know that the composition of
such a liquid must be a2. Moreover, the composition of the vapour in equilibrium
with that liquid must be given by the point a2′ at the other end of the tie line. Note that
two phases are now in equilibrium, so F ′ = 1 for all points between the two lines;
hence, for a given pressure (such as at p2) the variance is zero, and the vapour and 
liquid phases have fixed compositions (Fig. 6.12). If the pressure is reduced to p3, a
similar readjustment in composition takes place, and now the compositions of the 
liquid and vapour are represented by the points a3 and a3′, respectively. The latter
point corresponds to a system in which the composition of the vapour is the same as
the overall composition, so we have to conclude that the amount of liquid present is
now virtually zero, but the tiny amount of liquid present has the composition a3. A
further decrease in pressure takes the system to the point a4; at this stage, only vapour
is present and its composition is the same as the initial overall composition of the 
system (the composition of the original liquid).

(c) The lever rule

A point in the two-phase region of a phase diagram indicates not only qualitatively
that both liquid and vapour are present, but represents quantitatively the relative
amounts of each. To find the relative amounts of two phases α and β that are in 
equilibrium, we measure the distances lα and lβ along the horizontal tie line, and then
use the lever rule (Fig. 6.13):

(a) (b) (c)

Fig. 6.11 (a) A liquid in a container exists 
in equilibrium with its vapour. The
superimposed fragment of the phase
diagram shows the compositions of the two
phases and their abundances (by the lever
rule). (b) When the pressure is changed by
drawing out a piston, the compositions of
the phases adjust as shown by the tie line in
the phase diagram. (c) When the piston is
pulled so far out that all the liquid has
vaporized and only the vapour is present,
the pressure falls as the piston is withdrawn
and the point on the phase diagram moves
into the one-phase region.
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Fig. 6.12 The general scheme of
interpretation of a pressure–composition
diagram (a vapour pressure diagram).
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Fig. 6.13 The lever rule. The distances lα and
lβ are used to find the proportions of the
amounts of phases α (such as vapour) 
and β (for example, liquid) present at
equilibrium. The lever rule is so called
because a similar rule relates the masses at
two ends of a lever to their distances from a
pivot (mαlα = mβlβ for balance).
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Слика 6.12  Општа шема за интерпретација 
на дијаграмот притисок–состав (дијаграм на 
парниот притисок)

Слика 6.13  Правило на лостот. Расто­
јанијата lα и lβ се користат за да се најдат 
уделите на количествата од фазите α (на 
пример пара) и β (на пример течност). 
Правилото на лостот е наречено така 
бидејќи слично правило ги поврзува ма­
сите на двата краја на лост со нивните 
растојанија до потпорната точка  
(mαlα = mβlβ при рамнотежа).
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Слика 6.11  (а) Течност во еден сад постои 
во рамнотежа со својата пара. Додадениот 
фрагмент од фазниот дијаграм го покажува 
составот на двете фази и нивната застапеност 
(според правилото на лостот). (b) Кога 
притисокот се менува со извлекување на 
клипот, составот на фазите се прилагодува, 
како што е покажано со сврзовната линија во 
фазниот дијаграм. (с) Кога клипот ќе се извлече 
надвор толку што целата течност да испари и 
е присутна само пара, притисокот се снижува 
како што клипот се повлекува и точката на 
фазниот дијаграм се движи кон еднофазната 
област.

наречена изоплета, од грчките зборови за „еднаква застапеност“. Сè до достигнувањето 
на точката а1 (кога притисокот е снижен до р1), примерокот се состои од една течна фаза. 
Во а1 течноста може да постои во рамнотежа со својата пара. Како што беше покажано, 
составот на парната фаза е даден со точката a'1. Линијата што сврзува две точки што 
претставуваат фази во рамнотежа е наречена сврзовна линија. Составот на течноста 
е ист како и на почетокот (а1 лежи на изоплета повлечена низ а), па така се заклучува 
дека при овој притисок практично не постои пара; сепак, малото количество пара што е 
присутно има состав означен со a'1.

Сега ќе го разгледаме ефектот од снижувањето на притисокот до р2, доведувајќи го 
системот во област на притисок и целокупен состав прикажана со точката a''1. Овој нов 
притисок е под парниот притисок на почетната течност, па таа испарува додека парниот 
притисок на останатата течност да падне под р2. Сега знаеме дека составот на ваквата 
течност мора да биде а2. Натаму, составот на парата во рамнотежа со таа течност мора 
да биде даден со точката a'2 на другиот крај од сврзовната линија. Забележи дека сега 
две фази се во рамнотежа, па F' = 1 за сите точки меѓу двете линии (Сл. 6.12); така, за 
даден притисок (како што е р2) варијанцата е нула, па парата и течноста имаат фиксни 
состави (Сл. 6.10). Ако притисокот се снижи до р3, доаѓа до слично преприлагодување 
на составот и сега составот на течноста и на парата е даден со точките а3 и a'3 , соод­
ветно. Последната точка соодветствува на систем во кој составот на парата е ист како 
и целокупниот состав, па може да се заклучи дека количеството течност е сега речиси 
нула; сепак, малото количество присутна течност има состав а3. Натамошно намалување 
на притисокот го води системот во точка а4; во овој момент, присутна е само пара и 
нејзиниот состав е ист како и почетниот состав на системот (составот на првобитната 
течност).

(с) Правило на лостот

Точка во двофазната област на фазниот дијаграм покажува не само квалитативно дека 
се присутни и течност и пара, туку дава и квантитативен опис за релативните коли­
чества од секоја. За да се најдат релативните количества од двете фази α и β што се во 
рамнотежа, се мерат растојанијата lα и lβ долж хоризонталната сврзовна линија и се 
употребува правилото на лостот (Сл. 6.13):
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nαlα = nβlβ	 (6.7)

Tука nα е количеството од фазата α, а nβ е количеството од фазата β. Во случај што 
е илустриран на Сл. 6.13, бидејќи lβ ≈ 2lα, количеството од фазата α е околу двапати 
поголемо од количеството од фазата β.

Аргументација 6.2  Правило на лостот

За да се докаже правилото на лостот се пишува n = nα + nβ, а целокупното количество од 
А се означува со nzA. Целокупното количество од А е, исто така, збир од количествата во 
двете фази:

	 nzA = nαxA + nβyA

Бидејќи важи и 

nzA = nαzA + nβzA

со израмнување на овие два израза следува дека

	 nα(xA – zA) = nβ(zA – yA)

што соодветствува на рав. 6.7.

Илустрација 6.1  Употреба на правилото на лостот

При р1 на Сл. 6.10, количникот lvap/lliq е речиси бесконечен за оваа сврзовна линија, 
па така nliq/nvap е исто така речиси бесконечен; присутни се само траги од пара. Кога 
притисокот ќе се снижи до р2, вредноста на lvap/lliq е околу 0,3, па nliq/nvap ≈ 0,3 и 
количеството течност е околу 0,3 пати од количеството пара. Кога притисокот ќе се 
снижи до р3, примерокот е речиси целосно гасовит и бидејќи lvap/lliq ≈ 0, се заклучува 
дека се присутни само траги од течност.

6.4  Дијаграми температура–состав

За дискусија на дестилацијата потребен е дијаграм температура–состав, фазен дија­
грам во кој границите го покажуваат составот на фазите што се во рамнотежа при раз­
лични температури (и зададен притисок, типично 1 atm). Еден пример е покажан на Сл. 
6.14. Забележи дека течната фаза сега лежи на долниот дел од дијаграмот.

(а) Дестилација на смеси

Областа помеѓу линиите на Сл. 6.14 е двофазна област, таму каде што F' = 1. Како 
што е вообичаено, примот укажува дека еден степен на слобода е веќе фиксиран; во 
овој случај притисокот е константен, па според тоа при дадена температура составот на 
фазите во рамнотежа е фиксиран. Областа надвор од фазните линии соодветствува на 
една фаза, F' = 2, па и температурата и составот може независно да се менуваат.

Ќе разгледаме што се случува кога се загрева течност со состав а1. Доаѓа до вриење 
кога температурата ќе достигне вредност Т2. Тогаш течноста има состав а2 (ист како 
и а1), а парата (која е присутна само во траги) има состав a'2 . Парата е побогата со 
поиспарливата компонента А (компонента со пониска точка на вриење). Од положбата 
на а2, можно е да се каже каков е составот на парата во точката на вриење, а од локацијата 
на сврзовната линија што ги поврзува а2 и a'2  може да се отчита температурата на вриење 
(Т2) на првобитната течна смеса.

Слика 6.14  Дијаграмот температура–
состав соодветствува на идеална смеса со 
компонента А поиспарлива од компонентата 
В. Последователни вриења и кондензации 
на течност што е изворно со состав а1 водат 
кон кондензат што е чисто А. Техниката 
за раздвојување е наречена фракциона 
дестилација.

Коментар 6.2
Веб-сајтот на учебникот содржи „линкови“ 
(врски) до онлајн бази на податоци за фазни 
дијаграми
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Слика 6.15  Бројот на теориски подови е 
бројот на чекори што е потребен за да се 
изврши специфицираниот степен на раз­
делување на двете компоненти во смесата. 
Двата система што се прикажани соодвет­
ствуваат на (а) 3 и (b) 5 теориски пода.

Слика 6.16  Азеотропска смеса со макси­
мална температура на вриење. Кога течноста 
со состав а се дестилира, составот на преос­
танатата течност се менува кон b, но не и 
натаму.

Слика 6.17  Азеотропска смеса со минимал-
на температура на вриење. Кога смесата во а 
е подложена на фракциона дестилација, сос­
тавот на парата во рамнотежа во фракционата 
колона се движи кон b и потоа останува не­
променет.
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При едноставна дестилација парата се извлекува и се кондензира. Оваа техника 
се употребува за да се оддели испарлива течност од неиспарлив раствореник или од 
цврста супстанца. При фракциона дестилација, циклусите на вриење и кондензација 
последователно се повторуваат. Оваа техника се употребува за разделување испарливи 
течности. Можно е да се следат промените до кои доаѓа, гледајќи што се случува кога 
првиот кондензат со состав а3 повторно ќе се загрее. Од фазниот дијаграм се гледа дека 
оваа смеса врие при Т3 и дава пара со состав a'3  која е дури и побогата со поиспарливата 
компонента. Таквата пара се одведува, а првата капка се кондензира во течност со состав 
а4. Циклусот потоа може да се повтори додека на крајот да се добие речиси чисто А.

Ефикасноста на фракционата колона се изразува преку бројот на теориски подови, 
бројот на чекори од ефективни испарувања и кондензации што се потребни за, од даден 
дестилат, да се добие кондензат со баран состав. Така, за да се постигне степен на раз­
делување прикажан на Сл. 6.15а, фракционата колона мора да соодветствува на три 
теориски пода. За да се постигне истото разделување за системот прикажан на Сл. 6.15b, 
во кој парцијалните притисоци на компонентите се послични, фракционата колона мора 
да биде конструирана така што да соодветствува на пет теориски пода.

(b) Азеотропски смеси

Иако многу течности имаат фазни дијаграми температура–состав слични на идеалните 
верзии на Сл. 6.14, во голем број важни случаи постојат забележителни отстапувања. 
Максимум на фазниот дијаграм (Сл. 6.16) може да се појави кога погодните интеракции 
меѓу А и В молекули го намалуваат парниот притисок на смесата под идеалната вред­
ност. Всушност, А–В интеракциите ја стабилизираат течноста. Во вакви случаи ви­
шочната Гибсова енергија, GE (Оддел 5.4), е негативна (поголема склоност кон меша­
ње од идеалната смеса). Примерите за вакво однесување вклучуваат смеси од трихло­
рометан–пропанон и азотна киселина–вода. Фазните дијаграми што покажуваат мини­
мум (Сл. 6.17) укажуваат дека смесата е дестабилизирана во однос на идеален раст­
ор, при што А–В интеракциите се непогодни. За вакви смеси GE e позитивна (помала 
склоност кон мешање отколку идеална смеса), при што може да постојат удели како од 
енталписки, така и од ентрописки ефекти. Примерите ги вклучуваат смесите диоксан/
вода и етанол/вода.

6.4  ДИЈАГРАМИ ТЕМПЕРАТУРА–СОСТАВ
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Отстапувањата од идеалност не се секогаш толку силни за да водат кон максимум 
или минимум на фазниот дијаграм, но кога тоа се случува постојат важни последици 
за дестилацијата. Ќе разгледаме течност со состав а десно од максимумот на Сл. 6.16. 
Парата (при a'2 ) на смесата што врие (при а2) е побогата со А. Ако таа пара се отстрани 
(и се кондензира на друго место), тогаш преостанатата течност ќе „се помести“ кон сос­
тав што е побогат со В, како оној што е претставен со а3, а парата во рамнотежа со оваа 
смеса ќе има состав a'3  . Откако и таа пара е отстранета, составот на течноста што врие 
се поместува кон точка како а4, а составот на парата се поместува во a'4 . Така, како што испарувањето продолжува, а како што А се исцрпува, составот на остаточната течност 
се поместува кон В. Точката на вриење на течноста се покачува и парата станува сè 
побогата со В. Кога толку од А се испарило што течноста го достигнала составот b, 
парата има ист состав како и течноста. Тогаш испарувањето се одвива без промена на 
составот. Велиме дека се образувала азеотропска смеса (азеотроп)2. Кога е достигнат 
азеотропскиот состав, течностите не може да се разделат со дестилација бидејќи кон­
дензатот има ист состав како и азеотропската течност. Еден пример за азеотропско об­
разување е смесата од хлороводородна киселина и вода која е азеотропска при 80 масе­
ни проценти вода и врие непроменета при 108,6 °С.

Системот прикажан на Сл. 6.17 е исто така азеотропски, но својата азеотропност 
ја покажува на различен начин. Да претпоставиме дека се тргнува од смеса со состав 
а1 и се следат промените на составот на парата што се искачува долж фракционата ко­
лона (во основа, вертикална стаклена цевка во која се внесени стаклени прстени за да 
има поголема површина). Смесата врие при а2 давајќи пара со состав a'2 . Оваа пара се 
кондензира во колоната давајќи течност со ист состав (сега означен со а3). Таа течност 
доаѓа во рамнотежа со својата пара при a'3  која се кондензира повисоко во цевката и 
дава течност со истиот состав, сега означен со а4. Така, фракционирањето ја „поместува“ 
парата кон азеотропската смеса во b, но не и преку тоа, така што од врвот на колоната 
излегува азеотропска пара. Пример е смесата етанол/вода која врие неизменета кога 
содржината на вода е 4 масени проценти, а температурата е 78 °С.

(с) Немешливи течности

Накрај, ќе разгледаме дестилација на две немешливи течности, како октан и вода. При 
рамнотежа, постои мало количество А растворено во В и слично, мало количество В 
растворено во А: двете течности се заситени со другата компонента (Сл. 6.18а). Како 
резултат на ова, вкупниот парен притисок на смесата е блиску до р = pA* + pB*. Ако 
температурата се покачи  до вредноста при која овој вкупен парен притисок е еднаков 
на атмосферскиот, започнува вриење и растворените супстанци се „истеруваат“ од нив­
ниот раствор. Сепак, вриењето доведува до бурно мешање на смесата, па така секоја од 
компонентите останува заситена во другата компонента и „истерувањето“ продолжува, 
како што многу разредените раствори се збогатуваат. Од клучно значење е блискиот 
контакт: две немешливи течности загревани во сад како оној прикажан на Сл. 6.18b 
не би требало да вријат на иста температура. Присуството на заситен раствор значи 
дека „смесата“ врие на пониска температура отколку која и да е компонента кога би 
била сама, бидејќи вриењето започнува кога вкупниот притисок ќе достигне 1 atm, а не 
кога било кој од двата ќе достигне 1 atm. Оваа разлика е основа на дестилацијата со 
пара која овозможува некои органски супстанци што се нерастворливи во вода и осет­
ливи на топлина да дестилираат на пониска температура од нивната нормална точка на 
вриење. Единствениот проблем е што составот на кондензатот е во сооднос на парните 
притисоци на компонентите, па така масла со ниска испарливост дестилираат во мал 
принос.

184 6 PHASE DIAGRAMS

Deviations from ideality are not always so strong as to lead to a maximum or 
minimum in the phase diagram, but when they do there are important consequences
for distillation. Consider a liquid of composition a on the right of the maximum 
in Fig. 6.16. The vapour (at a2′) of the boiling mixture (at a2) is richer in A. If that
vapour is removed (and condensed elsewhere), then the remaining liquid will move
to a composition that is richer in B, such as that represented by a3, and the vapour in
equilibrium with this mixture will have composition a3′. As that vapour is removed,
the composition of the boiling liquid shifts to a point such as a4, and the composition
of the vapour shifts to a4′. Hence, as evaporation proceeds, the composition of the 
remaining liquid shifts towards B as A is drawn off. The boiling point of the liquid
rises, and the vapour becomes richer in B. When so much A has been evaporated that
the liquid has reached the composition b, the vapour has the same composition as 
the liquid. Evaporation then occurs without change of composition. The mixture is
said to form an azeotrope.2 When the azeotropic composition has been reached, 
distillation cannot separate the two liquids because the condensate has the same 
composition as the azeotropic liquid. One example of azeotrope formation is hydro-
chloric acid/water, which is azeotropic at 80 per cent by mass of water and boils 
unchanged at 108.6°C.

The system shown in Fig. 6.17 is also azeotropic, but shows its azeotropy in a differ-
ent way. Suppose we start with a mixture of composition a1, and follow the changes in
the composition of the vapour that rises through a fractionating column (essentially a
vertical glass tube packed with glass rings to give a large surface area). The mixture
boils at a2 to give a vapour of composition a2′ . This vapour condenses in the column
to a liquid of the same composition (now marked a3). That liquid reaches equilibrium
with its vapour at a3′ , which condenses higher up the tube to give a liquid of the same
composition, which we now call a4. The fractionation therefore shifts the vapour 
towards the azeotropic composition at b, but not beyond, and the azeotropic vapour
emerges from the top of the column. An example is ethanol/water, which boils 
unchanged when the water content is 4 per cent by mass and the temperature is 78°C.

(c) Immiscible liquids

Finally we consider the distillation of two immiscible liquids, such as octane and
water. At equilibrium, there is a tiny amount of A dissolved in B, and similarly a tiny
amount of B dissolved in A: both liquids are saturated with the other component 
(Fig. 6.18a). As a result, the total vapour pressure of the mixture is close to p = pA* + pB*.
If the temperature is raised to the value at which this total vapour pressure is equal 
to the atmospheric pressure, boiling commences and the dissolved substances are
purged from their solution. However, this boiling results in a vigorous agitation of 
the mixture, so each component is kept saturated in the other component, and the
purging continues as the very dilute solutions are replenished. This intimate contact
is essential: two immiscible liquids heated in a container like that shown in Fig. 6.18b
would not boil at the same temperature. The presence of the saturated solutions
means that the ‘mixture’ boils at a lower temperature than either component would
alone because boiling begins when the total vapour pressure reaches 1 atm, not when
either vapour pressure reaches 1 atm. This distinction is the basis of steam distilla-
tion, which enables some heat-sensitive, water-insoluble organic compounds to be
distilled at a lower temperature than their normal boiling point. The only snag is that
the composition of the condensate is in proportion to the vapour pressures of the
components, so oils of low volatility distil in low abundance.

2 The name comes from the Greek words for ‘boiling without changing’.

(a) (b)

Fig. 6.18 The distillation of (a) two
immiscible liquids can be regarded as 
(b) the joint distillation of the separated
components, and boiling occurs when the
sum of the partial pressures equals the
external pressure.
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Слика 6.18  Дестилацијата на (а) две 
немешливи течности може да се смета како 
(b) заедничка дестилација на разделени 
компоненти и до вриење доаѓа кога збирот 
од парцијалните притисоци е еднаков на 
надворешниот притисок. 2	 Името доаѓа од грчките зборови за „вриење без промена“.
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6.5  Фазни дијаграми течно–течно

Сега ќе разгледаме дијаграм температура–состав за системи што се состојат од двојки 
делумно мешливи течности, т.е. течности што не се мешаат во произволен сооднос на 
секоја температура. Пример се хексан и нитробензен. Применливи се истите принципи 
на интерпретација како и за дијаграмите течност–пара. Кога Р = 2, F' = 1 (примот озна­
чува дека е фиксиран притисокот), а изборот на температурата имплицира дека соста­
вите на немешливите фази се фиксирани. Кога Р = 1 (што соодветствува на систем во 
кој двете фази се целосно измешани) и температурата и составот може да се менуваат.

(а) Разделување на фазите

Да претпоставиме дека мало количество од течност В се додава на примерок од друга 
течност А при температура T'. Течноста целосно се раствора и бинарниот систем оста­
нува еднофазен. При натамошно додавање на В се доаѓа до момент во кој В веќе не се 
раствора. Примерокот сега се состои од две фази во рамнотежа (Р = 2), од кои позас­
тапената се состои од А заситено со В, а помалку застапената („минорната“) од траги 
на В заситено со А. Во дијаграмот температура–состав прикажан на Сл. 6.19, составот 
на првата фаза е прикажан со точката а', а оној на втората со точката а". Релативните 
застапености на двете фази се дадени со правилото на лостот.

Кога ќе се додаде повеќе В, А во него слабо се раствора. Составот на двете фази 
во рамнотежа останува а' и а", бидејќи Р = 2 имплицира дека F' = 0, па според тоа и 
дека составите на фазите се инваријантни при фиксна температура и притисок. Секако, 
количеството на едната фаза се зголемува за сметка на другата. Доаѓа до момент кога 
толку многу В е присутно што целото А може да се раствори во него и системот пак 
станува еднофазен. Додавањето на повеќе В сега само го разредува растворот и од тој 
момент системот останува еднофазен.

Составот на двете фази во рамнотежа се менува со температурата. За хексан и нит­
робензен, при покачување на температурата се зголемува нивната мешливост. Двофаз­
ниот систем, според тоа, станува помалку распространет, бидејќи секоја од фазите во 
рамнотежа е побогата со минорната компонента: фазата богата со А станува побогата 
со В, а фазата богата со В – побогата со А. Можно е целиот фазен дијаграм да се кон­
струира со повторување на мерењата при различни температури и поврзување на обвив­
ката („енвелопата“) на двофазната област.

Пример 6.2  Интерпретација на фазниот дијаграм течно–течно

Смеса од 50 g хексан (0,59 mol C6H14) и 50 g нитробензен (0,41 mol C6H5NO2) била 
подготвена при 290 K. Какви се составите на фазите и во кој сооднос се јавуваат 
тие? До која температура треба да се загрее примерокот за да се добие само една 
фаза?

Метод  Составот на фазите во рамнотежа е даден со точките каде сврзовната линија 
што ја прикажува температурата се сече со фазната граница. Нивниот сооднос е 
даден со правилото на лостот (рав. 6.7). Температурата при која компонентите се 
целосно мешливи се наоѓа „одејќи“ нагоре по изоплетата и забележувајќи ја темпе­
ратурата при која се влегува во еднофазната област на фазниот дијаграм.

Одговор  Ќе го означиме хексанот со Н а нитробензенот со N; погледни ја Сл. 
6.20 која е упростена верзија на Сл. 6.19. Точката хN = 0,41, T = 290 K се појавува 
во двофазната област на фазниот дијаграм. Хоризонталната сврзовна линија ја сече 

Слика 6.20  Дијаграм температура–состав, 
повторно за хексан и нитробензен при 1 atm, 
со точки и должини дискутирани во текстот.

Слика 6.19  Дијаграм температура–состав 
за хексан и нитробензен при 1 atm. Областа 
под кривата соодветствува на состави и 
температури при кои течностите се делумно 
мешливи. Горната критична температура, Тuc, 
е температурата над која двете течности се 
мешливи во сите соодноси.
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Fig. 6.21 The phase diagram for palladium
and palladium hydride, which has an upper
critical temperature at 300°C.

Comment 6.3

This expression is an example of a
transcendental equation, an equation
that does not have a solution that can be
expressed in a closed form. The
solutions can be found numerically by
using mathematical software or by
plotting the first term against the second
and identifying the points of
intersection as β is changed.

Comment 6.4

The upper critical solution temperature
and the lower critical solution
temperature are also called the ‘upper
consolute temperature’ and ‘lower
consolute temperature’, respectively.

boundary at xN = 0.35 and xN = 0.83, so those are the compositions of the two
phases. According to the lever rule, the ratio of amounts of each phase is equal to
the ratio of the distances lα and lβ:

= = = = 7

That is, there is about 7 times more hexane-rich phase than nitrobenzene-rich
phase. Heating the sample to 292 K takes it into the single-phase region.

Because the phase diagram has been constructed experimentally, these con-
clusions are not based on any assumptions about ideality. They would be modified
if the system were subjected to a different pressure.

Self-test 6.2 Repeat the problem for 50 g of hexane and 100 g of nitrobenzene at
273 K. [xN = 0.09 and 0.95 in ratio 1:1.3; 294 K]

(b) Critical solution temperatures

The upper critical solution temperature, Tuc, is the highest temperature at which
phase separation occurs. Above the upper critical temperature the two components
are fully miscible. This temperature exists because the greater thermal motion over-
comes any potential energy advantage in molecules of one type being close together.
One example is the nitrobenzene/hexane system shown in Fig. 6.19. An example of a
solid solution is the palladium/hydrogen system, which shows two phases, one a solid
solution of hydrogen in palladium and the other a palladium hydride, up to 300°C but
forms a single phase at higher temperatures (Fig. 6.21).

The thermodynamic interpretation of the upper critical solution temperature 
focuses on the Gibbs energy of mixing and its variation with temperature. We saw in
Section 5.4 that a simple model of a real solution results in a Gibbs energy of mixing
that behaves as shown in Fig. 5.20. Provided the parameter β that was introduced 
in eqn 5.30 is greater than 2, the Gibbs energy of mixing has a double minimum 
(Fig. 6.22). As a result, for β > 2 we can expect phase separation to occur. The same
model shows that the compositions corresponding to the minima are obtained by
looking for the conditions at which ∂∆mixG/∂x = 0, and a simple manipulation of eqn
5.31 shows that we have to solve

ln + β(1 − 2x) = 0

The solutions are plotted in Fig. 6.23. We see that, as β decreases, which can be inter-
preted as an increase in temperature provided the intermolecular forces remain con-
stant, then the two minima move together and merge when β = 2.

Some systems show a lower critical solution temperature, Tlc, below which they
mix in all proportions and above which they form two phases. An example is water
and triethylamine (Fig. 6.24). In this case, at low temperatures the two components
are more miscible because they form a weak complex; at higher temperatures the
complexes break up and the two components are less miscible.

Some systems have both upper and lower critical solution temperatures. They
occur because, after the weak complexes have been disrupted, leading to partial 
miscibility, the thermal motion at higher temperatures homogenizes the mixture
again, just as in the case of ordinary partially miscible liquids. The most famous 
example is nicotine and water, which are partially miscible between 61°C and 210°C
(Fig. 6.25).

x

1 − x

0.42

0.06

0.83 − 0.41

0.41 − 0.35

lβ

lα

nα

nβ
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Тоа значи, има околу 7 пати повеќе фаза богата со хексан, отколку фаза богата со 
нитробензен. Со загревање на образецот до 292 K, примерокот преминува во едно­
фазна област.

Со оглед на тоа што фазниот дијаграм е конструиран експериментално, овие 
заклучоци не се базирани на никакви претпоставки за идеалност. Заклучоците би 
биле модифицирани кога системот би бил изложен на различен притисок.

Тест за самопроверка 6.2  Повтори го проблемот за 50 g хексан и 100 g нитро­
бензен при 273 K	 	              [xN = 0,09 и 0,95, во сооднос 1 : 1,3; 294 K]

(b) Критична температура на растворање

Горната критична температура на растворање (англиски upper crytical temperature 
of solution), Тuc, е највисоката температура при која доаѓа до разделување. Над горната 
критична температура двете компоненти се целосно мешливи. Оваа температура пос­
тои бидејќи зголеменото термално движење ја совладува добивката (во однос на потен­
цијалната енергија) од тоа истовидни молекули да бидат блиску една до друга. Еден 
пример за ова е системот нитробензен/хексан прикажан на Сл. 6.19. Пример, пак, за 
цврст раствор е системот паладиум/паладиум хидрид којшто покажува постоење на две 
фази (едната е цврст раствор на водород во паладиум и другата е паладиум хидрид) сè 
до 300 °С, но образува единствена фаза при повисоки температури (Сл. 6.21).

Термодинамичката интерпретација на горната критична температура на растворање 
се фокусира врз Гибсовата енергија на мешање и нејзината промена со температурата. 
Беше покажано во Оддел 5.4 дека еден едноставен модел на реален раствор доведува до 
Гибсова енергија на мешање што се однесува како што е покажано на Сл. 5.20. Доколку 
параметарот β што беше воведен во рав. 5.30 е поголем од 2, Гибсовата енергија на 
мешање има двоен минимум (Сл. 6.22). Како последица на ова, за β > 2 може да се 
очекува да дојде до разделување на фазите. Истиот модел покажува дека составите 
што соодветствуваат на минимумите се добиваат со барање на условите при кои  
∂∆mixG/∂x = 0, па со едноставно преуредување на рав. 5.31 се гледа дека треба да се реши

Решенијата се нанесени во графикот на Сл. 6.23. Се гледа дека при намалување на β (што 
може да се интерпретира како покачување на температурата) доколку меѓумолекулските 
сили останат константни, двата минимума се поместуваат еден кон друг и се спојуваат 
кога β = 2.

Некои системи покажуваат долна критична температура на растворање (англиски 
lower crytical temperature of solution) Тlc, под која доаѓа до мешање во сите соодноси, а 
над која се формираат две фази. Еден пример е вода и триетиламин (Сл. 6.24). Во овој 
случај, при ниска температура двете компоненти се повеќе мешливи бидејќи образу­
ваат нестабилен комплекс; при високи температури комплексот се разрушува и двете 
компоненти се послабо мешливи.

Некои системи имаат и горна и долна критична температура на растворање. Тие се 
појавуваат бидејќи, откако слабо сврзаните комплекси ќе се раскинат (што доведува 
до делумна мешливост), термалното движење при високи температури повторно ја хо­
могенизира смесата, токму како во случај на обични делумно мешливи течности. Нај­
познатиот пример е никотин и вода кои се делумно мешливи меѓу 61 °С и 210 °С (Сл. 
6.25).

Слика 6.21  Фазен дијаграм за паладиум 
и паладиум хидрид кој има горна критична 
температура при 300 °С.

Коментар 6.3
Овој израз е пример за трансцендентна ра­
венка, равенка што нема решение коешто 
може да се прикаже во експлицитен анали­
тички облик. Решенијата може да се најдат 
нумерички со употреба на математички софт­
вер или со графичко нанесување на првиот 
член наспроти вториот и идентифицирање на 
точките на пресекот при промена на β.

Коментар 6.4
Горната критична температура на раство­
рање и долната критична температура на 
растворање се познати и како „горна кон­
солутна температура“ и „долна консолутна 
температура“.
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фазната граница при хN = 0,35 и xN = 0,83, така што тоа се составите на двете фази. 
Според правилото на лостот, количникот од количествата на секоја фаза е еднаков 
на соодносот на растојанијата lα и lβ:
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Fig. 6.21 The phase diagram for palladium
and palladium hydride, which has an upper
critical temperature at 300°C.

Comment 6.3

This expression is an example of a
transcendental equation, an equation
that does not have a solution that can be
expressed in a closed form. The
solutions can be found numerically by
using mathematical software or by
plotting the first term against the second
and identifying the points of
intersection as β is changed.

Comment 6.4

The upper critical solution temperature
and the lower critical solution
temperature are also called the ‘upper
consolute temperature’ and ‘lower
consolute temperature’, respectively.

boundary at xN = 0.35 and xN = 0.83, so those are the compositions of the two
phases. According to the lever rule, the ratio of amounts of each phase is equal to
the ratio of the distances lα and lβ:

= = = = 7

That is, there is about 7 times more hexane-rich phase than nitrobenzene-rich
phase. Heating the sample to 292 K takes it into the single-phase region.

Because the phase diagram has been constructed experimentally, these con-
clusions are not based on any assumptions about ideality. They would be modified
if the system were subjected to a different pressure.

Self-test 6.2 Repeat the problem for 50 g of hexane and 100 g of nitrobenzene at
273 K. [xN = 0.09 and 0.95 in ratio 1:1.3; 294 K]

(b) Critical solution temperatures

The upper critical solution temperature, Tuc, is the highest temperature at which
phase separation occurs. Above the upper critical temperature the two components
are fully miscible. This temperature exists because the greater thermal motion over-
comes any potential energy advantage in molecules of one type being close together.
One example is the nitrobenzene/hexane system shown in Fig. 6.19. An example of a
solid solution is the palladium/hydrogen system, which shows two phases, one a solid
solution of hydrogen in palladium and the other a palladium hydride, up to 300°C but
forms a single phase at higher temperatures (Fig. 6.21).

The thermodynamic interpretation of the upper critical solution temperature 
focuses on the Gibbs energy of mixing and its variation with temperature. We saw in
Section 5.4 that a simple model of a real solution results in a Gibbs energy of mixing
that behaves as shown in Fig. 5.20. Provided the parameter β that was introduced 
in eqn 5.30 is greater than 2, the Gibbs energy of mixing has a double minimum 
(Fig. 6.22). As a result, for β > 2 we can expect phase separation to occur. The same
model shows that the compositions corresponding to the minima are obtained by
looking for the conditions at which ∂∆mixG/∂x = 0, and a simple manipulation of eqn
5.31 shows that we have to solve

ln + β(1 − 2x) = 0

The solutions are plotted in Fig. 6.23. We see that, as β decreases, which can be inter-
preted as an increase in temperature provided the intermolecular forces remain con-
stant, then the two minima move together and merge when β = 2.

Some systems show a lower critical solution temperature, Tlc, below which they
mix in all proportions and above which they form two phases. An example is water
and triethylamine (Fig. 6.24). In this case, at low temperatures the two components
are more miscible because they form a weak complex; at higher temperatures the
complexes break up and the two components are less miscible.

Some systems have both upper and lower critical solution temperatures. They
occur because, after the weak complexes have been disrupted, leading to partial 
miscibility, the thermal motion at higher temperatures homogenizes the mixture
again, just as in the case of ordinary partially miscible liquids. The most famous 
example is nicotine and water, which are partially miscible between 61°C and 210°C
(Fig. 6.25).
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1896.6  ФАЗНИ ДИЈАГРАМИ ТЕЧНО–ЦВРСТО

6.6  Фазни дијаграми течно–цврсто

Познавањето на дијаграмите температура–состав за цврсти смеси е водилка при дизај­
нирањето на важни индустриски процеси, на пример, изработката на екрани (дисплеи) 
од течни кристали и на полуспроводници. Во овој оддел, ќе бидат разгледани системи 
во кои може да бидат присутни и цврсти и течни фази, при температури под точката на 
вриење.

Ќе разгледаме двокомпонентна течност со состав а1, в. Сл. 6.29. Промените до кои 
доаѓа (при ладење на една смеса; заб. прев.) може да се опишат на следниов начин.

1. а1 ® а2. Системот „влегува“ во двофазната област означена како „течност + В“. 
Чиста цврста супстанца В почнува да се издвојува од растворот и остатокот станува 
побогат со А.

2. а2 ® а3. Се издвојува уште повеќе од цврстата супстанца и релативните количества 
на цврста супстанца и на течност (што се во рамнотежа) се определени со правилото на 
лостот. Во овој момент има, грубо земено, еднакви количества од двете. Течната фаза 
е побогата со А отколку порано (нејзиниот состав е зададен со b3), бидејќи дел од В е 
издвоен.

3. а3 ® а4. На крајот на овој чекор, има помалку течност отколку во а3 и нејзиниот 
состав е зададен со е. Оваа течност сега мрзне и дава двофазен систем од чисто В и 
чисто А.

(а) Евтектикуми

Изоплетата во е, в. Сл. 29, соодветствува на евтектички состав, смеса со најниска 
точка на топење.3 Течност со евтектички состав мрзне на една-единствена температура, 
без претходно да се издвојува А или В. Цврста супстанца со евтектички состав се 
топи, без промена на составот, на најниска температура од било која смеса. Раствори 
со состав десно (на Сл. 6.29; заб. прев.) од е издвојуваат В при нивно ладење, а оние 
лево издвојуваат А. Единствено евтектичката смеса (освен чисто А и чисто В) се 
вцврстува на само една определена температура (F' = 0 кога С = 2 и Р = 3) без постепено 
„растоварување“ на една или друга компонента од течноста.

Еден технолошки важен евтектикум е легурата за лемење која има масен состав 
од околу 67 проценти калај, 33 проценти олово и се топи при 183  °С. Евтектикумот 
образуван од 23 проценти NaCl и 77 проценти H2O по маса, се топи на –21,1 °С. Кога 
сол се додава кон мраз при изотермни услови (на пример, кога ќе се распредели врз 
замрзнат пат), смесата се топи ако температурата е над –21,1 °С (при ова е постигнат 
евтектичкиот состав). Кога солта се додава кон мраз при адијабатски услови (на 
пример, кога се додава кон мраз во евакуирана тиквичка) мразот се топи, но топејќи се 
тој апсорбира топлина од остатокот од смесата. Температурата на системот се снижува 
и, ако се додаде достатно сол, ладењето продолжува до евтектичката температура. До 
образување на евтектикум доаѓа во голем број случаи на системи од бинарни легури и 
е од големо значење за микроструктурата на цврстите материјали. Иако евтектичката 
цврста супстанца е двофазен систем, таа кристализира во речиси хомогена смеса од 
микрокристали. Двете микрокристални фази може да се разликуваат со микроскопија и 
со структурни техники, како што е рендгенска дифракција (Поглавје 20).

Термичката анализа е многу корисен практичен начин за детекција на евтектикуми. 
Ќе видиме како се употребува, земајќи ја предвид брзината на ладењето долж изопле­
тата низ а1 на Сл. 6.29. Течноста се лади рамномерно додека да стигне до а2, каде се 
издвојува В (Сл. 6.30). Ладењето е сега забавено бидејќи вцврстувањето на В е егзо­
термно и го „завлекува“ ладењето. Кога преостанатата течност ќе го достигне евтек­
тичкиот состав, температурата останува константна (F' = 0) сè додека целиот примерок 
да се вцврсти: оваа област на константна температура е евтектичкото плато. Ако теч­
носта на почетокот го има евтектичкиот состав е, течноста се лади рамномерно, сè до 

Слика 6.29  Дијаграмот температура–состав 
за две речиси немешливи цврсти супстанци и 
нивните потполно мешливи течности. Забе­
лежи ја сличноста со Сл. 6.27. Изоплетата 
низ е соодветствува на евтектичкиот состав, 
смесата со најниска точка на топење.

Слика 6.30  Криви на ладење за системот 
прикажан на Сл. 6.29. За изоплетата а, брзи­
ната на ладење се намалува во а2 бидејќи доаѓа 
до издвојување на цврсто В од растворот. Има 
целосно плато при а4, додека кристализира 
евтектикумот. Ова плато е најдолго за евтек­
тичката изоплета, е, Евтектичкото плато пов­
торно се намалува за состави над е (побогати 
со А). Кривите на ладење се употребуваат за 
конструкција на фазни дијаграми.
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температурата на мрзнење на евтектикумот, кога постои долго евтектичко плато при 
целосното вцврстување на примерокот (слично на мрзнењето на чиста вода).

Следењето на кривите на ладење при различни состави дава јасна индикација за 
структурата на фазниот дијаграм. Границата цврсто–течно е дадена со точките на кои 
се менува брзината на ладењето. Најдолгото евтектичко плато ја дава локацијата на ев­
тектичкиот состав и неговата температура на топење.

Слика 6.31  Фазен дијаграм за систем во кој 
А и В реагираат за да образуваат соединение  
С = АВ. Ова прилега на две верзии на  
Сл. 6.29, на секоја половина од дијаграмот. 
Конституентот С е вистинско соединение, а  
не само еквимоларна смеса.

Слика 6.32  Фазен дијаграм за еден конкретен 
систем (натриум и калиум), сличен на оној 
прикажан на Сл. 6.31, но со две разлики. Ед­
ната е дека соединението е Na2K што соод­
ветствува на А2В, а не на АВ како на илус-
трацијата. Втората е дека соединението пос­
тои само во цврста состојба, не и како теч­
ност. Трансформацијата на соединението при 
неговата точка на топење е пример за инкон­
груентно топење.

(b) Системи во кои доаѓа до реакција

Во многу бинарни смеси конституентите реагираат при што се добиваат соединенија, 
а технолошки важните примери на вакво однесување ги вклучуваат III/V полуспро­
водниците, на пример, системот од галиум арсенид што образува соединение GaAs. 
Иако се присутни три конституента, има само две компоненти, затоа што GaAs се об­
разува во реакцијата Ga + As ª GaAs. Некои од принципите за кои стана збор ќе би­
дат илустрирани врз систем во кој се формира соединение С што образува евтектички 
смеси и со А и со В (Сл. 6.31).

Систем што е приготвен со мешање на вишок од В со А, се состои од С и неизреагирано 
В. Ова е бинарен В, С систем, за кој претполагаме дека образува евтектикум. Главната 
разлика од евтектичкиот фазен дијаграм на Сл. 6.29 е во тоа дека целиот фазен дијаграм 
е „втиснат“ во област на состави што лежи помеѓу еднакви количества на А и В  
(хВ = 0,5, означено со С на Сл. 6.31) и чисто В. Интерпретацијата на информациите 
од дијаграмот се врши на ист начин како и за Сл. 6.29. Цврстата супстанца издвоена 
при ладење долж изоплетата а е соединението С. При температури под а4 постојат две 
цврсти фази, едната што се состои од С, а другата од В. Чистото соединение С се топи 
конгруентно; тоа значи дека составот на течноста што се образува е ист како оној на 
цврстото соединение.

(с) Инконгруентно топење

Во некои случаи, соединението С не е стабилно како течност. Еден пример за ова е 
легурата Na2K која може да постои само во цврста состојба (Сл. 6.32). Разгледај што се 
случува кога течност при а1 се лади:

1.	а1 ® а2. Се издвојува дел од Na во вид на цврста супстанца, а преостанатата 
течност е побогата со K.

2.	а2 ® токму под а3. Примерокот е сега целосно цврст и се состои од цврст Na и 
цврст Na2K.
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C = AB. This resembles two versions of 
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constituent C is a true compound, not just
an equimolar mixture.
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Fig. 6.32 The phase diagram for an actual
system (sodium and potassium) like 
that shown in Fig. 6.35, but with two
differences. One is that the compound is
Na2K, corresponding to A2B and not AB as
in that illustration. The second is that the
compound exists only as the solid, not as
the liquid. The transformation of the
compound at its melting point is an
example of incongruent melting.

when there is a long eutectic halt as the entire sample solidifies (like the freezing of a
pure liquid).

Monitoring the cooling curves at different overall compositions gives a clear indi-
cation of the structure of the phase diagram. The solid–liquid boundary is given by the
points at which the rate of cooling changes. The longest eutectic halt gives the location
of the eutectic composition and its melting temperature.

(b) Reacting systems

Many binary mixtures react to produce compounds, and technologically important
examples of this behaviour include the III/V semiconductors, such as the gallium 
arsenide system, which forms the compound GaAs. Although three constituents are
present, there are only two components because GaAs is formed from the reaction 
Ga + As 5 GaAs. We shall illustrate some of the principles involved with a system
that forms a compound C that also forms eutectic mixtures with the species A and B
(Fig. 6.31).

A system prepared by mixing an excess of B with A consists of C and unreacted B.
This is a binary B, C system, which we suppose forms a eutectic. The principal change
from the eutectic phase diagram in Fig. 6.29 is that the whole of the phase diagram
is squeezed into the range of compositions lying between equal amounts of A and B 
(xB = 0.5, marked C in Fig. 6.31) and pure B. The interpretation of the information 
in the diagram is obtained in the same way as for Fig. 6.32. The solid deposited on
cooling along the isopleth a is the compound C. At temperatures below a4 there are
two solid phases, one consisting of C and the other of B. The pure compound C melts
congruently, that is, the composition of the liquid it forms is the same as that of the
solid compound.

(c) Incongruent melting

In some cases the compound C is not stable as a liquid. An example is the alloy Na2K,
which survives only as a solid (Fig. 6.32). Consider what happens as a liquid at a1 is
cooled:

1. a1 → a2. Some solid Na is deposited, and the remaining liquid is richer in K.

2. a2 → just below a3. The sample is now entirely solid, and consists of solid Na and
solid Na2K.
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when there is a long eutectic halt as the entire sample solidifies (like the freezing of a
pure liquid).

Monitoring the cooling curves at different overall compositions gives a clear indi-
cation of the structure of the phase diagram. The solid–liquid boundary is given by the
points at which the rate of cooling changes. The longest eutectic halt gives the location
of the eutectic composition and its melting temperature.

(b) Reacting systems

Many binary mixtures react to produce compounds, and technologically important
examples of this behaviour include the III/V semiconductors, such as the gallium 
arsenide system, which forms the compound GaAs. Although three constituents are
present, there are only two components because GaAs is formed from the reaction 
Ga + As 5 GaAs. We shall illustrate some of the principles involved with a system
that forms a compound C that also forms eutectic mixtures with the species A and B
(Fig. 6.31).

A system prepared by mixing an excess of B with A consists of C and unreacted B.
This is a binary B, C system, which we suppose forms a eutectic. The principal change
from the eutectic phase diagram in Fig. 6.29 is that the whole of the phase diagram
is squeezed into the range of compositions lying between equal amounts of A and B 
(xB = 0.5, marked C in Fig. 6.31) and pure B. The interpretation of the information 
in the diagram is obtained in the same way as for Fig. 6.32. The solid deposited on
cooling along the isopleth a is the compound C. At temperatures below a4 there are
two solid phases, one consisting of C and the other of B. The pure compound C melts
congruently, that is, the composition of the liquid it forms is the same as that of the
solid compound.

(c) Incongruent melting

In some cases the compound C is not stable as a liquid. An example is the alloy Na2K,
which survives only as a solid (Fig. 6.32). Consider what happens as a liquid at a1 is
cooled:

1. a1 → a2. Some solid Na is deposited, and the remaining liquid is richer in K.

2. a2 → just below a3. The sample is now entirely solid, and consists of solid Na and
solid Na2K.
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