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ПРЕДИСЛОВИЕ

Настоящий учебник написан в соответствии с утвержденной
программой курса физической химии для студентов геологиче-
ских факультетов университетов и вузов.

Цель книги: дать студентам-геологам представление о теоре-
тических основах, современном состоянии и практическом при-
ложении физической химии в геологии. В настоящее время боль-
шинство инженерно-геологических, гидрогеологических и гео-
криологических исследований требует от специалиста-геолога
глубокого знания основ физической химии. В связи с этим в пред-
лагаемом курсе особое внимание уделено таким вопросам, как
основные законы и соотношения термодинамики, фазовые и хи-
мические равновесия, учение о растворах и адсорбции веществ,
основы термодинамики неравновесных процессов и химической
кинетики, представления об электрохимии растворов электроли-
тов и электродвижущих силах (ЭДС) и о применении метода ЭДС
в химии и геологии.

Задача книги: сформировать у студентов-геологов совре-
менные представления о свойствах водных растворов электро-
литов, о методах расчета фазовых и химических равновесий, о
принципах решения ряда проблем неравновесных систем с по-
мощью положений термодинамики неравновесных процессов и
химической кинетики. Эти знания необходимы для обоснован-
ного подхода к решению вопросов генезиса и формирования
природных вод, грунтов и минеральных ассоциаций в целом, для
применения известных законов и соотношений физической
химии к различным соответствующим проблемам гидрогеологии,
инженерной геологии, грунтоведения и геокриологии.

Автор весьма признателен профессорам А.Г.Дедову и К.Н.Ни-
китину за рецензирование учебника и ценные замечания, выска-
занные ими, а также профессорам С.Д. Воронкевичу и О.М.Пол-
тораку, просмотревшим рукопись и давшим ценные советы по ее
улучшению.

Большую работу над рукописью выполнила редактор Г.М. По-
лехова. Ей и зав. редакцией И.И. Щехуре автор выражает свою
благодарность.



ВВЕДЕНИЕ

Физическая химия -- наука, которая изучает физическими
методами строение химических соединений, количественные за-
кономерности и механизмы химических процессов. М.В.Ломо-
носов первым в мире (1752 г.) прочитал курс физической химии
и дал определение физической химии как науки, "объясняющей
на основе положений и опытов физических причину того, что
происходит при химических операциях в смешанных телах". Это
определение сохранило свой смысл до настоящего времени и яв-
ляется одним из наиболее объективных отражений предмета фи-
зической химии.

Физическая химия включает в себя несколько разделов, ха-
рактеризующих направление развития этой науки и опреде-
ляющих ее предмет. Это в первую очередь химическая термо-
динамика с ее тремя основными законами, фазовыми и хими-
ческими равновесиями и учением о растворах и адсорбции ве-
ществ. Сюда же относят и термодинамику неравновесных про-
цессов, которая, по существу, является границей раздела между
термодинамикой и кинетикой.

С помощью первого закона термодинамики удается вычис-
лять тепловые эффекты химических реакций и многих геологиче-
ских процессов, таких, как процессы растворения и кристалли-
зации солей и минералов, выщелачивания горных пород и т.п., и
определять влияние на тепловые эффекты внешних условий (тем-
пературы, давления, влияния примесей и т.д.). На основе второго
и третьего законов определяют возможность и глубину про-
текания самопроизвольных процессов в заданном направле-
нии.

В учении о химическом равновесии с помощью основных
законов термодинамики можно определить условия равновесия,
выход продуктов химических и геохимических процессов, на-
пример при разложении карбонатов, при формировании при-
родных вод и минеральных ассоциаций, а также оценить влияние
изменения внешних условий на смещение равновесия в системе.

Правило фаз и учение о растворах и адсорбции веществ ис-
следуют структуру и важнейшие свойства равновесных систем в
зависимости от их состава и внешних условий.



Термодинамика неравновесных процессов, в отличие от
•"обычной" термодинамики, исследует закономерности, связан-

ные с протеканием неравновесных процессов, т.е. процессов,
происходящих с конечной скоростью.

Химическая кинетика изучает скорости протекания хими-
ческих процессов как в гомогенных, так и в гетерогенных сис-
темах, в замкнутом объеме и в потоке, а также влияние внешних
условий на скорость и механизм реакций.

Электрохимия растворов изучает равновесные и некоторые
неравновесные свойства растворов электролитов, особенно их
активность и электропроводность, взаимодействие электрических
явлений и химических реакций, связанное с работой различного
типа электрохимических цепей, кинетику электрохимических
процессов и другие вопросы.

Строение вещества включает в себя строения ядер, атомов,
молекул и веществ в различных агрегатных состояниях и обычно
(кроме строения молекул) рассматривается в курсах общей фи-
зики.

Законы термодинамики и полученные с их помощью общие
соотношения являются основой физической химии. Поэтому изу-
чение курса физической химии начинают обычно с рассмотре-
ния основных законов термодинамики.



Раздел I

ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА

ГЛАВА 1 ПЕРВЫЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ

§ 1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ ТЕРМОДИНАМИКИ

Т е р м о д и н а м и к а — учение о превращении одних форм
энергии в другие. Т е р м о д и н а м и ч е с к о й с и с т е м о й или
просто системой называют тело или группу тел, находящихся во
взаимодействии, которые отделены реальной или мысленной
к о н т р о л ь н о й п о в е р х н о с т ь ю 1 от окружающей среды.
И з о л и р о в а н н о й с и с т е м о й называют такую систему, ко-
торая не обменивается с окружающей средой ни энергией, ни
веществом и имеет постоянный объем. Закрытой системой на-
зывают систему, не обменивающуюся с окружающей средой ве-
ществом. Наконец, о т к р ы т о й с и с т е м о й называют систему,
которая обменивается с окружающей средой и энергией, и ве-
ществом, а также может изменять свой объем.

Совокупность изучаемых термодинамикой свойств системы
характеризует ее состояние. Измеримые свойства системы,
связанные с энергией и характеризующие ее состояние, называ-
ются т е р м о д и н а м и ч е с к и м и п а р а м е т р а м и с о с т о я -
н и я с и с т е м ы . К ним относятся температура, объем, давление,
теплоемкость, внутренняя энергия, концентрация и др.

Всякое изменение в системе, связанное с изменением хотя
бы одного термодинамического параметра состояния системы,
называется т е р м о д и н а м и ч е с к и м п р о ц е с с о м . Любая из
термодинамических величин, служащих для характеристики про-
цесса, называется т е р м о д и н а м и ч е с к и м п а р а м е т р о м
п р о ц е с с а . К ним относятся тепловой эффект процесса, изме-
нение внутренней энергии и др.

§ 2. ОСНОВНАЯ ФОРМУЛИРОВКА ПЕРВОГО ЗАКОНА ТЕРМОДИНАМИКИ

Благодаря исследованиям Р.Майера, Дж.Джоуля и Г.Гель-
мгольца (1843—1847 гг.) было установлено, что иесли в каком-
либо процессе энергия одной формы движения исчезает, то вза-

} Контрольная поверхность необходима для составления уравнений баланса
.жергии. массы и других экстенсивных величин. С помощью этих уравнений осу-
ществляется вынод ьсех термодинамических соотношений.



мен ее появляется энергия другой формы движения в строго эк-
вивалентном количестве". Так, если в разных опытах механиче-
скую работу превращать в теплоту, то всегда из А кгм можно
получить Q ккал тепла:

Q = A/J ккал, (1.1)

где J — механический эквивалент теплоты, постоянный и равный
427 кгм/ккал. Этот закон эквивалентных превращений энергии
является частным случаем общего закона сохранения энергии,
впервые высказанного в 1760 г. М.В. Ломоносовым. Вышеприве-
денная формулировка и является о с н о в н о й ф о р м у л и р о в -
к о й п е р в о г о з а к о н а т е р м о д и н а м и к и .

§ 3. ВНУТРЕННЯЯ ЭНЕРГИЯ

В н у т р е н н я я э н е р г и я с и с т е м ы характеризует об-
щий запас энергии системы без учета кинетической энергии дви-
жения системы в целом и потенциальной энергии ее положения.
Она включает в себя энергии всех видов движения (посту-
пательного, вращательного, колебательного, электронного и ядер-
но-спинового), составляющих систему частиц (ядер, электронов,
атомов, молекул, ионов и т.п.), а также энергию взаимодействия
этих частиц и поверхностную энергию.

Внутренняя энергия является функцией состояния и зави-
сит от вида и количества вещества и условий его существования. В
настоящее время нет возможности определить абсолютное значе-
ние внутренней энергии системы, но можно измерить изменение
ее в том или ином процессе:

AU=U2-U{. (1.2)

Изменение внутренней энергии как функции состояния не зави-
сит от вида пути процесса, а зависит только от конечного и на-
чального состояний системы. В любом процессе приращение внут-
ренней энергии AU какой-нибудь системы равно количеству со-
общенной системе теплоты Q минус количество механической
работы Аисх, совершенной системой над окружающей средой
(рис.1):

Если система находится в каком-то внешнем поле, которое
производит другие формы работы (электрические, магнитные и
т.п.), или если в самой системе возникают немеханические виды
работ, например благодаря химическим реакциям, то уравнение
(1.3) преобразуется в иную форму:



Система
Внутренняя
энергия, U

Теплота, Q

Мех. работа,
A nex _

Окружающая
срева

Рис.1. Представление об изменении внутренней энергии системы

&U = Q - А А' (1.4)

где символом А' обозначена сумма всех видов немеханических
работ, называемых полезной работой. Все немеханические рабо-
ты способствуют увеличению внутренней энергии системы, бла-
годаря чему имеют одинаковый знак с изменением внутренней
энергии в уравнении (1.4). В дальнейшем, если не будет оговорено
особо, мы ограничимся учетом только механической работы
(работы расширения) в различных соотношениях термодинами-
ки. Соотношения (1.3) и (1.4) являются а н а л и т и ч е с к и м и
в ы р а ж е н и я м и п е р в о г о з а к о н а т е р м о д и н а м и к и .

Для бесконечно малых изменений соотношения (1.3) и (1.4)
можно записать в виде

5/T

(1.3а)

(1.4а)

Из этих уравнений видно, что только dU является полным диф-
ференциалом как бесконечно малое изменение функции состоя-
ния, а 5(?, бЛмсх и 5А' В общем случае полными дифференциала-
ми не являются, поскольку' их значения зависят от пути процес-
са.

В круговом процессе, в результате которого система возвра-
щается в исходное состояние,

Н««= № • а 5 )

если Амсх и О измеряются в одних и тех же единицах, например в
джоулях. Из этого равенства следует, что

(1.5а)
В изолированной системе по определению

б (? = = ои
(1 .6)



Следовательно, при любых процессах, протекающих в изолиро-
ванной системе

dU = (), \dU =Q и U = c o n s t , (1.6а)

ее внутренняя энергия остается неизменной. Это — т р е т ь я ф о р -
м у л и р о в к а п е р в о г о з а к о н а т е р м о д и н а м и к и ,
являющаяся применением закона сохранения энергии к опреде-
ленным условиям и системам.

§ 4. ЭНТАЛЬПИЯ

Энтальпия системы определяется простым соотноше-
нием

Я = U + pV , (1.7)

где р — давление, а V— объем рассматриваемой системы. Как и
внутренняя энергия, энтальпия является функцией состояния,
вследствие чего бесконечно малое изменение энтальпии является
полным дифференциалом и равно:

dH = dU + d(pV). (1.7a)

При рассмотрении изохорных процессов (протекающих при по-
стоянном объеме) удобнее пользоваться изменением внутренней
энергии. Энтальпия оказывается полезной величиной при анали-
зе изобарных процессов (протекающих при постоянном давле-
нии).

§ 5. РАБОТА РАСШИРЕНИЯ ИДЕАЛЬНЫХ ГАЗОВ

Мы будет считать механическую работу п о л о ж и т е л ь -
н о и , если она совершается системой над окружающей средой
или над другой системой. Так, при расширении газа может быть
получено то или иное количество работы Аиех. М а к с и м а л ь н а я
м е х а н и ч е с к а я р а б о т а Ам совершается газом в том случае,
если в течение всего процесса внешнее давление лишь на ничтожно
малую величину отличалось от собственного давления газа, т.е.
когда процесс протекает в равновесных условиях (является рав-
новесным). Р а в н о в е с н ы м обычно называют процесс, в кото-
ром на всех стадиях его протекания система лишь бесконечно
мало отклоняется от состояния равновесия. Неравновесными на-
зывают процессы, после протекания которых систему нельзя вер-
нУть и исходное состояние без того, чтобы в ней не осталось ка-
ких-либо изменений.

Рассмотрим равновесное расширение идеального газа в

Цилиндре постоянного сечения П (рис.2).

9
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Рис.2. Работа расширения газа

Если р — внешнее давление,
dh — бесконечно малое смещение
поршня, то механическая работа, со-
вершаемая газом, будет равна про-
изведению pQ на путь dh:

5Ачп = pQ.dh =pdV, (1.8)

так как Qdh — dV — изменение объ-
ема.

При неравновесном процессе
р •£. р вследствие чего при
' внешн ' спет 1

2 . Р а б о т а расширения газа

Ъ А < р dV = 5A ,
мех ^ с и с т м ̂

а при неравновесном сжатии газа

(1.9)

или снова

5 А

<
мех - ^ с и с

р dV\ = ЬА ,
1 сисл ' м '

(1.9а)

т.е. в обоих случаях работа неравновесного процесса меньше ра-
боты равновесного процесса, которую по этой причине называют
максимальной.

Для конечного изменения в системе, например объема от
V{ до И, в равновесном процессе, максимальная работа будет рав-
на

A — dV. (1.10)

Для интегрирования этого уравнения необходимо знать за-
висимость давления от объема и температуры, т.е. уравнение со-
стояния газа.

Ограничимся применением уравнения (1.8) к 1 молю иде-
ального газа и рассмотрим последовательно четыре важнейших
типа процессов: изохорный, изобарный, изотермический и адиа-
батный.

В изохорном процессе, когда объем постоянен,

dV = 0 и А =- 0 . (1.10а)
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В изобарном процессе, когда давление постоянно,

А = р (К - К,) . (1.11)
мех z C H C T V I ' '

Для одного моля идеального газа согласно уравнению Клапей-
рона— Менделеева:

= RTX, (1.12)

где Л — у н и в е р с а л ь н а я г а з о в а я п о с т о я н н а я , равная
8,134 Дж/моль-К= 1,987 кал/моль* Кг=0,082 л*атм/моль-К.

Из уравнений (1.11), (1.12) получаем:

Амсх = R (Z ~ 7,)
мех ^ 2 \'

(1.13)

На рис.3 работа изобарного процесса представлена пло-
щадью под прямой BF, т.е. площадью прямоугольника BFV2Vy

В изотермическом процессе, когда температура постоянна
и давление поэтому будет обратно пропорционально объему
(p~RT/V), из уравнения (1.10) имеем:

(1.14)

Графически равновесный изотермический процесс изобразится
равносторонней гиперболой CD, а работа в таком процессе —
площадью под изотермой BF.

Адиабатное расшире-
ние газа отвечает условию:
Q — 0, когда газ не принимает л А с
и не отдает тепла окружающей
среде. Поэтому согласно урав-
нению (1.3)

А = - U l-U2, (1.15)

т.е. вся работа производится за
счет уменьшения внутренней
энергии системы. Внутренняя
энергия идеального газа не
зависит ни от давления, ни от
объема и является линейной
функцией температуры:

Рис.3. Схематическое изображение
работы расширения идеального газа
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dU = CvdT . (1.16)

Здесь коэффициент пропорциональности Cv равен изохорной
теплоемкости газа. В небольшом интервале изменения температур
можно принять, что Су не зависит от температуры, тогда

- T t - ) , (1.16а)

Лм„ = ОД - Т2) . (1.166)

Графически адиабатный процесс изобразится кривой GE, иду-
щей круче изотермы CD, а рассматриваемая работа будет опре-
деляться площадью под адиабатой BF".

В общем случае элементарную работу системы, по анало-
гии с уравнением (1.8), можно записать в виде произведения обоб-
щенной силы Рк на изменение обобщенной координаты хк\

8Ак=Pkdxk. (1.17)

В этом соотношении параметры хк зависят от размеров системы и
являются вследствие этого э к с т е н с и в н ы м и п а р а м е т р а -
ми (факторами емкости), к ним относятся V, S, e, Q, ... Обоб-
щенные силы Рк не зависят от размеров системы и являются
поэтому и н т е н с и в н ы м и п а р а м е т р а м и (факторами интен-
сивности), к ним относятся р, Т, ф, а, ...

С учетом других видов работы, кроме механической, урав-
нение (1.4а) приобретает вид:

dU = 5Q - 6AMcx + ZPkdxk . (1.18)
к

Например, для системы, находящейся в электрическом
поле, с учетом работы расширения и силы поверхностного натя-
жения а уравнение (1.4а) конкретизируется в следующей форме:

dU = 5Q- ~ pdV + ф de + add , (1.18a)

где ф — потенциал электрического поля; е — переносимый заряд

в этом поле; П — величина образующейся поверхности.
В равновесных процессах, как будет показано ниже (см.

уравнение 2.1),
5Q = TdS ,
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поэтому уравнение (1.18а) может быть представлено в виде

dU= TdS - pd V + ([)dc + odD. . (1.186)

В этом уравнении, по аналогии с другими силами (/?, (р, а), тем-
пература Г также играет роль обобщенной силы теплообмена (а
энтропия S — обобщенной координаты теплообмена).

Чтобы установилось тепловое равновесие между некоторы-
ми системами, необходимо выравнивание обобщенных сил теп-
лообмена, т.е. их температур. Р.Фаулер показал, что если система
А находится в тепловом равновесии с системой В, а последняя, в
свою очередь, с системой С, то системы А и С будут также нахо-
диться в тепловом равновесии. Поэтому из соотношений:

следует, что и ТА = Тс.
Это утверждение получило название н у л е в о г о з а к о н а

термодинамики вследствие того, что он был сформулирован по-
сле открытия других законов термодинамики.

§ 6. ТЕПЛОВОЙ ЭФФЕКТ ПРОЦЕССА

В термодинамике положительной считается теплота, под-
водимая к системе (поглощенная системой от окружающей сре-
ды или от другой системы), и отрицательной — теплота, выде-
ляемая системой в окружающую среду (или отдаваемая другой
системе). Из уравнений (1.4а) и (1.8) следует:

5Q=dU + pdV-ЪА' . (1.19)

Во многих процессах работа совершается только против сил внеш-
него давления, тогда

5(2 = dU 4-pdV,

Q - AU + \pdV . (1.20)

Для изохорных процессов уравнение (1.20) приобретает вид

Q v = A U = U2- U{. (1.20a)

В изобарных процессах



8Qp=dUp+ pdV. (1.206)

Однако при р = const

dUp + pdV = d(U + pV)p = dHp , (1.21)

откуда

= H,p - H{p . (1.21a)

Поскольку АН слабо зависит от давления, можно принять

АЛр « ЛЯ при не очень высоких давлениях и тогда

Qp = АЯ . (1.216)

Величины QKи Qp называют т е п л о в ы м и э ф ф е к т а м и
и з о х о р н ы х и и з о б а р н ы х п р о ц е с с о в . Они равны
соответственно изменениям внутренней энергии и энтальпии сис-
темы и так же, как последние, не зависят от того, будет ли про-
цесс равновесным или неравновесным.

§ 7. ЗАКОН ГЕССА

Чаще тепловым эффектом называют теплоту, выделяемую
или поглощаемую в изохорном или изобарном процессе, если
процесс протекает неравновесно, а продукты реакции имеют ту
же температуру, что и исходные вещества перед реакцией. В этом
случае имеет силу закон постоянства сумм теплот реакций, уста-
новленный Г.Гессом в 1836 г., т.е. до открытия первого закона
термодинамики. Согласно з а к о н у Г е с с а , "если из данных ис-
ходных веществ В р В2, ... различными путями получать опреде-
ленные продукты реакции В,', В2', ..., то независимо от вида про-
межуточных путей суммарный тепловой эффект реакции

V ] B 1 + V 2B 2 + ... -> V;B; + V ;B'2 + ... (1.22)

для различных возможных путей будет одним и тем же".
Закон Гесса дает возможность вычислять тепловые эффек-

ты процессов в тех случаях, когда их трудно измерить в опреде-
ленных условиях или когда в этих условиях нельзя осуществить
тот или иной процесс. Он применим и к химическим, и к физиче-
ским процессам, таким как процессы испарения, адсорбции,
растворения, кристаллизации веществ и т.п. Однако его приме-
нение требует строгого соблюдения ряда условий. Прежде всего
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должны быть одинаковыми химический состав, агрегатное со-
стояние и кристаллическая модификация каждого из реагентов,
вводимых в реакцию или получаемых при разных путях проведе-
ния процесса.

Обычно широко пользуются значениями тепловых эффек-
тов, отнесенных к температуре 25°С (298,15 К) и давлению 1 атм,
причем предполагают, что в этих условиях многие газы подчиня-
ются законам идеальных газов, т.е. обладают свойствами, прису-
щими им при давлении, стремящемся к нулю. Такие т е п л о в ы е
э ф ф е к т ы р е а к ц и й называются с т а н д а р т н ы м и и обозна-
чаются в виде А/Г 298. Поскольку в химии и геологии чаще встре-
чаются изобарные процессы, в дальнейшем, если не будет огово-
рено особо, будем пользоваться обозначениями AN как формой
выражения тепловых эффектов процессов.

Применение закона Гесса основано на том, что с термохи-
мическими уравнениями, т.е. с уравнениями реакций, для кото-
рых указаны тепловые эффекты, можно оперировать так же, как
с обычными алгебраическими уравнениями. Расчеты часто про-
изводят следующим образом. Определяют, какие алгебраические
действия надо выполнить, чтобы из приведенных уравнений, свя-
зывающих исходные вещества, получить искомое уравнение для
определенного числа молей продуктов реакции. Проведя затем
аналогичные алгебраические действия с тепловыми эффектами,
соответствующими данным реакциям, получают искомую вели-
чину суммарного теплового эффекта реакции, обычно в расчете
на 1 моль одного из продуктов реакции.

Пример 1.1. Определить ЛН полиморфного превращения 1
моля графита в алмаз при стандартных условиях, если известны
теплоты сгорания графита и алмаза при 298,15 К и 1 атм:

1. Сф + О2 - СО2, Дс#°с = -393,50 кДж/моль;

2. С^ + О2 = СО2, АсН°с = -395,39 кДж/моль,

где индекс "с" при А/Г происходит от слова "combustion" (сгора-
ние). Запишем реакцию полиморфного превращения графита в
алмаз:

3. с =с , A#U» = '•

Решение. Графически расчет АН°Х изображен на рис.4.



со2.

Рис.4. Графический расчет теплоты полиморфного превращения графита в алмаз

Расчет показывает, что

Д#; 1 9 8 = \ Н° - Дс/Гс = 1,89 кДж/моль.
' iJ~ c "гр 'ал

Следовательно, процесс превращения графита в алмаз при стан-
дартных условиях (если бы он имел место) должен был происхо-
дить с поглощением небольшого количества тепла.

§ 8. ТЕПЛОТА СГОРАНИЯ

Т е п л о т о й с г о р а н и я любого неорганического вещест-
ва обычно называют тепловой эффект полного окисления этого
вещества кислородом с образованием высших оксидов элемен-
тов, входящих в данное вещество, или соединений этих высших
оксидов. Для органических веществ теплотой сгорания называет-
ся тепловой эффект окисления какого-то вещества с образовани-
ем газообразных оксида углерода (IV), азота (N2) и оксида серы
(IV), жидкой воды, водного раствора соляной кислоты HCl-aq и
др. Знак "aq" обозначает большое количество воды в растворе.

Из з а к о н а Г е с с а с л е д у е т , что тепловой эффект
любой реакции равен разности между теплотами сгорания
исходных веществ и продуктов реакции, взятыми с
соответствующими стехиометрическими коэффициентами:

§ 9. ТЕПЛОТА ОБРАЗОВАНИЯ

Т е п л о т о й о б р а з о в а н и я называют тепловой эффект об-
разования данного соединения из простых веществ. Согласно ре-
шению Международного союза чистой и прикладной химии
(ШРАС) стандартные теплоты образования простых веществ
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принимаются равными нулю: Д /Г. = 0, где индекс "/" при AIF
означает "formation'1 (образование). К простым веществам отно-
сят инертные газы, газообразные двухатомные молекулы (Н2, N2,
О2), устойчивые при стандартных условиях аллотропные моди-
фикации металлов и неметаллов (С , S , Рк и т.п.).

Из з а к о н а Г е с с а сл ед ует , что тепловой эффект лю-
бой реакции равен разности между теплотами образования всех
продуктов реакции и теплотами образования всех исходных ве-
ществ, умноженными на соответствующие стехиометрические ко-
эффициенты:

Теплоты образования, сгорания и других процессов (рас-
творения, испарения и т.п.) относятся обычно к одинаковым
условиям, чаще всего к 298,15 К и 1 атм. Как стандартные тепловые
эффекты они вычислены для многих тысяч веществ и собраны в
специальные таблицы. Названия некоторых наиболее доступных
справочников приведены в конце книги в списке литературы.

Пример 1.2. При охлаждении рудообразующих флюидов
протекает реакция восстановления оксида серы (IV) водородом
до сероводорода:

ЗН2 + SO2 = H2S + 2Н2Оп , \Я° = ?

Здесь индекс " п " при Н2О означает "пар", а индекс V при АН°
означает "reaction" (реакция). Вычислить &ГЩЧ%, если известны
стандартные теплоты образования всех компонентов данной
реакции.

Вещества Д/Н°ш, кДж/моль
SO2 -296,90
H2S -20,17
Н2Оп -241,83

Решение. В соответствии с уравнением (1.24) получаем:

АЯ° = А/Г^ + 2А/Г Н Л - A/TS02 = -206,93 кДж/моль SO2(H2S).

На рис.5 приведена графическая схема расчета теплоты ре-
акции.

Если после реакции образующийся водяной пар сконден-
сировать в жидкую воду, получим дополнительно (в виде теплоты
конденсации) 44,0 кДж/моль, т.е. на 2 моля HLO —88,0 кДж.
Благодаря этому тепловой эффект реакции (но с образованием
уже 2 молей жидкой воды) увеличится до значения: Дг/Г =
-294,93 кДж/моль SO, (R,S).

2 З а к . 3147



A,H°(SO2r)

-*• S O 2 + 3 H 2 /

I
2H2.f + 02/ • • H2S r + 2H2On

Рис.5. Схема расчета теплоты реакции через теплоты образования реагентов

§ 10. ЭНЕРГИЯ КРИСТАЛЛИЧЕСКОЙ РЕШЕТКИ. ЦИКЛ БОРНА-ХАБЕРА

Циклы, подобные изображенным на рис. 4, 5, позволяют
легко вычислять теплоту любого из входящих в них процессов.
Так, с помощью цикла Борна—Хабера (см. рис. 6) можно опреде-
лить э н е р г и ю к р и с т а л л и ч е с к о й р е ш е т к и — энергию,
поглощаемую при разрушении 1 моля кристаллического вещест-
ва с образованием одноатомных газообразных ионов.

Пример 1.3. Вычислим стандартное значение энергии кри-
сталлической решетки поваренной соли (NaCl), т.е. в некотором
приближении тепловой эффект (энтальпию) процесса разруше-
нии этой решетки:

1. NaClT ->Na; +С1 ; ; AfT, = ?

Из справочников известны стандартные тепловые эффекты сле-
дующих процессов.

2. Возгонка NaT и диссоциация С12 на атомы:

а) NaT -* Na r A/T2a= 108,70 кДж/г-атом,

б) 1/2 С12 -> С1, МГ26 = 121,38 кДж/г-атом.

Суммарный тепловой эффект процесса (2) равен:

АЯ° = АЖ + Д/Г = 230,08 кДж.

3. Ионизация атомов натрия и хлора:

а) Na r -> Na;, АЯ°3а - 496,22 кДж/г-ион,

б) С1 + е -> С1", АЛ°зб = -365,26 кДж/г-ион.

Суммарный тепловой эффект процесса (3) равен:

АЩ= АВ°Ъй + АВ°К = 130,96 кДж.
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4. Образование 1 моля кристаллического NaCl из кристал-
лического натрия и газообразного хлора:

NaT + 1/2 Cl2 r -> NaClT, ДЯ°4 = -410,87 кДж/моль.

Решение. Из процессов (1—4) составляем цикл Борна—
Хабера (рис.6).

ДН° ДН°

Простые вещества

Na T , 1/2С12,

Одноатомные газы •

Na*r, Cl ;

Газовые ионы

Na*r, Cl;

-дн°

Кристаллическое соединение

Na, CIT

Поскольку энтальпия является функцией состояния, ее измене-
ние зависит только от начальных и конечных условий процесса. В
любом циклическом процессе, когда система после нескольких
стадий возвращается в исходное состояние, суммарное измене-
ние любой функции состояния будет равно нулю. Поэтому и в
случае цикла Борна—Хабера

;> мг2 + дя3 - дя; - дя; = о,

а энтальпия разрушения кристаллической решетки NaCl будет
равна:

Д#; = АВ°2 + А#; ~ ЛЯ°4 = П2,0 кДж/моль.

Истинная энергия кристаллической решетки NaCl, вы-
численная по уравнению Гиббса—Гельмгольца (см. гл. 2, § 14),
будет равна:

AG=АН- TAS = 772- 15 = 757 кДж/моль.
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§ 11. ТЕПЛОТЫ РАСТВОРЕНИЯ И СОЛЬВАТАЦИИ

Теплота, поглощаемая или выделяемая при растворении 1
моля вещества В в " я " молях растворителя А (при условии, что
раствор приведен к первоначальной температуре), называется
интегральной теплотой растворения и обозначается в виде

АНп = АН(п, Ач В). (1.25)

Эта теплота является функцией числа молей растворителя и внеш-
них условий (температуры и, в меньшей мере, давления).

Теплота растворения 1 моля вещества В в очень большом
количестве растворителя А (для водных растворов солей п = 200—
800), когда дальнейшее прибавление растворителя не вызыва-
ет тепловых изменений, называется т е п л о т о й р а с т в о р е -
н и я п р и б е с к о н е ч н о м р а з в е д е н и и и обозначается в
виде Д# .

со

Зная теплоту растворения соли и энергию (теплоту разру-
шения) кристаллической решетки, можно определить теплоту
сольватации соли, т.е. теплоту образования сольватных оболочек
вокруг ионов соли при их взаимодействии с растворителем.

Пример 1.4. Определить стандартную теплоту гидратации 1
моля NaCl, т.е. тепловой эффект процесса:

1. Na + +C1; 4-aq -> Na+ aq +СГ aq,

Из справочников известны стандартные тепловые эффекты сле-
дующих процессов.

2. Энтальпия разрушения кристаллической решетки NaClT:

NaClT -> Naj: +C1; , Mf2 = 772,0 кДж/моль.

3. Теплота растворения NaClT:

NaClT +aq -> Na+ • aq +Cl" • aq, АН°Ъ = 3,35 кДж/моль.

Решение. Используем для расчета цикл, изображенный на
рис.7.

Расчеты показывают, что стандартная теплота гидратации
NaClT равна: АЩ = АЩ - АН°2= -768,7 кДж/моль.

Из расчетов видно, откуда берется энергия, необходимая
для разрушения кристаллической решетки при ее растворении в
воде или в другом растворителе.
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Nar+ + Clr +aq

-ДН?

NaCIT + aq

дн°

-• Na + aq + C I a q

ДН!

Рис.7. Схема расчета стандартной теплоты гидратации NaCl

§ 12. ПОНЯТИЕ О ТЕПЛОЕМКОСТЯХ ВЕЩЕСТВ

Т е п л о е м к о с т ь ю системы (или тела) называется от-
ношение количества сообщенной ей теплоты к вызываемому этим
повышению температуры. Предполагается, что нагревание не при-
водит ни к фазовым превращениям, ни к изменению химическо-
го состава системы (к реакции).

Теплоемкость, отвечающая бесконечно малому прираще-
нию температуры по пути х = const, называется истинной тепло-
емкостью и обозначается в виде:

Cx=5Qx/dT. (1.26)

Средняя теплоемкость в интервале температур 7j — Т2

равна:

С = (1.27)

Зная с » можно вычислить истинную теплоемкость:

(7 2 -7i)} , d-27a)

и, наоборот, зная С , можно вычислить среднюю теплоемкость:

С х =
1 jcxdT. (1.276)

Т е п л о е м к о с т ь , рассчитанная на 1 моль вещества, на-
зывается м о л ь н о й , а на единицу массы — у д е л ь н о й тепло-
емкостью. В зависимости от условий нагрева различают несколько
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видов теплоемкостей. Так, для изохорного нагрева в соответствии
с уравнением (1.2а) имеем:

Cv= bQv /dT= (dU/ dT)v . (1.28)
В этом случае сообщаемая веществу теплота увеличивает его внут-
реннюю энергию. Для изобарного процесса, согласно уравнению
(1.21а), запишем:

С = 8Qp /' dT = (дН / дТ)р. (1.29)

В этом процессе наряду с расходом теплоты на повышение внут-
ренней энергии вещества производится еще работа против сил
внешнего давления вследствие изобарного расширения вещества
при повышении температуры на 1 градус. Эквивалентом этой
работы является затраченное дополнительное количество тепло-
ты. Поэтому всегда С > Су , причем

Ср-Су = Амсх, (1.30)

где /4мсх > 0. Для идеального газа эту работу нетрудно определить.
Действительно, как было показано ранее, работа изобарного
расширения 1 моля идеального газа при нагреве его на 1 градус
равна:

4,„ = JpdV= JRdT = R. (1.30a)
т т

Следовательно, учитывая уравнение (1.30) для идеального газа,
получим Ср — Cv— К = 8,314 Дж/мольК = 1,987 кал/моль*К. Для

конденсированных веществ, у которых dV' —> 0, Ср ~ Су.
Теплоемкость веществ в области не очень низких темпера-

тур (Т> 100 К) повышается с ростом температуры в соответствии
со "степенным" законом вида:

или

Ср =а + ЬТ +dT2,

Ср=a' + b'T + d'T-2. О - 3 1 )
Правда, для жидких тел наблюдается практически линей-

ная зависимость теплоемкости от температуры:

Сж = а + ЬТ . (1.31а)

§ 13. ТЕПЛОЕМКОСТЬ ИДЕАЛЬНЫХ ГАЗОВ

Согласно принципу равномерного распределения энергии
по степеням свободы на одну степень свободы идеального газа
приходится энергия
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RT (132)

и теплоемкость

Cvx = ±R = 4,157 Дж/моль-К. (1.33)

Для частиц одноатомного идеального газа, обладающих толь-
ко тремя степенями свободы поступательного движения, изохор-
ная и изобарная мольные теплоемкости будут равны:

Q з =-R = 12,471 Дж/моль-К,

(1.34)
Ср = СУЪ +R = -R = 20,785 Дж/моль-К.

Для частиц двухатомного идеального газа, которые можно
представить в виде твердой гантели (о о), к трем степеням
свободы поступательного движения добавляются две степени сво-
боды вращательного движения1 атомов молекулы около центра
масс. В результате для двухатомных молекул идеального газа при
средних температурах получаем:

Cv 5 = | R = 20,785 Дж/моль-К,

7 (1.35)
СР = Су 5 + R = -R = 29,099 Дж/моль-К.

При более высоких температурах связь между атомами в
молекуле ослабляется и атомы могут совершать колебательные
движения как гармонические осцилляторы вдоль соединяющей
их линии. Вследствие этого к пяти степеням поступательного и
вращательного движения двухатомной молекулы добавятся еще
две степени свободы колебательного движения, обусловленные
кинетической (1) и потенциальной (1) энергиями колебания ос-
циллятора. Благодаря этому теплоемкости двухатомных молекул
при высоких температурах могут возрасти до следующих значе-
ний:

CV7 =-R = 29,099 Дж/моль-К,
2 (1-36)

Ср = CV1 + R = -R = 37,413 Дж/моль-К.

' Вращение вокруг оси, проходящей через точечные частицы, дает незначи-
тельную энергию, вследствие чего эта энергия и не учитывается в общем запасе
энергии молекулы.
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У нелинейных трехатомных и многоатомных молекул иде-
альных газов при средних температурах к пяти степеням свободы
добавляется еще одна вращательная степень свободы, так что их
теплоемкости становятся равными:

Cv, 6 = | Л = 24,942 Дж/моль-К, ^

Ср = Cve + Л = 47? = 33,256 Дж/моль-К.

Приведенные выше формулы (1.34), (1.35) и (1.37) дают зна-
чения, хорошо совпадающие с опытными для разреженных реаль-
ных газов, близких по свойствам к идеальным газам. В то же время
опыты показывают, что теплоемкости меняются не скачком при
повышении температуры, как следовало бы ожидать на основании
формул (1.35) и (1.36), а постепенно, что объясняется переходом в
другой режим движения (вращение, колебание) не сразу всех
молекул, а лишь некоторой их доли. Так, для молекул водорода
можно наблюдать, что: Су « 3/2 R при Т « 50 К, Су« 5/2 R при
Т « 400 К и С к « 7/2 R при Т& 3000 К. В промежутках между этими
температурами теплоемкость меняется в соответствии со сте-
пенными законами (см. 1.31).

§ 14. ТЕПЛОЕМКОСТЬ ТВЕРДЫХ ТЕЛ

Для металлов при не очень низких температурах действует
п р а в и л о Д ю л о н г а - П т и , согласно которому атомная теп-
лоемкость металлов равна:

Су = 6,2—6,4 кал/моль • К = 25,9—26,8 Дж/моль-К. (1.38)

Теплоемкость неметаллов при этих условиях значительно меньше
теплоемкости металлов. Так, например, теплоемкость бора равна:

С к в = 3,31 кал/моль*К =13,8 Дж/моль-К,

а теплоемкость алмаза еще меньше и составляет:

Cv,cm — 1,36 кал/моль*К = 5,7 Дж/моль-К.

Приведем для сравнения теплоемкость одноатомного иде-
ального газа:

СУ } = 2,98 кал/моль-К = 12,47 Дж/моль-К,
т.е. она практически вдвое меньше теплоемкости металлов.
Теплоемкость твердых тел вычисляется обычно либо по урав-

нению Эйнштейна

24



Cv =
Щ&Е/Т)2ен

либо по уравнению Дебая,

(1.39)

Cv = 9R(TIeDf] J
4 x

Л

(1.40)

где х — hv/kT — О/Т. В этих уравнениях 0 £ и © в — так называе-
мые характеристические температуры, равные

®E=hvQ/k и ®D=hvm/k. (1.41)

Здесь в свою очередь Н и к — постоянные Планка и Больцмана,
равные, соответственно:

h = 6,62 • Ю-34 Дж-с,

= 1,34 • Ю-23 Дж/К. (1.41а)

Эйнштейн представлял кристаллические тела в виде систе-
мы независимых гармонических осцилляторов, вследствие чего
частоты v0 вычислялись по формуле:

F (1.42)
Здесь ке — силовая постоянная осциллятора (различная для раз-
ных веществ); ц — приведенная масса осциллятора.

Дебай ввел понятие о кристаллическом теле как о системе
связанных осцилляторов с частотами, изменяющимися от нуля
до некоторой максимальной величины vm. В таблице приведены
значения характеристических температур по Эйнштейну (0£) и
по Дебаю (@D) для некоторых металлов и неметаллов.

Элемент
0/г, К

&D, К

РЬ
108,7
90,3

Ag
-

213

А1
326
389

Сал
-

1890

При высоких температурах уравнения (1.39) и (1.40) при-
водят к одинаковым значениям теплоемкостей кристаллических
тел:

С = 3R (~ 6 кал/моль*К).
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С точки зрения равномерного распределения энергии по степе-
ням свободы это отвечает модели кристаллического тела по Эйн-
штейну, согласно которой каждый атом в кристалле есть трех-
мерный гармонический осциллятор с шестью степенями свободы.
Этим и объясняется двукратное превышение теплоемкостей кри-
сталлов над теплоемкостями идеальных газов, обладающих толь-
ко тремя степенями свободы (поступательного движения).

При низких температурах (Т —> О К) формула Эйнштейна
сводится к виду

Cv = 3 R C ~ Q E / T , (1-43)

т.е. указывает на экспоненциальную зависимость теплоемкостей
твердых тел от температуры. В то же время формула Дебая приво-
дится к виду

Су = 9R(T I SDf — = constr3, О-43а)

т.е. дает кубическую зависимость теплоемкостей твердых тел от
температуры (так называемый " з а к о н к у б о в Д е б а я " ) .

Опыты показали, что для многих металлов и неметаллов
закон кубов больше отвечает зависимостям теплоемкостей от тем-
пературы при низких температурах. Правда, для солей иногда лучше
использовать смешанную формулу при низких температурах. Так,
для КС1 хорошо отвечает опытным данным формула:

Су=(СУ+С)/2. (1.4 4)

При комнатной температуре теплоемкость солей практически
равна сумме их атомных теплоемкостей. Например, теплоемкость
PbS при 25°С равна 12,3 кал/моль*К, а сумма теплоемкостей ато-
мов РЬ и S равна 6,3 + 5,5 = 11,8 кал/моль-К.

На рис.8 изображена зависимость Су от температуры для
разных агрегатных состояний одноатомных веществ в широком
интервале изменения температуры.

§ 15. ЗАКОН КИРХГОФФА

Рассмотрим произвольную реакцию, протекающую при по-
стоянном давлении:

v1B ] + v2B2 + ... ->v',B' 1 + v'2B'2 + ... ,

где v. и v'. — стехиометрические коэффициенты исходных ве-
ществ и продуктов реакции. Пусть Я представляет собой суммар-
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Рис.8. Зависимость Суот Гдля разных агрегатных состояний одноатомных веществ

ную энтальпию всех исходных веществ, а Н — суммарную эн-
тальпию всех продуктов реакции. Тогда согласно уравнению (1.29)
запишем:

(дн/ )p = Z v.c , и (5Я7дТ)р =

где ILV.C ,. и Ev.'C. — соответственно, суммарные теплоемкости
исходных веществ и продуктов реакции. Вычитая первое равенст-
во из второго, получим уравнение

(ВАН I дТ)р = X v; CpJ - £ v,C,,, = АСР,

или

1-45)

(Ь45а)

Аналогично для изохорных процессов получим соотношения

(dbU / dT)v = dQv / dT = bCv. (1.46)
Последние три уравнения выражают один и тот же з а к о н К и р х -
г о ф ф а , который можно сформулировать следующим образом:
"температурный коэффициент теплового эффекта изобарного или
изохорного процесса равен изменению изобарной или изохорной
теплоемкости системы, происходящему в результате процесса".

Чтобы выразить тепловой эффект в виде явной функции от
температуры, надо проинтегрировать соответствующее уравнение.
Для этого необходимо знать в явном виде зависимость АС = f{T)
и тепловой эффект реакции АНТ при некоторой температуре TJ
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в рассматриваемом интервале изменения температур, чтобы оп-
ределить постоянную интегрирования.

В простейшем случае, когда во всем интервале температур
ДС = 0, имеем:

р

(дАН/ дТ)р = 0 и АН = const , (1.47)

т.е. тепловой эффект процесса не зависит от температуры и будет
равен, например, тепловому эффекту при 298 К.

Если во всем интервале температур ЛС = const, получим:

(дАН I дТ) = const,

АНТ] + J ACPdT = АНТ] + АСР(Т2 - Тх). (1.48)

В другой форме это выражение можно записать как

АНТ = Д # о +АСРТ. (L48a)

Наконец, если теплоемкости заметно меняются с темпера-
турой, то в области не очень низких температур после суммиро-
вания выражений вида (1.31) можно получить следующие урав-
нения:

АС= Аа + AbT+ AdT,

АС - Аа + ДАТ + AdT2. ( L 4 9 )

Подставляя затем эти формулы в уравнение (1.45) и интег-
рируя его, найдем в общем случае зависимость теплового эффек-
та процесса от температуры в виде соотношения

AdT3 Ad <

где АН0 — постоянная интегрирования, определяемая путем под-

становки в уравнение некоторого известного значения АНГ

например Л# 2 9 8 .

Следует обратить внимание на то, что здесь АН0 не может
быть тепловым эффектом реакции при абсолютном нуле по двум
причинам. Во-первых, при наличии членов с отрицательными
степенями температуры (Ad''/T) невозможна экстраполяция к О К.
Во-вторых, даже при отсутствии таких слагаемых в уравнении
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(1.49), Д//о не является тепловым эффектом процесса при О К
вследствие того, что при низких температурах зависимость теп-
лоемкостей веществ от температуры уже не выражается степен-
ными рядами, а определяется более сложными уравнениями Эйн-
штейна (1.39) или Дебая (1.40).

Пример 1.5. Определить зависимость от температуры тепло-
вого эффекта образования кальцита из оксида кальция (II) и
оксида углерода (IV)

СаОт + СО2<г = СаСО3 т

и найти его значение при 600 К, если известно значение Д# о =
= —185276 Дж/моль и зависимость теплоемкостей всех реагентов
в интервале температур от 298 до 600 К:

СрСл0 = 48,83 + 4,52 • \ 0 3 Т - 6,53 • 105Г2,

С с о = 44,14 + 9,04 • 10-3Г- 8,54 • 105Г2,

С С з С 0 = 104,52 + 21,92 • 1 0 3 Г - 25,94 • 105Г2.

Решение. Из рядов теплоемкостей находим:

АС = 11,55 + 8,37 • 10-3Г- 10,87 • 105Г2.

После подстановки этого значения АС в уравнение (1.49) полу-

чим следующую зависимость АНТ от Т.

АН Т = -182276 + 11,55 7+4,18 • И Н Г 2 + 10,87 • 10 sT\

откуда при 600 К находим:

Д# 6 0 0 = -175017 Дж/моль = -175,017 кДж/моль.

Поскольку стандартные теплоты образования веществ и их
теплоемкости в большинстве справочников даны при 298 К, то
зависимость теплового эффекта от температуры представляют в
виде соотношения

АН°Т = Д#2°98 + T\ACPdT. (1.496)
298

С учетом соотношений (1.49) получаем следующую зависи-
мость теплового эффекта от температуры в явном виде:

= МГШ + Aa( T-29S) + — (Г - 2982) +

( 7 3 - 2983) - Ad' ( 1 / 7 - 1/298). (1.49в)
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ГЛАВА 2 ВТОРОЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ

§ 1. САМОПРОИЗВОЛЬНЫЕ ПРОЦЕССЫ

Все процессы, протекающие в природе, подчиняются пер-
вому закону термодинамики, однако не всякий возможный про-
цесс осуществим на практике. Исходя из первого закона, нельзя
решить, происходит ли сам по себе переход теплоты от нагретого
тела к холодному или наоборот, т.е. нельзя определить направле-
ние самопроизвольного процесса. С а м о п р о и з в о л ь н ы м и на-
зываются процессы, происходящие сами собой (без воздействия
извне) и приближающие систему к равновесию (к выравниванию
температуры, давления и т.п.). Примерами таких процессов, ко-
торые иногда называют положительными, являются переход теп-
лоты от горячего тела к холодному, расширение газов, диффузия
газов или жидкостей и т.п. Обратные процессы самопроизвольно
не идут и называются несамопроизвольными, или отрицатель-
ными.

§ 2. ОСНОВНЫЕ ФОРМУЛИРОВКИ ВТОРОГО ЗАКОНА ТЕРМОДИНАМИКИ

Используя опытные данные, Р.Клаузиус (1850) дал сле-
дующуюформулировку второго з а к о н а т е р м о д и н а -
м и к и : "теплота не может самопроизвольно, т.е. без компенса-
ции, переходить от холодного тела к горячему". Аналогичное ут-
верждение в несколько иной форме было высказано еще в 1750 г.
М.В.Ломоносовым, но оставалось неизвестным до конца XIX в.
(как большинство его постулатов и принципов), когда русский
физикохимик Н.А.Меншуткин открыл его для мировой науки как
гениального физикохимика.

В.Томсон (1851) дал другую формулировку второ-
го закона: "невозможно получать работу при наличии только
одного источника тепла в циклически действующей машине".
Р.Клаузиус сформулировал постулат о рассеянии энергии, яв-
ляющийся также одним из выражений второго закона термоди-
намики. Согласно этому постулату "в замкнутой системе всякая
энергия стремится к рассеянию, т.е. к переходу в равномерно рас-
пределенную тепловую энергию". Другими словами, она обесце-
нивается (вырождается).

§ 3. ЭНТРОПИЯ

Р.Клаузиусом (1865) была введена в термодинамику новая
функция состояния — энтропия (ev — в, трсо7ГГ| — превраще-
ние), изменение которой в любом равновесном процессе равно
приведенной теплоте:
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dS = 50/Т. (2-0
Здесь 6(2 — элементарное количество теплоты, поглощенное сис-
темой в равновесном процессе. Для конечного изменения в сис-
теме:

2

AS = \ bQ / T . (2.2)
1

Из первого закона термодинамики следует, что

5G = dU +6A -5/4' ,
мсх -

или
5(2 = dU +5Л .

Разделив последнее выражение на Г, получим для равновесных
процессов выражение

5Q _ dU +ЬА

Т Т
откуда

= dS, (2-3)

dtf = TdS - ЬА . (2.4)

Это уравнение является аналитическим выражением обоих зако-
нов термодинамики сразу, правда, в применении только к рав-
новесным процессам.

В неравновесных процессах 5/1 < ЬАМ , поэтому

,с dU+ЬА
dS > j * , dU < TdS - bA . (2.4a)

В общем виде для равновесных и неравновесных процессов
можно записать:

или

dS>6Q/ T, ( 2. 5)

dU < TdS - ЬА. (2.5а)

§ 4. ЭНТРОПИЯ - КРИТЕРИЙ ПРОТЕКАНИЯ САМОПРОИЗВОЛЬНЫХ
ПРОЦЕССОВ В ИЗОЛИРОВАННОЙ СИСТЕМЕ

Для любых адиабатных процессов (8(2 = 0)

dS > 0. (2.6)

Следовательно, в любой изолированной системе, в которой все
процессы адиабатны (нет изменения внутренней энергии и объ-
ема), энтропия системы постоянна,

dSvv = 0, (2.7)
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при условии, что в системе протекают только равновесные про-
цессы.

Если же в изолированной системе имеет место хотя бы один
неравновесный процесс, энтропия такой системы возрастает:

dSuv > 0. (2.8)

Но так как всякий самопроизвольный процесс протекает нерав-
новесно, до выравнивания потенциалов (Г, Р, Е й др.)? т е - Д°
равновесного состояния, естественно, что такой процесс в изо-
лированной системе сопровождается возрастанием энтропии.

§ 5. ИЗМЕНЕНИЕ ЭНТРОПИИ В НЕКОТОРЫХ РАВНОВЕСНЫХ
ПРОЦЕССАХ

На первый взгляд кажется, что для решения практических
задач, когда в основном имеют дело с неравновесными процес-
сами, применение энтропии невозможно, поскольку в уравне-
ниях (2.5) и (2.6) фигурируют знаки неравенства. Однако это за-
труднение легко обойти, если заменить мысленно любой нерав-
новесный процесс таким сочетанием равновесных процессов, в
результате которых система придет в то же самое конечное со-
стояние, что и при реальном неравновесном процессе.

Величина А5, определенная на этом воображаемом пути,
будет равна изменению энтропии в неравновесном процессе,
поскольку ее изменение (как функции состояния) не зависит от
вида пути процесса. Поэтому ниже будут рассмотрены основные
типы равновесных процессов, для которых можно с помощью
уравнений (2.2) и (2.3) непосредственно вычислять изменение
энтропии.

I. ИЗОТЕРМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ

1.1. Фазовые переходы. Если две фазы, например вода и лед,
вода и пар, находятся в равновесии при некоторых значениях
температуры и давления, то при изотермическом превращении
определенного количества одной фазы в другую изменение эн-
тропии будет равно:

(2.9)
Р т т

! 1 ' 1

поскольку при Т, р = const: Q — AN.

Пример 2.1. Определить изменение энтропии при плавлении
1 моля льда, если дано Т = 273,2 К и АНпл=600$ Дж/моль.

Решение. В соответствии с уравнением (2.9) имеем:
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6008 __А п . „

= 22,0 Дж/моль-КА^„л
* пл 2 / J,/

1.2. Изотермическое расширение идеальных газов. Поскольку
для идеальных газов существует простая связь между переменны-
ми /?, К и Г :

для "л" молей газа, а для реальных газов подобная зависимость
часто выражается сложными полуэмпирическими соотношения-
ми, в дальнейшем для простоты изложения мы будет рассматри-
вать различные термодинамические уравнения лишь в приложе-
нии их к идеальным газам. Тем более, что многие простые газы
при не очень высоких давлениях и не очень низких температурах
подчиняются уравнению состояния идеальных газов.

Изменение энтропии при изотермическом расширении иде-
альных газов равно:

, (2.10)
"l J i ' к, r r\

так как для идеальных газов (в отсутствие других видов работ)

dQ = dU + pdV = CvdT + pdV, (2 11)
а при Т— const (dT= 0):

bQ = pdV. (2.11a)

Пример 2.2. Определить изменение энтропии при изотерми-
ческом расширении 1 моля идеального газа от 1 до 0,1 атм.

Решение. Для идеального газа при постоянной температуре:

Уг/К = PjPi - (2-12)
поэтому из уравнения (2.10) можно найти:

AS = R\n-^= R In A = 8,314• In 10 = 19,12 Дж/моль-К.

1.3. Изотермическое смешение идеальных газов. Если два (или
более) идеальных газа, находящихся при одинаковом давлении,
смешиваются при постоянной температуре, то изменение эн-
тропии каждого из них в соответствии с уравнением (2.10) будет
равно:

AS, = ntR In — ,

3 З а к . 3147



где V— общий объем газа после смешения, а V. — объем данного
/-го газа до смешения. Суммарное же изменение энтропии при
смешении различных газов окажется равным:

Д5 = 2 > S , = 5>,7?ln£ —. (2.13)
" i

Пример 2.3. Определить изменение энтропии при изотерми-
ческом смешении 2 молей различных идеальных газов.

Решение. Согласно уравнению (2.13) находим:

IV 2V
AS = Rln—- + Rh\ — = 2R\n2=: 2 8,314 0,693 = 11,52 Дж/моль-К.

2. ИЗОХОРНЫЙ ИЛИ ИЗОБАРНЫЙ НАГРЕВ ВЕЩЕСТВ

В этих случаях вместо bQ в уравнения для расчета dSможно
подставить эквивалентные значения dU или dH, так что уравне-
ние (2.1) примет вид:

^ * L ^ , (2-14)dT,
гг* гт*1 ^Т"*

^dT. (215)
— р т т т —

Если известна зависимость С. = f(T) в явном виде, то урав-
нения (2.14) и (2.15) нетрудно проинтегрировать. Тогда, напри-
мер, при р = const, находим:

ТгС
ASp=j^dT. (2.15а)

г, 1

Для небольших интервалов температур можно воспользоваться
значениями средних теплоемкостей, так что после интегрирова-
ния правой части уравнения (2.15а) получим выражение

ASp = Cp\n^. (2.156)

Пример 2.4. Определить изменение энтропии при нагреве 1
моля А1 от 25 до 600°С, если для него в этом интервале темпера-
тур атомная теплоемкость следующим образом зависит от темпе-
ратуры :

С, =20,945 + 0,010728 Т (Дж/моль-К).

Решение. Из уравнения (2.15а) оказывается, что



r2(- S73 20 945 8 Л

AS= \-LdT= \ — : i dT+ f0.01072&/7\
Г, ' 298 l 298

ИЛИ

874
AS = 20,945 In — + 0,010728(873 - 298) = 28,685 Дж/моль-К.

§ 6. АБСОЛЮТНЫЕ ЭНТРОПИИ ВЕЩЕСТВ. ПОСТУЛАТ ПЛАНКА

Прирост энтропии различных веществ при нагреве их от
абсолютного нуля до заданной температуры можно вычислить,
если знать теплоемкость этих веществ при всех температурах, те-
пловые эффекты и температуры всех фазовых переходов в этом
интервале температур. Однако в отличие от внутренней энергии и
энтальпии, можно определить также и а б с о л ю т н о е з н а ч е -
н и е э н т р о п и и любого вещества при любой температуре, если
воспользоваться постулатом Планка.

М.План к (1911) высказал предположение, названное впо-
следствии п о с т у л а т о м , согласно которому: "энтропия правиль-
но образованного кристалла любого индивидуального вещества
(простого вещества или соединения в чистом виде) при
абсолютном нуле равна нулю".

Если вещество при температуре Т находится в газообраз-
ном состоянии, то его абсолютная энтропия может быть вычис-
лена по формуле, получаемой из уравнений (2.9) и (2.15):

0 т пр ^0 т пр ^ пл (2Л6)
С

В этой формуле Тп и АЛп — температура и теплота превращения
вещества из одной кристаллической модификации в другую (на-
пример, ромбической серы в моноклинную); AS° — поправка
на неидеальность газа (пара) при данной температуре. Остальные
обозначения общеприняты.

Наиболее удобным способом определения интегральных
членов в уравнении (2.16) является графическое интегрирование
или интегрирование по какой-либо программе (например, мето-
дом Симпсона) на ЭВМ. В графическом методе строят зависи-
мость С уГот Т\\ выражают единицу измерения площади на гра-
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О 100 200 Тм Ткип 500 Т,К

Рис.9. Зависимость С /Тот Гдля воды

фике в Дж/моль-К. Вычисляя затем площади под разными кривы-
ми, определяют значение соответствующих интегралов (рис. 9).

Сложив сумму этих интегральных членов с изменениями
энтропии при всех фазовых переходах в исследуемом интервале
температур (от О К до Г К) и с поправкой на неидеальность,
находят значение абсолютной энтропии данного вещества при
температуре Т.

Для многих практических целей, особенно для расчета хи-
мических равновесий, надо знать стандартные энтропии веществ
5°298, т.е. значения энтропии при р — 1 атм и Т — 298 К. Газ (пар)
обычно принимают находящимся в состоянии идеального газа, в
связи с чем в уравнение (2.16) и вводится поправка на идеальность
газа (пара).

Пример 2.5. На основании приведенных ниже данных вы-
числить абсолютную энтропию водяного пара при р ~ 1 атм и
Т= 400 К.

Решение. Нарисуем зависимость С /Т от Т. Как видно из
таблицы, теплоемкость при температуре ниже 10 К эксперимен-
тально не определена.

Вследствие этого зависимость теплоемкости от температу-
ры от 0 до 10 К вычислялась по формуле Дебая:

р

Константа а в этом уравнении для льда при Т—> 0 К вычислялась

из значения С - 1,67 Дж/моль-К при 10 К:

а =
1,67

= 1,6•1 0~3 Дж/моль-К4
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г, к
10
40
80
120
160
200
240
260
—

Ср,т,
Дж/моль-

кК
1,67
6,28
13,39
19,25
23,01
28,03
30,12
30,82

—

ср;!/т,
Дж/моль-

•К2

0,167
0,157
0,167
0,160
0,144
0,140
0,125
0,142

—

т, к
273,2
293
313
333
353
373,2
400
450
500

^р.Ж(Г) '

Дж/моль-

к
6008*
75,73
75,31
75,31
75,31

40656***
34,14
34,56
35,06

ср/т,
Дж/моль-

•К2

22,0**
0,258
0,241
0,226
0,213

108,9****
0,085
0,077
0,070

*Д#п

Чтобы найти А5 при изменении Г от 0 до 10 К, воспользуемся
уравнением (2.15а):

Т =
аТ 3 ' 1 1,67

= 0,56 Дж/моль-К.

Последнюю формулу можно обобщить на любое другое
вещество, учитывая, что при нагреве от 0 К до минимальной
температуры V, ниже которой нет экспериментальных значений
теплоемкости, энтропия этого вещества увеличится на значение

AS,
с„

о-у - • (2.17)

Поправка на неидеальность газа (пара) обусловлена тем, что ис-
пользуемые для расчета абсолютной энтропии значения теплоем-
костей газов (или паров) взяты из экспериментальных данных,
тогда, как уже было сказано выше, приводимые в таблицах зна-
чения S°Tотносятся к идеальному состоянию этих газов (или паров).
Эта поправка зависит от давления, под которым находится данный
газ (пар), и при давлении в 1 атм в точке кипения составляет
обычно 0,2—0,8 Дж/моль-К. Так, например, для водяного пара
при 400 К и 1 атм она составляет всего 0,2 Дж/моль-К.

С учетом этих поправок сумма всех членов в уравнении (2.16)
для водяного пара равна: 5°н 0 ^ т к - 197 Дж/моль-К. Наибольший
прирост энтропии наблюдается обычно в процессе кипения
(испарения) жидкости, почему энтропия газов (паров) значи-
тельно выше энтропии жидких и твердых тел. Обычно при ком-
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натной температуре S°T « 40-50; 5°ж ~ 80-160 и Уг ~ 120-240

Дж/моль-К.
Для жидкостей, не сильно ассоциированных, Трутон об-

наружил, что при нормальной температуре кипения (когда Р=1 атм)
увеличение энтропии примерно одинаково для разных жидко-
стей в процессе кипения и равно:

А#п а рА к̂,п = = 8 8 - 9 2 Дж/моль-К. (2.18)
А7кж,

Эта закономерность вошла в литературу под названием правила
Трутона.

§ 7. ИЗМЕНЕНИЕ ЭНТРОПИИ В НЕРАВНОВЕСНЫХ ПРОЦЕССАХ

Изменение энтропии в любом неравновесном процессе
можно вычислить, заменяя его некоторой совокупностью равно-
весных процессов, происходящих между теми же начальными и
конечными состояниями.

Пример 2.6. Вычислить изменение энтропии при неравно-
весном переходе в лед 1 моля переохлажденной воды при —5°С,
если Д Я л = 6008 Дж/моль-К при 0°С.

Решение. Для расчета заменим неравновесный процесс

1. Н2Ож(t = -5°С) -» Н2От (/ = -5°С), ASl = ?

следующим сочетанием равновесных процессов:
2. Нагрев воды от —5°С до 0°С

Н2Ож (/ = -5°С) < = ± Н2Ож (/ = 0°С).

Изменение энтропии на этом участке равно (см. уравнение 2.156)

1,40 Дж/моль-К.
2 6 8 ' 2

3. Равновесная кристаллизация воды при 0°С

Н2Ож (/ - 0°С) ^ = ± Н 2 О т (t = 0°С).

Согласно уравнению (2.9) находим:

= -21,99 Дж/моль-К.
i пл Z /JyZ

4. Охлаждение льда от 0°С до —5°С
Н2От (/ = 0°С) ^=z± Н2От (/ = -
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AS,
Н2О„, t - - 5 ° C • • H2O, t - - 5 ° C

AS.

Н2ОЖ, t = O°C • Н 2О, f = O°C

РисЛО. Цикл для расчета изменения энтропии в неравновесном процессе

Согласно уравнению (2.146) имеем:

268,2 Q
968 9

Д54 | dT = 37,66 In ^ ^ = -0,70 Дж/моль-К.
273,2 * 273,2

Совокупность равновесных и неравновесного процессов предста-
вим в виде цикла (рис.10), с помощью которого легко вычислить
изменение энтропии в неравновесном процессе:

AS{ = Д52 + AS3 + А54 = -21,29 Дж/моль-К.

Вычислим теперь значение приведенной теплоты Q/T при
непосредственном неравновесном переходе переохлажденной воды
в лед. Для этого вычислим по формуле Кирхгофа (уравнение 1.48)
значение теплоты кристаллизации при —5°С:

0268.2 = 6273,2 + А С

Р ( 2 6 8 ' 2 ~ 2 7 3 ' 2 ) = ~ 6 0 0 8 + ( 3 7 ' 6 6 - 76'00)*
•(-5) = -6008 + 191,7 = -5816,3 Дж/моль.

Приведенная теплота в этом неравновесном процессе будет рав-
на: Q/T= -5816,3/268,2 = -21,69 Дж/моль-К, т.е. меньше, чем в
равновесном процессе, в котором приведенная теплота равна из-
менению энтропии:

-21,29 Дж/моль.

§ 8. ЭНТРОПИЯ КАК МЕРА НЕУПОРЯДОЧЕННОСТИ СОСТОЯНИЯ
СИСТЕМЫ

При теплообмене согласно уравнению (2.5) dS > 5Q/T, а в
отсутствие теплообмена (в изолированной системе) согласно урав-
нению (2.6) dS> 0. Следовательно, увеличение энтропии связано
как с теплообменом, так и с протеканием неравновесных про-
цессов в системе, например при освобождении пружины. В этом

39



случае упорядоченная механическая (или какая-либо другая) энер-
гия превращается в неупорядоченную тепловую энергию хаоти-
ческого движения молекул.

С ростом неупорядоченности состояния системы растет
энтропия и как мера неупорядоченности зависит от микроскопи-
ческих характеристик составляющих систему частиц.

Если система находится в равновесии, ее макросостояние,
определяемое температурой, давлением и объемом (или числом
частиц), не меняется, а молекулярные характеристики (коорди-
наты и импульсы) и микросостояния могут меняться непрерыв-
но. Обычно одному макросостоянию отвечает бесчисленное мно-
жество микросостояний.

Термодинамическая вероятность макросостояния системы
W пропорциональна числу микросостояний G, соответствующих
данному макросостоянию:

W = const • G. (2.19)

Полагая const = 1, мы принимаем

W = G » 1. (2.20)

Согласно Больцману система развивается в направлении
увеличения термодинамической вероятности. Но в этом направ-
лении изменяется и энтропия. Следовательно, энтропия связана
каким-то образом с последней величиной, т.е.

S=f(1V). (2.21)
Найдем теперь вид этой функции. Так, для двух независимых систем
общая вероятность равна произведению вероятностей макро-
состояний этих систем:

JV= Wl1V2f (2.22)
тогда как общая энтропия этих систем будет равна сумме состав-
ляющих (в силу аддитивности функций состояния), т.е.

S = Sl+S2=f(W])+f(W2) . (2.23)
Следовательно,

/(W) = f(WllV2)=f(Wl)+f{W2) . (2.24)

Дифференцируя последнее равенство сначала по Wv а затем
по W^ получим:

/ ' (И^Ид + WXWJ"(WXW2) = 0 .

Запишем это выражение в виде:

f'(W) + Wf"(W) -0 ,
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откуда

или

dw-
f1(IV) W ' (2.25)

Интегрирование этого дифференциального уравнения дает сле-
дующее выражение:

In Г(IV) = - In W + const = In — ,
W

где const = In k.
Иначе можно записать так:

| r . И Л И ^

После интегрирования последнего выражения найдем связь меж-
ду энтропией и термодинамической вероятностью:

f{W) = кlnW +const (2.26)
или

S=f{W)=klnW. (2.27)

В соответствии с уравнением (2.21) видно, что постоянная в урав-
нении (2.26) равна нулю.

Уравнение (2.27) лежит в основе статистической термоди-
намики и носит название у р а в н е н и я Б о л ь ц м а н а . Выберем
теперь значение коэффициента А;таким образом, чтобы энтропия
из уравнения (2.27) совпала с энтропией, определяемой из соот-
ношений второго закона термодинамики. Рассмотрим для этого
изотермический процесс расширения 1 моля идеального газа от
объема Fj до объема Vv

Из уравнения (2.10) для 1 моля газа запишем:

AS = Я In ^2-.

С другой стороны, вероятности нахождения 1 молекулы в объе-
мах V2 и Vx относятся как сами объемы. Для NA молекул
(находящихся в 1 моле вещества) вероятности нахождения NA

молекул в объемах К, и V{ будут соотноситься как

(2.28)
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Изменение энтропии будет равно:

AS = k In W2-k In W} = kNA In Ь-, (2.29)

|де NA — число Авогадро, равное 6,02*1023.
Сопоставляя уравнения (2.29) и (2.10), находим, что

R 8314- 23
К- - ~гт— тг - М° • 1" Дж/К..

НА 6,02-10
Найденный таким образом коэффициент к получил название
п о с т о я н н о й Б о л ь ц м а н а .

Определенная нами энтропия является мерой неупорядо-
ченности системы. Она же является и мерой неопределенности
наших знаний о внутренней структуре системы. Так, для кристал-
лической системы при Т = 0 К, когда каждая частица занимает
определенное фиксированное положение, вероятность такого
состояния равна единице, а энтропия, в соответствии с уравне-
нием (2.27), станет равной нулю. Получаем подтверждение посту-
лату Планка. В этом случае мы знаем все геометрические и
механические элементы тела и его составляющих.

Нулевой энтропии отвечает полная информация. Высокой
энтропии соответствует ничтожно малая информация, так как
имеется большое число микросостояний, о которых мы мало что
знаем.

§ 9. СВОБОДНАЯ ЭНЕРГИЯ. ЭНЕРГИЯ ГЕЛЬМГОЛЬЦА

В изолированных системах энтропия только увеличивается
и при равновесии достигает максимума. Поэтому она может быть
использована в качестве критерия протекания самопроизвольных
процессов в таких системах. Однако на практике большинство
процессов происходит в неизолированных системах, вследствие
чего для них надо выбрать свои критерии направления самопро-
извольных процессов и достижения равновесия в системах.

Возможность протекания самопроизвольных процессов свя-
зана с работой, которую они могут произвести. Однако посколь-
ку работа зависит от вида пути процесса, ее нельзя в общем слу-
чае выбрать в качестве критерия. В то же время, если рассматри-
вать только изотермические процессы, то оказывается, что при
равновесном их протекании максимальная работа определяется
изменением некоторой функции состояния так же, как теплота
изобарных и изохорных процессов определяется изменением
энтальпии и внутренней энергии процессов:
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Qr=AB и Qv = AU.
Из уравнения (2.5а) получим: ЬЛ < TdS - dU. Допустим, что

в системе наряду с механической работой имеют место другие
виды работ Л\, которые будут полезными. В этом случае

ЪА = ЬАмех - ЬА' = pdV - ЬА'. (2.30)

При постоянных температуре и объеме из уравнений (2.5а) и
(2.30) немеханическая работа, совершаемая системой,

-Av <T(S7-SX)-{U2-UX\
откуда

Обозначим через F функцию состояния:

F=U-TS, (2.32)

называемую свобод ной энергией или энергией (функ-
цией) Гельмгольца. В общем случае ее изменение равно:

dF = dU-d(TS), (2.33)

AF = AU- A (TS) , (2.34)

где знак "Л" относится к конечному изменению некоторой вели-
чины.

В любом изотермическом процессе

dF = dU - TdS , (2.35)

AF = AU-TAS. (2.36)

От способа проведения процесса не зависит изменение свобод-
ной энергии как функции состояния, а зависит лишь величина
произведенной работы. Так, в равновесном изохорно-изотерми-
ческом процессе совершаемая системой немеханическая работа
будет максимальной согласно определению и равна убыли сво-
бодной энергии (энергии Гельмгольца):

-(Ам ) у = (£/, - TSJ - (U2 - TS2) = FX-F2 = -AF, (2.37)

или
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В неравновесном изохорно-изотермическом процессе произведен-
ная системой немеханическая работа будет меньше убыли сво-
бодной энергии:

-4, < -Af. ( 2 - 3 7 6 )

Из уравнения (2.32) следует, что
U= F + TS ,

т.е. внутренняя энергия включает в себя наряду со свободной
энергией F еще некоторую несвободную энергию TS, которую
называют связанной. Свободная энергия представляет собой часть
внутренней (полной) энергии системы, которая при равновесном
изохорно-изотермическом процессе возникает за счет внешних
немеханических форм работы. Свободная энергия как функция
состояния определяет направление протекания самопроизволь-
ных изотермических процессов и глубину их протекания.

§ 10. СВОБОДНАЯ ЭНЕРГИЯ ПРИ ПОСТОЯННОМ ДАВЛЕНИИ.
ЭНЕРГИЯ ГИББСА

Допустим, что в системе имеют место и механическая работа
расширения pdV, и совокупность элементарных немеханических
полезных работ ЪА', равная, например, такой сумме:

ЪА' = zdq + adQ + £ щйпг +..., (2-3 8)
где s — потенциал; q — заряд; а — поверхностное натяжение;
£1 — площадь поверхности; ц. — химический потенциал; п. — число
молей /-го компонента в системе и т.д.

Из уравнений (2.5а) и (2.30) находим в этом случае

- ЪА' < TdS -dU- pdV, (2.39)

откуда для изобарно-изотермических процессов получаем:

-А'р <T(S2~ S{) - (U2 - Ux) -p(V2- V) (2.40)
или

-A'p < (Ux - TS, +pVx)- (U2 - TS2 + pV2). (2-41)
Введем новую функцию состояния:

G= U - TS +PV= H - TS= F+pV, (2.42)

названную свобод ной энергией при постоянном дав-
лении (свободной энтальпией) или энергией (функ-
цией) Гиббса. В общем случае
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dG = dU - d (TS) + d (pV) , (2.43)
AG = MJ - Л (TS) + A(pV) . (2.44)

Для всякого изобарно-изотермического процесса

dG = dU - TdS + pdV , (2.45)

AG = At/- TAS+pAV. (2.46)
Из уравнений (2.41) и (2.46) следует, что для равновесного

изобарно-изотермического процесса совершаемая системой мак-
симально полезная работа равна убыли энергии Гиббса:

-{Л'ы)р = (U} - TS} +pVx)- (U2 - TS2 +pV2)=GX-G2 =

= -AG,

или (A'u)p = AC . (2.47a)
Для аналогичного неравновесного процесса работа меньше убы-
ли энергии Гиббса:

- X < -AG. (2-476)
Из уравнений (2.42) можно получить для любого процесса:

dG = dH-d{TS) (2.48)
и для любого изотермического процесса

dG = dH - TdS , (2.49)

AG = AH - TAS . (2.50)
Последнее уравнение является наиболее часто используе-

мым в химической термодинамике, например, при расчетах хи-
мических, фазовых и адсорбционных равновесий и т.п.

Аналогично можно показать, что в общем случае

dG= dF + d{pV) , (2.51)
а в любом изобарном процессе

dS = dF + pdV , (2.52)

AG = AF + pAV. (2.53)

Из уравнений (2.37), (2.47) и (2.53) следует, что

Ю =(Ам)у +PAV. (2.54)
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Поскольку большинство геологических (да и промышлен-
ных) процессов происходит при заданных (часто постоянных)
значениях температуры и давления, для определения направле-
ния самопроизвольных процессов и глубины их протекания чаще
других используется величина изменения энергии Гиббса.

§11. ОБЩИЕ СООТНОШЕНИЯ. ХАРАКТЕРИСТИЧЕСКИЕ ФУНКЦИИ

Если в системе производится только работа против сил
внешнего давления, то ЬА = pdV, и из уравнения (2.5а) в общем
случае (для равновесных и неравновесных процессов) найдем:

dU < TdS - pdV, т.е. U=f(S,V). (2.55)
Учитывая, что в соответствии с уравнением (1.7а)

dH = dU + pdV + Vdp ,
получим в общем случае

dH< TdS + Vdp , т.е. H = f(S,p) . (2.56)
Полные дифференциалы dF и dG определяются соотноше-

ниями (2.33) и (2.43):
dF = dU - TdS - SdT,

dG = dU- TdS - SdT + pdV + Vdp .
Поставив в эти соотношения значение dU из уравнения

(2.55), получим:
dF<~SdT-pdV,T.e.F=f(T,V), (2.57)

dG < -SdT + Vdp , т.е. G =f(T,p) . (2.58)

Здесь, как и раньше, знак равенства относится к равновес-
ным, а знак неравенства — к неравновесным процессам. Приве-
денные выше фу н к ц и и U, H, F w G являются х а р а к т е р и -
с т и ч е с к и м и , поскольку по величине их изменения можно оха-
рактеризовать состояние системы, определить, установилось ли
в системе равновесие или в ней протекают самопроизвольные про-
цессы.

Параметры состояния, функцией которых является та или
иная характеристическая функция, называются ее е с т е с т в е н -
н ы м и п е р е м е н н ы м и . Как будет показано ниже, с помощью
характеристических функций, их естественных переменных,
первых и вторых производных функций по их естественным
переменным можно определить другие характеристические функ-
ции, а также многие другие термодинамические свойства сис-
темы, такие, как энтропия, теплоемкость, давление, объем,
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температура, коэффициенты термического расширения и изотер-
мического сжатия и т.п.

§ 12. УСЛОВИЯ ПРОТЕКАНИЯ САМОПРОИЗВОЛЬНЫХ ПРОЦЕССОВ

Вспомним, что в изолированных системах при протекании
самопроизвольных процессов возрастает энтропия, т.е.

dSuv>0. (2.59)
Из уравнений (2.55) — (2.58) следует, что в неизолирован-

ных системах самопроизвольные процессы сопровождаются умень-
шением характеристических функций U, H, F и G при соответст-
вующих двух постоянных параметрах состояния системы. Дейст-
вительно, условием протекания самопроизвольных процессов
будут неравенства:

d U s v < 0 , dHSp < 0 , (2.60)

dFTV<0, dGTp<0. (2.60a)

§ 13. УСЛОВИЯ РАВНОВЕСИЯ

Пределом протекания процессов в изолированной системе
является достижение максимального значения энтропии (при
равновесии):

dSuv = 0, <PSuy<0, (2.61)
а в неизолированных системах — достижение минимума характе-
ристических функций:

dUsv = 0, cfUsv>Q,

dHSp = 0 , (PHSp > 0 ,
P *>0, (2.62)

dGTp = 0 , cPGTp > 0 .
T.p ' l.p

Как уже было сказано ранее, наиболее часто для характе-
ристических процессов и состояния систем в природе и технике
используются изменения энергии Гиббса AG и энергии Гельм-
гольца Д7\

§ 14. УРАВНЕНИЯ ГИББСА-ГЕЛЬМГОЛЬЦА

Попробуем найти зависимость максимально полезных ра-
бот от тепловых эффектов процессов:
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т.е. попытаемся определить направление самопроизвольных изо-
термических процессов по величинам их тепловых эффектов. С
этой целью вспомним, что при постоянной температуре

= AH- TAS .
В то же время из уравнения (2.58) для равновесных процессов
получим:

dG = SdT + Vdp ,
откуда

Подставив из последнего соотношения значение AS в уравнение
(2.50), получим уравнение:

М (2.65)
V дТ ) р

Аналогично можно показать, что

) . (2.66)

р

Следует заметить, что, хотя мы рассматриваем изотерми-
ческие процессы, для определения AS необходимо вычислить тем-
пературный коэффициент G или F вблизи температуры Т для
начального (1) и конечного (2) состояний системы.

Подставляя в уравнения (2.65), (2.66) значения (A'J и (А'м)у

из уравнений (2.47а) и (2.37а), получим соответствующие урав-
нения для максимально полезных работ при постоянном давле-
нии и объеме:

( 2 - 6 7 )

(2.68)

С о о т н о ш е н и я (2.65) — (2.68) п о л у ч и л и н а з в а н и е у р а в н е н и й
Г и б б с а — Г е л ь м г о л ь ц а .
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§ 15. СВОБОДНАЯ ЭНЕРГИЯ ГАЗОВ

Из уравнений (2.57), (2.58) при постоянной температуре
имеем:

dF = ~pdVy

dG = Vdp.
Для идеального газа можно вычислить значения Fw G, если

воспользоваться уравнением Клапейрона—Менделеева. Действи-
тельно, для 1 моля идеального газа

d G = , G = RT\np+ СГ(1), (2.69)
Р

где G°(T) = G при р = 1 атм. При изменении давления отр х до р2

изменение энергии Гиббса будет равно:

AGT = Я Г 1 п ^ - . (2.69a)
Р\

Аналогично

F = -RT — , f= -RTIn К+ Ф(Г), (2.70)
V

где ф(Г) = F при V— 1 для 1 моля газа. Из уравнения (2.70) и
уравнения Клапейрона—Менделеева имеем для 1 моля газа:

F = -RT In — + Ф(Г) = RT In р - RT In ЛГ + ф(ЛRT
Р

Объединяя при Т= const: ф(7) — Л П п Л7"в одну постоянную
F\T), находим:

F = RT \n p + Л(Г) , (2.71)
где /""(Г) = F ПРИ Z7 ~ 1 а™ Для 1 моля газа.

При изотермическом изменении давления от рх до р2 полу-
чим изменение энергии Гельмгольца:

AFT = RT \n ^ - = AGT. (2.72)
Р\

Из уравнений (2.69), (2.71) видно, что свободная энергия
веществ тем выше, чем больше давление газа или пара над веще-
ством.

§ 16. ИЗМЕНЕНИЕ СВОБОДНОЙ ЭНЕРГИИ В НЕКОТОРЫХ
РАВНОВЕСНЫХ ПРОЦЕССАХ

1. Фазовые переходы. Рассмотрим в качестве примера равно-
весное образование водяного пара.

Пример 2.7. Вычислить значения AGи AFB процессе равно-
весного парообразования 1 моля водяного пара прир = 0,15 атм,
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если при этом давлении /ьип = 53,6 °С, Vn = 10,209 м3/кг и К* =
= 1,0137- К)"3 м3/кг.

Решение. Из уравнения (2.58) находим:

2 2

AG = \dG = ] (Vdp - SdT) = 0 ,
i i

поскольку р,Т= const из условия задачи.
Из уравнения (2.57):

7

AF = -]pdV = -0,15(10,209-0,00101) м3*атм/кг
i

или AF = -0,15-10,208 л-атм/г = -18*0,15-10,208 л • атм/моль.
Поскольку 1 л • атм = 24,2 кал, а 1 кал = 4,184 Дж, то AF =
= -2,7 • 10,208 • 24,2 кал/моль = -666-4,184 - -2787 Дж/моль Н2О.

2. Изотермическое сжатие газов. Предположим, что при не
очень высоких давлениях реальные газы подчиняются законам
идеальных газов, для которых просто по уравнениям (2.69а) и
(2.72) вычислить изменения AG и AF.

Пример 2.8. Вычислить AG и AT7 при сжатии 1 моля СО2 от
pt = 0,05 до р2 = 0,1 атм при 5()0°С.

Решение. Из уравнений (2.69а) и (2.72) находим:

AG = AF = RT In ̂ - = 8,314 - 773 In 2 - 4454 Дж/моль.
Р\

3. Химические реакции и полиморфные превращения веществ.
Любой фазовый переход при равновесии между фазами не

сопровождается изменением энергии Гиббса. Однако если он
происходит не в условиях равновесия, то AG Ф 0 и по знаку при
значении АС можно судить о том, в каком направлении он будет
идти самопроизвольно.

Пример 2.9. Вычислить величины AG H AFв процессе поли-
морфного превращения: S о м б —» SMOH при 25°С, если при этой
температуре и 1 атм значения энтропии ромбической и моно-
клинной серы равны 31,88 Дж/моль*К и 32,55 Дж/моль*К, а стан-
дартные теплоты сгорания их равны, соответственно, —296813 и
-297148 Дж/моль. В первом приближении можно пренебречь
различием в плотностях обеих модификаций серы при этих
условиях. Какой вывод можно сделать об устойчивости модифи-
каций серы?
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Решение. Из уравнения (2.50) имеем:

AG = АН - TAS = л н\ - л т \ 298(5. - s ),

или AG = -296813 + 297148-298(32,55- 31,88) = 3 3 5 - 200- 115
Дж/моль. Из уравнения (2.53) получим:

AF = AG - pAV * AG= 115 Дж/моль.

Поскольку AG — AF > 0, процесс пойдет самопроизвольно
справа налево, т.е. при стандартных условиях (25°С и 1 атм) более
устойчивой модификацией будет ромбическая сера.

Расчет изменения AG и AFв неравновесных процессах (как
и расчет других функций состояния, включая и энтропию) про-
изводится, как обычно, путем замены неравновесного процесса
серией равновесных процессов, происходящих между теми же
начальными и конечными состояниями.

4. Изобарный нагрев веществ. Чтобы определить изменение
энергии Гиббса при нагреве некоторого вещества от температуры
7j до температуры Г2, воспользуемся уравнениями (2.50), (1.496)
и (2.15а). В этом случае при давлениир = 1 атм найдем:

= \CpdT - (Т2 - Tx)S°Ti - T2 \%1T. (2.73)
г, г, 1

В небольшом интервале температур, когда можно принять
теплоемкости постоянными, уравнение (2.73) упростится до вида

Ti - AGTi = (С - ^ ) ( Г 2 - Т) - Т2Ср 1п(УТ). (2.73а)

Пример 2.10. Вычислить изменение AG° при изобарном
нагреве 1 моля NH3 от 300 до 400 К при р = 1 атм, если для него
стандартная энтропия 5 °

2 9 8 = 192,5 Дж/моль-К, а средняя тепло-
емкость в этом интервале температур С = 35,65 Дж/моль-К.

Решение. В соответствии с уравнением (2.73а):

AG"3 = (Ср ~ 5°29g)(400 - 300) - 400-С 1п(400/300) =

=(35,65 - 192,5)(400 - 300) - 400*35,65 1п(400/300)= -17,47кДж/моль.
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§ 17. ЛЕТУЧЕСТЬ Г АЗА. КОЭФФИЦИЕНТ АКТИВНОСТИ

Для реальных газов интеграл вида

G = | Vdp + const

можно найти, если воспользоваться уравнением состояния ре-
альных газов. Однако даже при использовании наиболее распро-
страненного уравнения Ван-дер-Ваальса

A Y . ) (2.1 А)

получаются чрезвычайно сложные соотношения при вычислении
разных термодинамических свойств реальных газов.

Гораздо проще другой путь вычисления таких свойств ре-
альных газов, предложенный в 1901 г. Дж. Льюисом. Им была вве-
дена в термодинамику некоторая функция/от давления и темпе-
ратуры газа, названная им летучестью. Л е т у ч е с т ь г а з а связа-
на с различными термодинамическими свойствами данного газа
так же, как давление идеального газа связано с этими же свойст-
вами. Так, для реальных газов

G = / + ф ( Г ) , (2.75)
где ф(7) =J[p,T). Для не слишком высоких давлений достаточно
точным является соотношение f/p — р/р , откуда

f = P2/Pm-" (2.75а)
Здесь р — действительное давление газа, рш — давление газа,
вычисляемое по уравнению Клапейрона— Менделеева при данных
ГиV. Отношение летучести газа к его реальному давлению

Y = f/p (2-76)
называется к о э ф ф и ц и е н т о м а к т и в н о с т и и рассчитывается
различными способами. Одним из наиболее используемых методов
расчета является метод диаграмм Ньютона—Доджа, основанный
на применении к различным реальным газам з а к о н а о с о о т -
в е т с т в е н н ы х с о с т о я н и я х (рис.11).

Согласно этому закону при одинаковых значениях приве-
денных температур (т = Т/Т) и давлений (тг = р/р) многие
свойства разных газов (включая и коэффициенты активности)
становятся одинаковыми.

На рис.11 изображена схематическая зависимость коэффи-
циентов активности от приведенного давления при разных зна-
чениях приведенных температур. Правда, в последнее время было
показано, что в зависимости от природы сил взаимодействия ме-
жду частицами в различных газах их лучше объединить в несколь-
ко различных групп по величине так называемых "критических
к о э ф ф и ц и е н т о и ежи м а е м о с т и " <̂ „, равн ых
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Рис.11. Зависимость коэффици-
ентов активносги реальных газов
от их приведенных давлений

и температур

(2.77)

гДе V_ к — мольный критический объем газа. Ясно, что для иде-
альных газов 7 — 1, а для реальных газов он оказывается меньше 1.
Например, для СО2 опытное значение Z. = 0,29, тогда как
даже уравнение Ван-дер-Ваальса дает гораздо большую вели-
чину: z, —0,37. Лучшее согласие с опытным значением z для
СО2 (и других газов) дает уравнение Бертло (1903) вида

( г,' I. .

6') = Д7\ (2.78)

которое с успехом используется в вычислении поправок на не-
идеальность газов и паров при расчетах абсолютных энтропии
веществ.

§ 18. ФУНДАМЕНТАЛЬНОЕ УРАВНЕНИЕ ГИББСА.
ХИМИЧЕСКИЕ ПОТЕНЦИАЛЫ

Общие соотношения (2.55) — (2.58) выведены для систем,
сохраняющих постоянную массу, например для 1 моля вещества.
Если же в системе происходит переход вещества из одной части
ее в другую, удобнее рассматривать отдельные части как само-
стоятельные системы, масса которых меняется вследствие проте-
кания в них химических или физических процессов. В этом случае
изменение любой термодинамической функции будет зависеть не
только от переменных /?, К Т и S, но и от количества вещества,
введенного в систему или выведенного из нее.

Если система содержит nr n v ... , пк молей соответствующих
веществ, то любую экстенсивную функцию состояния, напри-
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мер G, следует считать в общем случае еще и функцией количест-
ва вещества в системе:

G =f(T,p, NV nv ..., пк) , (2.79)
откуда

^ . ( 2 . 8 0 )

Введение некоторого количества dn. молей /-го компонента
при постоянном количестве других компонентов и постоянных Т
и р будет увеличивать значение энергии Гиббса G на величину

dG. - \х. dn. , (2.81)
где ц. — коэффициент пропорциональности. Аналогичные изме-
нения будут вызваны прибавлением других компонентов. Общее
изменение dG можно представить соотношением:

dG = \i{ dn{ + \i2dn2 + ... + \ik dnk + Гф - &/7\ (2.82)
или

rfG = -SdT + Vdp + £ ц( dn. , (2.83)
которое получило название ф у н д а м е н т а л ь н о г о у р а в н е -
н и я Г и б б с а .

Из уравнений (2.80) и (2.83) следует, что

dG
Ц/ = "Г" ' ( 2 - 8 4 )

\.dniJTp^
 v '

т.е. коэффициент пропорциональности в уравнении (2.81), полу-
чивший название х и м и ч е с к о г о п о т е н ц и а л а (Дж.Гиббс,
1875), равен приращению энергии Гиббса (или любой другой ха-
рактеристической функции) при увеличении массы данного ве-
щества на 1 моль, если массы всех остальных веществ1, темпера-
тура и давление (или другие естественные переменные для других
функций) остаются постоянными.

Химический потенциал называют еще парциальной моль-
ной энергией Гиббса, поскольку последняя берется при постоян-
ных/? и Г (как и другие парциальные величины по определению),
и обозначают как

п.=а. (2-85)

1 Это записывается обычно в виде индекса п. (см., например, уравнение (2.84)).
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В соответствии с этим уравнением и соотношением (2.69)
можно записать:

ц. - ц°, + RTlnp. , (2.86)

где ц° = Д7). Следовательно, химический потенциал любого из
компонентов смеси пропорционален парциальному давлению газа
или пара над этим компонентом. Для реальных газов справедли-
вым будет соотношение:

ц.= ц'+/г71пу:. (2.87)

В равновесии, когда, например, dG = О при р, Т = const,
должно соблюдаться следующее условие:

S ц. dn = (). (2.88)

Условием протекания самопроизвольных процессов при р,
Т= const может служить неравенство:

I \i.dnt< 0. (2.89)

§ 19. ВЛИЯНИЕ ВНЕШНИХ УСЛОВИЙ НА РАВНОВЕСИЕ

Если система находится в состоянии равновесия, то при
действии на нее сил, изменяющих какое-либо из условий, опре-
деляющих положение равновесия, в системе усилится то из на-
правлений процесса, течение которого ослабляет эффект внеш-
него воздействия. Это положение называется принципом сме-
щения равновесий, или принципом Л е - Ш а т е л ь е — Брауна
(1884—1887). Внешнее воздействие обычно осуществляется путем
подвода или отвода тепла, тех или иных веществ, сжатия или
расширения системы. Эффектами воздействия будут изменения
температуры, концентрации или давления соответственно.

С помощью принципа Ле-Шателье — Брауна можно уста-
новить, в каком направлении сместится равновесие под влияни-
ем внешних сил, но нельзя определить, насколько сместится рав-
новесие. На этот вопрос можно получить ответ только при изуче-
нии химического равновесия.

ГЛАВА 3 УЧЕНИЕ О ХИМИЧЕСКОМ РАВНОВЕСИИ

§ 1. ЗАКОН ДЕЙСТВУЮЩИХ МАСС

Н.Н.Бекетов в 1856 г. впервые показал, что "действие газа
пропорционально давлению или массе". Два года спустя К.Гуль-
дберг и П.Вааге сформулировали з а к о н д е й с т в у ю щ и х м а с с ,
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согласно которому "химическое действие зависит от концентра-
ции реагирующих веществ'1.

Рассмотрим гомогенную газовую реакцию, протекающую
при постоянных температуре и давлении:

vlB1 +V2B2 + ... < > v\B\ +v\B\ + ... (3.1)

В закрытой системе (при постоянстве ее массы) исчезнове-
ние dn} молей вещества В,, dn~ — вещества В, и т.д. и появление
dn\ молей вещества В ', dn\ молей вещества В2 и т.д. происходит
пропорционально их стехиометрическим коэффициентам v,, v2,
... и \;'р v2, ... соответственно.

Установим связь dn. с v в виде соотношений:
dnl = \ 'Д, dn, = v,d£, n

dn\ = v',d£, dn\ = v ^ , y }
откуда получим, что

Величина £,, определяющая "пробег" реакции, была названа хи-
м и ч е с к о й п е р е м е н н о й . Так, при условии dE, = 0 все dn.= О,
а при Д^ = 1 все An. = v .

Изменение свободной энергии системы в соответствии с
уравнениями (2.82) и (3.2) равняется (при Т, р = const):

dGr.p = E(v>'7-) dt - Z ( v ; n y ) dt, = E(v,n,) <%. (3.4)

В выражении Z(v. \i) стехиометрические коэффициенты
исходных веществ берут с отрицательным знаком.

Разделив обе части выражения (3.4) на (й,, получим изме-
нение энергии Гиббса при Д£ = 1 (когда все вещества прореаги-
руют в соответствии с их стехиометрическими коэффициентами)
или, иными словами, получим значение свободной энергии ре-
акции:

Подставляя в это уравнение значение \1. из уравнения (2.86),
найдем, что

AG7\p = Zv/M"/ = v i ^ ' + v ' ^ r i n / y + v'2\i°2'+v'2RT\nPi +

- v]RT\nP] - v2\x°2 - v2RT\nP2-... ( 3 5 a )



Здесь Р. — парциальные неравновесные значения давлений от-
дельных компонентов в исходной смеси, подчиняющиеся закону
Дальтона (1801):

L р.=р. (з.б)
В свою очередь эти парциальные давления P. l связаны с общим
давлением Р через соотношение

Р, =

где х — мольная доля компонента в смеси:

(3.7)

х, = ~ ^ - . (3.8)

Здесь п. — число молей данного компонента в смеси, состоящей
из Ел. молей всех компонентов.

Группируя подобные члены в уравнении (3.5а), получим
соотношение:

R T l n (3-9)

или в более компактном виде:

При достижении состояния равновесия:

A G T,p =

(3.10)

(З.П)

откуда

In = In
равн

равн

При постоянной температуре

1

RT
v,n° - const,

поэтому левая часть уравнения (3.11) тоже постоянная.
Обозначим эту постоянную через \пК и перепишем уравне-

ние (3.11а) в виде:

1 При не очень низких далениях вместо парциальных давлений Р. надо исполь-
зовать парциальные летучести /..
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= In • р

равн ; л ; ' ; л , " гавн

= 1 " ^ » , (3.12)

откуда

(3.13)

Постоянная К называется к о н с т а н т о й р а в н о в е с и я . Ее
величина характеризует равновесие системы, возникающее при
протекании в ней равновесных химических реакций. Она зависит
только от температуры и не зависит от давления (при не очень
высоких давлениях).

Соотношение (3.13), связывающее парциальные равновес-
ные давления компонентов в выражении константы равновесия
К, носит название з а к о н а д е й с т в у ю щ и х м а с с . Этот закон
показывает, что величина константы равновесия не зависит от
того, какие компоненты применяются в качестве исходных ве-
ществ и в каких относительных количествах они введены в реак-
цию. Однако нельзя изменить концентрацию ни одного из компо-
нентов без того, чтобы это не повлекло за собой такого измене-
ния концентраций всех остальных компонентов, которое приво-
дит к прежнему численному значению константы равновесия при
данных условиях.

§ 2. УРАВНЕНИЕ ИЗОТЕРМЫ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

Подставив в уравнение (3.10) значение ЕУ.Ц°из уравнений
(3.11а) — (3.12), найдем для не очень высоких давлений соотно-
шение

AGT = RT ln Y\P,v' -RTlnKp, (3.14)

характеризующее протекание изобарно-изотермических процес-
сов. Для других изотермических процессов можно получить ана-
логичное соотношение

AGf = RT In П cj

1' - RTIn Kc , (3.15)

где величины с. — начальные неравновесные концентрации реа-
гентов, выраженные в молях на литр раствора (смеси).
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Уравнения (3.14) и (3.15) называются у р а в н е н и я м и и з о -
т е р м ы х и м и ч е с к о й р е а к ц и и . Если из каких-либо косвен-
ных данных вычислить значения свободных энергий некоторой
реакции (Д(7гили AGp, то для заданного состава исходной смеси
реагентов с помощью уравнений изотермы реакции можно
определить, в каком направлении и до какого предела реакция
может идти в данных условиях. Очевидно, чем выше абсолютные
значения AGT или AG'T , тем дальше от равновесия находится
система.

§ 3. СТАНДАРТНЫЕ СВОБОДНЫЕ ЭНЕРГИИ РЕАКЦИЙ

Если в течение всего процесса парциальное давление каж-
дого компонента равно 1 атм или концентрация каждого из реа-
гентов равна 1 моль/л, то уравнения (3.14) и (3.15) примут вид:

AG°T=-RT\nKp, (3.16)

AG*

T =-RT\nKp. (3-17)

Значения AG°T и AG*

T , относящиеся к таким условиям, на-
зываются с т а н д а р т н ы м и с в о б о д н ы м и э н е р г и я м и р е а к -
ц и й . Соотношения (3.16) и (3.17) позволяют вычислять значения
К и Кс из термохимических данных без экспериментального изу-
чения равновесий. Действительно, поскольку для изотермических
процессов

AG =AH -TAS,
то для стандартных условий

AG°=AIP-TAP. (3.18)
Из уравнений (3.16) и (3.18) получаем:

(3.18а)
+

RT RT R

Как показано ниже, с помощью таблиц стандартных вели-
чин и степенных радов теплоемкостей, необходимых для вычис-
ления значений Д#° и AS°T в интервале температур от 298 до Г К
(см. уравнения 1.31, 1.49а, 2.14а), можно определять направление
и глубину протекания самопроизвольных процессов.

§ 4. КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЯ ПРИ РАЗЛИЧНЫХ СПОСОБАХ
ВЫРАЖЕНИЯ СОСТАВОВ

В учении о химическом равновесии часто конечной зада-
чей расчета является вычисление равновесного выхода одного (или
нескольких) продукта реакции. При этом под равновесным вы-
ходом (или просто выходом) продукта принято понимать моль-
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ную долю (%) этого вещества (продукта) в образующейся смеси
веществ при установлении в ней равновесия.

Для расчета равновесных выходов продуктов реакции не-
обходимо из вычисленных каким-то образом значений констант
равновесия Кр и Кс (при определенных условиях) получить кон-
станту равновесия, связывающую мольные доли (х) компонен-
тов реакции:

К. = (3.19)

равн

Известно, что
р. = х.Р,

где Р — общее давление (теперь уже в равновесной) смеси. По-
этому из уравнений (3.13), (3.19) получим:

Кг = крр-
Av (3.20)

где Av = Ev'. — Sv. — изменение числа молей газов (или паров) в
результате реакции вида (3.1). Из соотношения (3.20) видно, что
константа Кх зависит не только от температуры (через зависимо-
сти К от Г и в меньшей мере Рот 7), но и от общего давления в
системе.

Лишь для реакций, протекающих без изменения числа мо-
лей газа (Av = 0), например для реакции

N, + CL 2NO,

значение Кх — Кр и не зависит от давления, как и К (при не очень
высоких давлениях).

Из соотношения (3.20) можно получить еще одно условие,
при котором Кх= К , а именно при Р = 1 атм. Последнее имеет
место при проведении реакций в открытых системах при посто-
янном давлении (1 атм), например в потоке газов.

Для реальных газов при высоких давлениях (сотни и тысячи
атмосфер) соотношение (3.16) теряет силу, а справедливым
становится равенство

AG\ = -RTln Kf, (3.21)

где

Kf - (3.22)

-равн
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есть константа равновесия, выраженная через летучести реаль-
ных газов. Однако вследствие того, что

А = Y, P, ,
из уравнений (3.20, 3.22, 2.76) получим:

(3.22а)

KX = -^P'AV. (3.23)
у

В свою очередь своеобразная константа К, выраженная через
коэффициенты активности компонентов, по аналогии с уравне-
ниями (3.13, 3.19, 3.22) запишется в виде:

(3.24)

равн

В разбавленных растворах наиболее употребляемой констан-
той равновесия является Кс, определяемая как

(3.25)

равн

Учитывая, что по определению

п, _п, V
(3.26)

где V_ — мольный объем смеси (раствора), получим соотноше-
ние, устанавливающее связь между Кс и Кх:

= К„VЙ

Av (3.27)

из которого видно, что Кх — Кс при Av = 0. С другой стороны, при

К. = 1 л/моль также Кх — Кс .

В не очень разбавленных растворах вместо концентраций
используются активности, введенные Льюисом для растворов по
аналогии с летучестями для газов, т.е.

*/-ГЛ. (3.28)
В связи с этим уравнение (3.17) преобразуется в иное:

AG*

T=-RT\nKa , (3.29)
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где (3.29а)

равн

константа равновесия, выраженная через активности компонен-
тов в растворе (смеси). В результате этого в общем случае (для
концентрированных и разбавленных растворов) получаем соот-
ношение:

v - а r/Av

Х " Ж Г •
(З.ЗО)

Для газовых систем при не очень высоких давлениях, когда
газы приближаются по свойствам к идеальным, можно найти связь
между pi и с.:

(3.31)

и между К и К\

Кр = (3.32)

Из этого соотношения и уравнения (3.20) можно заметить, что
при AV = 0

§ 5. КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ РЕАКЦИЙ ИЗОТОПНОГО ОБМЕНА

Изотопный состав ряда легких элементов, особенно кисло-
рода, является своеобразной характеристикой горных пород. В
магматических породах он определяется исходным веществом
первичной магмы и последующим процессом фракционирования
изотопов в ходе кристаллизационной дифференциации.

В осадочных породах он отражает состояние равновесия
между продуктами выветривания, например, глинистыми мате-
риалами или химическими осадками (кальцитом) и метеорными
или морскими водами.

Изотопный состав кислорода выражается обычно в виде
следующего соотношения (%о):

8 18 О /16 О

18 о/16О в / 1 • 1000 ; (3.34)
18О / 1бОВСТандаРтс

здесь для стандарта современной морской воды найдено: 1 8О/1 6О =

0,2/99,8 и г>18 16Q = о. В метеорных водах £i«o/«*o меняется от —10
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до —4%о, в вулканических водах оно составляет ~ 7%о. В
глинистых сланцах оно колеблется от 14 до 19, в мантийном
субстрате — от 5,3 до 6,3%о. После дифференциации базальтовой
магмы оно может увеличиться до значения > +8%о.

Распределение изотопов сильно зависит от температуры,
как любое другое равновесие. Опыты показывают, что фракцио-
нирование изотопов уменьшается с ростом температуры, и при
достаточно высоких температурах оно прекращается вследствие
чисто вероятностного распределения изотопов.

Рассмотрим в общем виде некоторую простую реакцию изо-
топного обмена вида:

аА1 + ЬВ2 <=> a\ + ЬВ{ , (3.35)
в которой индекс 1 отвечает легкому, 2 — тяжелому изотопу не-
которого общего для молекул А и В элемента. Примерами таких
реакций изотопного обмена являются реакции обмена изотопов
кислорода:

1 6 О 2 + 2 Н 2

1 8 О ^ 1 8 О 2 + 2 Н 2

1 6 О , (3.36)

С 1 6 О 2 + 2 Н 2

1 8 О ^ С 1 8 О 2 + 2 Н 2

1 6 О - (3-37)

Константа равновесия любой из этих реакций может быть
выражена через соотношение молекулярных сумм по состояниям
Q. , пропорциональных объемно-мольным концентрациям "с."
веществ, так что для реакции (3.35) запишем:

(3.38)

Суммой по с о с т о я н и я м любой молекулы (или
атома) называется просуммированная по всем уровням энергии
величина

G i = I « , e - " / t 7 \ (3-39)

где 8. — энергия определенного / -го уровня; g. — так называемый
статистический вес (или вырождение) некоторых /-х уровней,
обладающих практически одинаковой энергией.

При отсутствии взаимодействия между различными видами
движения можно записать для не очень высоких температур вы-
ражение:

Q = Q Q Q , (3.40)
в котором индексы при сомножителях указывают на виды движе-
ния.
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В этом случае при использовании так называемого правила
произведения для многоатомных молекул, состоящих из п ато-
мов, можно получить отношение сумм по состояниям для двух
изотопических модификаций какой-то молекулы:

и,,е

Здесь a — числа симметрии, указывающие на число тождествен-
ных конфигураций при повороте молекулы на 360° (например, у
молекул Н2 , 16О2 , С16О2 и т.п. а=2, а у молекул НС1, HD, 16О18О
и т.п. G=l); т х и т 2 — массы обменивающихся изотопных атомов;
к=5 у линейных и 6 — у нелинейных молекул; так что Ъп—к есть
число возможных колебаний в молекуле; г — число обмениваю-
щихся изотопных атомов между молекулами. Величина и. —
приведенная частота /-го колебания, равная:

и = , (3.41а)
' кТ

где Аик — постоянные Планка и Больцмана (см. уравнение 1.41а);
с — скорость света (2,998-101° см/с); со. — частота /-го колебания
(см-»).

Для двухатомных молекул отношение сумм по состояниям
будет иметь вид:

Qx a2{mj ll-e-'A ще^'г ' {ЪМ)

*\
Определив отношения сумм по состояниям для всех реагентов,
можно затем с помощью формулы (3.38) вычислить значение кон-
станты равновесия реакции изотопного обмена при определен-
ной температуре. Расчет равновесия реакции (3.37) показал, что,
например, при 600 К для этой реакции Кс — 1,023, т.е. близка к
единице. Такие значения констант равновесия наблюдаются при
обмене изотопов практически всех элементов, кроме водорода.

§ 6. КОМБИНИРОВАНИЕ РАВНОВЕСИЙ

Если равновесие какой-то реакции экспериментально ис-
следовать трудно или совсем невозможно, полезно применить
метод комбинирования равновесий других реакций, из уравне-
ний которых путем несложных алгебраических операций можно
получить уравнение необходимой реакции. Проведя аналогичные
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2AG2
2COr + 2H2On • 2 C O i f + 2Н2.г

2 С 0 г + O2,r + 2Н2.г

Рис. 12. Цикл для определения свободной энергии диссоциации водяного пара

алгебраические действия со стандартными свободными энергия-
ми реакций, получим искомое значение AG°T или AG*

T данной
реакции. При этом надо иметь в виду, что в разных реакциях одни
и те же вещества должны вводиться в одинаковых агрегатных
состояниях, полиморфных модификациях и при одинаковых
условиях (температуре и давлении).

Пример 3.1. Определить AG° и К реакции диссоциации
водяного пара:

1. 2Н2Оп ^ = ^ 2 Н2 + О2, AG] = ? при 1396 К и 1 атм,
если известно, что для реакций:

2. СО + Н2Оп i—>CO2+ Н2, AG°2 = 9581 Дж/моль,

3. 2 СО + О21—>2 СО2, AG; = -316101 Дж/моль
при той же температуре.

Решение. Для решения этой задачи воспользуемся циклом
(рис.12).

Из рисунка видно, что
АС; = 2AG; - AG; = 19162 - (-316101) - 335263 Дж/моль.
Согласно уравнению (3.16) получим:

Л"° 3 3 5 2 6 3 =-28,89,
RT 8,314 1396

откуда

К

Г 2

Ря,Ро
/?Д396 = 2,910

-13

атм.
" " " • JpaBH

Расчеты указывают на то, что при Т— 1396 К диссоциация водя-
ного пара практически не происходит.

§ 7. ГЕТЕРОГЕННЫЕ СИСТЕМЫ

Вывод закона действующих масс был выполнен для гомо-
генных систем. В случае гетерогенных систем, в которых жидкие
или твердые вещества не образуют растворов друг с другом и с

5 Зак. 3147 б 5



газообразными веществами, химические потенциалы этих кон-
денсированных веществ при постоянной температуре будут по-
стоянными, как и давления насыщенных паров над каждым из
таких веществ в смеси.

В этом случае уравнение реакции следует записать в виде

V.В' + v',B',+...+
2 l 1

P' 2 D' 2 +.. . ,
(3.43)

где Р D K — вещества в конденсированных фазах, a v.B. — в газо-
вой фазе. При равновесии

V, v2 p{ &

Ръ\Ръ2--РцРъ2 •
V, V^ Pi ft

Р в , Ръ2 • •• PD, PT>2 •
равн

vj vi

в\ Рв2 •

•const, (3.44)

равн

где pD и pD. — постоянные величины при определенной темпера-
туре. Разделив значение К на "const", получим новую постоян-
ную, которая будет условной константой равновесия гетероген-
ной реакции:

(3.44а)

равн

Пример 3.2. При диссоциации карбоната кальция

СаСО
3,т

СаОт + СО2

образуются газообразный оксид углерода (IV), а также твердый
оксид кальция и остается какая-то часть непродиссоциированно-
го карбоната кальция. Для этой реакции константа равновесия
(диссоциации) равна:

РСО2 • РСаО
= рсо - c o n s t ,

равн

или

Рсо2 = К'р = f{T) . (3.45)
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Отсюда следует, что для каждой температуры давление оксида
углерода (IV) над карбонатом кальция при равновесии будет ве-
личиной постоянной, не зависящей от количества СаСО3 и СаО
в системе.

Это равновесное давление при диссоциации твердых тел
называется давлением (или упругостью) диссоциации. Аналогич-
ный результат получается при диссоциации других карбонатов,
кристаллогидратов и т.п. Температура, при которой давление дис-
социации достигает 1 атм, называется температурой разложения
соединения. Очевидно, что разложение в открытом сосуде при
температуре выше температуры разложения (например, выше 880°С
для СаСО3) будет происходить до полной диссоциации данного
соединения.

§ 8. ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ НА ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ.
УРАВНЕНИЯ ИЗОБАРЫ И ИЗОХОРЫ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

Продифференцируем уравнение изотермы химической ре-
акции (уравнение 3.14)

AG = ЯТ1пЦР;< - RT In К р

i

по температуре, учитывая, что все величины Р{, Р2, ..., Р'{, Р*

т ... —
парциальные неравновесные давления компонентов, не завися-
щие от температуры величины, поскольку они произвольно нами
выбраны. В таком случае

[^] UP,^RlnKp-RTd-^. (3.46)

Подставляя затем значения AG и (dAG/dT) из уравнений (3.14)
и (3.46) в уравнение Гиббса—Гельмгольца (уравнение 2.65):

найдем, что

RT\nl\Pi -RT\nKp = АН + RTlnYIP*

1 - RT In К р -
i i

-RT
din К p

dT
После сокращения подобных членов получим соотношение:
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dlnKP _ A#_ (3 47)
dT RT2 '

устанавливающее связь между изменением константы равнове-
сия с температурой и тепловым эффектом реакции, протекаю-
щей при постоянном давлении. Такое соотношение называют
у р а в н е н и е м и з о б а р ы х и м и ч е с к о й р е а к ц и и . Для процес-
сов, происходящих при постоянном объеме, можно получить
уравнение изохоры химической реакции:

< " " * At/

- ( 3 4 8 )dT

Последние уравнения в дифференциальной форме выража-
ют изменение константы равновесия с температурой и называются
у р а в н е н и я м и В а н т - Г о ф ф а . Согласно этим уравнениям
влияние температуры на константу равновесия определяется
знаком АН (или AU): если АН < О (экзотермическая реакция),
повышение температуры уменьшает величину К, смещая равно-
весие влево. Если же, наоборот, АН > О (эндотермическая реак-
ция), рост температуры приводит к увеличению К, т.е. смещает
равновесие вправо.

§ 9. ЗАВИСИМОСТЬ КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЯ ОТ ТЕМПЕРАТУРЫ

Для расчета равновесных выходов при различных темпера-
турах следует установить зависимость К (или К) от температуры
в явном виде. С этой целью в уравнении (3.47) или (3.48) разде-
лим переменные:

p = j d T (3.49)
Р RT2

и, проинтегрировав обе части полученного уравнения, найдем,
что

In К ( A H J T +const. (3.50)
Р J RT2

а. В первом приближении для небольшого интервала темпе-
ратур, когда можно принять АНТ = const = Д//298 , получим
выражение:

In К = - ^ 2 9 1 + Const. (3:50а)
Р RT

Графически такая зависимость изображается прямой, тан-
генс утла наклона которой к оси абсцисс равен — AH/R (рис.]3),
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InК,

Рис. 13. Зависимость In К от \/Т

В 1/Т

а отрезок, отсекаемый этой прямой на оси ординат, равен по-
стоянной интегрирования.

Здесь следует обратить внимание студентов на то, что в
подобных графических расчетах тангенс утла вычисляют из отно-
шения длин соответствующих катетов, взятых в определенных
единицах измерения, но никоим образом не по углу наклона на
графике, зависящему от произвольно выбранного масштаба.

б. В пределах небольшого интервала температур Т1 — Т мож-
но получить после интегрирования уравнения (3.49) в опреде-
ленных пределах выражение:

In К т = In К т +
АИ AT

R ТХТ
(3.51)

где АТ= Т~ТХ . Умножив левую и правую части уравнения на
—RT, найдем зависимость стандартной свободной энергии реак-
ции от температуры:

- ДCry- + (3.52)

Здесь — некоторая зависящая от температуры поправка к

равная в данном случае:

AH AT (3.52а)

Пример 3.3. Для реакции конверсии оксида углерода (II),
возможной при вулканической деятельности,

СО + Н,О = СО, + Н, ,
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значение К) ~ 4,12 при 800 К. Вычислить К при 600 К, если
принять, что в этом интервале температур АН = const. Ниже при-
водятся необходимые для расчета теплоты образования реагентов
(кДж/моль):

AfHCOi - -393,50; А/Ясо = -110,50; Л/# н 2 оп = -241,84.

Решение. Используя следствие из закона Гесса (см. уравне-
ние 1.24), находим тепловой эффект реакции:

Л# = А / Я С о 2 - А/Ясо - А/ЯН2оп - -393,50 ~ (-110,50 - 241,84) =
= -41,17 кДж/моль = -41170 Дж/моль.

Мы здесь преднамеренно переводим кДж в Дж перед рас-
четом К, чтобы не допустить обычной (для студентов) ошибки,
получающейся при делении АН (выраженной чаще в кДж/моль)
на значение /?, выраженное в Дж/моль*К.

Используя теперь уравнение (3.51), получим:

e ,416 + 2,063 = 3,479,

откуда КрШ = 32,44.

Высокое значение Кр указывает на то, что при 600 К реакция
пойдет самопроизвольно слева направо.

в. Во втором приближении расчетов К при определенной

температуре (когда АСР= const и АН = Л7)) необходимо сначала
вычислить АН в интервале изменения температур, чаще всего от
298 до Т К:

АНТ = Д# 2 9 8 + АСр(Т - 298). (3.53)

Значения АНШ и АСр 298 можно найти в различных справочниках
термодинамических величин (см., например, цитируемые в конце
книги). Затем в результате интегрирования уравнения (3.49)
получим выражение:

In КрТ = In Кр.ш + \ ^~2dT = In Кр<ш + J
298 RТ 298 RT

298 RT 298 RT
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После интегрирования и приведения подобных членов имеем:

In КрТ = In Kp2% +

(ЛЯ 2 9 8-298ЛС,)

2987 (
>СВ In J- I • (3-54)

Величину \пК 298 можно также получить из справочных таблиц

через значения AG°m реакции, учитывая, что из уравнения (3.16)

In A, =-AGT/RT .

По

где

аналогии с

L

АТ - ДГ298

уравнением (3.52)

\G°T = Д(72°98 + Д ,

( Д Я 2 9 8 - 2 9 8 Д С

298

запишем:

>)
\ ) + с т

р " 298

(3.55)

г. Наконец, в третьем приближении расчета химических
равновесий при различных температурах учитывается действитель-
ная зависимость теплоемкостей всех реагентов от температуры,
например, в виде степенных рядов:

АСр = Аа +AbT+ AdT2.
р

В этом случае сначала с помощью формулы Кирхгофа находим

АНТ:

т
АНТ = А# о + J = Д# о + AT + ВТ2 + Z)73,

где
А = Аа В= , D = Ad/3.

Здесь, как и раньше, для расчета постоянной интегрирования
АН0 надо знать хотя бы одно значение АНТ , например Д# 2 9 8 .

Подставляя затем значение АЛтъ уравнение (3.49) и интег-
рируя его, находим:

In А", , = const, (3.56)

или
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In Кр Т = - ^ ^ + f -^JAT + ВТ2 + £Г3) + const.
RT

Окончательно получим:

\nKDT = - ^ +\-^ЦAT + ЯГ 2 +/)Г3) + const. (3.56а)

Умножив на (-RT) левую и правую части этого уравнения,
находим зависимость свободной энергии реакции от температу-
ры в виде:

AC; =АН0-АТ\пТ-ВТ7-- + JT, (3.57)

где / = —/?const — постоянная интегрирования.
Из уравнений (3.56) и (3.16) можно найти также, что

AG? = Л#о -T\^-\ACpdT +JT. (3.58)
Т о

Если теперь выражение (3.58) записать как определенный инте-
грал, получим следующее уравнение:

откуда

\>AG°T -
+T±

J\
(3.60)

\ т}Т г,
Последнее уравнение идентично уравнению (3.58), коща 7j—>0 К и

Определение / в уравнениях (3.61) и (3.57) возможно только при
использовании тепловой теоремы Нернста.

§ 10. ТЕПЛОВАЯ ТЕОРЕМА НЕРНСТА

В.Нернст (1906) предположил, что вблизи абсолютного нуля
производная максимальной работы по температуре в конденси-
рованных системах равна нулю, т.е.
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й а § ч =0,или r4rk) =0. (3.62)
В соответствии с этой гипотезой Нернста из уравнений

(2.65) — (2.68) должно следовать, что

lim AF = lim At/, lim AC = lim AH . (3.63)

Поскольку из экспериментальных данных известно, что для всех
веществ

lim Cv - lim Cn = 0,

то из уравнений Кирхгофа (1.45), (1.46) вытекает:

hm = l i m - — - = 0 .

т-Л аТ ) v т-Л оТ )

(3.64)

(3.65)
•у ' ->v\ . - . • р

Вследствие этого, аналитическим выражением т е п л о -
в о г о з а к о н а ( т е о р е м ы ) Н е р н с т а будут равенства (при
Г - Ю ) :

А С о = Д#с (3.66)

.. (dAG\ ,. (о>АН) .
lim = lim = 0 .
T^\ffT)p T^\ffT)p

Из последнего соотношения вытекает, что вблизи абсолют-
ного нуля для любых химических или физических процессов

lim AS - lim ACn - 0. (3.67)

На рис.14 изображены зависимости AG и АН от температуры.

Рис. 14. Зависимость АН и AG
от температуры

АНт
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Применим теперь тепловую теорему Нернста к химическим
равновесиям. Сопоставляя уравнения (3.63) и (3.61), сначала на-
ходим, что / = 0. Подставляя затем из уравнения (3.63) в уравне-
ние (3.60) вместо АНТ величину &Н0 и вместо TJ в нижний предел
интеграла 0, получим уравнение:

т НТТ

AG°T =AH0-TJ^rJACpdT , (3.68)
о ?" о

которое в другом виде,

AG°T = Д#о-ГДФг, (3-69)

широко используется для расчета химических равновесий. В этом
уравнении функция Фг определяемая соотношениями:

_ AG°T - AHQ _ AG°T - AU0 Ч (3.69а)
т т т

называется приведенной энергией Гиббса.Ее значения
широко табулируются для разных веществ подобно стандартным
значениям АН\ Д(7\ Ср и 5°.

§ 11. ТРЕТИЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ

В соответствии с тепловой теоремой Нернста некоторые
свойства конденсированных веществ (объем, упругость, поверх-
ностное натяжение и другие) вблизи абсолютного нуля переста-
ют зависеть от температуры. Это означает, что в этом случае из-
менение температуры не приводит к работе расширения или сжа-
тия.

Исходя из опытных данных, Нернст высказал идею, что
его тепловая теорема является следствием некоторого общего
закона термодинамики, независимого от ее первого и второго
законов. Так, если согласно первому закону "нельзя построить
машину, которая бы производила работу из ничего", а второй
закон утверждает, что "нельзя построить машину, непрерывно
превращающую теплоту окружающей среды в работу", то новый,
т р е т и й з а к о н т е р м о д и н а м и к и утверждает, что "нельзя
построить машину, которая нацело отнимала бы всю теплоту тела,
охлаждая его до абсолютного нуля".

Иными словами, третий закон термодинамики отождеств-
ляется с принципом недостижимости абсолютного нуля. Чтобы
прийти к этому принципу, надо к первым двум законам добавить
постулат о равенстве производных:
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fdAG] (dAH\

В то же время из третьего закона не вытекает тепловая теорема
Нернста, а именно та ее часть, которая приравнивает указанные
выше производные нулю. Чтобы получить и эту часть теоремы
Нернста, надо к третьему закону термодинамики добавить опыт-
ные данные об уменьшении до нуля теплоемкостей конденсиро-
ванных веществ вблизи абсолютного нуля.

§ 12. РАСЧЕТ ХИМИЧЕСКИХ РАВНОВЕСИЙ ЧЕРЕЗ СТАНДАРТНЫЕ
ТЕПЛОТЫ ОБРАЗОВАНИЯ И ЭНТРОПИИ

Стандартную свободную энергию и, соответственно, зна-
чение константы равновесия любой реакции при любой темпера-
туре можно вычислить, если известны зависимость теплоемкостей
всех веществ от температуры для всего интервала температур, а
также значения стандартных энтропии и теплот образования всех
реагентов.

В соответствии с уравнением Гиббса—Гельмголыда для любой
температуры имеет место соотношение типа (2.50):

AGT

Однако, поскольку в некоторых справочниках приведены значе-
ния стандартных величин отдельных веществ только для 298 К
(S°29V А/Г298), ВЫЧИСЛИМ сначала для реакции значения разно-
стей:

А ^ = _ . ' 'прод

/прод

Здесь индексы "прод" и "исх" относятся к продуктам реакции и
исходным веществам. Определяя затем через АСр разность,

в виде зависимости АС =Д7), вычислим с помощью соотноше-

ния (2.15а) и (1.48) AS°T и АН°Т :

AS°T = Д<>2°98 + J ^JL dT ,
298 l
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т
АН ? = Л# 2 9 8 + \АСр dT .

298

Наконец, из последних двух уравнений и соотношений (2.50)
можно вычислить и значение свободной энергии реакции при
некоторой температуре Т.

Т Т \Г
AGr = Л # 2 9 8 - 7A^298 + \ACpdT - Т J — р - dT . (3.70)

298 298 Т

а. В простейшем случае, когда ЛС = 0, во всем интервале

температур от 298 К до Г К получаем:

- Ai7298 ~ 7^^298
и, соответственно:

б. Если АСр = const в этом интервале температур, то после
интегрирования уравнения (3.70) имеем:

AG? = АН°Ш - TAS°m + ЛСр,29|(Г - 298) - Т In (3.73)

или

G°AG°T = ДЯ 2° 9 8 - 7А52°98 - ТАСр , т Г ( Т / 2 9 S ) , (3.74)
где

I298) - In — + — - 1 • (3.74a)
; 298 Г

Значение Д Г/298) было впервые вычислено Г.Улихом (1940) для
разных температур и называется иногда функцией Улиха. Соот-
ветственно, значение In К т равно:

1 п К ^ Ж +

А 5 Ж + ^£РЖР(Т/2Щ. (3.75)
р Г RT R R У J K '

в. Наконец, если AC ^ const, суммарная теплоемкость ре-
акции представляется выражением

АСр = Аа + АЬТ + AdT2 + Ad'T2.
В этом случае уравнение (3.70) преобразуется в форму
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AG°T= A H ° m - TAS°9S - Т J ZL jACpdT, (3.76)
298 T 298

откуда, с учетом зависимости (1.31а), получим:

(IT
AG°T = Л # 2 9 8 - TAS°29S - Т{Аа \ - - J D T -

298 Т 298

т ит Т Т ,т Т Т ,т Т (3.77)
-Л* { 5 № -Ad j ^ \f-dT -М { ̂  |Г-2^).

298 -< 298 298 1 298 298 ' 298

Двойные интегралы в этом уравнении вычислены М.Темкиным и
JI.Шварцманом для различных температур и сведены в таблицы в
виде коэффициентов MQ, Mv M2 и M v так что уравнение (3.77)
можно упростить до вида:

2°98 - Т(&аМ0 + АЬМХ + AdM2 + ЛйГ М_2). (3.78)

Сопоставляя уравнения (3.74), (3.77) и (3.78), найдем, что

Мо = F(r / 298). (3.78а)
Вычисляемые в последнем приближении значения In АГ г

могут быть представлены в виде соотношения:

In к = _ ̂ Ж + ^Ж + 1 ( Д а Л / 0 + ДШ, + Д^Л/2 + Ad1 M_2)
RT R R

(3.79)

§ 13. ВЛИЯНИЕ ДАВЛЕНИЯ НА ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

Давление — второй интенсивный параметр, оказывающий
большое влияние на химические и особенно геохимические рав-
новесия, имеющие место в недрах Земли при очень высоких дав-
лениях. В соответствии с соотношением (2.58) при постоянной
температуре для одного вещества при изменении давления имеем:

dG = Vdp, GP

T = G°T +P\Vdp, (3.80)
l

где G\— №г

прир =1 атм, а для любой реакции будет имет место
соотношение:

р

&G$ = AG°T +\AVdp. (3.80а)
i

При не очень высоких давлениях, когда газы можно считать
идеальными, изменение объема в реакции будет равно:
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AV=AnRT/p, (3.81)

а при величине пробега реакции Л!; = 1 получаем, что An = AV И,
соответственно,

AV= AvRT/p. (3.81а)
Из уравнений (3.80а), (3.81а) находим:

- AG°T + AvRT\np (

или

AG% = AGj + A\, (3.82a)

где Ар = AvRTln p .
Очевидно, при высоких температурах и давлениях эта по-

правка будет очень большой. Так, например, для реакции между
идеальными газами при 1000 К и 10000 атм (10 килобар) и Av = 1
она составит: А' = AvRTln р = 8,3141000 In 10000 = 76,6 кДж/моль.
Естественно, что при Av = 0 поправка также равна нулю: Ар = 0.

В реакции между конденсированными веществами (без уча-
стия газов) при изменении давления от 1 до р атм

=

(Дж/моль), (3.83)

где {V){ = см3/моль, {/?} = атм и 1 см3*атм = 1/9,87 Дж. Еслир » 1,
можно без особой ошибки считать, что

(ДЖ/МОЛЬ). (3.83а)+
9,87

Влияние давления на химические равновесия определяется
знаком величины AV. Если AV > 0 (Av > 0), то AGP

T > AG°T и
равновесие при повышении давления смещается влево. Если же
AV < 0 (Av < 0), то GP

T < G°T и с ростом давления равновесие
сместится вправо.

А.Ле Шателье (1884) установил, а К.Браун (1887) теорети-
чески обосновал принцип подвижного равновесия, согласно ко-
торому "изменение каких-либо параметров (Т, р, V) в равновесной
системе вызывает в ней процессы, противодействующие произ-
водимому извне изменению". Так, повышение температуры вы-
зывает реакции, идущие с поглощением тепла, повышение дав-
ления — с уменьшением объема.

' Фигурными скобками обозначена размерность величин У и р.
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Рис.15. Геотермические градиенты в
земной коре (р =1 атм, /°Ы1О|= ~85°С, по-
верхность Земли, Антарктида; р = 20 кбар

(-20000 атм), f = 1500—1600°С. магма)

шю вОО 1200*С

§ 14. ОДНОВРЕМЕННОЕ ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ И ДАВЛЕНИЯ
НА РАВНОВЕСИЕ

Внутри Земли существует тесная связь между температурой
и давлением (рис.15).

Поэтому, в общем случае, для расчета влияния температу-
ры и давления на равновесие надо использовать соотношение:

G'T= Д г + Д' (3.84)

Пример 3.4. Оценить возможность образования брусита
Mg(OH)2 из доломита CaMg(CO3)2 :

СаСО 3 т +СО2 гCaMg(CO3)2T + Н2Оп = Mg(OH)2T +

при 550°С и 1500 атм, если известны значения стандартных сво-
бодных энергий образования всех реагентов при 298 К и поправ-
ки Аг и Ар при образовании всех реагентов из простых веществ.

Вещество

CaMg(CO3)2,T
Н 2 О П

Mg(OH) 2,T

СаСО 3 ) Т

со,.г

Свободная энергия и поправки, кДж/моль

ДК?)298
-2164,8

-228,4
-844,9

-1128,8
-394,6

+35,9

Ат

-142,7
-60,2
-62,3
-79,5

-125,5

-64,4

hP
+9,6

+45,2
0,0

+5,4
+52,3

+2,9

Общее изменение AGPTB соответствии с уравнением (3.84) в этой
реакции равно: AGP

T = —25,6 кДж/моль, что указывает на воз-
можность образования в этих условиях брусита из доломита.

§ 15. ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНЫЕ МЕТОДЫ ОПРЕДЕЛЕНИЯ СТАНДАРТНЫХ
СВОБОДНЫХ ЭНЕРГИЙ РЕАКЦИЙ

В настоящее время к числу наиболее известных относятся
два метода определения AG°Tn Д б ^ и з экспериментальных дан-
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ных. Первым является метод, основанный на прямом изучении
равновесия и вычислении констант равновесия (и свободных энер-
гий реакций) из состава равновесной смеси.

Второй метод основан на измерении (там, где это возмож-
но) электродвижущих сил обратимых гальванических элементов
(электрохимических цепей), работа которых равна по определе-
нию:

А„= -zFE°= AG°, (3.85)
где z — валентность (заряд) иона, окисляющегося или восста-
навливающегося при работе элемента; F— число Фарадея, равное
96485 Кл/моль (кулон на моль), Е° — электродвижущая сила эле-
мента (В).

В последние годы чаще употребляются расчетные методы
определения А(7°,И AG*

T ПО стандартным теплотам образования и
энтропиям (или приведенным энергиям Гиббса) компонентов
реакции (см. уравнения (3.69), (3.78)), а также методы расчета,
основанные на применении для этой цели соотношений стати-
стической термодинамики.

§ 16. РАСЧЕТ РАВНОВЕСНЫХ ВЫХОДОВ

В состоянии равновесия соотношение между парциальны-
ми давлениями (или концентрациями) каких-либо двух или не-
скольких (но не всех) веществ может быть различным, в зависи-
мости от исходного состава системы. Однако соотношение между
этими величинами всех реагентов, отвечающее равенству,
например, вида (3.13):

п/ \ri, J p a B H

имеет строго определенное значение для заданной температуры.
Определив предварительно каким-то способом численное

значение Кр, можно затем из этого значения вычислить парци-
альное давление любого компонента в смеси при равновесии, а
затем из уравнения (3.7) р а в н о в е с н ы й в ы х о д этого к о м -
п о н е н т а (мольная доля, %).

Чаще поступают, однако, иначе: вычисляют сначала из зна-
чения Кр величину Кх (по уравнению (3.20)), а затем с помощью
уравнения (3.19) определяют 100 х. , т.е. все тот же равновесный
выход продукта.

Зная константу равновесия Кх , можно затем двумя различ-
ными способами, приводящими к одному и тому же результату,
вычислять равновесный выход продукта: а) через мольные доли
реагентов; б) через их степени диссоциации.
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Пример 3.5. Вычислить выход оксида азота (IV) при диссо-
циации диоксида азота (IV): N2O4^zr±2NO,, при 336 К и 1 атм,
если КрШ = 1,27. Определить, насколько изменится выход NO2

при повышении давления до 1000 атм, если при этих значениях
давления и температуры величина К = 0,056.

Решение. Для расчета выхода N u 2 запишем сначала выраже-
ние Кх через мольные доли реагентов. Предполагая, что в равно-
весной смеси имеется 1 — х молей N2O4 и х молей NO2, получим
при Р = 1 атм:

К * , = К 1,27 .(З-86)
1-х р

Решая это квадратное уравнение относительно х, найдем: х = 0,659,
откуда равновесный выход NOO равен: ЮОх — 65,9 % (мольная
или объемная доля, %).

В другом способе расчета равновесных выходов используем
степени диссоциации в качестве исходных величин. Если исхо-
дить из 1 моля N2O4, в равновесной смеси будут находиться: 1—а
молей N2O4 и 2а молей NO2, a общее число молей реагентов в
смеси составит: Ел. = 1 + а. Мольные доли реагентов при равно-
весии будут равны:

N 3 O 4 ~ , ' A N O 2 ~ ,
2 4 1 + а 2 1 - а

так что 1х. = 1.

В этом случае Кх, вычисляемая через степень диссоциации, примет
вид:

К. - ф ь — * Ч . (3.87)
% 2 о 4 1 - а

Подставляя в это уравнение значение Кх — 1,27 при Р= 1 атм,

находим, что а = 0,491, X N O 2 = = 0,659 и, как и ранее,
1 к а

При Р= 1000 атм имеем: Kf= Кр(Р-^0) = 1,27,

Kf 1 27
= 0,0227.x Ky "0,056

Из уравнения (3.86)

Кх - - ^ — = 0,0227

6 Зак. 3147 8 1



находим, что х = 0,1398. Следовательно, равновесный выход NO,
при 1000 атм уменьшится до значения: I OOJC = 13,98 %.

§ 17. ПРИНЦИПЫ РАСЧЕТА СЛОЖНЫХ РАВНОВЕСИЙ

В практике часто встречаются более сложные случаи, когда
из одного и того же вещества могут параллельно образовываться
два и более продуктов реакции:

К К
•В, А ^ ± С , А±=± D ... (3.88)

или, когда из продукта реакции как промежуточного вещества
образуются другие вещества, например, в последовательной ре-
акции

^UB^C

Рассмотрим сначала случай одновременного протекания в
системе ряда параллельных реакций. Запишем их в виде одной
сложной реакции:

* В

A i = ± С <3-9°)

D

Если теперь мольные доли реагентов этой реакции обозначить
как

хА=1-^Уп хъ=уи хс = Уг> XD=Уз>

то соответствующие константы равновесия К. окажутся равными:

Суммируя эти константы, найдем, что

откуда

2>/ = ) + у 'к~• (3.92)
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Таким образом, мольные доли продуктов реакций легко
вычислить по формулам типа:

Мольная доля исходного вещества А в равновесной смеси будет
равна:

**-'-*><-ттЬг а94)

В случае последовательных реакций типа (3.89) обозначим
мольные доли реагентов в равновесной смеси как

xA=l-y, xE=y-z, xc=z, (3.95)
так что снова, как и ранее, EJC. = 1. По определению значения Кх

для 1-й и 2-й стадий реакции запишутся в виде:

£ ^ z (3.96)* , £ , К 2 .
y'z y-z

Решая эти два уравнения совместно, найдем:

(3.97)

2

Поскольку в равновесии zx = г,, получим:

или

откуда

( 3 . 9 8 )

Следовательно, мольная доля вещества А в реакционной
смеси составит при равновесии:

Мольная доля вещества С оказывается равной:

. + А 1
. (3.100)
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Наконец, мольную долю вещества В можно определить, если из
уравнения (3.98) вычесть уравнение (3.100):

B ()
или, с учетом уравнения (3.99),

"•'-'•тр^цтт- (3102)

§ 18. РАСЧЕТ СОСТАВА ГИДРОТЕРМАЛЬНЫХ РАСТВОРОВ
И МИНЕРАЛЬНЫХ АССОЦИАЦИЙ

Рассмотрим несколько характерных случаев, которые мо-
гут встречаться в геологической практике. Поскольку карбонат-
ные породы часто образуются благодаря осаждению из водной
среды, то по составу слагающих их минералов можно судить об
условиях отложения и последующего изменения этих пород.

В качестве примера проанализируем равновесие природной
воды с кальцитом при 25°С и 1 атм при произвольно выбранном

значении рН (-\ga + ), хотя подобные расчеты могут быть вы-
н

полнены и при определении растворимости других карбонатов и
при других значениях температуры и давления.

Для насыщенного водного раствора СаСО3 при постоянных
р и Г характерны следующие шесть переменных (активностей):

* С а 2 + ' * С О 2

3 ' * Н С О - 3 ' *Н+ ' * О Н " И * Н 2 С О 3 '

между которыми при 25°С и 1 атм имеют место следующие урав-
нения связей:

У со 2
(3.103)

'"НзСО, YHCO,

10-6,4
, (3.104)

10-ю.з

v ' нсо3 ,, , ' нсо,'
' СО, ' СО,"

(3.105)

^ - - 1 0 ' 1 4 . (3.106)
у у
' ОН ' ОН"
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В этих уравнениях А^со, — произведение растворимости; Kw —
ионное произведение воды; остальные величины — константы
диссоциации (равновесия). Все константы выражены через ак-
тивности ионов и молекул.

Общая концентрация карбоната, определяемая из опытных
данных

™н2со3 + «н с о - , + т

с $ = c ° n s t ' (3-Ю 7)
величина постоянная, как и значение рН, поскольку

аи + = const. (3.108)
Для расчета системы из шести уравнений необходимо пред-

варительно вычислить на основе опытных данных ионную силу
раствора:

/ = j2>*'2' (

где zx — заряд ионов, т. — их моляльности. После этого с помо-
щью уравнения Дебая—Гюккеля и правила Мак-Иннеса(см. гл. 1,
разд. III) определить коэффициенты активности отдельных ионов.

Пример 3.6. Определить, находится ли природная вода озе-
ра Эри (Калифорния) в равновесии с кальцитом. Химический
состав этой воды при 25°С приведен ниже (в г/млн):

рН Са Mg Na К НСО3 СО3 SO4 Cl F NO3 В
7,5 79 261 2110 4,0 84 0 508 3790 0,1 1,2 1,1

Вычисленная из этих данных ионная сила природной воды
оказалась равной: У= 0,140, а моляльности ионов, соответственно:

™Са2+ = 0,002 (=10-"), ^ 0 0 , = 0,0014 (=10"2'85).
Коэффициенты активности отдельных ионов при данной ионной
силе составляют:

у а 2 + = 0,35 (= Ю0 4 6 ); у с о Г - 0,35; уН С О з = 0,76 (= 10"0'12).
С а 2 Г з

Подставим полученные соответствующие значения т. и у. в урав-
нение (3.105):

1 0 " 7 t 5 - " * c o j - Ю - 1 0 3 - ю °-12

0 - 2 , 8 5 j о - о , 4 б '

откуда т. 2 = 10~S3. Из уравнения (3.103) после подстановки в
со3

него необходимых значений т. и у. получим:
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1П -8,3

mc^ . ю-5.3 = _ _ J £ _ _ ) и л и m ^ = ю-2.1.

Поскольку опытное значение wCa2+ = 10~2-7 оказалось мень-
ше равновесного, ясно, что вода озера несколько недонасыщена
кальцитом.

Совокупность минералов в земной коре, находящихся в
равновесии при определенных условиях, называют парагенези-
сом минералов. Более общим является понятие минеральной фа-
ции как совокупности парагенезисов, образованных при опреде-
ленных температуре, давлении (глубинности) и активностях ком-
понентов в рудах или растворах.

Анализ парагенезисов и фаций позволяет воссоздать геоло-
гические и физико-химические условия формирования горных
пород и руд.

Рассмотрим в качестве примера минеральную ассоциацию,
содержащую одновременно плагиоклазы (изоморфные ряды
альбита, Na[AlSi3Og], и анортита, Ca[AJ2Si2O8]) и скаполиты1

(изоморфные ряды мариалита, Nag[Cl2(AJSi3Og)6], и мейонита
Ca8[(CO3)2(Al2Si2O8)6J).

Исследования ряда ученых (Д.С.Коржинского, Г.Барта,
А.А.Маракушева, Д.Шоу и др.) показали, что между скаполитом
и плагиоклазом происходит следующая обменная реакция:

Ma + Аи + 0,33 СаО + 0,33 СО, < = ±Ме + Alb + 0,33 NaCl.
(3.110)

Константа равновесия такой реакции вычисляется по формуле:

0,33
у° _ aMe f lAlbQNaCl П 1 1 П

о.зз о.зз • ^j.ni;

Если принять с некоторым приближением активности твер-
дых фаз равными их мольным долям, получим после некоторого
преобразования:

0,33 0,33 sc PI

S T " , РГ

где Хме и х^п — соответственно мольные доли мейонита в ска-
полите и анортита в плагиоклазе. Из этого уравнения ясно, что
равновесие в системе скаполит — плагиоклаз зависит от темпера-

1 Изоморфизм у скаполитов, как и у плагиоклазов: NaSi <

 » CaAJ.
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Рис.16. Корреляция составов сосуще-
ствующих скаполитов и плагиоклазов

из различных скарнов

туры (через K°Jy от давления рсо (от глубинности) и от актив-
ности СаО и NaCl.

На рис.16 изображена диаграмма корреляции составов со-
существующих скаполитов и плагиоклазов из различных по глу-
бинам минеральных ассоциаций.

На рисунке прямые относятся: 1 — к скарнам1 Гава (Сред-
няя Азия); 2 — к контактово-инфильтрационным скарнам Сред-
ней Азии; 3 — к данным А.А.Маракушева; 4 — к данным Д.Шоу
(по данным В.А.Жарикова. Проблемы метасоматизма. М., 1970,
с.227-232).

Более глубинные скарны (7 и 2) характеризуются более ос-
новным составом скаполита по сравнению с плагиоклазом (Ка > 1).
На относительно малых глубинах вследствие низкого давления
СО2 скаполиты оказываются более кислыми, чем сосуществую-
щие с ними плагиоклазы (К < 1).

ГЛАВА 4. УЧЕНИЕ О РАСТВОРАХ

§ 1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ

Р а с т в о р — гомогенная система, состоящая из двух или
более компонентов. К о м п о н е н т — составная часть раствора,
которая может быть выделена из раствора в индивидуальном со-
стоянии, т.е. в виде чистого вещества. Так, компонентами в рас-
творе NaCl будут вода и хлористый натрий, хотя, как известно, в
этом растворе молекулы NaCl полностью диссоциированы и су-
ществуют в виде гидратированных ионов Na+*aq и СГ-aq.

1 Под скарнами понимают метасоматические породы, развитые в контактах
силикатных и карбонатных пород и вне их. Метасоматозом (по Коржинскому) на-
зывают всякое замещение горных пород с изменением их химического состава.
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Примерами растворов могут служить природные воды, сы-
рая нефть, металлические сплавы, воздух и т.п. В жидком раство-
ре растворителем обычно называют наибольшую составную жид-
кую часть, а растворенными веществами — наименьшие жидкие
составные части раствора. Если же один из компонентов рас-
твора — жидкое вещество, а другие — твердые или газообразные,
то растворителем называют обычно жидкое вещество, независимо
от количества присутствующих других веществ.

Растворы делятся на истинные (молекулярные смеси ком-
понентов), коллоидные (микрогетерогенные) и тонкие механи-
ческие взвеси (суспензии и эмульсии), которые гетерогенны.
Физическая химия изучает термодинамические и другие свойства
истинных растворов. Коллоидные растворы и тонкие механиче-
ские взвеси являются предметом исследования коллоидной химии.

Свойства растворителя обычно обозначаются индексом (1),
а свойства растворенных веществ — индексами (2), (3) и т.д.

§ 2. СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ СОСТАВА РАСТВОРОВ

Так как количество каждого компонента может быть пред-
ставлено в различных единицах измерения, то и состав раствора
можно выразить несколькими общепринятыми способами.

1. Мольные доли:

х,= '• = — * - , (4.1)
Щ +Й2+...+«,- +«, + i+... Ей,-

где п.— число молей /-го компонента в растворе.
2. Массовые доли:

w, = - ^ , (4-2)

где WK — масса /-го вещества в растворе (в граммах или килограм-
мах).

3. Мольно-объемная концентрация (молярность):

с, =
п
V

где V — объем раствора (в литрах).
4. Мольно-массовая концентрация (моляльность):

(4.3)

0 0 0 , (4.4)

Wx

равная числу молей растворенного вещества, приходящихся на
1000 граммов растворителя.



Можно всегда перейти от одного способа выражения со-
става к другому, если наряду с молекулярными массами всех ком-
понентов известны их плотности, а также плотность раствора р.

Пример 4.1. Установить связь между мольно-объемной кон-
центрацией с2 (моль/л) 3-молярного раствора NaCl в воде и его
мольной долей в растворе, если плотность этого раствора при
20°С равна 1,16.

Решение. Вычислим сначала число молей растворителя в
растворе:

_ 1000р-Ж2 _ 1000р-гс2М2
щ= Ц = Щ "•

Подставляя в это соотношение значение р = 1,16, п2 = 3,0, М2 —
- 58,5 и Мх = 18,0, получим:

1160-3-58,5
л, = — = 54>69

1 18

и соответственно х~> = — = - = 0,052.
2 и,+«2 54,69 + 3,0

Из расчета видно, что в относительно концентрированном
растворе, содержащем 3,0 моля (175,5 г) NaCl в 1 л водного рас-
твора, мольная доля соли невелика. С этой точки зрения понятие
"концентрированные или разбавленные растворы" чаще относится
к значениям с. и т. растворенных веществ, чем к их мольным (А:.)
или массовым (w.) долям.

§ 3. ФАЗОВЫЕ РАВНОВЕСИЯ

Ф а з о й называется гомогенная часть гетерогенной систе-
мы, имеющая во всех точках одинаковые значения экстенсивных
параметров, которые скачком изменяются на границе раздела фаз.
Фазовым переходом называют обычно переход одной фазы в дру-
гую. Ф а з о в ы м и р а в н о в е с и я м и называют равновесия в ге-
терогенных системах, в которых имеют место только фазовые пе-
реходы и отсутствуют химические взаимодействия между компо-
нентами.

Если из одной фазы (I) в другую (II) перейдет dn. молей
/-го компонента (конденсация пара или кристаллизация осадка),
то свободная энергия I фазы изменится (уменьшится) на величину

d(?= -ц', dnp

а свободная энергия II фазы увеличится на
dG" = ц"( dn.



Рис.17. Схема фазового перехода

Общее изменение свободной энергии dG в системе будет равно:

dG = dG + dG1 = (ц". - \i')dn. . (4.5)

На рис. 17 изображен схематически переход /-го компонента из
одной фазы в другую.

Если переход происходит в условиях равновесия (при р,
Т — const), то dG = О и, следовательно,

^ = Ц#, • (4-6)
Этот вывод распространяется на любой компонент и на любую
фазу системы. Отсюда следует, что при равновесии между раз-
личными фазами химический потенциал любого компонента дол-
жен быть одинаковым во всех фазах системы. Если же химический
потенциал некоторого вещества в одной фазе (или в одном
растворе) будет больше, чем в другой фазе (растворе), то веще-
ство будет самопроизвольно переходить из первой фазы (раствора)
в другую. Например, вещество будет самопроизвольно перехо-
дить из пересыщенного раствора в ненасыщенный, поскольку
химический потенциал в первом растворе будет больше, чем во
втором.

Из соотношений

<5, = ц, = ц- + RTlnpi
и ^г о D T , , , (4.7)

Gj = ц, = ц,- + RT In fi v >
следует, что при равновесии парциальное давление (или лету-
честь) насыщенного пара каждого компонента должно быть оди-
наковым для всех фаз. Очевидно, что любой компонент будет
самопроизвольно переходить из одной фазы в другую, если при
этом его парциальное давление насыщенного пара будет умень-
шаться.

§ 4. УРАВНЕНИЕ КЛАПЕЙРОНА-КЛАУЗИУСА

В однокомпонентных системах условием равновесия явля-
ется равенство свободных энергий сосуществующих фаз в расчете
на одно и то же количество вещества (моль, кг, ...). Следователь-
но, для двух фаз, находящихся в равновесии при некоторых
значениях р и Г,
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&= Gl. (4.S)
Если теперь систему перевести в другое равновесное со-

стояние, изменив, например, р и Т до значений p+dp и T+dT,
то в каждой из фаз изменится значение свободной энергии до
величин G+dG и G!+dGl. Для нового состояния равновесия по-
лучим:

G+dG = Gf+dGJ. (4.9)
Из уравнений (4.8) и (4.9) видно, что

dG = dGl

y (4.10)
откуда с учетом уравнения (2.58) имеем:

Wdp - S'dT = Wdp - SndT,
или

(Vй - W)dp=(Su - S^dT.
Последнее уравнение можно переписать в виде:

^] = „ , • (4.П)
dT)равн у" _у'

Для изотермических процессов, какими являются фазовые
переходы (испарение, сублимация, плавление и др.), при равно-
весии между фазами изменение энтропии равно:

j S / / _ i y / = Z ^ * d L , (4.12)

где Д#ф П и АГфп - теплота и температура фазового перехода.
Из соотношений (4.11), (4.12) получаем уравнение:

Jr = ^ , (413)

называемое у р а в н е н и е м К л а п е й р о н а — К л а у з и у с а
(здесь А V= Vй— F). Оно устанавливает связь между изменением дав-
ления с температурой, теплотой фазового перехода и изменением
объема вещества в результате фазового перехода.

Для процессов плавления и полиморфного превращения это
уравнение обычно используется в иной форме вида:

— = ф п . (4.14)
dp Д # ф п

Поскольку при плавлении АН > 0, знак dT/dp зависит от знака
AV. Так, если A V— Vй— V > 0 (как это наблюдается для
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UV<0 Рис.18. Наклон кривыхр ~J(T) в
зависимости от знака AV

большинства веществ), dT/dp> 0, что соответствует наклону кри-
вой р= Д7) для этого фазового перехода вправо (рис.18).

Если же ДК= VJ — V < О (что наблюдается у немногих
веществ, к которым относятся вода, висмут, галлий и чугун),
dT/dp < 0 и кривая р=/{Т) будет наклонена влево.

Для расчета теплоты плавления (или полиморфного пре-
вращения) обычно экспериментально определяют разность моль-
ных объемов двух фаз (А V) при температуре фазового перехода и
исследуют зависимость температуры фазового перехода от давле-
ния. После этого с помощью уравнения (4.14), преобразованного
в виде

АН ф.п
(4.15)

dT/dp
определяют теплоту фазового перехода.

§ 5. ТЕПЛОТА ПАРООБРАЗОВАНИЯ (СУБЛИМАЦИИ)

Для процесса парообразования (сублимации) запишем урав-
нение (4.13) в виде

dT

АН,пар (4.16)

где УК= Уж (или VT). При температуре, гораздо ниже критической

(при Гкр : Кж = К п ), можно пренебречь объемом жидкой фазы
по сравнению с объемом (того же весового количества) пара,
вследствие чего из уравнения (4.16) получим соотношение:
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4g- = " " п а р . (4.16а)
dT TVn

Если p = 1 атм, например при не очень высоких температурах, к
парам можно (без особых ошибок) применить законы идеальных
газов и исключить из уравнения (4.16а) объем пара:

P Р .
В результате уравнение (4.16а) примет вид:

dp_= АЯп а р ( 4 1 6 б )

dT RT1

Окончательно для процесса парообразования запишем другую
(дифференциальную) форму уравнения Клапейрона—Клаузиуса:

d In р АЛ пар (4.17)
dT RT2

Последнее уравнение можно* проинтегрировать, если из-
вестна зависимость Д#па от температуры. Для не очень большого
интервала температур можно принять А//па постоянной. Тогда
после разделения переменных в уравнении (4.17) получим снача-
ла выражение

(4.17а)

из которого в результате интегрирования получают интегральную
форму уравнения Клапейрона—Клаузиуса:

^ ^ + C o n s t . (4.18)
RT

Это уравнение устанавливает в явном виде связь теплоты парооб-
разования вещества с зависимостью его давления насыщенного
пара от температуры.

Графически зависимость 1пр от \/Т изобразится прямой
линией (рис.19), тангенс угла наклона которой к оси абсцисс
равен —АЛ/R, а отрезок, отсекаемый прямой на оси ординат, —
постоянной интегрирования.

Чтобы правильно провести прямую АВ через опытные точ-
ки и затем, как можно точнее, определить величину Д-#па , необ-
ходимо с помощью метода наименьших квадратов определить
коэффициенты в уравнении:

b
\пр = а+ — . (4.18а)
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Inp <

Рис.19. Зависимость Inр от 1/7'для
насыщенного пара некоторого

вещества

Согласно теории ошибок в уравнении

у = а + Ьх, (4.19)
в котором у — \х\р, х =1/7", надо взять те коэффициенты "а" и
"ft", при которых сумма квадратов разностей между вычислен-
ными значениями (а + Ьх) и опытными значениями функции "у"
будет наименьшей. Следовательно, выражение

I[y, - (a+ te,)]2 = /('•*) (4-20)
будет минимальным.

Известно, что функция многих переменных минимальна,
если ее частные производные по этим переменным равны нулю.
Поэтому

да

, - а - * ,)(-*,) = 0 (4.20а)

Если выполнено п измерений, получаем систему из двух уравне-
ний первой степени с двумя неизвестными:

Xi = 0,

из которой определяем значения а и Ь. Действительно, умножая

первое уравнение на X x t > а второе — на п и вычитая второе
уравнение из первого, получим:

b =

(I**)2-"!*2
(4.21)
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Из первого уравнения имеем:

, ( 4 2 2 )

п
Определив из таблиц опытных данных приводимые в этих

двух уравнениях суммы, найдем численные значения коэффици-

ентов а к b к зависимость у = /(х) в явном виде. Зная а и Л,

можно затем вычислить А//па = —Rb, а из уравнения (4.18а) и

температуру кипения (при р = 1 атм) вещества.
Вышеприведенная схема расчетов коэффициентов линей-

ного алгебраического уравнения методом наименьших квадратов
дана здесь в качестве иллюстрации при использовании этого ме-
тода. Сам же метод заложен в настоящее время в программное
обеспечение практически всех выпускаемых (больших и малых)
ЭВМ, и пользователю ЭВМ достаточно ввести исходные данные
в виде \пр и 1/Гили иногда даже в виде р (мм рт. ст.) и /°С, чтобы
получить значения коэффициентов а и />, Д#пар (а иногда и Гкип)
вместе с их ошибками определения.

Если уравнение (4.17а) проинтегрировать в определенных
пределах от Тх до Tv получим выражение

Д//пар (Т2 - ТА

[np2 = lnPl+ Ш . У., (4.23)
K J h

которое часто в виде соотношения

^ ^ 1 п ^ (4.24)
Т2 - Тх рх

используется для вычисления теплоты парообразования веществ
при ограниченном числе экспериментальных данных.

§ 6. ПАРЦИАЛЬНЫЕ МОЛЬНЫЕ ВЕЛИЧИНЫ

В многокомпонентных системах, какими являются, в част-
ности, растворы, парциальные мольные величины (теплоемкость,
объем, энтропия и химический потенциал) играют такую же роль,
что и мольные величины чистых веществ в однокомпонентных
системах.

Как уже упоминалось, п а р ц и а л ь н о й м о л ь н о й в е -
л и ч и н о й любого свойства yi вещества В называется прираще-
ние величины Y при увеличении массы вещества В в смеси на 1
моль, если массы всех остальных веществ, температура и давле-
ние в системе остаются постоянными, т.е. аналитически это вы-
разится формулой:
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Рис.20. Парциальные мольные теплоемкости
Н2О и H 2 SO 4 в растворе

У1 =
dY_

(4.25)

Однако, в отличие от самих экстенсивных свойств веществ
(пропорциональных массе), парциальные мольные величины не
зависят от общего количества (массы) вещества, но меняются
при изменении состава и иногда даже уменьшаюпгся при добавлении
вещества в систему, т.е. становятся отрицательными величинами.
Например, парциальные мольные теплоемкости в растворах,

дП:
(4.25а)

T.p,nt

часто меняются, на первый взгляд, весьма странным образом
(рис.20), объяснение которому можно дать, используя свойства
уравнения Гиббса—Дюгема (см. ниже § 7).

Парциальный мольный объем, по определению равный

\dni

(4.256)
T.p,itj

может быть и отрицательной величиной, например, для сульфата
магния в разбавленном водном растворе. Парциальные мольные
величины определяют из опытных данных разными способами.
Наиболее применимым является графический метод пересечений,
позволяющий в бинарных растворах одновременно определять
парциальные мольные величины обоих компонентов. Рассмотрим
применение этого способа к расчету парциальных мольных объемов
компонентов раствора.

Если известно изменение общего объема бинарного рас-

твора с изменением состава (рис.21), то можно при любом соста-

ве раствора методом пересечений определить парциальные моль-

ные объемы его компонентов V \ и у2 . С этой целью проведем к
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Рис.21. Графическое определение парциаль-
ных мольных объемов методом пересечений

опытной выпуклой кривой зависимости общего мольного объема

У_ от состава касательную B Bf в точке а' и найдем отрезки,

отсекаемые ею на осях мольных объемов (ординат).
Как будет доказано ниже, парциальные мольные объемы

компонентов раствора и будут равны этим отсекаемым отрезкам:

v, = АВ , v2 = Л'В' .

Допустим, что Vj = АВ , тогда из графика видно:

лу
АВ = АС - ВС = V_ - х2 ^ = v,.

Vx2

Если мы докажем, что

dV_ у -

то, следовательно, будут доказаны и равенства (4.26).
Известно, что

V = х2 =

(4.26)

(4.27)

(4.28)

(4.29)

х 2

Если добавлять в раствор растворитель, не меняя количества рас-
творенного вещества, то после дифференцирования уравнений
(4.29) получим:

dy=

 d V _y^!h
Щ+П7 («[ + П

{nx+n2)
Разделим уравнение (4.30) на (4.31):

(4.30)

(4.31)

7 Зак. 3147
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rh+n2 V V ( 4 3 2 )

dx2 dnx n2 n2

ru
Далее умножая полученное соотношение на х2 = — , Нахо-

ди +«2
ДИМ

dV dV V Q

х2 - = = - - — + = -V\+Y_. (4.33)
ах2 dnl nx + п2

Таким образом, соотношения (4.28) и (4.26) доказаны.
§ 7. УРАВНЕНИЯ ГИББСА—ДЮГЕМА

В химической термодинамике одной из важнейших величин
является химический потенциал, как парциальная мольная энергия
Гиббса, определяемая по уравнению

( 4 - 3 4 )

При постоянных Тир известно выражение (2.83):
dG = Ец. dn. ,

которое можно проинтегрировать, если дана зависимость ц от п.
во всем интервале изменения количества /-го компонента в сме-
си или если это изменение происходит при постоянном составе
системы, когда все ц. остаются неизменными.

В последнем случае после интегрирования соотношения
(2.83) имеем уравнение

G = Ец, я. , (4.35)
дифференцирование которого приводит к выражению

dG = 1ц. Л2. + Ел. ф . . (4.36)
Сопоставляя выражения (2.83) и (4.36), находим:

In. ф, = 0 . (4.37)

Разделив все слагаемые суммы на Ей., получим другое уравнение

ЕЛ:, ф . = 0, (4.38)
которое для бинарного раствора (смеси) приобретает вид:

х,ф,+ х2ф2 - 0. (4.39)
Последнее уравнение часто применяют для расчета ф2 по из-
вестным значениям хг х, и ф :
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-^аГц, • (4-40)
х2

Уравнения (4.37) — (4.40) получили название у р а в н е н и й
Г и б б с а — Д ю г е м а и широко используются в термодинамике
растворов.

Применим последнее уравнение к пару, находящемуся в
равновесии с раствором. В соответствии с уравнением (4.6)

/i , (4.41)
а с учетом уравнения (4.40) запишем:

dlnf2 = -^-d\nfl . (4.42)

Если пар находится при не очень высокой температуре, когда его
давление невелико, к нему применяют законы идеальных газов и
вместо уравнения (4.42) используют уравнение вида:

d \n p2 = - ^- d ln px . (4.43)
х2

Уравнения (4.42), (4.43) получили название уравнений
Дюгема—Маргулеса. Они, как и уравнения Гиббса—Дюгема, ак-
тивно применяются в термодинамике растворов.

§ 8. ИДЕАЛЬНЫЕ РАСТВОРЫ. ЗАКОН РАУЛЯ

В 1886 г. Ф.Раулем, на основе многочисленных эксперимен-
тов, был установлен закон, согласно которому для идеальных
растворов "относительное понижение давления насыщенного пара
растворителя над раствором равно мольной доле растворенного
вещества в растворе".

В соответствии с этой формулировкой для бинарного рас-
твора имеем:

Р\ ~Р\
о

Pi

(4.44)

где х — мольная доля растворенного вещества в растворе; р 1 —
давление насыщенного пара над чистым растворителем; р1 — дав-
ление насыщенного пара растворителя над раствором при неко-
торой температуре.

Вычтем из единицы левую и правую части уравнения (4.44),
получим выражения:

4 = 1 " * , Pi=Pi{l-x), (4.45)
Р\
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где (1—л:) — мольная доля растворителя в растворе.
При достаточно высоких температурах, когда давление па-

ров над раствором велико, вместо давления целесообразно поль-
зоваться летучестями, так что закон Рауля будет иметь следующее
аналитическое выражение:

А ~ А _ v ,. .,.
— = * ~ х , (4.46)

А
откуда

А = /Г(1 " х) . (4.47)
Растворы, подчиняющиеся закону Рауля при всех концен-

трациях и температурах, называются и д е а л ь н ы м и (или с о -
в е р ш е н н ы м и ) . К ним относятся смеси изотопных веществ, изо-
меров и веществ, близких по химическому составу и свойствам.
Образование идеальных растворов из отдельных компонентов не
сопровождается ни изменением объема, ни тепловыми эффекта-
ми.

§ 9. ОБЪЕДИНЕННЫЙ ЗАКОН РАУЛЯ-ГЕНРИ

Можно показать, что соотношения, аналогичные уравне-
ниям (4.45) и (4.47), должны соблюдаться и для растворенного
вещества в случае идеальных растворов.

Для этой цели запишем сначала уравнение Дюгема—Мар-
гулеса в виде:

dlnf2=- — dlnfl (4.48)
х

и определим с помощью закона Рауля величину d hi/J. Из уравне-
ния (4.47) видно, что dfx = ~f° dx , откуда

/. tfa-x) o-x)
Сопоставляя уравнения (4.48) и (4.49), находим:

, } Г dx
Й Л П / 2 = — .

откуда после интегрирования получим:
In/2 = In х + In к,

или
/2 = кх. (4.50)

При невысоких температурах, когда давление пара над рас-
твором невелико, можно пользоваться парциальными давления-
ми вместо летучестей, и уравнение (4.50) примет вид:
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р2 = кх . (4.50а)
Это уравнение представляет собой одно из аналитических выра-
жений закона Генри (1803), согласно которому "весовое количе-
ство газа, растворенного в некоторой жидкости, пропорционально
его давлению над раствором".

Из уравнений (4.50), (4.50а) следует, что при х = 1
k=f°, (4.506)

а при не очень высоких температурах
к = р20. (4.50в)

Если соотношения (4.506) и (4.50в) оказываются справед-
ливыми во всей области изменения концентраций растворенного
вещества, то уравнения (4.50), (4.50а) приобретают вид:

/2=£*, (4.51)
Р2 = р2°х. (4.52)

Эти уравнения вместе с уравнениями (4.45) и (4.47) являются
аналитическими выражениями о б ъ е д и н е н н о г о з а к о н а Рау-
л я — Г е н р и .

В общем случае для многокомпонентного идеального рас-
твора при невысоких температурах (давлениях) получим соотно-
шение:

/>•*;, (4-53)
общее для растворителя и растворенных веществ.

Графически зависимость парциальных давлений (рг и р2) и
общего давления (Р) пара над раствором от состава раствора изо-
бразится в виде прямых линий (рис. 22).

Общее давление пара над раствором будет равно:

P = Р{+Р2 = Р° (1-х) + р2ох = р? - (р° - р*)х , (4.54)
т.е. оно также линейно меняется при изменении состава раствора.

§ 10. ДИАГРАММА СОСТОЯНИЯ ЖИДКОСТЬ - ПАР В БИНАРНОМ
РАСТВОРЕ

Д и а г р а м м о й с о с т о я н и я называется график, выра-
жающий зависимость состояния системы от внешних условий или
от состава системы. Такими диа-
граммами состояния являются пря-
мые, изображающие на рис. 22 за-
висимость давления паров над рас-
твором от состава раствора. Ьсли
известны значения р° и р\ , то, за-
даваясь составом жидкой фазы (х),
можно вычислить состав паровой
фазы (у) И ПОЛУЧИТЬ ДЛЯ опреде-
ЛеННОЙ Температуры ЗаВИСИМОСТЬотсоста

К--0 *•!

рис.22. Зависимость давления паров
от состава раствора
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у от х, а также зависимость парциаль-
ных и общего давлений паров от состава
пара.

В общем случае состав идеального
раствора отличен от состава его насы-
щенного пара. В соответствии с законом
Дальтона имеем:

Р2= Ру , или у = р2/Р.

Подставляя в последнее соот-
Рис.23. Зависимость состава ношение из уравнений (4.52) и (4.54)

пара от состава раствора значения р И Р9 ПОЛуЧИМ:

У
р2х ах (4.55)

Pi+(P°2-P')x l + ( « - D *
где а = р2°/р° — относительная летучесть второго компонента. Лишь
в одном случае, когда /?° = р2 (ос = 1), у = х для всех составов
идеальных растворов. Для остальных случаев (когда а Ф 1) у Ф х
(рис. 23).

Рассмотрим теперь зависимость общего давления от состава
пара. С этой целью сначала запишем отношение:

У Р2/Р

Из уравнения (4.54) имеем:
Р°х

1-х

X = l-x =
о о

Рг - Р\
О О

Pi -Pi
откуда

Сопоставляя отношения (4.56) и (4.58), получим:

У = Рг Р - г»
1 — 17 О О п
1 У Р\ Рг-Р

Решая это уравнение относительно Р, найдем:
О О О г » О п О г\ ОО

РхРгУ- Р\Р У = Ргр ~ Р\Рг ~ РгрУ + Рх РгУ
или, после приведения подобных членов,

(4.56)

(4.57)

(4.58)

(4.59)

Ь-А\у + р2 \ = р°р°2.
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Рис.24. Зависимость общего давления пара
от состава идеального раствора (прямая
линия) и от состава пара (выпуклая вниз

кривая)

У = 0 y*f

Окончательно получим следующую зависимость Р от у.

Р\Рг Рг

Рг - Рг
а + (1 - a jy ' (4.60)

т.е. получим уравнение гиперболы (рис.24).
Из рисунка видно, что вся диаграмма состояния бинарного

идеального раствора изображается в виде плосковыпуклой лин-
зы, а для реальных растворов (как увидим позже^ в виде двояко-
выпуклой линзы. Очевидно, чтоо при а = 1 (Р\ = Рг) на всем
протяжении составов Р= Pi (= Р\ ) и не будет зависеть от состава.

§ 11. ТЕМПЕРАТУРЫ КИПЕНИЯ РАСТВОРОВ

Допустим, что известны давления насыщенных паров над
чистыми веществами и зависимость общего давления пара от со-
става раствора при нескольких температурах, а также температу-
ры (точки) кипения чистых жидкостей (рис.25). В этом случае
можно построить диаграмму состояния, выражающую зависимость
температуры кипения от состава раствора и пара. Такая диаграм-

Х'1

Рис.25. Зависимость общего давления
пара от состава идеальных растворов

при разных температурах

Х'О X'!

у-0 yl
Рис.26. Зависимость температуры
кипения от состава раствора и пара
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ма в виде двояковыпуклой линзы изображена на рис. 26, на кото-
ром 7°Аи Тъозначают температуры кипения чистых жидкостей.

Кривая aa]ar..b является кривой кипения; под ней распола-
гается область существования жидкой фазы. Кривая ablb2...b
является кривой конденсации; над ней расположена область пе-
регретого пара. Между обеими кривыми находится область сосу-
ществования равновесных жидкости и пара, которую обычно на-
зывают гетерогенной. Всякая смесь в этой области, отвечающая
какой-либо температуре, распадается на две фазы: жидкую и па-
рообразную.

Состав фаз при любой температуре определяется пересече-
нием изотермы Т.— Т. с кривыми кипения и конденсации в точ-
ках а. и br а соотношение между количествами фаз, сосущест-
вующих в равновесии, вычисляется по правилу рычага.

§ 12. ПРАВИЛО РЫЧАГА

Пусть раствор нагрет до температуры 7 j (p — const). Это
состояние изобразится на диаграмме "температура кипения —
состав раствора" фигуративной точкой1 с (рис.27). Раствор в этой
точке (при Т{ и х) распадается на пар (отвечающий точке Ь)
состава хп и жидкость (отвечающую точке а) состава хж. Как видно
из обозначения, мы использовали одну и ту же букву для моль-
ной доли вещества В в жидкой фазе и паре.

Если исходное количество раствора — п молей, то количе-
ство компонента В в нем будет равно ядгмолей. Количество образо-
вавшегося пара обозначим через пп молей, жидкости — через
(п — пп) молей. В образовавшемся паре и оставшейся жидкости
содержатся, соответственно, пх и (п — п)х молей компонента В.

Рис.27. Диаграмма состояния бинарного
раствора при применении к ней правила

рычага

' Фигуративной точкой называется любая точка на диаграмме состояния неко-
торой системы, определяющая ее состав и свойства (температуру кипения, давление
насыщенного пара и т.п.).
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Так как количество этого компонента должно оставаться
постоянным при испарении, то согласно уравнению материаль-
ного баланса запишем:

ил, — пплп туп "П//
Лж>

откуда

п(х - хж) = пи(хи - х ж ) . (4.61а)
Из последнего соотношения следует

^Д-= Х~Хж , (4.62)
п хп - хж

rhL = !_Ил_=

х»"* . (4.62а)

Разделив соотношение (4.62) на (4.62а), получим уравнение:

^п_ =

 Х~Хж , (4.63)
пж хп ~ х.

являющееся аналитическим выражением п р а в и л а р ы ч а г а ,
согласно которому "количества фаз, сосуществующих в равнове-
сии, обратно пропорциональны длинам плеч рычага". Правило
рычага применяется при расчете систем, включающих конденси-
рованные фазы, причем их состав можно выражать не только в
мольных, но и в массовых долях, когда количества фаз измеря-
ются в массовых единицах.

§ 13. ОТКЛОНЕНИЯ ОТ ЗАКОНА РАУЛЯ-ГЕНРИ. ФОРМУЛА ВАН-ЛААРА

В подавляющем большинстве реальные растворы дают от-
клонения от закона идеальных растворов. Отношениеpjp°(или
/{//.°) для реальных растворов равно уже не мольной доле, а не-
которой функции от температуры и состава раствора:

Я/ = f(T9xt) , (4.64)
которую Дж.Льюис (1903) назвал т е р м о д и н а м и ч е с к о й ак-
т и в н о с т ь ю (или просто а к т и в н о с т ь ю ) /-го компонента в
смеси (растворе). В связи с этим для реальных растворов будут
иметь место два равенства:

Pi I Pi = ai> (4.65)
если пары подчиняются законам идеальных газов, и

/,• / fi° = ah (4.66)
если пары — реальные газы.
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Pi

Рис.28. Диаграмма состояния реальных растворов: а — с положительными
отклонениями; б — с отрицательными отклонениями

Активность связана с мольной долей (молярностью и мо-
Ляльностью) так же, как летучесть — с давлением реального газа:

щ = у,-*,-, а,- = у)/я,., а, = fiCt. (4-6 7)

Ь этих соотношениях величина а. одна и та же для /-го компонен-
та, значения коэффициентов активности различны и зависят от
Используемых единиц измерения концентраций растворов. Есте-
ственно, зная связь между этими единицами измерения концен-
трации (х, т. и с.), нетрудно установить связь между различными
Видами коэффициентов активности данного компонента при од-
Ном и том же составе раствора. Иногда им дают различные назва-
ния; так, у. называют р а ц и о н а л ь н ы м , у',— п р а к т и ч е с к и м
И _/j — м о л ь н ы м к о э ф ф и ц и е н т а м и а к т и в н о с т и .

Коэффициенты активности указывают на величину откло-
нения реальных растворов от законов идеальных растворов и
вычисляются обычно из опытных данных по отклонениям давле-
ний паров отдельных компонентов над реальными растворами от
Линейных зависимостей их (от состава жидкой фазы), отвечаю-
щих закону Рауля — Генри.

О т к л о н е н и я бывают п о л о ж и т е л ь н ы е (у. > 1,

Рис.28,а) и о т р и ц а т е л ь н ы е (у. < 1, рис. 28,6).
На этих рисунках кривые Ар°2 и Вр\ — реальные кривые

Парциальных давлений паров компонентов (2) и (/), сплошные
кривые р°р° — реальные кривые общего давления пара над рас-
твором. Пунктирные прямые отвечают таким же значениям дав-
лений паров в идеальных растворах. Опыты показывают, что зна-
*̂ И отклонений часто одинаковы для давлений паров отдельных
компонентов и для общего давления пара.
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Причиной положительных отклонений, например, при об-
разовании растворов ацетона или этилового спирта с водой, яв-
ляется увеличение числа частиц в растворе и уменьшение их
размеров вследствие диссоциации комплексов (кластеров), кото-
рые могли быть в одном (или обоих) компонентах в чистом со-
стоянии. В связи с этим такие растворы образуются с поглощени-
ем тепла и увеличением объема при их смешении:

А Н > 0 , A V > 0 ( A S > 0 ) . (4.68)
Причиной отрицательных отклонений является укрупнение

частиц вследствие образования соединений (сольватов или гид-
ратов) между молекулами растворителя и растворенных веществ.
Такие растворы (кислот в воде и т.п.), дающие отрицательные
отклонения, образуются из чистых компонентов с выделением
теплоты и уменьшением объема при их смешении, так что

АН < О, AV < О (Д51 < 0). (4.69)
см ' см *• см 7 v '

Голландский физикохимик Я. В а н - Л а а р (1894) вывел
формулу

р 2 = р°2хе RT , (4.70)

определяющую величину и знаки отклонения реальных раство-
ров от закона Рауля — Генри. В этой формуле A U° — так называе-
мая энергия взаимообмена, равная приращению потенциальной
энергии при образовании 1 моля смешанных пар в растворе из
0,5 моля пар одного вида и 0,5 моля пар другого вида молекул,
существовавших в чистых компонентах до смешения:

= AU°l2 - 0,5с/;, - 0,SU°22.
 (

Если AU°= 0 (идеальные растворы), из формулы Ван-Лаара
получается аналитическое выражение закона Рауля — Генри (см.
уравнение 4.52). Если AU° > 0 (или AU° < 0), наблюдаются
положительные (или отрицательные) отклонения от закона Рау-
ля — Генри. С ростом температуры AU°/RT будет стремиться к
нулю, в связи с чем разбавленные реальные растворы будут под-
чиняться закону Рауля — Генри {Рг -> Pi ' x )-

§ 14. АТЕРМАЛЬНЫЕ И РЕГУЛЯРНЫЕ РАСТВОРЫ

В соответствии с уравнениями (4.7) и (4.41) для не очень
высоких давлений при равновесии идеального раствора с паром
получаем для любого компонента соотношения

^Гвд = Нт = h ? + RTtnpi = ц° + RT\nX/ +
(4.72)

+ RT\n р° = ц° + RT\nxh
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где

О О' г,™, , О

ц, = ц,- + RTlnp, .
Для реального раствора, в котором

Р,/Р°, = а„ (4.73)

вместо уравнения (4.72) получим

М/

ж =^,п =ц° + RT\na i =ц° + Л П п х , + RT In у,. (4.74)

Из уравнений (4.72), (4.74) находим, что

ц , - Ц , 1 1 | Д = Л7Чпу„ ( 4- 7 5)

а с учетом уравнений (4.34) и (2.50) имеем:

м II -in G \-i~H ~Н L W ? _ 9 \ (4.76)

Здесь, как и раньше, черточки над соответствующими величина-
ми означают парциальные свойства веществ.

Если Я, - Я, вд = ДЯ, = 0, но ц, - ц, ш = -T\Sf - Sim) * 0,
р а с т в о р ы называются а т е р м а л ь н ы м и . Для них в соответ-
ствии с уравнением (4.75) получим:

RT In у, = -T(S, - 5-чИД). (4-77)

В этом случае отклонения от закона Рауля — Генри обусловлены
значительными различиями молекулярных объемов компонентов
(например, при образовании растворов высокомолекулярных ве-
ществ в обычных растворителях) и имеют обычно отрицательные
значения.

Если же (S( - SimJ = AS- = 0, а ц, - цЛ вд - (я, - #/, и д ) * 0,
растворы называются р е г у л я р н ы м и и для них справедливо
равенство:

RT Чпу,= ( Н , - Н 1 м ) . (4-7 8)

Для таких растворов применима теория Ван-Лаара, развитая для
"изомегетических" растворов (содержащих молекулы компонен-
тов одинакового размера). Вследствие этого коэффициенты ак-
тивности компонентов в регулярных растворах могут быть выра-
жены через энергию взаимообмена:

ln Y/ =(l-x) 2 (bU° /RT}. (4.79)

Регулярные растворы характеризуются обычно положительными
отклонениями от закона Рауля — Генри, и при достаточно боль-
ших отклонениях жидкая фаза часто распадается на два слоя.
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§ 15. ЗАКОНЫ ГИББСА - КОНОВАЛОВА

Соотношения между составами равновесных растворов и
их паров, а также общим давлением пара над раствором были
установлены независимо друг от друга Д.П.Коноваловым и
Дж.Гиббсом в 1881 г. и носят название их законов.

Первый з а к о н Гиббса — К о н о в а л о в а гласит:
"пар относительно (по сравнению с раствором) богаче тем ком-
понентом, прибавление которого к раствору повышает общее
давление пара или при данном давлении пара понижает тем-
пературу кипения раствора". Так, из рис.27 видно, что пар богаче
веществом В (например, пентаном в смеси с гексаном, А) и что
температура кипения раствора понижается с увеличением
содержания вещества (В) в растворе.

Второй закон Гиббса — Коновалова касается более частных
случаев. Из рис. 29, а, б видно, что для некоторых реальных рас-
творов с большими отклонениями от закона Рауля — Генри на
кривых общее давление — состав могут появляться минимумы
или максимумы.

Очевидно, минимуму на диаграмме давление пара — состав
будет отвечать максимум на диаграмме температура кипения —
состав и, наоборот, максимуму на диаграмме давление пара —
состав будет отвечать минимум на диаграмме температура кипе-
ния — состав.

Второй з а к о н Гиббса — К о н о в а л о в а устанав-
ливает: "в точках экстремумов давлений пара (или температур
кипения) составы пара и сосуществующей с ним в равновесии
жидкости совпадают". Смеси, у которых раствор и пар одинаковы
по составу, называются а з е о т р о п н ы м и , или п о с т о я н н о
к и п я щ и м и . Примерами азеотропных смесей с минимумами на
кривых кипения являются растворы, содержащие Н2О и С2Н5ОН
(96,5%), СНС13 и СН3ОН (40%) и др. Примерами*растворов с

р,
Торр

600

Пар

760

Р,
Торр

300 200

CHCI СН3СОСН3 CHCI
•* J 3

сн он

Рис.29. Образование минимума (а) и максимума (б) на диаграмме состояния:
давление пара — состав раствора
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максимумами на кривых кипения являются растворы, содержащие
Н2О и НС1 (20%), Н2О и HNO3 (68%), СНС13 и СН3СОСН3 (30%)
и др. (все проценты — массовые доли). Разделить азеотропные смеси
путем перегонки невозможно, поэтому их разделяют обычно или
химическим путем, или экстракцией третьим компонентом.

Можно показать, что в настоящее время оба закона
Гиббса — Коновалова выводятся из уравнения Дюгема —
Маргулеса. Представим уравнение (4.42) в виде соотношения

p2, (4-80)d\nPl=--?— dlnp2,
1 - х

из которого (учитывая, что dlnp. = dp./р)попучим:

dPl= — ^ - ф 2 . (4.80a)
1-х Р2

Поскольку для пара, в соответствии с законом Дальтона, выпол-
няются условия:

то

Pi/Pi =(1-У)/У- (4.8 1а)
Из соотношений (4.80а) и (4.81а) находим:

,. (4.82)dp, dp2.
1-х у

Однако для бинарного раствора

P ~ Р\+Р2 и dP]=dp{ + dp2

поэтому (с учетом уравнения 4.82) имеем:

у } у(1-х)
Разделив левую и правую части этого уравнения на dx, по-

лучим соотношение

dP J L x d p ( 4 . 8 3 )

dx y(l - х) dx

являющееся, по существу, аналитическим выражением обоих за-
конов Гиббса — Коновалова. Действительно, если dP/dx > 0, т.е.
прибавление второго компонента к смеси повышает общее дав-
ление пара над раствором, то у > х (поскольку dpjdx всегда боль-
ше нуля). Следовательно, пар богаче этим компонентом, чем рас-
твор (первый закон Гиббса — Коновалова).
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Если же dP/dx — О, т.е. наблюдается точка экстремума на
кривой Р —f(x)t то у = х, что отвечает второму закону Гиббса —
Коновалова.

§ 16. ВЗАИМНАЯ РАСТВОРИМОСТЬ ЖИДКОСТЕЙ

Известно, что не все жидкости могут смешиваться между
собой в любых соотношениях и при значениях р = AU°/RT> 2 (см.
уравнение 4.70) происходит расслоение жидкостей.

Существуют жидкости, практически не растворимые одна
в другой (вода — ртуть, вода — керосин и т.п.) или растворимые
в ограниченных пределах концентраций (вода — фенол, вода —
анилин и др.)- Абсолютно нерастворимых жидкостей вообще не
существует.

Если смешивать две жидкости с ограниченной растворимо-
стью, то при постоянной температуре состав каждого из равно-
весных слоев остается постоянным, не зависит от количества той
или иной жидкости в смеси. Повышение температуры обычно ведет
к увеличению взаимной растворимости жидкостей, так что при
некоторой температуре достигается полная взаимная раствори-
мость жидкостей, например при 168°С для системы вода — анилин
(рис.30).

Температура, выше которой имеет место неограниченная
взаимная растворимость компонентов, называется к р и т и ч е -
с к о й . Кривая АСВ является кривой расслоения (ликвации), она
разделяет области существования гетерогенных (внутри кривой)
и гомогенных систем (вне кривой). Прямая, соединяющая точки
равновесных слоев (сопряженных фаз), например прямая а.Ь.9 на-
зывается н о д о й или к о н н о д о й .

Иногда встречаются системы с
нижней критической точкой раство-
рения, когда растворимость жидко-
стей увеличивается при понижении
температуры (вода — диэтиламин),
или с двумя (верхней и нижней) кри-
тическими точками растворения (во-
да — никотин). Однако последние два Ч |~~/~̂  Ц—| £;
типа систем встречаются гораздо ре-
же, чем системы с одной верхней кри-
тической точкой растворения. 40

Изучение расслаивания распла- чоН,° C6H3NH2
BOB с и л и к а т о в помогает в ы я с н я т ь
причину дифференциации магмы. Рис.30. Взаимная растворимость

воды и анилина при разных тем-
пературах

166

в
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§ 17. ЗАКОН РАСПРЕДЕЛЕНИЯ НЕРНСТА - ШИЛОВА. ГЕОЛОГИЧЕСКИЙ
ТЕРМОМЕТР БАРТА

Если в систему из двух жидкостей, смешивающихся с огра-
ниченной растворимостью и содержащую два равновесных слоя,
ввести небольшое количество третьего компонента, то послед-
ний распределится между двумя слоями. В.Нернст и Н.А.Шилов
независимо друг от друга показали, что если третье вещество имеет
одну и ту же молекулярную массу в обоих слоях (т.е. оно не диссо-
циирует или не ассоциирует в одном из них), то оно распреде-
лится в слоях так, что отношение его концентраций в обоих сло-
ях будет постоянным при постоянной температуре. Это положе-
ние иногда называют з а к о н о м р а с п р е д е л е н и я Н е р н с т а —
Ш и л о в а .

В соответствии с этим законом справедливым будет соотно-
шение:

K = ^aL = S.) ( 4 . 8 4 )

где са , са — концентрации третьего компонента в одном рав-
новесном слое (a); cbx , cbi — в другом равновесном слое (Ь).
Постоянная К называется коэффициентом распределения и за-
висит от природы веществ и температуры. На рис. 31 представлена
полулогарифмическая зависимость коэффициента распределения
от обратной температуры.

Пример 4.2. Для системы калиево-натриевый шпат — каль-
циево-натриевый шпат определить содержание натриевого шпа-
та в этих слоях и коэффициент распределения.

Решение. Определим содержание натриевого шпата в слоях
через его мольные доли:

In К

Рис.31. Зависимость логарифма коэф-
фициента распределения от обратной

температуры

о в
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х _ "Alb _ "Alb

«Alb + «Or ' 2 «Alb + «Ал '
где Alb (альбит, или натриевый шпат) — aNa[AlSi3Og];

Or (ортоклаз, или калиевый шпат) — ocK[AlSi3Og];
An (анортит, или кальциевый шпат) — ocCa[Al2Si208].

Константа распределения альбита между двумя равновесными
слоями будет равна:

К — х]/хг

Исследуя предварительно зависимость In А' от 1/Гдля таких
минеральных ассоциаций, можно затем по определенному зна-
чению К выяснить температуру образования данной ассоциации.
Такие ассоциации (по Т . Б а р т у ) могут служить своеобразным
г е о л о г и ч е с к и м т е р м о м е т р о м .

Если распределяемое вещество обладает различной моле-
кулярной массой в разных равновесных слоях, закон распределе-
ния выразится в иной форме:

К = &, (4.85)

где п (не равное 1) показывает, во сколько раз молекулярная
масса третьего вещества в слое а меньше (при п > 1) или больше
(при п < 1), чем в слое Ь.

§ 18. РАСТВОРИМОСТЬ ГАЗОВ В ЖИДКОСТЯХ

На растворимость газа в жидкости оказывают влияние тем-
пература, природа газа и растворителя, присутствие других ве-
ществ (солей) в растворах и давление газа.

Пример 4.3. Растворимость кислорода в чистой воде при 25°С
следующим образом зависит от давления кислорода:

Ро2 (мм рт. ст.) 175 414 760
д(мт/п) 9,5 22,0 40,8
Я / Ро2 0,0543 0,0531 0,0537

Вычислить среднее значение q/p0 и коэффициент Генри.

Решение. Среднее значение q/pQ равно:

W
q / ро = т— = 0,0537 мг/л-мм рт. ст. = 4,08- К)2 г/л-атм.

2 кж/>о2

Коэффициент к в уравнении
q = крг (4.86)

получил название к о э ф ф и ц и е н т а Г е н р и в честь англий-
ского физика В.Генри, впервые систематически исследовавшего

8 Зак. 3147 1 1 3



растворимость газов в жидкостях и установившего закон Генри. В
настоящее время чаще используют другую запись уравнения (4.86):

с = кр , (4.86а)

где с — объемно-мольная концентрация растворенного газа, а к —
коэффициент Генри, равный, в частности, для водного раствора
кислорода при 25°С 1,3 ммоль/л-атм.

В гидрогеохимии часто используют другое уравнение, свя-
зывающее приведенный объем растворенного газа с давлением
этого газа над раствором:

У; I Уж = ар, (4.87)

где Fr° / Кж — приведенный к нормальным условиям (0°С и 1 атм)
объем газа, растворенного в единице объема (1л) жидкости. Ко-
эффициент пропорциональности а в уравнении (4.87) получил
название коэффициента абсорбции газа в жидкости ( к о э ф ф и -
ц и е н т а Б у н з е н а ) .

Нетрудно установить связь между коэффициентами Бунзе-
на и Генри. Действительно, поскольку приведенный объем газа в
единице объема раствора пропорционален его концентрации:

У; /Уж =22,414с, (4.88)

то

аР = 22AUkfP, или а - 22,414*\ (4.89)
Измеряя количество растворенных газов, например в при-

родных водах, можно определить парциальные давления газов, а
затем и общее давление газов над раствором.

Пример 4.4. В пресной воде, залегающей на глубине 200 м и

имеющей температуру 15°С, найдены следующие газы: СН4, СО2

и N2, растворимость которых в 1 л воды равна:

Ксн4 - 0,400 л; Усо2 = 0,350 л и Ущ = 0,017 л.

Коэффициенты абсорбции этих газов при 15°С равны:
а с н 4 =0,037 ; осСо2 - 1,02 и a N z = 0,017 л/лж-атм.

Определить парциальные давления каждого из растворенных га-
зов и общее давление газов над раствором.

Решение. С помощью уравнения (4.87) находим:

к сн 4 0,400 1 П 0 1

Реп, = = 777777 = 1 0 ' 8 1 а™>
а с н 0,037
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Усо2 0,350 п _

Рсог = = тт^г = °'34

2 а с о 1,02

2 a N 2 0,017
Общее давление газов в пресной воде на глубине 200 м

при 15°С по закону Дальтона будет равно:
Р=1р.= 10,81 + 0,34 + 0,88 = 12,03 атм.

Повышение температуры и концентрации солей в растворе
приводит к уменьшению растворимости газов. И . М . С е ч е н о в
(1892) исследовал зависимость растворимости газов в крови и
нашел важное с о о т н о ш е н и е между концентрацией соли в
растворе с и растворимостью газа s:

s = s^, (4.90)
где s0 — растворимость газа в чистом растворителе, к — коэффи-

циент высаливания, зависящий от природы соли, газа, раство-
рителя и температуры.

§ 19. РАСТВОРИМОСТЬ ТВЕРДЫХ ТЕЛ В ЖИДКОСТЯХ

В растворе, насыщенном относительно твердого вещества,
когда пар, жидкая и твердая фазы находятся в равновесии, должно
соблюдаться условие:

Для не очень высоких давлений, когда вместо летучести можно
использовать давления паров, справедливо соотношение:

Р2= Рг, (4-92)

где р2 — давление насыщенного пара растворенного вещества
над осадком в растворе, а р2 — парциальное давление пара того
же компонента над раствором.

В идеальных растворах

Р2

 = Р°2Х >
откуда

х = Рг I Pi = Pi I Рг. (4.93)

Здесь Pi — давление насыщенного пара над чистым расплавлен-
ным (и переохлажденным) вторым компонентом при данной тем-
пературе (рис.32).

В соответствии с уравнением Клапейрона — Клаузиуса
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Рис.32. Зависимость давления насыщен-
ного пара растворенного вещества над

раствором от состава раствора

х*0

d 111 p~2 _

С1Т =

d \n p\

(4.94)

2dT RT

2

где АН — теплота парообразования расплавленного второго
компонента; AN — теплота сублимации его при данной темпе-
ратуре. Разность уравнений (4.94) и (4.94а) дает выражение

£44-
или с учетом уравнения (4.93): •

d \пх

субл ^-*-*пар

RT RT
2 >

1, (4.95)
</7 RT2

где АЯпл — теплота плавления второго компонента.
Проинтегрируем это уравнение в пределах от Гдо Гпл, при-

нимая (с некоторым приближением), что теплота плавления не
зависит от температуры:

In х
RT

Поскольку при Т= Тпп х — 1, получим:

hi 1 - In х = -
ДЯ,,
R ТУ

или окончательно
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T - ] . (4.96)

Из этого уравнения вытекают два следствия: 1) чем выше
температура, тем больше растворимость твердых веществ в жид-
костях; 2) чем выше температура плавления или теплота плавле-
ния твердого вещества, тем меньше его растворимость в жидко-
стях.

Действительно, чем больше Г, тем меньше разность (Т—Тпл)
и тем ближе к нулю In x, a x — к единице. Наоборот, чем больше
Тпл или &Нпп, тем больше отрицательная величина произведения
дДи1(Г—7^), т.е. тем больше по абсолютному значению отрица-
тельная величина In x и тем меньше, соответственно, величина х.

В виде соотношения

In x = - _ +const (4.97)
RT

уравнение было впервые выведено русским физико-химиком
И.Ф.Шредером (1890) и с тех пор носит его имя, как уравне-
ние Шредера.

Растворимость твердых тел в жидкостях зависит также от
давления, и ее надо учитывать, особенно в геологии, где имеют
дело с сотнями и тысячами атмосфер. Для идеальных растворов
эта зависимость определяется у р а в н е н и е м Планка — В а н -
Лаара:

Л ^ 2 (4.98)
dp ) T RT

где AV2 = V2liac- V{ — разность парциальных мольных объемов
растворенного вещества в растворе и твердой фазе.

Приведем вывод этого уравнения с использованием лету-
честей при высоких давлениях вместо давлений насыщенных па-
ров. С этой целью по аналогии с уравнением (4.92) запишем:

f{ = f2, d\nf2

s =rfln/ 2, < 4")
^2 ^2,нас

Учитывая, что/2

S = f(T,p), af2 = f(T,p,x) перепишем (4.99)
как выражение полных дифференциалов при постоянной
температуре:

' А" - ' 2 ' dp + \ -±-\ dx. (4 99а)
\ dx j v
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Поскольку из соотношений (4.7) и (2.58) G = С°+ЙГ1п/и

1 )-у
то

Подставляя уравнение (4.996) в (4.99а), найдем:

*• (4.100)
RT RT \ dx yTp

где у — парциальный мольный объем растворенного вещества в
растворе.

При Т= const имеем из уравнения (4.100) следующее вы-
ражение:

( 4 . 1 0 0 а )
dx

Для идеальных растворов из уравнения (4.51):

/2

 = Л2х, lnf2 = In /° + hue,

откуда

dlnf2 = l (4

dx х
С учетом (4.101) из уравнения (4.100а) находим выражение

?] = г̂г-' (4Л02)

dp)T RT ^
из которого нетрудно получить уравнение Планка — Ван-Лаара:

d\nx\ & V
dp ) T RT

§ 20. ТЕМПЕРАТУРА КРИСТАЛЛИЗАЦИИ РАСТВОРОВ

Раствор, в отличие от чистой жидкости, не отвердевает при
одной температуре. Температуру начала кристаллизации раствора
называют температурой затвердевания, или т е м п е р а т у р о й
з а м е р з а н и я раствора. При этой температуре кристаллы рас-
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творителя находятся в равновесии с раствором данного состава.
Этот раствор может быть разбавленным по отношению к раство-
ренному веществу, но он насыщен по отношению к растворите-
лю. Поэтому парциальное давление пара растворителя над таким
раствором при температуре замерзания будет равно давлению пара
над твердым растворителем в чистом состоянии.

Для изучения процесса кристаллизации растворов постро-
им диаграмму р = f(T), аналогичную диаграмме рис.32, но те-
перь для первого компонента, т.е. для растворителя (рис.33).

Повторив ход рассуждений, как при выводе уравнения
(4.96), найдем для растворителя:

(4.103)
RTT

где Д//пл — теплота плавления; Т — температура кристаллиза-
ции растворителя. Опыты показывают, что раствор замерзает при
более низкой температуре, чем чистый растворитель. Так, напри-
мер, морская вода замерзает при температуре ниже 0°С.

Построим диаграмму состояния р — f(T) (рис.34), на кото-
рой изобразим зависимость давления насыщенных паров: над
чистым жидким растворителем (кривая АО), над чистым твердым
растворителем (кривая OD) и парциального давления пара рас-
творителя над растворами разных составов (кривые ВО' и СО").

Кривые О А', О'If и О" С показывают ход с температурой
давления паров над переохлажденным и чистым растворителем
(ОА*) и растворами соответствующих составов (О'ff и О"С).

Кристаллы растворителя будут находиться в равновесии с
раствором, если давления пара растворителя над твердой и жид-
кой фазами будут равны, т.е. когда кривая OD пересечет кривые

Рис.33. Зависимость давления насыщенно-
го пара растворителя над раствором от

состава раствора
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в с

Т,ШП Т1ШП T*Un Т>К

Рис.34. Зависимость давления на-
сыщенного пара растворителя от

температуры

ВВ', С С при соответствующих
температурах Т и V . Темпера-
туры, отвечающие этому условию,
будут ниже температуры замерза-
ния чистого растворителя.

Обозначив через АТ= Т — Т,
в уравнении (4.103) получим

АВПЛ AT

R ТТкг,
(4.103а)

Для бесконечно разбавленных растворов (х —» 0) разложим
логарифм в ряд:

It! (\ - г\ - -V -
1 1 1 1 1 -Л. I — Л 2 3

и ограничимся первым членом разложения

Л I ~ —Л,

когда без особой ошибки можно принять, что»

Т*Т и ТТ « Т2 .
кр кр кр

С учетом этих приближений из уравнения (4.103а) имеем:

АШ AT
х = ^— ,

(4.104)

откуда получаем важное для разбавленных растворов соотноше-
ние:

г2

' к р

Д # п л

(4.05)

Из этого соотношения видно, что понижение температуры за-
мерзания (АГ) растворителя пропорционально мольной доле рас-
творенного вещества в растворе.

Для разбавленных растворов можно также принять:

IV,
(4.106)

где Wx и М{ — навеска и молекулярная масса растворителя. Под-
ставив теперь из уравнения (4.106) в уравнение (4.105) значение
х, получим соотношение:
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RTJMX RTJ_ _ Щ _ ,1000
3 WxП ^ ДЯПЛ 1000 W. 2

Наконец, учитывая, что из соотношения (4.4):

1000

Wx

-п2 =

есть моляльность (мольно-весовая концентрация) растворенного
вещества, находим из уравнений (4.107) и (4.4):

3 АЯ 1000 2 2

В уравнении (4.108) величина

К = RTK? . - ^ - (4.108а)
ДЯ 1000

есть к р и о с к о п и ч е с к а я к о н с т а н т а , равная понижению тем-
пературы замерзания раствора с моляльностью растворенного ве-
щества в нем, равной единице. Однако, поскольку для таких срав-
нительно концентрированных растворов (при т = 1) неприме-
ним закон Рауля—Генри, значения К(и Е, см. ниже) получаются
путем экстраполяции этих величин к значениям ш, равным нулю.
Так, например, путем экстраполяции из опытных данных полу-
чено для воды: #Н2О = 1,84 К/моль, для бензола ^с 6 н 6

 = 4,9 К/моль,
а для камфоры: Ккли = 40 К/моль. Расчет по уравнению (4.108а)
приводит к подобным величинам.

Аналогичное выражение можно получить и для повышения
точки кипения растворов:

АТ^Ещ, <4109>
где £ — э б у л и о с к о п и ч е с к а я к о н с т а н т а , равная повыше-
нию температуры кипения одномоляльного раствора по сравне-
нию с температурой кипения чистого растворителя. Как и в урав-
нении (4.108а),

Е = °° - ^ 1 - . (4.109а)
Д# п а р 1000

Уравнения (4.108) и (4.109) применимы к разбавленным
растворам. В концентрированных растворах их можно использо-
вать, если вместо моляльностей ввести активности растворенных
компонентов. В этом случае они приобретут вид:

= Ка2 - AV2/H2, ДГК = Еа2 - Еу2щ. (4.110)
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Последние два уравнения (4.110) применяются обычно для оп-
ределения коэффициентов активности растворенных веществ в
растворах.

Из уравнений (4.108) — (4.110) видно, что понижение точки
замерзания и повышение точки кипения растворов не зависят от
природы растворенных веществ. Такие с в о й с т в а называются
к о л л и г а т и в н ы м и . Кним относятся также осмотическое дав-
ление1, которое по Вант-Гоффу равно для разбавленных и кон-
центрированных растворов, соответственно:

( 4 1 И )

л = a2RT.
Коллигативные свойства растворов пропорциональны одно

другому и используются в разбавленных растворах для определе-
ния молекулярных масс растворенных веществ, а при известных
молекулярных массах — для определения степени диссоциации
или ассоциации этих веществ в растворах. В концентрированных
растворах они являются одними из наиболее точных величин,
используемых для экспериментального определения коэффици-
ентов активности растворенных веществ.

§ 21. ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЕКУЛЯРНЫХ МАСС РАСТВОРЕННЫХ ВЕЩЕСТВ
МЕТОДОМ КРИОСКОПИИ

Уравнение (4.108) можно использовать для определения
молекулярных масс растворенных веществ. С этой целью его мож-
но переписать в ином виде, удобном для расчета:

М г * (4.П2)

где IV2 — навеска; М2 — молекулярная масса растворенного ве-
щества.

Метод определения молекулярных масс по понижению тем-
пературы замерзания раствора называется к р и о с к о п и е й , а по
повышению точки кипения растворов — э б у л и о с к о п и е й . Оба
метода широко применяются для установления молекулярных
форм растворенных веществ.

Пример 4.5. Для предотвращения замерзания в зимнее вре-
мя различных водных растворов, употребляемых, например, для
аналитических целей, к ним добавляют обычно небольшое коли-
чество глицерина (С3Н8О3). Вычислить, сколько граммов глице-
рина надо прибавить к 0,5 л воды, чтобы раствор не замерзал до — 5°С.

1 Осмотическим давлением называют давление, заставляющее переходить
растворитель через полупроницаемую перегородку в раствор, находящийся при
том же внешнем давлении, что и растворитель.
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Решение. Из уравнения (4.112) находим:

5-500-92 230
w = р

2 ЮООА' 1000-1,84 1,84
Необходимо обратить внимание на то, что уравнение (4.112)

нельзя применять, если растворитель образует с растворенным
веществом смешанные кристаллы (твердые растворы). В этом случае
понижение температуры замерзания раствора может быть меньше
ожидаемого, а иногда — равно нулю или меньше нуля, т.е. может
наблюдаться даже повышение температуры.

В растворах электролитов увеличение числа частиц при дис-
социации приводит к большему понижению температуры, чем
следует из уравнения (4.112). Поэтому для растворов электроли-
тов это уравнение чаще используется для определения зависимо-
сти степени диссоциации растворенных веществ от концентра-
ции растворов.

§ 22. СИММЕТРИЧНАЯ И НЕСИММЕТРИЧНАЯ СИСТЕМЫ
СТАНДАРТИЗАЦИИ СОСТОЯНИЯ РАСТВОРОВ

Известно, что для идеальных растворов химический потен-
циал любого компонента в растворе согласно уравнению (4.72)
равен:

ц, = ц- + RT Lnx,.
В реальных растворах (по Льюису):

( 4 Л 1 3 )

где а. = у. х., а величина ц,- у,/V >*/1 зависит от условии стан-

дартизации состояния реальных растворов.
В с и м м е т р и ч н о й с и с т е м е с т а н д а р т и з а ц и и (по

Гильдебранду):

для растворителя и растворенных веществ и из уравнений (4.73)
и (4.113), (4.114) получим:

* i Pi X, PjXi PiXj

Очевидно, что в этой системе стандартизации в чистых вещест-
вах, когда JC.= 1,

Р, =р], у,= 1. (4.116)
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В н е с и м м е т р и ч н о й системе с т а н д а р т и з а ц и и при-
нимается:

У*' = i при х{ = 1; (4.116а)

а) для растворителя,как в симметричной системе стандартиза-
ции, в растворах любых концентраций y* j=yp

б) для растворенного вещества

у * = 1 при х, ->0, (4.117)

т.е. в бесконечно разбавленных растворах. В этом случае по закону
Генри, например, в бинарном растворе при х2 —> 0 и а2 —» х2

Рг -> Рг = kvx2>

где кг — коэффициент Генри.
По аналогии с уравнением (4.115) найдем:

У*2 = ^ =-£- = -£*-. (4Л18)
•^2 *^Г"^2 ^ Г " ^ 2

Сравнивая уравнения (4.115) и (4.118), находим соотноше-
ние между коэффициентами активности растворенного вещества
в симметричной и несимметричной системах стандартизации ре-
альных растворов:

Y2=Y27I- (4.119)

ГЛАВА 5. УЧЕНИЕ О ФАЗОВЫХ И АДСОРБЦИОННЫХ
РАВНОВЕСИЯХ

§ 1. ВЫВОД УРАВНЕНИЯ (ПРАВИЛА ФАЗ) ГИББСА

Рассмотрим систему, содержащую п компонентов и состоя-
щую из к фаз, находящихся в равновесии между собой. Состав
каждой из фаз определяется концентрациями (п—1) компонентов,
а так как число всех фаз равно к, то состав всей системы опреде-
лится к{п— \) концентрациями (например, мольными долями)
всех компонентов. Для полного описания состояния системы не-
обходимы еще температура и давление, т.е. всего к(п — 1) + 2
переменных.

у . относится к несимметричной системе стандартизации состояния

реальных растворов.
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Условием равновесия гетерогенной системы из к фаз и п
компонентов является постоянство температуры и давления, а
также равенство химических потенциалов каждого из компонен-
тов во всех фазах:

(5.1)
Т1

Р1

I
Hi

/
М-2

/
Ил

= РП

II
~ Hi

II
= И-2

II

= н„

=Т П = = Т

(*)
=•••= Hi

(*)
=...= ц 2

(*)
=•••= н„

(5.2)

Здесь верхние индексы обозначают номера фаз, нижние индексы
относятся к соответствующим компонентам.

Поскольку Р и Т являются независимыми переменными,
равенства (5.1) будут тождествами. В равенствах (5.2) каждое зна-
чение \л является функцией температуры, давления и концентра-
ции всех компонентов:

Следовательно, каждое равенство в (5.2), например щ = Hi, дает
уравнение, связывающее переменные системы.

Эти уравнения уменьшают число независимых переменных,
характеризующих систему, и называются у р а в н е н и я м и с в я -
з е й . Каждая строка дает (к— 1) таких уравнений, следовательно,
всего уравнений будет п{к— \).

Обозначив через/число действительно независимых пере-
менных, находим:

f = к(п-1) + 2-п(к- 1),

откуда

f = п + 2-к. ( 5 4 >

Число /называется числом т е р м о д и н а м и ч е с к и х с т е п е -
ней с в о б о д ы и определяет число переменных (Р, Т, xv xv ...
XJ, которые можно изменять произвольно (независимо друг от
Друга), не изменяя числа или вида фаз. Соотношение (5.4) было
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получено Дж.Гиббсом (1876) и носит название у р а в н е н и я
( п р а в и л а ф а з ) Г и б б с а . Его можно сформулировать следую-
щим образом: "число степеней свободы в равновесной гетеро-
генной системе равно числу компонентов плюс два минус число
фаз".

Перепишем уравнение (5.4) в виде

к + / = n + 2, (5.5)
тогда п р и / = 0 находим, что

* т а х = П + 2, (5.6)
т.е. максимальное число фаз в гетерогенной системе при равнове-
сии равно числу компонентов плюс два.

Если число внешних параметров (Р, Т, ...), оказывающих
влияние на равновесие, равно г, можно получить другую, более
общую форму записи правила фаз Гиббса:

к + / = л + г. (5.7)

§ 2. КЛАССИФИКАЦИЯ СИСТЕМ

Принято подразделять системы по числу компонентов, сте-
пеней свободы или по числу фаз. Чаще всего системы класси-
фицируют по числу компонентов на однокомпонентные (или оди-
нарные), двухкомпонентные (двойные, или бинарные), трехком-
понентные (или тройные), четырехкомпонентные (или четвер-
ные) и т.д. К настоящему времени удалось непосредственно ис-
следовать только первые три типа систем, четверные системы
изучаются обычно косвенным путем через исследование состав-
ляющих их более простых систем.

Ч и с л о к о м п о н е н т о в определяют как наименьшее число
составляющих частей системы, достаточное для образования всех
ее фаз. Число компонентов не равно числу составляющих частей
лишь в тех случаях, когда между последними происходят химиче-
ские взаимодействия (реакции) и устанавливается равновесие. В
этом случае число компонентов равно числу составляющих час-
тей системы минус число уравнений, связывающих концентра-
ции составляющих частей при равновесии.

Пример 5.1. Определить число компонентов в системах:
H 2 r + I 2 r = 2 H I r , (a)
2 H I r = H 2 r + I 2 r , (б)
СаСО3 т = СаОт + СО2 г . (в)
Решение. В системе (а) имеется одно уравнение, связываю-

щее концентрации составляющих частей:
2

КР = Р ш и л и 2»ш = V-H2 + v-\2-
Pll2P[2
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Следовательно, число компонентов в этой системе равно
и = 3 - 1 = 2 .

В системе (б) таких уравнений два:

к _ PH2PI2

Рт
поэтому число компонентов равно: п — 3 — 2— 1.

В системе (в) также имеется только одно уравнение:

Кр = Рсо2 •

Следовательно, система будет двухкомпонентной, поскольку л=3—1=2.
Число степеней свободы определяется как вариантность

системы, в связи с чем по этому признаку системы подразделя-
ются на безвариантные (или нонвариантные), одновариантные
(или моновариантные), двухвариантные (или бивариантные) и
т.д. Много вариантными называют системы с большим числом сте-
пеней свободы (f> 3).

В зависимости от числа фаз системы называются однофаз-
ными, двухфазными, трехфазными и т.д.

§ 3. ОДНОКОМПОНЕНТНЫЕ СИСТЕМЫ

Максимальное число переменных в таких системах:
/ = и + 2 - * = 1+2- 1 = 2 .

Следовательно, для описания таких систем достаточно плоскости
с двумя осями переменных (Ри 7). На рис.35 в качестве примера
представлена диаграмма состояния воды при не очень высоких
давлениях.

Для однокомпонентной системы п р и / = 0 имеем:

*„, = « +2"/= 3,

когда система трехфазная и безвариантная. Это означает, что три
фазы находятся в равновесии при строго определенных (и зави-
симых друг от друга) значениях переменных (температуре и дав-
лении). Так, лед, вода и пар могут сосуществовать только при
/=--0,0098°С и /?п=4,579 мм рт. ст. (точка О на рис. 35).

Малейшее изменение любой из этих величин приведет к
исчезновению одной или двух фаз. Например, повышение темпе-
ратуры при постоянном давлении или понижение давления при
постоянной температуре переводит систему в состояние пара.
Повышение давления при постоянной температуре переводит
систему в состояние жидкой воды, а понижение температуры при
постоянном давлении — в состояние льда. Т о ч к а О, отвечаю-
щая равновесию между тремя фазами, называется т р о й н о й .
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Рис.35. Диаграмма состояния воды при
невысоких давлениях

Рис.36. Диаграмма состояния воды
при высоких давлениях

Двухфазные системы представлены на плоскости линиями,
разграничивающими поля диаграммы состояния. Так, кривая ОС
отвечает равновесным системам, состоящим из жидкости и пара,
кривая ОА — равновесным системам, состоящим из пара и льда,
и прямая ОВ — равновесным системам, состоящим из льда и жид-
кой воды.

Число степеней свободы в таких системах равно по уравне-
нию (5.4):

/ = 1 + 2 - 2 = 1 ,
т.е. можно изменять одну из переменных величин (Р и 7), не
меняя числа и вида фаз в системе. Такие системы называются
двухфазными одновариантными. С изменением одной из пере-
менных (Р или 7) другая не остается в системе постоянной, а
изменяется в соответствии с изменением первой.

Кривые ОС и ОА представляют собой зависимость давления
насыщенного пара над жидкой водой и, соответственно, над льдом
от температуры, а линия ОВ — зависимость температуры замер-
зания воды (плавления льда) от давления. Для воды характерен
наклон линии ОВ влево, что отвечает понижению температуры
плавления льда при повышении давления. Это объясняется тем,
что плотность воды больше плотности льда, а в соответствии с
уравнением Клапейрона — Клаузиуса (уравнение 4.14) наклон
кривой р — AT) определяется знаком производной:

dp/dT=AHJTAV. (5.8)

Поскольку при плавлении &Нпл > 0 и Т> 0, знак производ-
ной зависит от знака AV= Уж— F , который у воды отрицателен.
У большинства других веществ А У> 0 и кривая плавления накло-
нена вправо, т.е. по мере повышения давления температура плав-
ления увеличивается.
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Кривая OD является продолжением кривой ОС и определя-
ет давление пара над переохлажденной жидкой водой. На участке
OD вода и пар находятся в "чуждой" им области — в мота ста-
б и л ь н о м с о с т о я н и и (в состоянии, отвечающем неустойчи-
вому равновесию).

В метастабильном состоянии вещества обладают большим
запасом свободной энергии, чем в стабильном состоянии. В связи
с этим химический потенциал переохлажденной воды больше,
чем химический потенциал льда, находящегося с водой в неус-
тойчивом равновесии. Следовательно, в такой системе будет про-
исходить самопроизвольный переход из метастабильного состоя-
ния в устойчивое.

Однофазным системам на плоской диаграмме состояния
отвечают области (поля) диаграммы, заключенные между двумя
кривыми двухфазных систем. Так, область Л О В на рис.35 — поле
льда, область ВОС — жидкой воды и, наконец, область А ОС —
пара. Однофазные системы обладают двумя степенями свободы
/=1+2—1=2, т.е. являются двухвариантными. В таких системах
можно изменять одновременно и независимо друг от друга тем-
пературу и давление, не изменяя числа и вида фаз в системе.

При давлении около 2000 атм (~ 2 кбар) вода начинает
кристаллизоваться при температуре —22°С с образованием иной
модификации льда (лед III), плотность которого больше плотности
жидкой воды. В этом случае линия плавления льда III с давлением
наклонена вправо (рис.36).

Всего вода может давать 6 устойчивых модификаций льда:
I, II, III, V, VI и VII. Лед IV является неустойчивой модифика-
цией. При давлении около 40 кбар (~40000 атм) лед VII находится
в равновесии с жидкой водой при температуре, равной прибли-
зительно 200°С, т.е. является горячим.

§ 4. ЭНАНТИОТРОПНЫЕ И МОНОТРОПНЫЕ ПРЕВРАЩЕНИЯ

Если при некоторой температуре одна кристаллическая
модификация некоторого вещества самопроизвольно переходи!
в другую, а при другой температуре -- вторая в первую, то такие
п р е в р а щ е н и я называются э н а н т и о т р о п н ы м и , или воз-
в р а т н ы м и . Если же самопроизвольные превращения при вся-
ких условиях идут только в одном направлении, говорят о мо-
н о т р о п н ы х , или б е з в о з к р а т н ы х , п р е в р а щ с н и я х .

Условимся изображать сплошными линиями кривые давле
ний насыщенных паров над устойчивыми модификациями, а пунк-
тирными — над неустойчивыми (метастабильными) фазами. То-
гда диаграмма состояния однокомпонентной системы с энантно-
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Рис.37. Диаграмма состояния одноком-
поненгной системы с эна}{тиотронными

превращениями

Рис.38. Диаграмма состояния одно-
компонентной системы с моно-

лропными превращениями

тройными превращениями изобразится на рис. 37, а с монотроп-
ными превращениями — на рис. 38.

Из рисунков видно, что кривые давления пара над кри-
сталлическими модификациями I и II не продолжаются выше точек
их пересечения с кривыми давления пара над жидкими фазами.
Это объясняется тем, что при плавлении кристаллические струк-
туры разрушаются, т.е. они не могут быть перегреты.

С другой стороны, при полиморфных превращениях такой
перегрев может наблюдаться вследствие перестройки одного типа
кристаллических решеток в другой (см., например, пунктирную
кривую модификации I выше точки превращения на рис.37).

Наличие в системе энантиотропных или монотропных пре-
вращений зависит от того, находится ли кривая давления пара
над жидкой фазой выше действительной (Т на рис. 37) или ниже
мнимой (Г*пр на рис. 38) точки пересечения кривых давлений
пара над кристаллическими модификациями (точки п о л и -
м о р ф н о г о п р е в р а щ е н и я ) .

Примерами энантиотропного превращения могут служить
переходы:

а) ромбическая сера (S ) <—> моноклинная сера (S )
'„Р=95,5°С;

б) ос-кварц 1—> р-кварц (575°С);

в) нефелин (NaAJSiO4) ^ = ± карнегиит (1248°С) и др.
Примерами монотропных превращений могут служить пе-

реходы:

а) белый фосфор (Р6) -> красный фосфор (Рк), /п=44°С;

б) арагонит (СаСО3) -» юшьцит (410°С);
в) энстатит (MgSiCg -> клиноэнстатит (1260—1290°С) и др.



Температуры плавления и полиморфного превращения ми-
нералов используются в качестве с в о е о б р а з н о г о г е о л о г и -
ч е с к о г о т е р м о м е т р а , с помощью которого можно опреде-
лять температуру образования того или иного минерала или ассо-
циации минералов. Поскольку выше точки плавления нельзя пе-
регреть твердую фазу, температура плавления является верхним
пределом температуры кристаллизации той минеральной ассо-
циации, в которую входит данный минерал. С этой точки зрения
температуры плавления таких минералов, как берцеллианит (Cu2S,
440°С), буланжерит (5PbS*2Sb2S3, 495°C) и др. указывают на тем-
пературу, ниже которой происходит кристаллизация этих мине-
ралов, что вполне совпадает с представлением об их образовании
из гидротермальных растворов.

§ 5. ДИАГРАММЫ СОСТОЯНИЯ СЕРЫ И ФОСФОРА

На рис. 39 изображена диаграмма состояния серы. Кривые
АО, ОВ и BE показывают зависимость от температуры давления
насыщенных паров над ромбической (ps \, моноклинной (р§ \
и жидкой [^s \ серой.

Пунктирные линии Od, аО и bdB — кривые давления пара
над соответствующими неустойчивыми (метастабильными) фазами.

Из рисунка видно, что до / = 95,5°С устойчивой фазой яв-
ляется ромбическая сера, а в интервале температур от 95,5 до
120°С при 1 атм — моноклинная сера. Сплошная прямая ОС пока-
зывает изменение с давлением температуры полиморфного пре-
вращения S < >SM? а прямые ВС и CD — изменение с давлением
точек плавления SM и S . Обе прямые наклонены вправо, посколь-
ку К > V • Точка "d " — тройная точка или точка сосуществова-
ния в неустойчивом равновесии трех метастабильных фаз S , Sx и

р,
атм

В

С(т',Пв6атн)

£

t'c

Рис.39. Диаграмма состояния серы Рис.40. Диаграмма состояния фосфора
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S . В ней, как и в тройных точках О, Си В (точках сосуществования
равновесных фаз), система безвариантна, т . е . / = п + 2 - к = 0.

На рис. 40 представлена диаграмма состояния фосфора. Это
пример диаграммы состояния с монотропными превращениями.
Белый фосфор как неустойчивая (метастабильная) модификация
состояния фосфора может существовать только при низких
температурах — в области левее линии HCF, поскольку при низких
температурах любое состояние заторможено. В остальном
отношении эта диаграмма состояния читается подобно предыду-
щим диаграммам воды и серы. Следует дополнительно отметить
лишь одно обстоятельство: при наличии монотропных превраще-
ний неустойчивая модификация получается только при осторож-
ной кристаллизации переохлажденной жидкой фазы.

§ 6. ДВУХКОМПОНЕНТНЫЕ СИСТЕМЫ

Для описания свойств двухкомпонентных систем при к — 1
из уравнения Гиббса имеем:

/ = / | + 2 - * = 4 - 1 = 3,
т.е. достаточно трех переменных (ЛГ и х или w, где w — массовая
доля компонента). Следовательно, для ее графического изобра-
жения надо использовать объемную (трехмерную) диаграмму.
Однако чтобы свести ее к плоской, необходимо сократить число
переменных. Поэтому при изучении конденсированных систем
чаще всего строят диаграммы точка плавления — состав при оп-
ределенном давлении, благодаря чему диаграмма состояния сис-
темы становится плоской.

Для построения таких диаграмм используют кривые изме-
нения со временем различных свойств систем (температур кри-
сталлизации, вязкости, электропроводности и пр.) при разных
их составах. Так, на рис.41, А приведены кривые изменения
температур кристаллизации системы, состоящей из анортита
(CaOAl203'2Si0 ) и геленита (2CaOAl2(X

pSi02). Такие кривые (ad,
а! с\ ... ,fc, ..., а 'с", ... , be) записывают обычно автоматическим
гальванометром. Структура сплава изучается под микроскопом или
с помощью рентгенофазового анализа.

Сравнивая кривые охлаждения, микроскопические и рент-
генографические наблюдения, можно определить, где имеются
чистые вещества (или химические соединения), а где твердые
растворы или простые эвтектические смеси.

В случае, когда компоненты не образуют химических соеди-
нений и твердых растворов, добавки одного из компонентов всегда
понижают температуру кристаллизации другого. Так, на рис. 41, 5
это проявляется на кривых ас и be. Такие кривые, показывающие
зависимость (ход) температуры начала кристаллизации смесей от
состава, называются к р и в ы м и л и к в и д у с а . Выше лин ий ас и
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be геленит и анортит могут
находиться только в рас-
плавленном (жидком) сос-
тоянии. Точка г, являющая-
ся точкой пересечения
кривых ликвидуса, назы-
вается эвтектической точ-
кой. Она отвечает опре-
деленному составу эвтек-
тики и наинизшей темпе-
ратуре кристаллизации сме-
си, называемой в свою оче-
редь э в т е к т и ч е с к о й
т е м п е р а т у р о й . Эвтекти-
ка в водно-солевых систе-
мах называется криогид-
ратом.

Линия, отвечающая
температурам Г конца кри-
сталлизации расплавов, на-
зывается л и н и е й с о л и -
д у с а . На рис. 41, Б она
представлена изотермой
dee, проходящей при тем-
пературе около 1400°С.

Области диаграммы

1599

1365

Геленит Анортит

1550

В=Ап

Крибые охлаждения

Рис.41. Построение диаграммы состояния
простой (с одной эвтектикой) двухком-

понентной системы

acd и cbe — гетерогенны; всякий расплав (раствор), фигуративная
точка (точка на диаграмме состояния) которого находится в этой
области, распадается на две равновесные фазы: кристаллы одного
из компонентов (минералов) и жидкий расплав (раствор) другого
состава. Поле Adex3 отвечает твердым смесям кристаллов геленита
и эвтектики, причем сама эвтектика представляет собой тонко-
дисперсную смесь кристаллов геленита и анортита. Поле х Вес
охватывает твердые смеси кристаллов анортита и эвтектики.

§ 7. ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЧИСЛА ФАЗ И СТЕПЕНЕЙ СВОБОДЫ НА ПЛОСКОЙ
ДИАГРАММЕ СОСТОЯНИЯ

При определении числа фаз и степеней свободы на плоских
диаграммах состояния двойных систем надо пользоваться урав-
нением Гиббса в виде

/ = п + 1 - к = 3 - к, (5.9)

поскольку одна из переменных (давление) принята постоянной.
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Рис.42. Диаграмма состояния системы:
геленит — анортит

Так, расплав, опре-
деляемый на диаграмме
(рис. 42) фигуративной точ-
кой / (одна фаза), будет ус-
ловно двухвариантным:

/ = 3 - 1 = 2.

Следовательно, в поле ди-
аграммы acb (поле рас-
плава) можно изменять
независимо (в некоторых
пределах около точки /) и
температуру, и состав рас-
плава, не меняя при этом

числа и вида фаз.
Коща температура расплава понизится до значения tm, из жид-

кой фазы (расплава) начнут выделяться кристаллы геленита. Система
станет двухфазной и условно одновариантной: / = 2 + 1 — 2 = 1 .
Расплав станет обогащаться анортитом, вследствие чего темпе-
ратура кристаллизации расплава понизится до значения th. Точка
т, отвечающая составу жидкой фазы, в процессе кристаллиза-
ции будет двигаться сначала к точке г (при /°С = th), а затем и к
точке с, в которой начнет выделяться из расплава эвтектическая
смесь кристаллов обоих минералов. Система станет условно без-
вариантной:/= 2 + 1 — 3 = 0. Температура в точке с будет оставаться
постоянной, пока не затвердеет весь расплав. Абсолютная безва-
риантность системы может быть определена при исследовании
зависимости /э от состава с изменением давления.

Линия тс, изображающая изменение состава жидкой фазы
в процессе затвердевания расплава (раствора), носит название
пути к р и с т а л л и з а ц и и .

Диаграмма состояния позволяет определять не только чис-
ло фаз и степеней свободы в некоторой фигуративной точке, но
и состав системы и относительные количества фаз, сосущест-
вующих в гетерогенной системе при равновесии. Так, например,
в точке h системе с мольной долей анортита xh отвечает расплав
г состава хг и кристаллы чистого геленита. Согласно правилу ры-
чага мольные количества расплава пг и твердой фазы ns относятся
как длины противоположных плеч рычага:

Хи (5.10)
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§ 8. ДВУХКОМПОНЕНТНЫЕ СИСТЕМЫ С ОБРАЗОВАНИЕМ ХИМИЧЕСКИХ
СОЕДИНЕНИЙ

В раде случаев компоненты А и В (Н2О и FeCl3, H2O и Ц,СО3,
волластонит (CaOSiO,) и алюминат кальция (СаО*А1,О3) и др.)
образуют химические соединения AmBn, обладающие определен-
ными температурами плавления (рис. 43).

Чистое химическое соединение (геленит) плавится в точке
d, причем процесс плавления не отличается от плавления чистых
компонентов А и В (волластонита и алюмината кальция).

В этом случае диаграмма состояния бинарной системы со-
стоит как бы из двух частей: диаграммы состояния системы вол-
ластонит — геленит с эвтектикой в точке с и диаграммы состоя-
ния геленит — алюминат кальция с эвтектикой в точке с". К ка-
ждой из этих диаграмм приложимо все, что было ранее сказано
относительно простых (только с эвтектикой) диаграмм состоя-
ния бинарных систем, например, о диаграмме состояния ге-
ленит — анортит (рис. 41, 42).

Т о ч к и п л а в л е н и я химических соединений, в которых
состав твердой фазы одинаков с составом расплава, называются
к о н г р у э н т н ы м и . Такой точкой будет точка t/на рис. 43. Поло-
гий максимум в этой точке указывает на то, что химическое со-
единение частично диссоциирует при плавлении:

А,Ас—> тА + »в-
так что в расплаве левее линии Dd могут появиться свободные
молекулы В, а правее — молекулы А.

t'r

1530 а

\

\ c /

Расплав
d

/
/

0
/

-

А
CaSiO,

t, с
1600

- 1ЧО0

- 1200

С0А1Д

tX

D'=K356D-K5B

Рис.43. Диаграмма состояния системы
волластонит — алюминат кальция

Рис.44. Диа1рамма состояния
системы калий — сурьма
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Если соединение AmBn не диссоциирует при плавлении, то
на диаграмме состояния (рис.44) появляется так называемая син-
гулярная точка d — точка пересечения двух границ начала кри-
сталлизации химического соединения. Наличие химических со-
единений в расплаве можно обнаружить по кривым вязкость —
состав или электропроводность — состав расплава (раствора). Точка
d на рис. 44 является верхней точкой кривых кристаллизации сd\\
dc и по свойствам не отличается от точки <^рис. 43.

Во многих случаях химическое соединение А Вп распадает-
ся до того, как будет достигнута его точка плавления. П л а в л е -
н и е , при котором состав кристаллической фазы не совпадает с
составом расплава, называется и н к о н г р у э н т н ы м . Особенно час-
ты случаи образования соединений с инконгруэнтными точками
плавления у кристаллогидратов, являющихся (в отличие от крио-
гидратов) химическими соединениями солей с водой, а также в
силикатных системах, составляющих основную часть земной коры.

На рис. 45 изображена диаграмма состояния системы каль-
цит — нефелин с инконгруэнтной точкой плавления. Линия dD
отвечает составу образовавшегося химического соединения (кан-
кринита).

Участок пунктирной кривой et//практически неосуществим,
так как при температуре выше 1253СС из канкринита образуются
две фазы: расплав состава хе(хе < xD) и кристаллы нефелина (В).
Точка е не является точкой плавления; в ней состав расплава (хе)
отличен от состава твердой фазы (хр). Поэтому ее называют точ-
кой превращения или перитектической точкой. В точке е система
условно инвариантна, так как в н е й / = 2 + 1 — 3 = 0.

Процесс выделения кристаллов нефелина по линии be бу-
дет завершаться при 1253°С образованием химического соедине-

t'c р-110кг/спг

Расплод

1526

- 1253

хс хеХ[ Б=АВ, B = NoAlSi04(Ne)A = Са С03

Рис.45. Дишрамма состояния системы кальцит — нефелин

Ne3CaC03



ния (канкринита) и исчезновением кристаллов нефелина, если
исходный состав расплава отвечает составу х.. Охлаждение рас-
плава состава х. до температуры 1190°С приводит к кристаллиза-
ции тонкой эвтектической смеси из кальцита и канкринита наря-
ду с образовавшимися ранее крупными кристаллами канкринита.

Если же охлаждается расплав состава х., то образование кан-
кринита при 1253°С будет сопровождаться уменьшением числа
образовавшихся при / > 1253°С кристаллов нефелина за счет пе-
рехода части их в расплав благодаря выделению теплоты при
образовании химического соединения. При охлаждении ниже
1253°С из расплава состава х. наряду с кристаллами нефелина
будут выделяться кристаллы химического соединения (канкри-
нита). Относительные количества кристаллизующихся минералов
вычисляются по правилу рычага.

В заключение обратим внимание на то, что если эвтектиче-
ская точка на любых диаграммах состояния является нижней точ-
кой кривых кристаллизации двух фаз, перитектическая точка (как
показано выше) является нижней точкой пересечения кривой
кристаллизации be одной фазы (нефелина) и верхней точкой кри-
вой кристаллизации се другой фазы (канкринита на рис. 45). Кон-
груэнтные точки плавления химических соединений (точки dиd
на рис. 43, 44) всегда являются верхними точками пересечения
кривых кристаллизации двух фаз.

§ 9. ДВУХКОМПОНЕНТНЫЕ СИСТЕМЫ С ОБРАЗОВАНИЕМ ТВЕРДЫХ
РАСТВОРОВ

Бинарные соединения могут образовывать твердые раство-
ры с неограниченной (рис. 46) или ограниченной растворимо-
стью (рис. 47, 48) в твердой фазе.

Последние диаграммы (рис. 47, 48) носят название диа-
грамм состояния с разрывом сплошности в твердой фазе. Они
различаются между собой тем, что в первом случае в твердых
растворах содержится больше близлежащего компонента, чем в
расплавах, в то время как во втором случае (рис. 48) оба твердых
раствора (а' и р) обогащены одним и тем же компонентом (в
данном случае — силикатом кальция) по сравнению с расплавом.
В остальном эти диаграммы читаются, как и прежде, в соответствии
с применением к ним уравнения Гиббса в форме (5.9).

§ 10. ТРЕХКОМПОНЕНТНЫЕ СИСТЕМЫ. СПОСОБЫ ИЗОБРАЖЕНИЯ ИХ
СОСТАВА НА ПЛОСКОСТИ

Для построения полной диаграммы состояния трехкомпо-
нентной системы нужна четырехмерная система координат для

137



t'c
Росплаб

Тб. р-р

t'c
1890

Рис.46. Диаграмма состояния системы фаялит (Fe 2 Si0 4 ) — форстерит (Mg 2 Si0 4 )
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Рис.47. Диаграмма состояния системы альбит
(NaAlSi,O8) — ортоклаз (KAlSi3O8)
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Рис.48. Диаграмма состояния сис-
темы родонит — волластонит

отображения на ней внешних условий (Ри 7) и состава (мольных
долей х1 и х2 двух из трех компонентов). В случае конденсирован-
ных систем давление можно считать постоянным, пар отсутст-
вующим и построить диаграмму состояния в виде модели в трех-
мерном пространстве. Состав такой системы обычно изображает-
ся на плоскости, а в направлении, перпендикулярном плоско-
сти, откладывается температура (если давление принимается по-
стоянным) или давление, например, при исследовании различ-
ных геологических процессов (когда температура принимается
постоянной).

Для расчета числа степеней свободы на такой трехмерной
диаграмме по аналогии с уравнением (5.9) применяется уравне-
ние Гиббса вида:

/ = л + 1 - £ = - - 3 + 1 - £ = 4-£. (5.11)
Если два компонента значительно отличаются по своим

свойствам от третьего, можно использовать прямоугольные ко-
ординаты для изображения состава тройных систем. Этот способ
применяют, например, для изображения состава раствора двух
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Рис.49. Прямоугольная диаграмма состоя-
ния тройной системы вода — элсомит

солей с общим ионом. При этом
состав выражается не в мольных
(или массовых) долях, как это
обычно принято при построении
диаграмм состояния, а числом
молей (или граммов) соли, при-
ходящихся на 100 молей (или
граммов) растворителя (рис. 49).

На оси абсцисс отклады-
вают содержание одной соли 5р

например эпсомита, по оси ор-
динат — содержание другой соли
Slt например мирабилита. Нача- (MgSO4-7H2O) — мирабилит
ло координат отвечает чистому ЮН2О)
растворителю. Чистым солям от-
вечают на осях точки, бесконечно удаленные от начала коор-
динат.

На этом рисунке область диаграммы BCAD отвечает нена-
сыщенным растворам обеих солей, область S2BCE — растворам,
пересыщенным относительно мирабилита, область SXACF— рас-
творам, пересыщенным относительно эпсомита. Наконец, верх-
няя правая часть диаграммы, ограниченная линиями CF w СЕ, —
пересыщенным относительно обеих солей. Линии BCFw А СЕ от-
вечают насыщенным (равновесным) растворам мирабилита и
эпсомита.

Если же поведение трех компонентов не сильно различает-
ся, удобнее пользоваться равносторонним треугольником. В та-
ком треугольнике (рис. 50) вершины отвечают чистым веществам
А, В и С. На сторонах, соединяющих вершины, откладываются
составы (в мольных или массовых долях) двухкомпонентных сис-
тем, образованных веществами, указанными в вершинах.

Точки, расположенные
внутри треугольника, выража-
ют составы трехкомпонентных
систем. Содержание каждого
компонента в системе тем боль-
ше, чем ближе данная точка
расположена к соответствую-
щей вершине. Однако более
удобным оказалось определение
содержания компонентов не по
близости точки к вершине, а по л

у д а л е н н о с т и ее ОТ СТОрОНЫ, Рис.50. Треугольная диаграмма состоя-
ния тройной системы по Г иббсу

139



противолежащей вершине, где содержание компонента равно
нулю.

Гиббс для определения состава тройных систем предложил
пользоваться перпендикулярами, опущенными на каждую сторо-
ну треугольника. Метод Гиббса основан на том, что сумма длин
перпендикуляров, опущенных из любой точки внутри равносто-
роннего треугольника, есть величина постоянная и равная высо-
те этого треугольника.

Если разделить каждую из высот треугольника, например,
на 100 частей и провести через эти деления линии, параллельные
сторонам треугольника, то вся площадь треугольника окажется
разбитой масштабной сеткой, по которой определяются длины
перпендикуляров. Так, например, мольные или массовые доли точки
т на рис. 50 соответствуют составу (%): А — 10, В — 25 и С — 65.

Розебум вместо перпендикуляров предложил пользоваться
линиями, параллельными сторонам треугольника, и рассматри-
вать отрезки этих линий, проходящих отданной точки т до пере-
сечения с каждой стороной треугольника. Сумма этих отрезков
(та, mb, тс) есть величина постоянная, равная длине стороны
треугольника.

Если стороны разделить на 100 частей каждую, то длины
отрезков сразу дают содержание каждого компонента в процен-
тах от общей суммы. Поскольку из подобия треугольников отрез-
ки Розебума (рис. 51) пропорциональны перпендикулярам Гиб-
бса (см. рис. 50), то состав системы в одной и той же точке внутри
треугольника (точке т) по Розебуму и Гиббсу окажется одинако-
вым.

Большую помощь при чтении диаграмм состояния тройных
систем оказывают следующие две теоремы, касающиеся равно-
сторонних треугольников. Первая теорема гласит: "прямая, про-

А а1 в С

Рис.51. Треугольная диаграмма сое- Рис.52. Свойства равносторонних треу-
тоянкя тройной системы по Розебуму гольников
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Рис.53. Треугольная диаграмма состояния тройной системы вода — эпсомит-
мирабилит

веденная из вершины треугольника на противоположную сторо-
ну, представляет состав всех смесей, в которых относительные
количества двух компонентов оказываются неизменными". Так,
например, во всех точках, лежащих на линии BD (рис. 52), от-
носительные количеств;! компонентов А и С будут одними и теми
же.

Вторая теорема читается следующим образом: "линии, па-
раллельные одной из сторон треугольника, отвечают ряду смесей
с одинаковым содержанием того компонента, который распола-
гается в вершине против этой стороны треугольника". Например,
во всех точках на линии FG процентное содержание компонента
В постоянно.

С помощью т р е у гол ьн ых д и а г р а м м Г и б б с а — Р о -
зе бум а исследуют диаграммы состояния многих солевых и ми-
неральных систем, а также и жидких систем (включая расплавы),
состоящих из частично смешивающихся компонентов.

Диаграмма состояния трехкомпонентной системы вода —
эпсомит — мирабилит может быть представлена в виде треугольни-
ка, изображенного на рис. 53. Области I и II на этой диаграмме —
соответственно области ненасыщенных и пересыщенных растворов
относительно обеих солей, область III отвечает полностью
закристаллизовавшимся системам. Линии cm и та отвечают
составам насыщенных растворов относительно мирабилита cm и
эпсомита та. В точке т раствор насыщен относительно обеих солей.
Область ее т отвечает растворам, пересыщенным относительно
мирабилита и насыщенным относительно эпсомита. Область та а
отвечает растворам, пересыщенным относительно эпсомита и
насыщенным относительно мирабилита.
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11. ТРОЙНЫЕ СИСТЕМЫ С ТРОЙНОЙ ЭВТЕКТИКОЙ

На рис. 54 изображена трехмерная модель тройной системы
CaSiTiOs (сфен, Sph) — CaSiO, (волластонит, Wo) — CaAl2Si2O8

(анортит, An). Эта система является одной из наиболее простых и
образует попарно три двойные с?,, ev еъ и одну тройную Е эвтек-
тики. Состав системы и эвтектики в массовых долях (%) отобра-
жен на плоскости, температура — перпендикулярно плоскости
составов.

Для наглядности такие трехмерные модели изготавливают
обычно из дерева или из гипса, однако они неудобны при их
изображении на плоскости страниц книг (или статей) и деталь-
ном изучении большого числа тройных систем. Поэтому для по-
строения плоских диаграмм состояния тройных систем, вклю-
чающих кроме составов и температуру, на плоскость треугольни-
ков с помощью изотерм наносят поверхности ликвидуса различ-
ных твердых фаз и характерные точки. Границы между поверхно-
стями ликвидуса называются п о г р а н и ч н ы м и к р и в ы м и и
их выделяют на диаграмме жирными линиями.

На рис. 55, а представлена проекция пространственной диа-
граммы состояния той же тройной системы, что и на рис. 54.
Изотермы указывают на повышение температуры при переходе
от пограничных кривых к точкам плавления чистых компонентов.
В этом случае, как и в пространственной диаграмме рис. 54, правило
фаз Гиббса применяется в виде уравнения (5.11). Так, на полях
диаграммы, заключенных между пограничными кривыми,
существуют двухфазные равновесия между расплавом и твердой
фазой вещества, находящегося в соответствующей вершине
треугольника. Вследствие этого системы в таких областях будут
бивариантными:/= 3 + 1 - 2 = 2.

Рис.54. Трехмерная модель трой-
ной системы сфен — волласто-
нит — анортит в координатах тем-
пература — состав. Вверху нахо-

дятся поверхности ликвидуса

Sph
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Рис.55. Диаграмма состояния тройной системы сфен — волластонит — анортит: а —
с изотермами, расположенными на поверхностях ликвидуса; б — с указанием пути

кристаллизации расплава состава А

На пограничных кривых в равновесии находятся 3 фазы
(расплав и 2 твердые фазы), в связи с чем системы на кривых
будут одновариантными:/ = 3 + 1 - 3 = 1 .

Наконец, в тройной эвтектике Е, где сосуществуют 4 фазы
(расплав и 3 твердые фазы), система инвариантна: / = 3 + 1 — 4 =
= 0. В этой точке состав и температура остаются постоянными до
тех пор, пока не исчезнет жидкая фаза.

Для упрощения диаграмм состояния часто на них изотермы
не приводятся, а направления понижения температуры на погра-
ничных кривых и сторонах треугольника обозначаются стрелками
(рис. 55, б).

Посмотрим теперь, как происходит кристаллизация расплава
из точки А, находящейся в поле первичной кристаллизации анор-
тита. Расплав по мере кристаллизации обедняется по линии An —
А, допустим, до точки В. Отношение масс образовавшихся кри-
сталлов анортита и оставшегося расплава в точке В определяется
по правилу рычага, а состав расплава — по положению точки в
треугольнике составов.

При дальнейшем охлаждении расплав достигает погранич-
ной кривой в точке С, где наряду с анортитом начнет выделяться
и сфен. В этой точке присутствуют 3 фазы (система одновариант-
на), следовательно, дальнейшее охлаждение расплава будет про-
исходить строго по кривой СЕ. Когда расплав достигнет точки Д
состав кристаллизующихся фаз будет определяться точкой F, на-
ходящейся на прямой (ноде), проведенной из точки D через точ-
ку А и соединяющей 3 равновесные фазы.
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Охлаждение будет продолжаться до тех пор, пока система
не придет в точку Е, отвечающую тройной эвтектике. В этой точке
из расплава будут выделяться одновременно три минерала в
соотношении, определяемом положением точки Ев треугольни-
ке составов.

§ 12. ТРОЙНЫЕ СИСТЕМЫ С ОБРАЗОВАНИЕМ КОНГРУЭНТНЫХ
СОЕДИНЕНИЙ

Большинство тройных систем, встречающихся в геологии,
гораздо сложнее рассмотренных выше; в них часто образуются
химические соединения, или твердые растворы, или те и другие.

Рассмотрим сначала тройную систему LiF — NaF — MgF2,
образующую бинарное химическое соединение NaMgF3, плавя-
щееся конгруэнтно. В этом случае диаграмма состояния тройной
системы как бы разбивается линией AD на две диаграммы более
простых тройных систем: LiF — MgF\ — NaMgF3 и LiF — NaF —
NaMgF3 (рис. 56,а). Каждая из этих диаграмм характеризуется двумя
двойными и одной тройной эвтектиками (Е{ или Е2). В результате
разбиения (триангуляции) возникает новая бинарная система
LiF - NaMgF3.

Стрелками на рис. 56,а указаны направления понижения
температуры. Наиболее интересной точкой на диаграмме являет-
ся точка еу Она отвечает температурному максимуму по отноше-
нию к точкам £, и £0 и минимуму по отношению к точкам А и D.
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Рис.5b. Диаграмма состояния: а — тройной системы LiF — NaF' — MgF2; £ —
гипотетической тройной системы с образованием тройного конгруэнтного соеди-

нения
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Вследствие этого п о ь е о с Т Ь ликвидуса в этой точке напомина-
ет седловидную точ*еу ГПОНЫХ хребтов, а сама т о ч к а es называет-
ся с е д л о в и д н о й , щ е т о ч к о й ван Р е й н а .

Пути кристаллизации в двух тройных подсистемах подобны
рассмотренным ранее л я систем с тР°йной эвтектикой. Исклю-
чение составляет путь кристаллизации вдоль линии AD, характе-
ризующей собой бинарнУ10 с и с т е м У LiF — NaMgF r Так, расплав
состава Fy находящийся в п о л е пеРвичн°й кристаллизации фазы
NaMgF3, при охлаждеШ*и выделяет кристаллы NaMgF3, а сам
меняет состав, пока не достигнет точки es на внутренней погра-
ничной кривой Е{Е . 3,Аесь одновременно инвариантно (как и
положено для эвтектика двойной системы) кристаллизуются из
расплава LiF и NaMgF в соотношении, определяемом положе-
нием точки е , до полного исчезновения расплава. Кажущееся, на
первый взгляд, противоречие с условием (5.11) объясняется об-
разованием в пределах тройной системы простой двойной систе-
мы с эвтектикой еу

При образовании тройного конгруэнтного соединения диа-
грамма состояния гипотетической тройной системы ABC (не вклю-
чающей в рассмотрение двойные соединения) делится нодами
на три подсистемы ABD, BDC и CDA. Каждая из этих подсистем
рассматривается как простая система с эвтектиками (рис. 56,6).
Точка D отвечает составу тройного химического соединения и
находится соответственно в поле его первичной кристаллизации.
На диаграмме следует выделить 3 боковые пограничные кривые
(<?!•£,, е2Е2 и еъЕъ) и 6 срединных пограничных линий (eAEv E{es,
esEv Еге„ е6Е3 и Е3еА).

§ 13. ТРОЙНЫЕ СИСТЕМЫ С ОБРАЗОВАНИЕМ ИНКОНГРУЭНТНЫХ
СОЕДИНЕНИЙ

На рис. 57,0 изображена диаграмма состояния тройной сис-
темы из CaAl2Si2Og (анортита, An), KAJSi2O6 (лейцита, Leu) и
SiO2 (кремнезема), образующей бинарное соединение KAlSi3O8

(ортоклаз, Or), плавящееся инконгруэнтно. Ортоклаз по составу
соответствует 20% SiO2 и 80% KAlSi2O6 , однако вследствие того,
что он диссоциирует до достижения своей точки плавления, об-
ласть его существования (поле первичной кристаллизации) нахо-
дится в стороне от ноды An — Or.

В поле кристаллизации кремнезема наблюдается изотерми-
ческая пограничная кривая, характеризующая полиморфное пре-
вращение кристобалита (Кг) в тридимит (7>).

Точкир и Ротвечают перитектикам двойной системы (лей-
цит — тридимит) и тройной системы (лейцит — тридимит —
анортит).
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Рис.57. Диаграмма состояния: а — тройной системы из лейцита — анортита —
кремнезема; б — тройной гипотетической системы с образованием тройного

инконгруэнтного соединения

Пограничные кривые, вдоль которых падает температура,
а процессы заканчиваются кристаллизацией двойной или трой-
ной эвтектики, называют к о т е к т и ч е с к и м и . К ним относятся
кривые е{£, е2Е, РЕ и еъР и происходящие на них процессы. На
диаграммах состояния их обозначают одной стрелкой. Кривые типа
рР, как и точка Р, и процессы кристаллизации, происходящие в
них, называют п е р и т е к т и ч е с к и м и , или р е а к ц и о н н ы м и .

Тройное химическое соединение, плавящееся инконгруэнт-
но (точка М на рис. 57,6), также находится вне поля его первичной
кристаллизации. Перитектический процесс происходит на участ-
ке PF кривой PEV на остальных пограничных кривых, как и на
участке ЕЕ,, происходят котектические процессы.

Следует обратить внимание на то, что на этом рисунке, как
и на рис. 56,6, исключены возможные поля первичной кристал-
лизации бинарных химических соединений, обычно присутствую-
щие в реальных тройных системах с тройными химическими со-
единениями. Это сделано преднамеренно — в гипотетических трой-
ных соединениях, приведенных на этих рисунках, — для упро-
щения анализа этих систем.

§ 14. ТРОЙНЫЕ СИСТЕМЫ С ОБРАЗОВАНИЕМ ТВЕРДЫХ РАСТВОРОВ
С НЕОГРАНИЧЕННОЙ РАСТВОРИМОСТЬЮ В ТВЕРДОЙ ФАЗЕ

Твердые растворы непрерывные (с неограниченной раство-
римостью в твердой фазе) или с разрывом сплошности имеют
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CaAkS'hOe

Рис.58. Диаграмма состояния тройной
системы: альбит — анортит — диопсид
с образованием твердых растворов

между анортитом и альбитом

важное геологическое значение, CaMgSi2O6
поскольку характерны для мно- D/
гих групп минералов. Например, в
системе NaAlS^O,, (альбит, ЛЬ) —
CaAl2Si2Og (анортит, An) —
CaMgSi2O6 (диопсид, D) обра-
зуется серия непрерывных
твердых растворов (плаги-
оклазов, Р1) между анортитом и
альбитом. Вследствие этого
составы плагиоклазов на
диаграмме состояния изобра-
жаются не точкой, а линией с
засечками, являющейся одной
из сторон треугольника (рис. 58).

Эта система фактически не
является тройной, поскольку
кристаллизация любого распла-
ва приводит к образованию двух твердых фаз: диопсида и
плагиоклаза. Тройная инвариантная точка на такой диаграмме
отсутствует. В равновесии с расплавом здесь сосуществуют две
твердые фазы, находящиеся на пограничной кривой е]ег

Рассмотрим, как происходит охлаждение расплава, напри-
мер, состава А в поле первичной кристаллизации диопсида. По
достижении поверхности ликвидуса из расплава начнет выделяться
диопсид, а состав расплава изменяется по линии АВ от точки А к
точке С. Из положения соединительной линии СД определяемой
экспериментально, видно, что состав выделяющегося плагиок-
лаза (наряду с диопсидом) отвечает точке D. При дальнейшем
охлаждении расплава до точки F состав сосуществующего с ним
твердого плагиоклаза отвечает точке Е. В точке G расплав исчеза-
ет, в твердой фазе останутся диопсид и плагиоклаз состава точки В.

Относительные массовые количества закристаллизовавшихся
плагиоклаза и диопсида определяются по правилу рычага.

Такие и более сложные диаграммы состояния широко ис-
пользуются для определения наиболее целесообразных путей вы-
деления отдельных минералов или солей из расплавов или рас-
творов.

Совокупность всех методов изучения фазовых равновесий
называется ф и з и к о - х и м и ч е с к и м а н а л и з о м . В его развитии
важнейшая роль принадлежит работам советского физикохимика
Н.С.Курнакова и его учеников.

§ 15. АДСОРБЦИОННЫЕ РАВНОВЕСИЯ. УРАВНЕНИЯ ИЗОТЕРМЫ
АДСОРБЦИИ
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А д с о р б ц и е й в е щ е с т в а на поверхности раздела фаз
называют и процесс концентрирования этого вещества на по-
верхности, и полное количество вещества в поверхностном слое.
Вещество, концентрируемое на поверхности, называется
а д с о р б а т о м , а вещество, на поверхности которого происходит
адсорбция, называется а д с о р б е н т о м .

Адсорбционное равновесие при постоянной температуре
можно представить, например, в виде следующего равенства:

Br+S^=±Ba, (5.12)

где S — свободная поверхность; Вк— молекулы В в объеме Кгаза
(или жидкости); Ва — адсорбционные комплексы на занятой по-
верхности адсорбента.

Обозначая через 0 долю занятой поверхности при мономо-
лекулярном ее заполнении веществом В и через (1 — 0) — долю
свободной поверхности, можно записать константу адсорбцион-
ного равновесия процесса (5.12) в виде соотношения

( 5 1 3 )

где р — давление газа (пара) В над поверхностью адсорбента. Это
соотношение выполняется при соблюдении следующих условий:
поверхность адсорбента должна быть однородна, взаимодействие
адсорбат — адсорбат отсутствует, предел заполнения поверхно-
сти — мономолекулярный слой вещества В.

Из соотношения (5.13) получаются уравнения:

в = Щ (5-13а)
1 + Кр

^ ^ (5-14)
\ + Кр

Оба этих уравнения называются уравнен ия ми изотермы ад-
с о р б ц и и Л е н г м ю р а . В уравнении (5.14) а — величина ад-
сорбции, выражаемая обычно в граммах (или молях) адсорбата,
приходящихся на 1 м2 (или на 1 г) адсорбента; ат — предельная
адсорбция вещества В при его мономолекулярном заполнении по-
верхности адсорбента.

Из определения доли занятой поверхности следует:

e = а/ат. (5.15)
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Из уравнений (5.13а), (5.14) при низких давлениях газа (или пара)
имеем уравнения, аналогичные уравнению Генри (4.86):

0 = Ар,
а = а Кр.

Если же давление (или концентрация) газа (пара) велико,
в знаменателе уравнений (5.13а), (5.14) можно пренебречь еди-
ницей, вследствие чего получим соотношения вида:

0 - > 1,
и

а —> а .

На рис. 59 представлена типичная зависимость 0 и а от р
для однородных поверхностей адсорбентов.

При адсорбции паров на смачиваемых поверхностях с рос-
том относительного давления пара (p/ps), где ps — давление на-
сыщенного пара при данной температуре, на поверхности адсор-
бента начинают образовываться полимолекулярные слои. В резуль-
тате этого простое уравнение Ленгмюра переходит в более сложное
у р а в н е н и е Б р у н а у э р а — Э м м е т а — Т е л л е р а (урав-
нение БЭТ):

а =
PS

\\-p/ps\\+{c-\)p/ ps\
(5.16)

в котором с = K/KL; KL — константа конденсации пара (KL — l/ps).
На рис. 60 изображена зависимость степени заполнения (пропор-
циональной величине адсорбции а) от p/ps для случая полимоле-
кулярной адсорбции бензола на графитированной саже.

0

Рис.59. Изотерма адсорбции газа (пара)
на однородной поверхности адсорбента
(аммиак на активированном угле)

t'20'C

О 0,2 0tU 0,6 0,6 1tO

-P/Pj

Рис.60. Изотерма адсорбции бензола
на графитированной саже
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§ 16. АДСОРБЦИОННОЕ УРАВНЕНИЕ ГИББСА

Если поверхность раздела О, например, жидкости и пара
меняется по величине и положению, фундаментальное уравне-
ние Гиббса запишется как

dG = -SdT + Vdp + \ dCl + YsVidrij. (5.17)

Величина, равная

d G ) =a, (5.18)

называется поверхностным натяжением и представляет собой
работу, необходимую для образования единицы новой поверхно-
сти. В соответствии с определением поверхностное натяжение есть
свободная энергия образования единицы поверхности и измеря-
ется обычно в эрг/см2 (или в Дж/м2).

При постоянных р и Г уравнение (5.17) принимает вид

dGT р = асЮ. + Y, И,А- ( 5 Л 9 ^
Исходя из свойств энергии Гиббса как однородной функ-

ции первого порядка от факторов емкости П и п., получим после
интегрирования уравнения (5.19) следующее соотношение:

G r,, = < r n + 5 > / " / . (5'20)
Полный дифференциал величины GT равен:

dGT p = adil + ildo + £ ц,̂ «,- + £ Я/ф,. Р-21)
Сопоставляя полученное уравнение с уравнением (5.19), получим
уравнение Гиббса для межфазного поверхностного слоя:

аналогичное уравнению (4.37) Гиббса — Дюгема для объемной
фазы.

Разделив обе части уравнения (5.22) на площадь поверхно-
сти раздела П, сначала получим уравнение

Л = 0 , (5-23)

из которого находим:

IS)

(5.23а)

Обозначим теперь через
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г - ?J— ( 5 - 2 4 >

' n
избыток числа молей /-го компонента в объеме поверхностного
слоя с площадью П = 1 по сравнению с числом его молей в том
же объеме. Эта величина называется г и б б с о в с к о й (или просто)
а д с о р б ц и е й /-го компонента у данной поверхности.

При малых давлениях (концентрациях) газа или пара эта
адсорбция совпадает с поверхностной адсорбцией, превышаю-
щей значительно объемную концентрацию. При больших давле-
ниях (концентрациях) гиббсовская адсорбция Г. отличается от
поверхностной адсорбции а..

Из уравнений (5.23а) и (5.24) для единицы поверхности
при постоянных температуре и давлении получим уравнение

-da = 1г, ф , . (5-25>

которое в литературе называется а д с о р б ц и о н н ы м у р а в н е -
н и е м Г и б б с а . Для двухкомпонентной системы адсорбат —
адсорбент уравнение Гиббса приобретает вид

-da = Г,^, + Г 2 ф 2 • (5.25а)

Если второй компонент нерастворим в первом (например,
углеводород в воде), то d\i} = 0 и уравнение Гиббса упрощается:

-da = Г 2 ф 2 = V2RTd\np , (5.256)
откуда

Г2 = 1 d a = Р d° (5 26)
2 RTdlnp RT dp'

Из последней формулы видно, что адсорбцию некоторого
компонента в нерастворяющей его жидкости можно определить
по понижению поверхностного натяжения жидкости с ростом
давления газа (или концентрации) этого компонента.

В е щ е с т в а , понижающие поверхностное натяжение рас-
творителя, называются п о в е р х н о с т н о - а к т и в н ы м и , для них

— < О, Г2 > 0. (5.26а)
dp

Уравнение (5.26) справедливо и для веществ, растворенных
в жидкостях, когда при Г] = 0



г i^^L, (5.27)
2 RT dc2

и для поверхностно-активных веществ получим соотношения:

da

dc2

< О, Г2 > 0. (5.27а)

ГЛАВА 6. ЭЛЕМЕНТЫ ТЕРМОДИНАМИКИ
НЕРАВНОВЕСНЫХ ПРОЦЕССОВ

§ 1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ

Классическая термодинамика имеет дело с равновесными
процессами, когда на любой стадии процесса действующая на
систему сила отличается на бесконечно малую величину от воз-
никающей в системе противодействующей силы. Равновесные про-
цессы характеризуются тем, что они с той же вероятностью могут
пойти в обратном направлении, а из-за малой разницы в силах
они протекают бесконечно медленно.

Реальные неравновесные процессы характеризуются нали-
чием градиентов концентрации, температуры, давления и т.п. Для
них невозможно непосредственно определить изменение любой
характеристической функции, вследствие чего для этих целей часто
пользуются циклами, составленными из неравновесного и рав-
новесных процессов.

Неравновесные процессы протекают во времени, поэтому
при их описании в качестве дополнительной переменной появля-
ется время.

Равновесные процессы в системах идут до наступления рав-
новесия, характеризующегося минимумами функций:

dUsv=0, dHSp = 0, dFTV=Q, dGTp = 0, (6.1)

или в изолированных системах — максимумом энтропии:

dSuv=0. (6.2)
Неравновесные процессы идут до наступления с т а ц и о -

н а р н о г о с о с т о я н и я , характеризующегося для любой функ-
ции /J постоянством во времени в определенном месте системы:

f ] =0, (6.3)
dt J,
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где
f,=f,(r,t), (6.3a)

г — пространственная координата.

В другом случае, когда -Jj-\ = 0, (6.36),(4)

состояние системы называется о д н о р о д н ы м .
Лишь при одновременном соблюдении условий:

d )
т f)
dt) r \dr ) t

система достигает равновесного состояния.

§ 2. НЕКОМПЕНСИРОВАННАЯ ТЕПЛОТА

Как известно, для равновесных и неравновесных процес-
сов в общем случае имеет силу соотношение (2.5):

Р.Клаузиус (1850) дал другую форму записи этого выраже-
ния:

as=*£ + ̂ L, (6-5)
т т

где величина 5(?' была названа им н е к о м п е н с и р о в а н н о й те-
п л о т о й .

В равновесном процессе
5G' = 0, (6.6)

а в неравновесном процессе
5Q' > 0, (6.7)

так что в общем случае
ь а > о , (6.7)

Разложим теперь, по аналогии с выражением (6.5), вели-
чину dS на составляющие части:

dS = dS + d. S. (6.9)
Здесь deS — часть изменения энтропии, связанная с поглощени-
ем тепла извне (е = external), a d.S — часть dS, связанная с нерав-
новесными процессами, происходящими внутри системы (i = in-
ternal). Тогда из уравнений (6.5) и (6.9) получим:

deS = f , (6.10)

153



В соответствии с уравнением (6.8) для любых процессов и
любых систем (изолированных и неизолированных) имеем:

d.S>Oy (6.12)
где знак неравенства относится к неравновесным, а знак равен-
ства — к равновесным процессам в системе.

Из уравнения (6.11) видно, что некомпенсированная теп-
лота

50 ' = Td.S (6.13)
обязана возникновению энтропии в системе вследствие протека-
ния внутри нее неравновесных процессов.

Для изолированной системы, по аналогии с уравнениями
(2.6) и (6.12), можно записать:

dSuv=dSuv, (6.14)
откуда, с учетом уравнения (6.13), следует, что общее изменение
энтропии изолированной системы связано с некомпенсирован-
ной теплотой.

§ 3. СКОРОСТЬ ВОЗНИКНОВЕНИЯ ЭНТРОПИИ. ЛОКАЛЬНАЯ ФУНКЦИЯ
ДИССИПАЦИИ

Если энторопия d. S возникает за время dt, можно предста-
вить скорость возникновения энтропии в единице объема в еди-
ницу времени в виде соотношения

ст = 1 М > о . (6.15)
V dt

Аналогичное выражение для скорости возникновения некомпен-
сированной теплоты

1 ^ 1 ^ (6-16)
ч / 0

V dt V dt

будет называться л о к а л ь н о й ф у н к ц и е й д и с с и п а ц и и (рас-
сеяния).

В уравнении (6.16) некомпенсированная теплота обозначе-
на знаком b.Q , чтобы подчеркнуть ее образование внутри систе-
мы. В свою очередь величина 6Q будет в дальнейшем обозначаться
символом beQ, поскольку эта теплота обусловлена обменом
системы с внешней средой. Из уравнений (6.13), (6.15) и (6.16)
следует:
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v | / = Г а . (6.17)
В неравновесных процессах все виды работ уменьшаются на

величину

^АРкаЯк = 5 Л р а в н - дА 1щаш, (6.18)
к = \

где Рк — факторы интенсивности; qk — факторы емкости.
Эта "потерянная" работа в неравновесных процессах цели-

ком превращается в некомпенсированную теплоту:

£bPkdqk=5tQ. (6.19)
yt = l

Процесс превращения упорядоченной формы энергии (ра-
боты) в неупорядоченную (теплоту) называется рассеянием энер-
гии, или диссипацией. Поэтому некомпенсированная теплота
является мерой диссипируемой энергии.

§ 4. ПОНЯТИЕ ОБ ОБОБЩЕННЫХ СИЛАХ И ПОТОКАХ. УРАВНЕНИЯ
ОНЗАГЕРА

Из уравнений (6.16) и (6.19) находим (при AV = const):

4'=±APky^L>0- (6.20)

В этом соотношении величина

Yk = tJ>k (6.21)
называется обобщенной силой, а выражение

Jk=l^L (6.22)
V dt

обобщенным потоком.
Переписывая уравнение (6.20) с учетом соотношений (6.21)

и (6.22), получим основное уравнение термодинамики
неравновесных процессов:

4/ = i>V/, >0. (6.23)

Из этого уравнения вытекает очень важное следствие: "для про-
текания какого-либо неравновесного процесса в системе не тре-
буется, чтобы каждое слагаемое суммы (6.23) было больше нуля".
Другими словами, отдельные слагаемые могут быть даже отрица-
тельными, т.е. идти с уменьшением энтропии, что наблюдается,
например, в сопряженных химических реакциях.

Чтобы определить зависимость потоков от действующих сил,
надо разложить в ряд функцию
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J=f(Yv Yv ..., YJ (6.24)

в окрестности точки Y{ = О, К, = 0, ... , У = 0:

/,. = у (о) + У ~ + - У У ^ 2 у ' П К +... (6.25)
к °Гк Z- к п d*kdrn

При равновесии J. (0) = 0, поэтому для систем вблизи равнове-
сия, когда Yk —> 0, можно ограничиться первым членом разложе-
ния и получить линейное соотношение между потоком и дейст-
вующими в системе силами:

Л = 1 ^ = 1 АЛ- (6.26)
* аГк к

Это соотношение называют ф е н о м е н о л о г и ч е с к и м уравне-
нием Онзагера (1931). Оно представляет собой линейный вари-
ант термодинамики неравновесных процессов.

Коэффициенты пропорциональности £Л являются по смыслу
потоками, возникающими при действии единичных сил в системе
и называются ф е н о м е н о л о г и ч е с к и м и (кинетическими) ко-
э ф ф и ц и е н т а м и Онзагера.

Согласно опытным наблюдениям Фурье, Фика, Ома и др.
каждый поток пропорционален сопряженной с ней силе, так что
уравнение (6.26) для одной силы и одного потока приобретает вид:

J=LY. (6.27)

В этом уравнении коэффициенты L.. называются собственными,
или п р я м ы м и , в отличие от коэффициентов Ьл (при / Ф к), на-
зываемых взаимными, или перекрестными, коэффициентами.

§ 5. ТЕОРЕМА ВЗАИМНОСТИ ОНЗАГЕРА

Л.Онзагер доказал, что в пределах линейного приближения
для большинства известных сил (ос-типа) перекрестные коэффи-
циенты должны удовлетворять условию

A* = V - (6-28)
Это соотношение позволяет уменьшить число независимых ко-
эффициентов Онзагера, необходимых для описания неравновес-
ных систем.

В качестве примера рассмотрим два неравновесных процес-
са при наличии двух сил и двух потоков, например теплопровод-
ность и диффузию. Для них феноменологические уравнения (6.26)
можно записать следующим образом:

Для редко встречающихся сил р-типа Г.Казимир нашел другое соотношение:
Llk=~Lkr (6.28а)
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J2 = L2lY{ + L22Y2. (6.29)

Неравенство (6.23) в этом случае имеет вид:

\|/ = 7ст = ^ Г , 2 + Ц,12 + L2i) Г, К2 + L22 Г2

2 > 0 . (6.30)

Оно удовлетворяется при условиях:

Ln > 0 и L22 > 0 , (6.31)
поскольку Y{2 > О и X,2 >0, и

(L12 + L2lY < 4LnL22 . (6.32)
Из этих соотношений видно, что прямые коэффициенты

Ln и L22 всегда положительны, а перекрестные Ln и L21 могут
быть как положительными, так и отрицательными. Так, в рас-
сматриваемом случае коэффициенты теплопроводности и диф-
фузии всегда положительны, а сопряженные коэффициенты тер-
модиффузии могут иметь различные знаки.

§ 6. ВЫРАЖЕНИЯ ДЛЯ ПОТОКОВ И СИЛ В РАЗЛИЧНЫХ ЕСТЕСТВЕННЫХ
ПРОЦЕССАХ

Рассмотрим, как с помощью функции диссипации (урав-
нение 6.20) можно получить выражения для потоков и сил в раз-
личных процессах.

1. При пропускании электрического тока /через проводник
сечением П на расстояние dx под действием напряжения U в
проводнике выделится диссипируемая энергия (в виде теплоты)
в количестве

8.Q = IUdt. (6.33)
Согласно уравнению (6.20) получим в этом случае

где / — плотность тока; Е — напряженность поля.
Поскольку из электростатики следует, что

Е = -grad ф , (6.35)

где ф — потенциал, окончательно, с учетом уравнения (6.23),
будем иметь:

V,M = Лл Кп = -' • Srad Ф • (6«36)

В этом выражении / — плотность тока является потоком

J.a = / , (6.37)
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а отрицательный градиент потенциала — обобщенной силой

Ул = -grad ф . (6-38>

Зависимость потока от действующей обобщенной силы

/ = LY.
эл и I

выразится в этом случае в виде з а к о н а Ома:

/= *Е% (6.39)

из которого следует, что прямым коэффициентом Онзагера здесь
является удельная электропроводностьав(Ом"1фсм"' или См-м"1)1:

Ьэп=X. (6.40)

2. Аналогичным образом для процесса теплопроводности в
непрерывной системе получим:

тгпл

Н' у ' dt ' Ddt
ИЛИ

(6.41)

где W— плотность теплового потока.
Если теперь использовать тождество

то после подстановки замены в уравнение (6.41) найдем:

(6.41а)

ш -j у - W

g r a d T (6.42)

В этом выражении плотность теплового потока является обобщен-
ным потоком:

J = W, (6.43)

а отрицательная величина (—grad Т/Т) — обобщенной (тепловой)
силой:

d T (6.44)
(тспл — -

' См = Ом ' — сименс.

158



В соответствии с у р а в н е н и е м т е п л о п р о в о д н о с т и
Ф у р ь е (1882)

W= - X grad T, (6.45)

где А, — коэффициент теплопроводности (Дж/Кхм или Дж/К*м).
Из уравнения Фурье следует, что прямым коэффициентом

Онзагера в нем будет величина

(6.46)

3. Для процесса диффузии в уравнении

Здесь
' . = Та = 2J.Y. . (6.47)
диф диф к к ^ J

1 diS I d(-»k/T)dnk dnk fd{
ОД"* = 7 " Л " = Б Л It = ТШ\—^Г\ ( 6 ' 4 7 а )

так как в непрерывном процессе

dfS = -d(G /T) = -d(nk / T)dnk -
Величина

Jk=^- (6-476)
* ndt

есть поток А;-го вещества (в молях через единицу поверхности в 1
с), a Yk — обобщенная сила:

Yk = -Т grad М = -(grad н - ^ grad r j . (6.48)

В случае изотермической диффузии сила Y будет равна:

Yk = -grad ц4 , (6.48а)

где ц4 — химический потенциал к-то компонента. Тогда

ш - J лУ л.--—^eradu (6.49)
тдиф ~ ''диф-'диф ~ KldUUt. v /

Поскольку из закона Фика

(6.50)
J0n

dt dx

g i a d v i k = R T & ^ L 4 (6.51)
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получим в качестве прямого коэффициента Онзагера в законе
Фика

I =^±-D. (6-5 2)

4. Для химической реакции

v.B, + v2B2 + ... ^ v ' 1 B ' , + v'2B'2+... (6.53)
при постоянных температуре и давлении

ш = J Y . (6.54)
т ХИМ ХИМ ХИМ ч '

Здесь

/ =—^- = w (6.55)
ХИМ у ^

есть скорость химической реакции, выраженная через изменение
во времени степени полноты реакции, равной

d£ = — - . (6.56)

Обобщенной силой химической реакции является (7и м) хи-
м и ч е с к о е с р о д с т в о А, введенное Т.Де Донде (1922) через
некомпенсированную теплоту Клаузиуса:

0. (6.57)

Из уравнений (6.5) и (6.16) имеем:

56 = TdS - bQ' = TdS - btQ . (6.58)

С другой стороны, из аналитического выражения (1.20)

bQ=dU+pdV.

Обобщая эти два уравнения, найдем:

dU = TdS - pdV - 5Q' , (6.59)

dUsv = - 5 0 < O . (6.60)

Аналогично можно получить и другие выражения, связывающие
некомпенсированную теплоту с изменением характеристической
функции при ее постоянных значениях естественных перемен-
ных:

dHSp = -5(2' < 0 , (6.61)
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dFTV = -8a < 0 , (6.62)

dGTp = -6(2' < 0 . (6.63)

Сопоставляя уравнения (6.57) и (6.63), получим:

(6.64)

поскольку

— =\ik, dnk=vkd^. (6.65)
\dnk) T

Вследствие этого можно записать, что при постоянных р и
Т имеет силу соотношение

в котором обобщенным потоком является скорость химической
реакции, а обобщенной силой — отрицательная сумма — Y,vk \ik .

Однако в отличие от предыдущих случаев (1)—(3) для хи-
мической реакции не наблюдается линейной зависимости потока
(скорости реакции) от обобщенной силы (сродства).

Чтобы показать это, рассмотрим в качестве примера реак-
цию типа

Zv. M. « = > Zv; М'. . (6.67)
К

Используя выражение
ц,.= ц° + Л Г 1 п с . , (6.68)

можно найти из уравнения изотермы реакции (3.15) и соотноше-
ний (2.47а), (3.5а) и (6.64) следующее уравнение:

A = RT\ InKc-InПc?Vi (6-69)

Скорость реакции (6.67) по основному постулату химиче-
ской кинетики (см. уравнение (2.24), разд. II) будет равна:

if• (6-70)



При равновесии w = 0, поэтому

(6-71)

( 6 . 7 2 )

A = RT

Скорость реакции можно переписать в виде

\ i

(6.73)

(6-74)

а поскольку из уравнения (6.73) следует, что

то окончательно получим:

(6.75)

Как видно из этого уравнения, линейная связь между w и А
будет наблюдаться только при небольших отклонениях от равно-
весия, когда A/RT« 1. В этом случае, если разложить экспонен-
циальное слагаемое в уравнении (6.75) в ряд и ограничиться дву-
мя первыми членами разложения, получим линейное уравнение
Онзагера:

w = L А . (6.76)
В нем прямым коэффициентом Онзагера для химической реак-
ции будет величина

^ (6-7 7)

В более общем случае, когда на вещество действует несколько
сил, обобщенные силы суммируются. Так, например, при дейст-
вии на вещество сил неизотермической диффузии и электриче-
ского поля обобщенная сила запишется в виде:

Yk = - gradcp (6.78)
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Связь между силами и потоками в таких усложненных случаях (но
при линейных соотношениях между ними) будет выражена
феноменологическими уравнениями вида (6.29).

§ 7. ПРИМЕНЕНИЕ УРАВНЕНИЙ ОНЗАГЁРА В ГИДРОГЕОХИМИИ

Рассмотрим, как с помощью соотношений Онзагера типа
(6.26) можно решить различные проблемы геологии и гидрогео-
химии.

Пример 6.1. Определить содержание кислорода в морской
воде Тихого океана на глубине от 0 от 5000 м, если температура
воды меняется от 26 до 0°С и среднее значение ионной силы
растворенных веществ в этой морской воде равно 0,7.

Решение. Учет потоков тепла / и вещества Jm приводит к
следующим соотношениям Онзагера:

1 l ' ' , . „, . ~ ' ' ( 6 7 9 )

^^ilf-^l+^l^-^-l. (6-80)

где п и z означают — на поверхности океана и на глубине соот-
ветственно.

В стационарном состоянии поток вещества равен нулю: Jm = 0,
поэтому

hi
Т, Т,

(6.81)

Поток энергии остается постоянной величиной. В термодинамике
неравновесных процессов показано, что L2i/L22 — энергия
переноса единицы массы при изменении температуры. Эта энер-
гия сама зависит от температуры, причем в простом случае — в
виде:

L2l/L22 = aT+b. (6.82)

Для непрерывных систем выражение (6.81) запишется как

(6.83)

1 Знак "минус" перед "1/7"' появляется вследствие того, что в уравнении
6.S = 8.С„/Г + 6 Д / 7 ; : 5 Д = -b.QH < 0.
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Подставляя в (6.83) соотношение (6.82), получим

Г и 1 , Г и 1

или после его интегрирования — выражение:

и ц Т ( 1 \Л
^ - ^ - = a\n-^-b\- - . (6.85)
•* Z л ^ n V ^ z ' л /

Поскольку
ж _ ,,о,ж п ^ I,, п (6 .86)

то из выражения (6.85) найдем:

Учитывая гравитационную составляющую _ z , получим
R

общее уравнение, показывающее распределение газа по глубине
океана:

Здесь a, b, d — некоторые постоянные, определяемые методом
регрессионного анализа из реального распределения газа по глу-
бине океана. Н а п р и м е р , для кислорода в районе 0—10° с.ш. Тихо-
го океана была найдена следующая полуэмпирическая формула
его распределения по глубине:

In az = ln an + - ^ ^ - - 23,56 In -*- - 1689 -
RTn RTZ Tn \TZ Tn

(6.88а)

из которой следует, что

а = -195,89; 6= 14043; — = 1,5 - К Г 4 .
R

Значение М- для кислорода задается уравнением
RT

= З Д ) 3 8 3 2 3 2 1 п т 4 Ш 1 0 V

(6.886)
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Рис.61. Содержание кислорода в
Тихом океане (0— 10°с.ш.) на
разной глубине (г, км) по дан-
ным В.Н.Степанова (Мировой
океан. М., 1974): I — реальное со-
держание О2, II — расчет по за-
кону Генри, III — расчет по урав-

нению (6.88а)
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Рассчитанное из уравнений (6.88а), (6.886) распределение
кислорода по глубине Тихого океана в районе 0—10° с.ш. изобра-
жено на рис. 61.

Для сопоставления на рисунке показано распределение ки-
слорода по температурной зависимости коэффициента Генри.

§ 8. ПРЕДСТАВЛЕНИЕ О МАТЕРИАЛЬНОМ И ЭНЕРГЕТИЧЕСКОМ
БАЛАНСАХ

Рассмотрим систему, в которой свойства есть непрерывные
функции координат и времени. В каждой точке такой системы
локальная плотность любого экстенсивного свойства ее (массы,
энергии, энтропии и т.п.), например плотность массы:

р = Ьт/bV (6.89)

будет величиной постоянной в данный MOVHT времени, но будет
меняться со временем.

1. Уравнение материального баланс;» Предположим, что в
системе из п компонентов не происходит химической реакции. В
этом случае макроскопический закон сохранения массы (уравнение
материального баланса) можно записать в виде

(6.90)
at
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где рк — плотность массы (скалярная величина); vk — скорость
компонента к (векторная величина).

Дивергенция (расхождение) некоторого вектора vk в поле
равна производной по объему V потока поля v через замкнутую
поверхность S:

= lim —ivndS. (6-91)

Здесь vn — нормальная составляющая вектора v к площадке dS.
Если считать положительной нормаль, направленную вне

поверхности (рис.62), то положительное значение элементарного
потока сквозь площадку

dN= vdS (6.92)
будет означать вытекание жидкости из объема V, заключенного
внутри поверхности S, а отрицательное — втекание жидкости
внутрь этого объема.

Полный поток сквозь всю поверхность S будет равен инте-
гралу

N = §(vndS). (6.93)
s

Разделив этот поток на объем V, ограниченный поверхно-
стью S, получим средний поток на единицу объема:

N (6.94)

Если теперь уменьшить объем до бесконечно малой величи-
ны около некоторой точки я, получим величину, называемую
д и в е р г е н ц и е й в е к т о р а v в этой точке (см. уравнение 6.91).

В декартовых координатах

,. dvv

div v = d
dvY

dx dy dz
(6.95)
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Если просуммировать уравнение (6.90) по всем компонентам к
(к = 1,2, ... , п), получим закон сохранения полной массы (урав-
нение материального баланса):

^ U - d i v n K (6-96)
dt

Здесь р — полная плотность; v — массовая скорость (скорость
центра масс), определяемые соотношениями:

(6.98)

В движущемся потоке общее изменение свойства, напри-
мер массы в элементе объема 5 Квдоль движения его центра масс,
можно выразить как сумму локального изменения в неподвиж-
ном элементе объема и изменения, связанного с перемещением
массы вдоль линии движения:

+ ()
dt dt dl dt'

Это соотношение можно переписать в виде уравнения:

^ = ^ Р r a d (6.100)
dt dt

Поскольку

div pv = p div v + v grad p , (6.101)

из уравнений (6.96) и (6.100) можно получить другие формы вы-
ражения закона сохранения полной массы:

^ = -pd.vK, (6102)
dt

p ^ = divF (6.103)
dt

-з , / •- с d v

Здесь У = 1 / p — удельный объем и —= = = z .
" dt dt p

2 dt
Обозначим концентрацию /с-го компонента

ск=Рк/р, (6.104)
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диффузионный поток этого компонента относительно движения
центра масс

(6.Ю5)

тогда уравнение (6.90) запишется в форме:

p^L = _div/jt. (6.106)

Если в системе происходят химические реакции, то в пра-
вые части уравнений (6.90) и (6.96) надо добавить слагаемые,
учитывающие наличие источников, характеризующих
производство к-то компонента:

г г

тк = Z vkjwj = Z Vrу (6Л07)

Здесь w — скоростьу-й химической реакции; vkw. — количество Ze-
го компонента, образовавшегося в единицу времени в единице
объема Bj-ii реакции.

С учетом таких источников у р а в н е н и е м а т е р и а л ь н о -
го б а л а н с а примет вид:

P ^ = -div/, + £v,. . (6.108)

2. Уравнение энергетического баланса. Закон сохранения пол-
ной энергии (уравнение э н е р г е т и ч е с к о г о б а л а н с а ) п о
аналогии с уравнениями (6.96) и (6.106) запишется следующим
образом:

^ = -div/6, (6.109)

где £ — полная энергия, а / — полный поток энергии на единицу
массы.

Определим полную удельную энергию е как сумму:

f = ( P ^ i ) K

2

+ M , + M = V + V | / + « , (6-ПО)

где Lv

2 — удельная кинетическая, vj/ — удельная потенциальная

и и — удельная внутренняя энергии. С макроскопической точки
зрения и содержит только энергию теплового движения и вклад
короткодействующих сил.
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Обозначив тепловой поток символом / в отсутствие внеш-
них источников, получим выражение для потока энергии:

/ = P8F+ P V + / , (6.111)

где psv— поток энергии, обусловленный переносом массы; Pv —
поток энергии, обусловленный переносом импульса; / — тепло-
вой поток, обусловленный градиентом температуры.



Раздел II

ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА

ГЛАВА 1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ

§ 1. ВВЕДЕНИЕ

Для исследования химических процессов применяют обыч-
но два метода: термодинамический и кинетический.

Пример 1.1. Для аллотропного превращения С = Салм най-
дено, что AGT = 0 при 1500°С и Р = 36000 атм, т.е. при этих
условиях возможен переход графита в алмаз. Однако скорость
превращения настолько мала, что процесс практически не идет.
Таким образом, относительно хорошие термодинамические вы-
ходы часто кинетически не реализуются.

Поэтому при изучении различных химических процессов в
природе и технике наряду с применением основных соотноше-
ний термодинамики нужно хорошо понимать и умело применять
основные законы и уравнения химической кинетики.

§ 2. СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

С к о р о с т ь ю х и м и ч е с к о й р е а к ц и и в газах и раство-
рах принято называть изменение количества любого из реагирую-
щих веществ в единицу времени в единице объема. В качестве из-
менения количества вещества в химической кинетике обычно ис-
пользуют изменение числа молей п. Скорость реакции при посто-
янных внешних условиях (р, Т и др.) не остается постоянной, а
изменяется со временем. По мере израсходования исходных ве-
ществ чаще всего скорость реакции уменьшается (рис. 63).

Средней скоростью w за определенный промежуток вре-
мени t — /0 для реакции

А->В (1.1)
называют отношение конечного изменения количества вещества
одного из реагирующих веществ в единице объема к промежутку
времени:

- 1 (я - "о)
V t-t0

 {LZ)

Это выражение можно записать иначе:
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Рис.63. Изменение скорости реакдии
со временем

W = ±-
1 An

~V~~At

О t
Рис.64. Изменение концентрации сА и

св со временем в реакции А —> В

(1.3)

= п- п0;где An = п — п0

Если отнести изменение числа молей к бесконечно малому
промежутку времени, то в пределе, когда А/ будет стремиться к
нулю, получим уравнение

1 dn
w = ±

V dt

(1.4)

которое является математическим выражением для истинной ско-
рости реакции в данный момент времени.

Скорость любой реакции, записанной в общем виде:
v,B, + v2B2 + ... -• v\B\ + v'2B'2 + ... , (1.5)

можно измерять как по изменению количества любого из исход-
ных веществ, так и по изменению количества любого из продук-
тов реакции в единицу времени в единице объема. Поскольку ско-
рость реакции принято считать всегда положительной величиной,
то для однозначного определения ее пользуются следующим вы-
ражением:

w = - -
1 dnx

1 drib 1 dn'2
dt v2V dt v[V dt

(1.6)

a v

V2V dt

где Vj и n v v2 и п2 относятся к исходным веществам В,, В2

и r i

v v'2 и r i

2 ... — к продуктам реакции В',, В'2, ...
В замкнутой системе, в которой объем не меняется,

nt/V = с„
так что выражения средней и истинной скоростей для реакции
(1.1) приобретают вид
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_ Ac
w - ± — ,

Д/

dc
w = + — .

dt
Скорость любой реакции общего типа (уравнение 1.5) при посто-
янном объеме выразится следующим соотношением:

1 dcx I dc2 I dc{ 1 dc'i

v, dt v2 dt vj dt v'2 dt u ° a ;

На рис. 64 изображена зависимость концентраций исходного
вещества А и конечного продукта реакции В от времени для
односторонней реакции (1.1). О д н о с т о р о н н и м и реакциями
называют реакции, идущие до конца в одном направлении.

Если же объем в системе меняется, например при реакциях
в потоке, то

(1.7)

поскольку

w =

dc
dt

+ V

d

dt

dn

~dt

(")Ы

dc

1 dn

V dt

n

V2

dV

dt (1.8)

С учетом этого уравнения получим в общем случае опреде-
ление истинной скорости реакции, пригодное для систем с по-
стоянным и переменным объемами:

1 dn dc n dV

V dt dt V2 dt K '

dc
Естественно, что при V= const (dV = 0) находим: w = —.

dt
При изложении основных положений химической кинетики

мы будем в дальнейшем исследовать преимущественно реакции,
происходящие без изменения объема в системе, т.е. реакции в
замкнутом объеме или в потоке без изменения числа молей в
реакции (когда объем также не меняется). Поэтому без системати-
ческих оговорок будем использовать для обозначения скоростей
реакций выражения типа (1.6а).

§ 3. ОСНОВНОЙ ПОСТУЛАТ ХИМИЧЕСКОЙ КИНЕТИКИ

Химической кинетикой называют учение о скоростях
химических реакций, их зависимости от различных факторов и об
их механизмах. Механизмом химической реакции назы-
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вают обычно совокупность элементарных процессов, через кото-
рые проходит эта реакция.

Согласно осн о вн о м у п о с т у л а т у х и м и ч е с к о й к и -
н е т и к и : "скорость химической реакции (при постоянном объе-
ме) пропорциональна произведению текущих концентраций ис-
ходных веществ, возведенных в некоторые степени".

Для реакции вида (1.5) аналитическим выражением этого
постулата будет уравнение:

1 dc, I dc\ , „ а г

v, dt vl dt ' 2 ' (1Л())

Этот постулат был использован К.Гульдбергом и П.Вааге
при выводе закона действующих масс, почему его иногда непра-
вильно называют законом действующих масс. Ясно, что в форме
уравнения (1.10) постулат имеет силу только для реакций, проте-
кающих при постоянном объеме в системе.

Коэффициент пропорциональности к, называемый к о н -
с т а н т о й с к о р о с т и р е а к ц и и , есть скорость реакции при
концентрациях всех исходных веществ, равных единице1. Для ка-
ждой реакции при постоянной температуре существует одно оп-
ределенное значение константы скорости.

§ 4. ПОНЯТИЕ О ПОРЯДКЕ И МОЛЕКУЛЯРНОСТИ РЕАКЦИЙ

Величины/?, q, r в уравнении (1.10) называются порядками
реакций по веществам, а сумма этих показателей:

р + q + г + ... = п (1.10а)
называется п о р я д к о м р е а к ц и и .

Порядки реакции по веществам могут принимать любые —
целые и дробные, положительные и отрицательные — значения.
Если сумма р + q + г + ... = 1, то говорят о реакциях первого
порядка. В этом случае уравнение (1.10) принимает вид:

w = к1с. (1.106)
При условии: р + # + г + ... =2 имеют дело с реакцией

второго порядка; если же р + g + г + ... = 3 — налицо реакция
третьего порядка. Реакции более высоких порядков обычно не
встречаются. В то же время в гетерогенных и фотохимических
реакциях имеют место реакции нулевого порядка, когда скорость
реакции не зависит от концентрации исходных веществ:

1 В связи с этим в литературе данный коэффициент иногда называется удель-
ной с к о р о с т ь ю р е а к ц и и .
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w = k<°), (1.10B)

и даже дробного порядка.
В каждом отдельном случае порядок реакции находится из

опытных данных и не всегда совпадает с м о л е к у л я р н о с т ь ю
р е а к ц и и v, определяемой просто числом молекул, вступающих
в реакцию. Для реакции типа (1.5) молекулярность реакции равна:

v = Ev.= Vj + v2 + ... . (1.11)

В зависимости от числа v реакции называются мономолекуляр-
ными, бимолекулярными или тримолекулярными. Например, ре-
акция

6FeCl2 + КСЮ3 + 6НС1 - 6FeCl3 + КС1 + ЗН2О

отвечает третьему порядку, хотя в ней реагируют 13 молекул. Лишь
в случае элементарных (одностадийных) реакций порядок
реакции совпадает с ее молекулярностью. Например, реакции
омыления сложных эфиров щелочами типа

СН3СООС2Н5 + NaOH - CH3COONa + С2Н5ОН

являются бимолекулярными, подчиняющимися уравнениям ре-
акций второго порядка.

§ 5. ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ НА СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

В большинстве случаев скорость химической реакции увели-
чивается при повышении температуры. Я.Вант-Гофф показал, что
при повышении температуры на 10° скорость гомогенных реак-
ций увеличивается в 2—4 раза. Изменение концентраций и пока-
зателей степеней в уравнении (1.10) столь незначительно, что
ими можно пренебречь по сравнению с изменением константы
скорости реакции. В связи с этим температурным коэффициентом
скорости реакции называют отношение констант скорости
данной реакции при температурах (Г + 10) К и ГК, т.е.

У = ^ - (U2)

Вант-Гофф нашел, что для большинства реакций у ~ 3. Это озна-
чает, что при изменении температуры на 100° скорость реакции
изменится в З10 = 59049 раз.

Для разных реакций величина у меняется в небольших пре-
делах, однако для большинства реакций было обнаружено, что
температурный коэффициент скорости реакции уменьшается
обычно с ростом температуры.
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§ 6. УРАВНЕНИЕ АРРЕНИУСА. ЭНЕРГИЯ АКТИВАЦИИ

Более общую зависимость константы скорости от темпера-
туры дает уравнен ие Аррениуса:

dink _ Ел (1.13)
dT RT2

где ЕА — так называемая энергия активации. После интегрирова-
ния этого уравнения получают зависимость к от Гв явном виде:

Е
Ink = -•

RT
+ const, (1.14)

В

Рис.65.Зависимость логарифма
консташы скорости реакции от

обратной температуры

удобную для определения ЕА из опытных данных (рис.65).
Э н е р г и е й а к т и в а ц и и на-

зывают обычно избыток энергии по
сравнению со средней энергией реа-
гирующих веществ, необходимый
для того, чтобы между этими веще-
ствами с заметной скоростью про-
шла химическая реакция. Энергия ак-
тивации (как любая энергетическая
величина) измеряется в Дж/моль од-
ного из прореагировавших веществ
или продуктов реакции.

Ее величина зависит от вида
реагирующих веществ (молекулы,
радикалы, атомы, ионы и т.п.). Так,
для реакций между валентно-
насыщенными молекулами энергии
активации близки по величине к их энергиям диссоциации и
составляют величины порядка 100 — 200 кДж/моль. Реакции
между валентно-ненасыщенными атомами или радикалами
происходят с энергиями активации, близкими к нулю, реакции
атомов (или радикалов) с молекулами идут с промежуточными
значениями энергии активации (порядка 40 —100 кДж/моль).

Пример 1.2. Для реакции диссоциации

2HI -> Н2 + 12

найдены следующие значения констант скорости при разных тем-
пературах:

Г, К 647 683 716 781
к (л/моль-мин) 5,16-10-3 3,07-10-2 0,15 2,38

Определить энергию активации этой реакции.
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1.2 1.6

Рис.66. Зависимость In к от 1/Гдля

реакции 2HI —» Н2 + IО/тую3

Решение. Как следует из уравнения (1.14), энергию актива-
ции можно определить: а) графически, построив зависимость
In к = Д1/7); б) с помощью практически любого компьютера (или
калькулятора), использующего метод наименьших квадратов.

Для наглядности проведем расчет графическим способом. С
этой целью предварительно вычислим значения 1/Ти In к:
(1/7)-103 1,575 1,464 1,398 1,280
In к -5,267 -3,484 -1,898 0,868
и построим зависимость In к =/(1/7) (рис.66).

Из рисунка 66 находим:

ЕА =-Rtga = -8,314
(0,868 + 5,267)103 _

1,280 - 1,575

кДж/моль.

Если уравнение (1.13) проинтегрировать в небольших пре-
делах от Тх до Tv когда можно принять, что Ел = const, получим
выражение:

In кт = In kT + •
RT{T2 ' ( 1 1 5 )

удобное для вычисления значений констант скорости при неко-

торых температурах Tv если известны значения кт^ и Ел для этой

реакции.
Если же из уравнения (1.15) получить выражение

RT\T7 l n

 кП

kTl

(1.16)

его можно использовать для аналитического определения энергии
активации, особенно при небольшом числе экспериментальных
данных.
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Энергия активации имеет большое значение при анализе
геохимических процессов. Так, чем ниже значение энергии акти-
вации реакции разложения в ряду подобных минералов, например
карбонатов, тем больше возможность перехода катионов Zn 2 \
Fe2+ , Ми2' под влиянием гидротермальных растворов в подвиж-
ное равновесие и тем больше возможность отложения их в виде
изоморфных сфалеритов (ZnS, FeS, MnS). Ниже приводятся зна-
чения энергии активации процессов разложения некоторых кар-
бонатов:

МеСО3 Na2CO3 MnCO3 ZnCO3

ЕА, кДж/моль 255 94 67

§ 7. ПОНЯТИЕ ОБ АКТИВНЫХ СТОЛКНОВЕНИЯХ

Каждая химическая реакция между одинаковыми или раз-
личными веществами начинается, естественно, со столкновения
двух частиц. Однако, как показывают опыты, число прореагиро-
вавших частиц (молекул, ионов и т.п.) при не очень высоких тем-
пературах на много порядков ниже числа сталкивающихся частиц.
Так, например, в реакции

NOC1 + NOC1 = 2NO + С12

при 529 К и 1 атм образуется примерно 2-Ю"6 моля NO в 1 см3 в 1 с.
Расчет полного числа столкновений при этих условиях приводит к
значениям порядка 105 молей NOC1/CM 3X.

Таким образом, если обозначить буквой z число общих
столкновений, а символом za — число активных столкновений,
приводящих к реакции, получим для указанной реакции, что

zjz= Ю-",

т.е. активным столкновением будет только одно из 10й общих
столкновений.

Расхождения между значениями za и z и привели Аррениуса
к выводу о том, что в реакцию могут вступать только молекулы,
обладающие определенным избытком энергии (энергии актива-
ции).

Теория столкновений приводит к следующему соотноше-
нию между za H z :

z^=Ze-£^RT = АТ^п2с^/кт, (1.17)
в котором учтена зависимость z от T(z— АТ1/2п2). Здесь п — число
молекул в 1 см3; Ег — так называемая "классическая" энергия
активации, равная разности между потенциальными энергиями
активных и исходных молекул:
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Е = U - U . (1.18)
а а исх х '

Сопоставляя уравнения (1.14) и (1.17) (с учетом того, что
1а=кп2), находим:

k = AT[/2e-E>!RT= const- e-£A/*r. d-19)

После логарифмирования и дифференцирования по температуре
этого уравнения найдем:

а ш к _ * , fca _ " 2_ = _ ^ _ (1.19а)
t/Г 2T RT 2 RT2 RT2 '

откуда получим связь "классической" с опытной (аррениусов-
ской) энергией активации:

(1.20)

ГЛАВА 2 КИНЕТИКА ГОМОГЕННЫХ ХИМИЧЕСКИХ
РЕАКЦИЙ

§ 1. ОДНОСТОРОННИЕ РЕАКЦИИ ПЕРВОГО ПОРЯДКА

Исследуем сначала закономерности, относящиеся к ско-
ростям односторонних реакций разных порядков, причем для
простоты будем рассматривать реакции, происходящие независи-
мо одна от другой. Кроме того, примем температуру и объем сис-
темы в течение всей реакции неизменными.

Начнем исследование с простейших односторонних реак-
ций первого порядка типа (1.1):

А *' >В.
С этой целью перепишем уравнение (1.10) в виде

dc ,i

- * = к с > ( 2 Л )

в котором с — текущая (в данный момент времени) концент-
рация вещества А в системе.

Разделив переменные в этом уравнении:

dc i
-— = * dt,

dc
и интегрируя полученное соотношение, найдем:
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In с = -klt + const. (2.2)
Постоянную интегрирования находим из условия: / = 0, с = с0,
тогда

In с0 = const, (2.3)
откуда

In с = —кН + In c0.
Окончательно получаем выражение

к'=-\п^. (2.4)
t с

необходимое для вычисления константы скорости односторонней
реакции первого порядка.

Из уравнения (2.4) видно, что размерность константы ско-
рости реакции первого порядка выражается через обратное вре-
мя:

dim{A/} = (с 1, мин 1, ..., год1). (2.5)
С другой стороны, поскольку в уравнение (2.4) входит от-

ношение концентраций, значение к не изменится, если это отно-
шение заменить отношением других величин, пропорциональных
концентрациям, например, отношением числа молей, молекул,
миллилитров, миллиметров ртутного столба и т.п. Тогда получим
в общем случае:

л'Л^ЛьАЛиЗ, ( 2 6 )
t с t n t N у ' '

где п — число молей; N — число молекул вещества А, вступающих
в реакцию (1.1).

Из уравнения (2.6) можно вычислить концентрации (коли-
чества) веществ А и В, остающихся (А) и образующихся (В) к
определенному моменту времени. Действительно, после потенци-
рования этого уравнения находим:

с = Сп*
(2-7)

e-k''co-c=co{l-e-k''j. (2.8)

Здесь с — текущая концентрация вещества А, а (с*0 — с) — кон-
центрация вещества В, равная концентрации прореагировавшего
вещества А.

На рис.67 изображены экспоненциальные зависимости с и
с0 — с от времени.

В точке пересечения кривых (с0 — с) — с, следовательно, в
этой точке с — c j i . Время, в течение которого прореагирует поло-
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Рис.67. Зависимость с и со — с от времени
в односторонней реакции первого порядка

вина исходного вещества А, называют временем полупревраще-
ния, а в случае реакций первого порядка — п е р и о д о м п о л у -
р а с п а д а (по аналогии с распадом радиоактивных веществ, под-
чиняющихся реакциям первого порядка).

Полагая в уравнении (2.4) / = т1/2 и с = cJ2, находим:

т1/2 = \п2/к! = 0 , 6 9 з Д \ (2.9)

откуда

* ' = 0,693/г1/2 , (2.9а)

т.е. константа скорости реакции первого порядка обратно пропор-
циональна периоду полураспада.

Из уравнения (2.9) видно, что в реакциях первого порядка
(и только в них) период полураспада (время полупревращения)
не зависит от концентрации исходного вещества.

Пример 2.1. За 14 дней активность 210Ро уменьшилась на 6,85%.
Определить значения к1, х и / (время), в течение которого
полоний распадается на 90%.

Решение. Из условий задачи Nl = 0,9315N0, поэтому из урав-
нения (2.6)

, / 1 . No 1 .
к = — In — - = — In

i, iv, 14 0,9315W0

а из уравнения (2.9) следует, что

0,693 0,693-103

= 5,07 - 10" дней"1,

= 137 дней.
1 к1 5,07

Если теперь записать уравнение (2.6) относительно /, получим
выражение

_ 1 УУ0

к' ^
Из условия задачи при /, = ? N2 = 0,10/V(), поэтому
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1 , No 10 . 7V 0

t2 = — In — - = In — = 454 дня.
к' N 5,07 0,107V0

К числу односторонних реакций первого порядка относятся
уже упоминавшиеся реакции радиоактивного распада, реакции
разложения сложных веществ (карбонатов, кристаллогидратов и
т.п.) при их нагревании, реакции изомеризации и т.п.

§ 2. ОДНОСТОРОННИЕ РЕАКЦИИ ВТОРОГО ПОРЯДКА

О скорости реакции второго порядка можно судить по
уменьшению концентрации одного из исходных веществ. В про-
стейшем случае, когда концентрации обоих исходных веществ А и
В в реакции

A + B - > C + D (2.10)
равны, согласно основному постулату химической кинетики за-
пишем:

После разделения переменных

dc п
-— = к dt (2.11а)

с
и интегрирования полученного дифференциального уравнения
(2.11а) получим:

- = k"t + const.
с

Постоянная интегрирования определяется из условия: t = 0, с = с0,
тогда

1 .// 1
- = к t + —,
с с0

или

/ c / / _ l T l О 1(со-с)

Если вместо текущей концентрации исходного вещества с
использовать в уравнении (2.12) ее убыль с = с0 — сх, можно
прийти к уравнению вида:
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Решая уравнение (2.12) относительно с и е — с, получим:

с ^ = с о - с = , " ./, • (2.15)
1 + сок t

Из уравнений (2.12), (2.13) вытекает, что размерность кон-
станты скорости реакции второго порядка равна:

dim{kJI) = / ~ lc -1 = Г [М~К (2.16)

Естественно, что в зависимости от используемых единиц измере-
ния времени (секунда, минута, ... , год) и концентрации (моль/л,
моль/см3, молекул/см3 и т.д.) численные значения констант ско-
рости реакции будут различаться на много порядков. Так, напри-
мер, константы скорости газовых реакций, представленные в таб-
лицах обычно в единицах "см3/молекула*с", отличаются на 22
порядка от тех же констант скорости, выраженных в единицах
"л/моль-мин". Действительно:

л

моль
)

• мин )

= 3,6 • 1

6,02 •1023

•60 /

1000 \

см3

молекула•

см3

чмолекула•с

с )
(2.17)

Время полупревращения любого исходного вещества (при равных
начальных концентрациях) в реакциях второго порядка равно:

1
r V 2 ~ Т " ~ > (2.18)

К Со

откуда видно, что оно обратно пропорционально начальной кон-
центрации реагирующих веществ.

Пример 2.2. Формальдегид окисляется перекисью водорода в
муравьиную кислоту:

неон + н2о, -> нсоон + н,о
по уравнению реакций второго порядка. Если смешать равные
объемы молярных растворов Н2О2 и НСОН, то через 2 ч при 60°С
концентрация НСООН станет равной 0,215 моль/л. Вычислить
значения к" и т 1 / г
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Решение. Из условия задачи сх = 0,215 и с0 — сх =0,285 моль/л.
Из уравнения (2.13) находим:

,;/ 1 сх 1 0,215 ___
к = -.—- ^ = = 0,75 л/моль'Ч

t co(co-cx) 2 0,500 0,285
или, поскольку для реакций в растворах к" чаще измеряется в

"л/моль-мин", найдем:
// 0,75 -2 .

к = — — = 1,25 10 л/моль-мин.
60

Из уравнения (2.18) получим:

, 2
1 10

Г1/2 = = 160 мин.
к"Со 1,25-0,500

Если начальные концентрации исходных веществ А и В раз-
личны и равны, соответственно, сА и съ, то для расчета констант
скорости реакций второго порядка в этом случае применяют урав-
нение

£ " = — i 1 П

С В ( С А - ^ ) ( 2 1 9 )

ЧсА~св) СА{СВ"СХ)
Реакций второго порядка известно очень много. Это —

реакции образования и диссоциации йодистого водорода,
реакции омыления сложных эфиров щелочами, реакции
этерификации и т.п.

Реакции третьего порядка встречаются чрезвычайно редко.
Наиболее типичными из них являются реакции взаимодействия
оксида азота (II) с кислородом или галогенами, например:

2NO + О2 -> 2NO2.
Поэтому часто ограничиваются рассмотрением реакций первого
и второго порядков.

§ 3. ПОНЯТИЕ О СЛОЖНЫХ РЕАКЦИЯХ. ПРИНЦИП НЕЗАВИСИМОСТИ
РЕАКЦИЙ

В природе и технике простые (односторонние) реакции на-
блюдаются редко. Большинство р е а к ц и й являются с л о ж н ы -
м и , т.е. протекают в несколько элементарных стадий, которые
идут одновременно (параллельно) или последовательно. При этом
некоторые стадии проходят с участием промежуточных веществ, не
являющихся ни исходными веществами, ни продуктами реакции.

К сложным реакциям относятся:

К
обратимые А < > В, (2.20)

К
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к. В

параллельные А с \ , (2.21)
fc С

последовательные д *i > в — >С> (2.22)

сопряженные А + В —> D + Е, (2.23)

А + С -> F + G.
К сложным часто относят и цепные реакции, представляющие
собой периодически повторяющуюся последовательность реакций
(стадий), в которых образуются свободные атомы или (и) радика-
лы. Сложные реакции и их отдельные стадии могут быть разных
порядков.

В основе кинетики сложных реакций лежит п р и н ц и п н е -
з а в и с и м о с т и р е а к ц и й , согласно которому "если в системе
протекает несколько реакций, то каждая из них происходит неза-
висимо от других, так что общее изменение в системе равно сум-
ме этих независимых изменений". К каждой отдельной реакции
применимы в таком случае основной постулат химической кинети-
ки и, соответственно, уравнения простых (односторонних) реак-
ций.

Скорость последовательной реакции определяется скоро-
стью наиболее медленной стадии, скорость же параллельных ре-
акций определяется скоростью наиболее быстрой стадии.

Принцип независимости реакций не является таким общим,
как основной постулат химической кинетики. Он неприменим,
например, к сопряженным реакциям, в которых одни простые
реакции существенно влияют (часто ускоряют) на протекание
других реакций.

§ 4. ОБРАТИМЫЕ РЕАКЦИИ ПЕРВОГО ПОРЯДКА

Если в реакции (2.20)

в начальный момент времени концентрация молекул А равнялась
сА, а концентрация молекул В — св, то, согласно основному по-
стулату химической кинетики, можно записать:

w = - ^ = *i(cA - ^ ) - * 2 ( C B - C X ) . (2.24)

Преобразуем правую часть этого уравнения, учитывая, что

-de = -d(cQ ~ cx) = dcx.
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Тогда

dt
к2съ) - (Л, + кг)сх = (*, + Лз)| (2.25)

Л, + £2

Обратимые реакции идут с отличной от нуля скоростью до тех
пор, пока скорости прямой и обратной реакций не сравняются,
т.е. до достижения равновесия, когда

dt k]+k2
1 ^

(2.25а)
равн

В этом случае (при t —» оо) величина сх стремится к равновесному

значению с хсо, которое будет равно:

Подставляя это значение схоо в уравнение (2.25), найдем:

dcr ,,

(2.256)

(2.26)

Проинтегрировав это уравнение, получим выражение

1П-2Е£ - = -(&J +k2)t,
СХ,Ю

которое затем преобразуем в уравнение:

(kl+k2) = -ln- '-—, (2.27)

напоминающее по виду уравнение (2.4) односторонних реакций
первого порядка.

Потенцируя уравнение (2.27), найдем:

c v = cv
(2.28)

С учетом того, что сА/ = сА - сх и с в ( = св + сх, где сА/ и сВ/ —
текущие концентрации веществ А и В, получим их зависимость от
времени в виде соотношений:

CA,t ~ СА ~ Сх ~ СА ~ Сх

СВ , =

(2.29)

1-е'
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Рис.68. Зависимость сА - сх, cR + cx и сх от времени в обратимых реакциях первого

порядка: а — при больших сх б — при малых с

На рис.68, а, б изображены зависимости (сА — c j , (св + сх) и
сх от времени для разных (больших и малых) значений схоо, зави-
сящих от соотношения констант скорости к{ и /с2 в соответствии
с уравнением (2.256).

Из уравнения (2.24) при равновесии имеем:

21.
к. С л -Сг

(2.30)

откуда с учетом уравнения (2.27) получаем выражения для
расчета отдельных констант:

кг = -In
- сх

(2.31)

к, = t(Kc

In (2.31а)

§ 5. МЕТОДЫ ИЗМЕРЕНИЯ СКОРОСТЕЙ РЕАКЦИЙ

Реакции в растворах легко наблюдать по изменению окрас-
ки (колориметрия), по вращению плоскости поляризации (поля-
риметрия), по изменению электропроводности (кондуктомет-
рия), коэффициентов поглощения света (спектрофотометрия) и
других физических свойств растворов.

Скорость реакций, сопровождающихся изменением кон-
центраций кислот, щелочей, ионов галогенов и т.п., определяет-
ся измерением рН среды или титрованием растворов.

Кинетика реакций в растворах, приводящих к образованию
слабо растворимых газов (Н2, N2, O2 и др.), а также газовых реак-
ций с изменением числа молей, изучается по изменению давле-
ния газов в замкнутой системе.
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Радиоактивный распад элементов в минералах и солях опре-
деляется радиохимическими методами. Разновидностью этих
методов является так называемый метод радиоактивных индика-
торов (или меченых атомов), когда предварительное введение в
исходную систему небольших количеств радиоактивного (или ред-
кого стабильного) изотопа реагирующего элемента позволяет на-
блюдать за изменением его концентрации без какого-либо вмеша-
тельства извне. Этот метод является бесконтактным, как и боль-
шинство физических методов измерения скоростей реакций, так
как при этом не нарушается ход реакции при измерении ее
скорости.

§ 6. МЕТОДЫ ОПРЕДЕЛЕНИЯ ПОРЯДКА РЕАКЦИЙ

Для определения порядка реакции применяются различные
способы. Простейшим из них является метод подбора констант
скорости, заключающийся в подстановке опытных данных в урав-
нения реакций первого или второго (реже третьего) порядка и
установлении того порядка, уравнение которого соответствует
постоянству значений констант скорости.

Метод подбора констант чаще используется в графическом
варианте. С этой целью соответствующие кинетические уравнения
(2.4) и (2.12) сначала линеаризуют, т.е. приводят к линейной
зависимости концентрации (или некоторой функции от концен-
трации) от времени. Так, например, для реакции первого порядка
уравнение (2.4) преобразуют в форму:

In с = In cQ - k% (2.32)

а уравнение (2.12), используемое в кинетике реакций второго по-
рядка, записывают в виде:

1 1 ,//
с t 0

Изображая графически эти зависимости от времени (рис.69,
а, б), устанавливают, какому порядку лучше отвечают опытные
данные.

Можно определять порядок реакций и по зависимости вре-
мени полупревращения одного из исходных веществ от его на-
чальной концентрации. Так, для реакций первого порядка из урав-
нения (2.9)

т1 Л = 0,693/Л'1/2
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Рис.69. Зависимость от времени In с и 1/с для односторонних реакций: а — первого
(In с), б — второго (1/с) порядков

следует, что период полураспада не должен зависеть от начальных
концентраций исходных веществ. Вместе с тем для реакций вто-
рого порядка из уравнения (2.18) время полупревращения

1
rV2 = -J-

к с0

обратно пропорционально начальной концентрации исходных
веществ.

Для реакций третьего порядка можно показать, что время
полупревращения обратно пропорционально квадрату начальной
концентрации исходных веществ:

3
Г1/2 - _ ;„ 2 •

2= 2 (2.34)

§ 7. БЫСТРЫЕ РЕАКЦИИ В РАСТВОРАХ, ЛИМИТИРУЕМЫЕ ДИФФУЗИЕЙ

Скорость быстрых реакций (с энергией активации, близкой
нулю) определяется обычно скоростью диффузии. Согласно зако-
ну Фика число частиц, пересекающих поверхность S в 1 с, про-
порционально площади поверхности и градиенту концентрации
частиц в направлении потока:

dn

dt

dcr

dr
(2.35)

где с — объемная концентрация частиц.
При центрально-симметричной диффузии в стационарном

режиме концентрация частиц растворенного вещества сгна рас-
стоянии г от поверхности равна:

с г = (2.36)
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Очевидно, что сг = с при г —>оо и сг = 0 при г = г0.
Поскольку

dr ~ г2' ( }

число частиц, пересекающих сферическую поверхность (S = 4 тег2)

в 1 с в направлении увеличения /*, определится уравнением:

^ 4%Dcr0. (2.38)
at

Число частиц, достигающих поверхности S за. 1 с, составляет:

— = 4тг/)сг0. (2.38а)
at

Число частиц типа А, которые в процессе диффузии дости-
гают за 1 с сферической поверхности с радиусом (гА + гв), равно:

Z, = 4nDA(rA+rB)cA. (2.39)

Эту величину можно рассматривать как число столкновений всех
молекул типа А с одной молекулой типа В. Полное число столк-
новений за 1 с между всеми движущимися молекулами типа А и
неподвижными молекулами типа В определится соотношением:

BA ArA+rB)cAcB. (2.40).

Для обратного случая имеем:

A = 47ii)B(rA+rB)cAcB. (2.40а)

Поскольку оба процесса не зависят друг от друга, полное
число столкновений будет равно:

w = z =4тс( DA + Db)(rA +гъ)сА св. (2.41)

Это уравнение является одной из ф о р м у р а в н е н и я
С м о л у х о в с к о г о и представляет собой выражение для скоро-
сти реакций нейтральных частиц, лимитируемой диффузией.
Множитель, стоящий перед произведением концентраций частиц
А и В, является константой скорости:

kD =4тг( DA + DB)(rA +rB) см3/молекулах. (2.42)

Для перевода размерности константы в обычные (для химиков)
единицы измерения умножим правую часть уравнения (2.42) на
NA и разделим на 1000:
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kD л ^ — Ч ^ А + DB)(rA + гъ) л/моль-с, (2.43)

где NA — постоянная Авогадро, равная 6,02*1023 молекул/моль.
Если реагирующие частицы — ионы, надо учитывать влия-

ние электростатических сил на скорость реакции. В этом случае по
Дебаю имеем:

Здесь ё = Щ£ • (2.44а)
кТ

ZA и zB — заряды ионов А и В; 8 — диэлектрическая проницае-
мость раствора; а — расстояние максимального сближения ионов
(гА +гв), необходимое для того, чтобы произошла реакция.

С учетом формулы Стокса — Эйнштейна

п кТ

в которой т| — вязкость среды, получим из уравнения (2.43):

_2NAkT(rA+rB)
2

kD - 3000л гАгв • ( 2 - 4 6 )

При условии гА = гв имеем для нейтральных частиц

ШГ
D ~ 3000л (л/моль'с) (2-47)

или для ионов

SRT
к

D ~ 3000л (еъ - 1) (л/мольх). (2.48)

ГЛАВА 3 КИНЕТИКА ГЕТЕРОГЕННЫХ РЕАКЦИЙ

§ 1. СКОРОСТЬ ДИФФУЗИИ

Во всякой гетерогенной реакции взаимодействие реагентов
происходит на поверхности раздела фаз. Взаимодействие приво-
дит к различию концентраций веществ в поверхностном слое и
объеме и сопровождается двумя процессами: подводом реагирую-
щих веществ к зоне реакции и отводом из нее продуктов реакции.
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Суммарная скорость гетерогенной реакции определяется
скоростью наиболее медленного процесса, которым, например,
при растворении солей в воде или в водных растворах кислот яв-
ляется диффузия.

Большое значение в гетерогенных реакциях имеет состоя-
ние и величина поверхности соприкосновения фаз, на которой
происходит взаимодействие.

С к о р о с т ь д и ф ф у з и и газа или растворенного вещества
измеряется обычно числом молей (или граммов) вещества, про-
ходящего через площадь SВ единицу времени. Согласно первому
закону Фика скорость диффузии равна:

- = -DS%-, (3.1)
dt dx y '

где D — коэффициент диффузии, измеряемый в см2/с в газах и в
см2/сут в растворах; dc/dx — градиент концентрации вещества на
отрезке пути dx. Знак минус указывает на то, что концентрация в
направлении диффузии вещества убывает.

Если градиент концентрации на всем пути не меняется со
временем, имеют дело со стационарной диффузией. В этом случае
производная (—dc/dx) может быть заменена отношением (с0 — с)/
5 (с0 > с), где 5 — толщина диффузионного слоя, а с0 и с —
концентрация вещества на границах этого слоя (например, в объ-
емной фазе и у поверхности или наоборот, когда рассматривается
процесс растворения твердого тела).

Скорость диффузии может быть выражена соотношением:

w = M ( c ° - c ) , (3.2)

из которого видно, что она прямо пропорциональна поверхности
раздела фаз и разности концентраций в диффузионном слое и
обратно пропорциональна толщине этого слоя.

§ 2. СКОРОСТЬ РАСТВОРЕНИЯ ТВЕРДЫХ ТЕЛ

Скорость растворения твердых тел определяется скоростью
диффузии растворяемого вещества из поверхностного слоя в жид-
кую фазу. Эта скорость может быть представлена уравнением:

w = Ксж - с) . (3.3)
V нас ' ^ '

Здесь снас — концентрация растворяемого вещества в слое, при-
легающем к поверхности твердого тела, приближающаяся к кон-
центрации насыщенного раствора этого вещества; с — концен-
трация растворенного вещества в остальном слое жидкости.
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Через к обозначают коэффициент растворения, величина
которого зависит от коэффициента диффузии данного вещества в
данном растворителе, толщины и площади сечения диффузион-
ного слоя, поскольку в соответствии с уравнениями (3.2) и (3.3)

DS
w = — ( с н а с -с) = к(снзс -с). (3.4)

о
Это уравнение было впервые получено А.Н.Щукаревым

(1894) и может быть применено с теми или иными модификация-
ми и для процессов кристаллизации солей из пересыщенных рас-
творов и для процессов испарения жидкостей в воздух в замкну-
том сосуде и т.д.

Пример 3.1. Определить скорость растворения куска мрамора
в 1,0 н. растворе соляной кислоты:

СаСО, + 2НС1 = СаС1, + Н Ю + CO.,

если концентрация кислоты через 1 ч уменьшится в 4 раза.
Решение. Если кислота поступает к твердому телу за счет

диффузии, то ее концентрация вблизи твердой поверхности из-за
быстрой реакции практически падает до нуля. В этом случае ско-
рость растворения определяется по изменению концентрации ки-
слоты в объеме:

w = кс, (3.4а)

где с = с0 — сх — концентрация кислоты в объеме в данный мо-
мент времени.

Уравнения (3.3) и (3.4а) показывают, что растворение твер-
дых веществ идет как односторонняя реакция первого порядка. В
этом случае константу скорости определим из уравнения (2.4):

а скорость реакции — из уравнения (3.4):

w = кс = к(с0 - с) = 2,3-10-2-0,25=5,75-10-3 гэкв/мин.

Для растворов по величинам D (~ 1 см2/сут) и S можно
определить толщину диффузионного слоя 5, которая часто ока-
зывается равной 0,02 — 0,05 мм. Перемешивание и нагрев раствора
ускоряют диффузию, поэтому опыты по измерению скоростей ге-
терогенных процессов проводят обычно при постоянных темпе-
ратуре и скорости перемешивания.
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§ 3. ДИФФУЗИОННАЯ И КИНЕТИЧЕСКАЯ ОБЛАСТИ ГЕТЕРОГЕННОГО
ПРОЦЕССА

В некоторых гетерогенных процессах могут наблюдаться
соизмеримые скорости диффузии и протекания самой реакции на
поверхности раздела фаз, равной по определению

ws=kSc$, (3.5)

где п указывает на порядок реакции.
Для реакции первого порядка имеем:

ws = kScs, (3.6)

где c s — концентрация реагента в поверхностном слое.
При протекании химического процесса происходит умень-

шение исходных веществ и образование продуктов реакции на
поверхности раздела фаз. Пополнение первых и удаление вторых
происходит за счет переноса веществ из объема газовой фазы
(раствора) к (или от) поверхности раздела. Механизм этого пере-
носа обычно диффузионный, так как в отсутствие принудитель-
ных потоков он обусловлен наличием градиента концентраций
реагентов между объемом и поверхностью раздела. При устано-
вившейся диффузии ее скорость будет равна:

DS, ч
™D = - g - (co-Cy)- (3.7)

о
В стационарном состоянии, когда ws — wD, получим:

DS
kScs = — (с0 - cs), (3.8)

о

откуда

cs =
(3.8а)

Соответственно, скорость реакции в случае соизмеримых скоро-
стей ws и wD будет равна:

kS
WS - ^ Ж ' - (3.9)

D
Из этого уравнения вытекают два предельных случая. В пер-

вом случае, когда скорость диффузии меньше скорости поверхно-
стной реакции, т.е. если kb/D » 1, то скорость всего гетероген-
ного процесса будет определяться скоростью переноса:

DS
ws =—co= kDSc0. (3.10)

о
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1л кD

Рис.70. Зависимость In к от \/Т в
кинетической (ks) и диффузионной

(kD) областях

О f/T

В другом крайнем случае, когда скорость диффузии больше
скорости поверхностной реакции, т.е. если kb/D « 1, скорость
всего гетерогенного процесса определится скоростью поверхно-
стной реакции:

ws = kSc0. (3.11)

Первую предельную область, в которой можно пренебречь
скоростью поверхностной реакции, называют диффузионной
(или, точнее, внешнедиффузионной), а вторую — кинетической
областью.

Повышение температуры в диффузионной области слабо
влияет на скорость всего гетерогенного процесса, поскольку ко-
эффициент диффузии слабо (D ~ Тп) зависит от температуры. В
кинетической области повышение температуры приводит к зна-
чительному увеличению скорости всего процесса в соответствии
с уравнением Аррениуса (1.19):

к = const e

На рис. 70 изображены схематически зависимости In kD и In ks

от 1/Г в диффузионной и кинетической областях гетерогенного
процесса.

Из рисунка видно, что при повышении температуры, когда
скорость поверхностной реакции становится высокой, опреде-
ляющими скорость всего гетерогенного процесса являются про-
цессы переноса.

§ 4. РОЛЬ АДСОРБЦИИ В ПОВЕРХНОСТНОЙ РЕАКЦИИ

Иногда гетерогенная реакция кроме процессов переноса
(диффузии и т.п.) включает в себя еще и адсорбцию в качестве
одной из стадий сложного механизма гетерогенной реакции:

(3.12)
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В этом случае скорость реакции пропорциональна концентрации
адсорбированного вещества на поверхности.

Если отнести скорость поверхностной реакции к единице
поверхности, то выражение скорости такой реакции (по аналогии
со скоростью реакции в единице объема) будет иметь вид:

1апа_=аса_ = kics (3.13)
S S dt dt

где 0s

a — концентрация адсорбированного вещества А на поверх-
ности. Поскольку эта концентрация пропорциональна доле заня-
той поверхности, при малой адсорбции продуктов реакции В мож-
но записать:

Ws=kJcS

a =ks&, (3.14)

где в — доля поверхности, занятой адсорбатом; ks — коэффици-
ент пропорциональности, равный скорости реакции при 0 = 1 .

Согласно основному постулату химической кинетики для
скорости адсорбции вещества А запишем:

"адс= ^ А О - ®), (3-15)

где рА — парциальное давление вещества А в газовой фазе; (1—0)
— доля свободной поверхности. При адсорбции вещества из рас-
твора вместо рА надо взять сА (молярность вещества А).

Для процесса десорбции имеем:

w = к 0. (3.16)
дес дес v '

Если адсорбционные процессы происходят быстро, величи-
ну Э можно вычислить из условия адсорбционного равновесия:

откуда

ЬАРА

Здесь ЬА — так называемый а д с о р б ц и о н н ы й к о э ф ф и ц и е н т
в е щ е с т в а А.

Из уравнений (3.14) и (3.17) находим, что скорость поверх-
ностной реакции равна:

При ЬАрА « 1 это уравнение приобретает вид:
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Рис.71. Зависимость ws от рА для
поверхностной реакции (3.12)

(ЗЛ8а)

т.е. является кинетическим уравнением реакции первого порядка.
При VAУ> 1

ws=ks, (3.186)

т.е. является кинетическим уравнением реакции нулевого порядка
(сА<°> - 1 ) .

В области промежуточных значений давлений, когда £у?А~1,
имеет место уравнение (3.18), которое является кинетическим
уравнением дробного порядка типа:

где т > 1.
На рис. 71 изображена зависимость скорости поверхностной

реакции (3.12) от давления адсорбата А в объеме над поверхно-
стью.

§ 5. ПРЕДСТАВЛЕНИЕ О КИНЕТИКЕ КРИСТАЛЛИЗАЦИИ

К р и с т а л л и з а ц и е й называют обычно процесс образова-
ния и роста кристаллов из газовой фазы, раствора или расплава.
Она происходит благодаря пересыщению или переохлаждению
исходного газа, раствора или расплава по отношению к возни-
кающим в них кристаллам.

Возникновение зародышей — центров кристаллизации — и
рост их требуют преодоления определенного потенциального
барьера и не могут быть объяснены с помощью только соотноше-
ний термодинамики.

Необходимое для этой цели рассмотрение процесса с точки
зрения кинетики исходит из следующих предпосылок. Во-первых,
число возникающих в единицу времени в единице объема цен-
тров кристаллизации пропорционально произведению вероятно-
сти образования трехмерных кристаллических зародышей, равной
по Фольмеру
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vv(3) = Л ( 3 ) expl - I, ( 3 _ 2 0 )

на вероятность роста на их гранях двумерных зародышей, равную

w(2) = Л ( 2 ) exp I — j ^ - • (3.21)

Здесь А , А{2) , В и В1 — постоянные; AT — переохлаждение; а —
поверхностное натяжение на границе жидкость (или газ) — трех-
мерный зародыш; а' — межфазное поверхностное натяжение на
границе трехмерный — двумерный зародыши.

Таким образом, скорость кристаллизации

dn
~di

= WO)W(7) = Лехр Be

Т(АТ) )
г ехр - J 'tXP\-^Kf- (3-22)

будет тем меньше, чем больше при данном переохлаждении AT
будут величины поверхностных натяжений а и а' . В уравнении
(3.22) А = AQ)A{2).

В связи с вышесказанным металлы, обладающие более низ-
кими значениями а и а', будут кристаллизоваться при малых
переохлаждениях, в то время как соли, силикаты и т.п. с высоки-
ми значениями а и а' допускают большие переохлаждения и могут
иногда не закристаллизовываться, образуя аморфные стеклооб-
разные твердые тела.

Во-вторых, линейная скорость роста различных граней кри-
сталлов, являющаяся также функцией переохлаждения, пропор-
циональна поверхностной энергии этих граней. Исходя из этого
положения медленнее всего растут грани с наименьшей величи-
ной а, благодаря чему равновесная форма кристаллов содержит
преимущественно такие грани.

Большое значение в процессе кристаллизации имеют раз-
ного рода дислокации (дефекты структуры), выходящие на по-
верхность растущего кристалла.

§ 6. КИНЕТИКА ТОПОХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

Т о п о х и м и ч е с к и м и р е а к ц и я м и называют гетеро-
генные реакции, происходящие на границе раздела твердое ис-
ходное вещество — твердый продукт реакции. К ним относятся
реакции дегидратации (выветривания) типа
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CuSO 4-5H 2O CuSO4-3H2O 2H 2 O ( n )

Центры ядер
кристаллизации

реакции разложения типа СаСО3 —> СаО + СО2 и многие другие.
Топохимическая реакция начинается обычно с образования

зародышей (ядер) кристаллизации твердого продукта на поверх-
ности кристалла исходного вещества. Центры этих ядер часто свя-
заны с наличием на поверхности различного типа дефектов: дис-
локаций, вакансий (дырок) или ионов в междоузлиях.

Около центров ядер начинается рост самих ядер, обычно
сферического типа. По мере их роста увеличивается поверхность,

т.е. поверхность раздела фаз, и реакция
ускоряется. Когда ядра сливаются и
образуют общий реакционный фронт,
поверхность раздела фаз и скорость
становятся максимальными (рис.72).

Затем наступает замедление
вследствие перекрывания ядер. Из это-
го механизма топохимической реакции
ясно, что скорость ее определяется как

скоростью образования ядер, так и скоростью их роста.
Поскольку реакция идет на поверхности раздела фаз, теряет

смысл понятие концентрации и скорость представляют как изме-
нение степени превращения исходного вещества в единицу вре-
мени:

Рис.72. Рост поверхности
раздела фаз в топохимической

реакции

W =
dt

(3.23)

где а = (gQ — g)/ g0, a g0 и g — начальная и текущая массы исходного
вещества.

Как и скорость любого химического процесса, скорость то-
похимической реакции зависит от температуры и давления и при
постоянных Р и Т является некоторой функцией а, которую и

необходимо определить из экс-
периментальных данных.

Опыты показывают, что
кривая зависимости а от / имеет
вид сигмаобразной кривой, а
скорость реакции проходит через
максимум (рис. 73). Такой вид ки-
нетических кривых можно объяс-
нить следующим образом. В на-

0 tm t чальный момент времени ско-
Рис.73. Общий вид кинетических ь п о я в л с н и я ядер и их роста

кривых топохимических реакций
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мала, затем их поверхность начинает быстро расти, так что ко
времени tm скорость становится максимальной vvm, а степень пре-
вращения (в большинстве известных реакций) достигает значе-
ния а ~ 0,5. После этого, из-за отсутствия свободной поверхности,
новых ядер не образуется, а перекрыва-
ние ядер приводит к уменьшению по-
верхности раздела фаз (рис.74).

т-, , Рис.74. Перекрывание ядер
Граница раздела фаз продвигается в Т 0 П 0 Х И М и Ч е с

Р

К 0 Й реакции
в объем твердой фазы, и скорость
реакции уменьшается.

При кинетических расчетах топохимических реакций часто
используют два подхода к скорости образования ядер. Согласно
первому из них ядра образуются по экспоненциальному закону:

N(t)= N0(l - e-k<), (3.24)

где Na И N(t) — число ядер в начальный (/ = 0) и данный (/)
моменты времени.

Второй подход основан на степенном законе образования
ядер:

N(t) =Kn t », (3.25)
где Кп — некоторый коэффициент пропорциональности.

Первый подход приводит к сложной зависимости а от / ,
которая редко используется на практике. Второй подход был обос-
нован Х.С.Багдасарьяном (1945) с помощью модели многоста-
дийного образования ядер с возрастающей скоростью.

Чтобы вывести теперь зависимость a = f(t), воспользуемся
м е т о д о м К о л м о г о р о в а — Е р о ф е е в а . Если учесть, что
число ядер постоянно растет, то объем их в начальной стадии
реакции и, соответственно, доля прореагировавшего вещества бу-
дут равны:

nN0K
3

gt\ (3.26)

где К — постоянная скорость роста (см/с), а К t — радиус ядра.
Скорость реакции из уравнения (3.23) будет пропорцио-

нальна общей площади поверхности ядер:

da . .. „ъл „
w = —- = 4nN0Kgt = К £ UnN0K

2
gt

2l (3.27)

Однако из-за их перекрывания эффективная поверхность раздела
фаз будет составлять долю (1 — а) от общей поверхности.
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Вследствие этого скорость реакции с учетом перекрывания
ядер будет равна:

da
w = — = 4KN0K

3

gt
2(\ -a),

откуда после интегрирования получим:

а = 1 - е = 1 - е

(3.27а)

(3.28)

Если считать скорость образования ядер постоянной, мож-
но прийти к уравнению:

а = 1-е*'\ (3-29)
Используя закон образования ядер с возрастающей скоро-

стью, полученный Х.С.Багдасарьяном, Б.В.Ерофеев получил
уравнение общего вида:

a = 1-< Г * ' \ « = а+3. (3.30)

В этом уравнении а представляет собой число элементарных ста-
дий превращения центра кристаллизации в растущее ядро. В более
общем случае

я = а + я, (3.31)
где а указывает число направлений, в которых растут ядра (а = 1,
2 или 3).

Константа скорости к и величина п легко определяются гра-
фически после линеаризации уравнения (3.30):

In [-In (I - а)] = In к + п In / (3.32)

и изображения зависимости двойного логарифма от (1 — а ) 1 —
логарифма времени.

На рис. 75 представлена такого рода зависимость для реак-
ции разложения перманганата калия:

0,0

-2,3

-U6

Рис.75. Зависимость двойного логарифма
1п[-1п(1 - а)] от логарифма времени (In /)
для реакции разложения перманганата

калия при 218°С

3,0 40 Int
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2KMnO4 -> K2MnO4 + MnO2 + O2,

изученная Б.В.Ерофеевым с сотрудниками. Как видно из рисун-
ка, опытные данные хорошо ложатся на прямую, однако в конце
опыта наблюдается увеличение двойного логарифма, что связано,
по-видимому, с увеличением показателя п степени при /.

Вычисленные из графика значения In к - —19,0 и п - 2
говорят об образовании ядер в одну стадию (а = 1) и о том, что
рост межфазовых поверхностей раздела идет в одном направле-
нии (а = 1).

Как показывают опыты, величина п растет по мере старения
кристаллических веществ или в связи с их перекристаллизацией.

ГЛАВА 4. КИНЕТИКА РЕАКЦИЙ В ПОТОКЕ.
ПРЕДСТАВЛЕНИЕ О КАТАЛИЗЕ

§ 1. ОБЩИЕ ПОНЯТИЯ

Большинство химических процессов в природе и технике
осуществляется обычно в потоке. Реакции в потоке различаются
по режимам их проведения. Так, если в потоке отсутствует про-
дольное и поперечное перемешивание, то имеет место п р е д е л ь -
ный р е ж и м и д е а л ь н о г о вытес нен и я . Если же в резуль-
тате перемешивания концентрации всех реагирующих веществ в
любом сечении реактора равны их концентрациям на выходе, на-
блюдается п р е д е л ь н ы й р е ж и м и д е а л ь н о г о п е р е м е ш и -
в а й и я .

Ясно, что в реальных условиях трудно осуществить любой
предельный режим и процессы идут по каким-то смешанным ре-
жимам. Однако независимо от режима протекания реакции в по-
токе сопровождаются изменением объема реагирующих веществ.
Поэтому кинетические уравнения таких реакций1 отличаются от
уравнений кинетики реакций в замкнутых системах, рассмотрен-
ных выше.

Ниже будут рассмотрены в качестве примера односторон-
ние реакции в режиме идеального вытеснения. Это в первую оче-
редь обусловлено тем, что многие процессы в потоке, особенно в
природных условиях, осуществляются в режимах, близких к этому.
Интересующихся более сложными реакциями в этом режиме, а
также реакциями в режиме идеального перемешивания отсылаем
к рекомендуемой нами дополнительной литературе.

1 Существенный вклад в развитие теории кинетики реакций в потоке внес
профессор МГУ Г.М.Панченков.
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§ 2. ОБЩИЕ УРАВНЕНИЯ ДИНАМИКИ И КИНЕТИКИ РЕАКЦИИ В
РЕЖИМЕ ИДЕАЛЬНОГО ВЫТЕСНЕНИЯ

При описании химических реакций в режиме идеального
вытеснения надо учитывать наряду со скоростью самой реакции
еще и перемещение вещества вдоль реактора. В связи с этим урав-
нения, описывающие процессы в потоке, содержат по меньшей
мере два параметра: время и координату для одномерного потока.
Такие уравнения называются уравнениями химической динами-
ки, или уравнениями динамики химических реакций.

Рассмотрим поток реагирующих веществ, проходящих через
сечения /, и /,, находящиеся на расстоянии А/ (рис.76).

Рис.76. Поток вещества в режиме идеального вытеснения

В потоке происходит реакция типа разложения некоторого
вещества А:

А -» v\A\ + v\A\ + ... (4.1)
со скоростью

»4£-
Зададим постоянными температуру реактора и площадь его

поперечного сечения. Для упрощения расчетов пренебрежем пе-
реносом веществ за счет диффузии.

Пусть линейная скорость потока в некотором сечении будет
равна и (см/с), а концентрация вещества А в этом сечении — сд

(моль/см3). О б щ и м у р а в н е н и е м д и н а м и к и х и м и ч е с к о й
р е а к ц и и (4.1) в этом случае будет уравнение материального ба-
ланса вида:

- ирсАAt

+ СдРД/| -с А рД/ |
(4.3)

Левая часть уравнения обозначает количество вещества А,
проходящего через сечения /, и /, за время А/. Первые два слагае-
мых справа показывают количество вещества А, прореагировав-
шего ко времени t] и /., в объеме рА/, два других слагаемых соот-
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ветствуют количеству вещества А, непрореагировавшему в объеме
рД/ ко времени t{ и t r

Разделив обе части уравнения (4.3) на рД/Д/, найдем:

-UC*
-с.

Д/ At

Переходя к пределам при А/ —> 0 и А/ —> 0, получим:

э/ к а/ 5/
или

5(исд)

5/

д(исА)

дСе

(4.4)

(4.5)

дел
w + . (4>б)

dl dt K ;

Последнее уравнение и есть уравнение динамики химической ре-
акции в режиме идеального вытеснения. В более общем случае
нелинейной задачи получаем более общий вид уравнения:

-div(cAa) = w
dt

(4.7)

которое в физике и механике называют у р а в н е н и е м н е п р е -
р ы в н о с т и (см. для сравнения уравнение (6.96), разд. I).

Если в реактор в единицу времени подается одно и то же
количество реагента А, то к моменту времени, когда этот реагент
достигнет конца реактора, в системе установится стационарное
состояние. В этом случае концентрация А со временем не будет
изменяться, так что в любом сечении /

dt
= 0. (4,)

В связи с этим для стационарного состояния уравнение (4.6)
примет вид:

(4.9)
dl

Концентрация вещества и скорость потока определяются только
расстоянием некоторого сечения от начала реакционной зоны:

сА = / ( / ) , и = ф ( / ) .

Представим теперь концентрацию вещества А:

(4.10)

(4.11)
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а его линейную скорость:
u=v/P. (4.12)

В этих формулах пА — число молей вещества А, проходящего через
данное сечение / в единицу времени; v — объем вещества,
проходящий через это сечение в единицу времени.

Подставив выражения (4.11) и (4.12) в уравнение (4.9), по-
лучим:

1 dnA

Если в начало реактора в единицу времени поступает п0А

молей вещества А, то на расстоянии / от начала реактора прореа-
гирует доля

х _ «ОА - "Ах ~ — , (4.14)
" О А

называемая степенью превращения вещества А. Поскольку

пА="ОА(1-4 (4.15)

из уравнения (4.13) находим:

dx _
n°A^dl~W- < 4 Л 6 )

Это уравнение является общим уравнением кинетики
реакции (4.1) в режиме идеального вытеснения.

В соответствии с основным постулатом химической кинети-
ки для односторонней реакции (4.1) имеем:

dx ,

Для интегрирования этого уравнения надо выразить сА — / ( / ) .
Задача упростится, если реагирующий газ считать идеальным. То-
гда общий объем смеси равен:

„ ZnRT

а концентрация вещества А —

я П д (1 - х)р

^ ^ ^ ~ ( 4 1 9 )

В этих уравнениях Ея — общее число молей всех реагирующих
веществ, проходящих через заданное сечение в единицу времени.
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При / = 0 концентрация продуктов реакции равна нулю и
Ел определяется соотношением:

Хи = лОА(1 + рх). (4.20)
Здесь р — изменение числа молей газообразных компонентов
смеси в ходе реакции в расчете на 1 моль вещества А:

р = v\+ v',+ ... - 1. (4.21)

Давление в общем случае зависит от расстояния /до начала реак-
ционной зоны:

/>=/(/)• (4-22)

Однако часто перепад давления невелик, так что принимают р =
= const.

§ 3. КИНЕТИЧЕСКОЕ УРАВНЕНИЕ РЕАКЦИИ РАЗЛОЖЕНИЯ ВЕЩЕСТВ В
РЕЖИМЕ ИДЕАЛЬНОГО ВЫТЕСНЕНИЯ

В простейшей реакции (4.1) типа разложения веществ из
уравнений (4.17) и (4.19) имеем:

dx rnOA(l-x)
п Г к р < 4 2 3 >

или

„ dx_,,(\-x)

или

Разделяя переменные, находим

( l - * ) ^ = n0ARTdl'

dx х . kl

Pp

Прибавляя и вычитая р в числителе второго слагаемого в
левой части уравнения, найдем:

dx р(-х + 1 - 1) , к' рР

0 - ^ ) ~ (1-*) х = п0Аят '
или
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dx

откуда

JTTj - 1 J — JTx) - n0A R T '

о О n0A RT * •

(4.26)

Проинтегрировав это выражение в пределах от 0 до /, полу-
чим уравнение:

Irl

RT
-I. (4.27)

Из этого уравнения найдем аналитическое выражение для кон-
станты скорости реакции в потоке в режиме идеального вытесне-
ния:

RT
к1 =nOA^[-(l + p)ln(l-x)-Vx], (4.28)

где V = р/ — объем реакционной зоны.
Для вычисления константы скорости перепишем уравнение

(4.28) в ином виде:

«ОА^ = -«од -у- 1п(1 - х) -

Если теперь ввести переменные

к' pV
(4.29)

Y=п0 Ах, X= -яО А1п(1-х),

то уравнению (4.29) будет соответствовать прямая линия (рис.77),
тангенс угла наклона которой равен:

tga = ̂ . (4.30)

Рис.11. Зависимость Кот I для
односторонних реакций первого
порядка в потоке в режиме идеаль-

ного вытеснения
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Отсюда легко определяется величина р. Отрезок, отсекае-
мый на оси ординат, равен:

ОА= -VpVftRT. (4.31)

Зная температуру, давление, объем реактора и величину р,
можно вычислить из уравнения (4.31) и значение константы
скорости реакции в режиме идеального вытеснения.

Если в реакции образуется лишь один продукт:

А -» А', (4.32)
то р = 0 и уравнение (4.28) значительно упрощается до вида:

* ' =nOA—[-ln(l-xj\, (4.33)

RT
где иПА = V — объем газа, проходящий в единицу времени

Р
через сечение реактора.

Поскольку
V/v = t, (4.34)

приходим к простому виду уравнения для расчета константы ско-
рости реакции в режиме идеального вытеснения:

совпадающему с уравнением односторонней реакции первого по-
рядка в замкнутой системе (см. уравнение типа 2.6). Это и понят-
но, поскольку реакция (4.32) в потоке происходит при сохране-
нии реагирующей системой постоянного объема.

§ 4. ПРЕДСТАВЛЕНИЯ О КАТАЛИЗЕ

Катализом называют явление изменения скорости реакции
или возбуждение реакции под действием веществ, которые к кон-
цу реакции остаются химически неизменными. Вещества, изме-
няющие скорость химических реакций (ускоряющие реакции),
называются катализаторами.

Примерами каталитических процессов являются: синтез ам-
миака на железных катализаторах, контактный способ получения
серной кислоты, ферментативные процессы в живых организмах
и технике и многие другие процессы.

Все каталитические процессы делятся на гомогенные, (ка-
тализатор и реагенты находятся в одной фазе) и гетерогенные
(катализатор образует особую фазу). Промежуточным является ка-
тализ с помощью тонкодисперсных частиц катализатора. Приме-
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Рис.78. Зависимость от времени скорости
автокаталитической реакции

ром этого типа катализа является ферментативный катализ, т.е.
катализ химических и биохимических процессов под действием
ферментов (или энзимов).

Реакции, в которых катализатором являются продукты ре-
акции, называются а в т о к а т а л и т и ч е с к и м и . Скорость таких
реакций проходит через максимум, причем в начальный момент
времени будет существовать некоторый период индукции У, тре-
бующийся для накопления катализатора, когда скорость реакции
близка к нулю (рис. 78).

Эта кривая напоминает кинетическую кривую топохимиче-
ских реакций (рис.73), когда в начальный момент времени ско-
рость реакции также стремится к нулю.

К автокаталитическим реакциям относится, например, гид-
ролиз сложных эфиров в водных растворах, ускоряемый действи-
ем образующихся в процессе кислот:

RCOOR' + Н2О -> RCOOH + R'OH.



Раздел III

ЭЛЕКТРОХИМИЯ РАСТВОРОВ

ГЛАВА 1. РАВНОВЕСИЯ В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

§ 1. ЭЛЕКТРОЛИТЫ. ТЕОРИЯ АРРЕНИУСА

Растворы можно подразделить на два больших класса: элект-
ролиты и неэлектролиты. Э л е к т р о л и т а м и называют растворы,
проводящие электрический ток. Однако кроме электропроводнос-
ти электролиты обладают еще рядом особенностей. Так, разбав-
ленные растворы электролитов показывают систематические от-
клонения коллигативных свойств от наблюдаемых в разбавленных
растворах неэлектролитов.

В 1883 г. С.Аррениус сформулировал основные положения о
физической природе электролитов, которые получили название
теории э л е к т р о л и т и ч е с к о й д и с с о ц и а ц и и Аррениуса.

1. Молекулы растворенного вещества подвергаются в раство-
рах диссоциации на катионы и анионы, например:

(1.1)
(1.2)

Правда, в настоящее время известно, что реакции (1.1), (1.2) в
такой записи не имеют места. Во-первых, потому, что молекул
NaCl в кристалле поваренной соли нет (а имеются только ионы
Na+ и С1"), а во-вторых, потому, что реакция (1.2) требует огром-
ной энергии (427,6 кДж/моль) и не идет даже при очень высоких
температурах.

Поэтому правильнее записывать эту реакцию, например, в
водном растворе в виде:

НС1 + Н2О - H3O^aq + СГ-aq, (1.3)

где H3O
+-aq и СГ-aq — гидратированные ионы, т.е. ионы, окру-

женные молекулами воды.
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2. По Аррениусу, диссоциация может быть частичной, вслед-
ствие чего для каждого электролита в растворе важнейшей харак-
теристикой является с т е п е н ь д и с с о ц и а ц и и а, равная от-
ношению числа распавшихся на ионы молекул к числу молекул,
введенных в раствор. Степень диссоциации увеличивается от 0 до
1 по мере разведения раствора.

3. Молекулы и образовавшиеся при диссоциации ионы нахо-
дятся в равновесии, т.е. для каждой реакции диссоциации можно
написать выражение для константы диссоциации (равновесия). Так,
для раствора гидрата оксида аммония, который в воде диссоции-
рует по схеме:

NH4OH +=± N H / + ОН", (1.4)

число частиц пропорционально: (1 — а)с, ас, ас.
Константу диссоциации можно записать в виде:

С >С 2
NH4 он" а

К = = - с, (1.5)
CNH4OH 1 " а

где с — начальная концентрация NH4OH в водном растворе.
4. По способности к диссоциации электролиты были разде-

лены на слабые, средние и сильные. К слабым электролитам от-
несены электролиты со степенью диссоциации при с = 1 а < 0,02
(NH4OH, СН3СООН, Н2СО3, H2S и другие). К сильным отнесены
электролиты со степенью диссоциации а > 0,30 (HBr, HC1, КОН,
NaOH, HNO3, H2SO4 и почти все соли). Электролиты со степенью
диссоциации а от 0,02 до 0,30 условно отнесены к средним элект-
ролитам (Н3РО4, Са(ОН)2 и др.).

Теория Аррениуса не учитывала ни ион-дипольного, ни ион-
ионного взаимодействия в растворах электролитов. В результате
этого она не могла объяснить, почему константы диссоциации не
остаются постоянными по мере разведения растворов, а у силь-
ных электролитов степень диссоциации, определенная разными
способами, оказывается различной по величине и иногда в кон-
центрированных растворах даже превышает единицу.

§ 2. ОСНОВНЫЕ ПОЛОЖЕНИЯ ТЕОРИИ СИЛЬНЫХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

В связи с тем что теория Аррениуса не могла объяснить по-
ведение электролитов (особенно сильных), появились другие
представления о свойствах растворов электролитов и о процессах,
происходящих в них. Так, Д.И.Менделеев предложил химическую
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теорию строения растворов электролитов, согласно которой бла-
годаря химическому взаимодействию между растворенными ве-
ществами и растворителем образуются "непрочные соединения в
состоянии диссоциации".

Одной из теорий, количественно учитывающих ион-ионные
взаимодействия, явилась т е о р и я Д е б а я — Г ю к к е л я (1923),
достаточно хорошо объясняющая свойства разбавленных раство-
ров сильных электролитов.

Эта теория построена на основе следующих предпосылок.
1. В качестве рабочей гипотезы было принято представление,

что сильные электролиты в растворах любой концентрации со-
держатся только в виде ионов, т.е. для них всегда а = 1. Эта гипоте-
за подтвердилась позднее с помощью спектроскопических и дру-
гих методов.

2. Между ионами в растворе наблюдаются электростатичес-
кие взаимодействия.

3. Силы электростатического взаимодействия в соответствии
с законом Кулона обратно пропорциональны квадрату расстоя-
ния между ними:

F = t&4-, (1-6)
гг

где 8 — диэлектрическая проницаемость раствора; ^ и ^ - заряды
ионов. Поэтому эти силы убывают с расстоянием гораздо медлен-
нее, чем межмолекулярные силы Ван-дер-Ваальса:

в̂-д-в ~ const-r "7, (1.6а)

и в разбавленных растворах сохраняют достаточную величину,
чтобы оказывать влияние на свойства растворов. Для расчета сил
взаимодействия надо знать закон распределения ионов и их кон-
центрации.

4. Распределение ионов в растворе как функция расстояния
от любого иона, т.е. как функция силового поля, создаваемого
ионом с некоторым средним потенциалом ц/ в единице объема,
подчиняется известному закону распределения Больцмана, выве-
денному, правда, для нейтральных частиц:

- I P (1.7)
п = пое

 кТ .
5. Некоторая упорядоченность распределения ионов в ра-

створе является следствием того, что в данном объеме раствора
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, - е ^ около любого иона должны преобладать
/ „'©t"-&. Ф ионы противоположного знака. Суммар-

i 0 i ч>е ный заряд сферы, описанной из центра,
е© ё ' / г д е находится произвольный ион, имеет

~~®^" © 4 s избыточный заряд, противоположный по
~"6 знаку заряду центрального иона, но рав-

Рис.79. Представление об ный ему по величине. Сфера, в которой
ионной атмосфере преобладает заряд, противоположный по

знаку центральному иону, называется
и о н н о й а т м о с ф е р о й (рис.79).

Тепловое движение постоянно меняет картину распределе-
ния ионов в ионной атмосфере.

§ 3. АКТИВНОСТЬ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

В связи с электростатическим взаимодействием в растворе
даже для разбавленных растворов сильных электролитов концент-
рации в разных уравнениях термодинамики и кинетики должны
быть заменены активностями, например:

ц,- - ц,- + RTlndj = |i° + RTlnnij + RT In у , , ^ ' '

где a. — активность /-го электролита, т. — его моляльность; у. —
коэффициент активности. Очевидно, что ц°есть стандартное зна-
чение химического потенциала электролита в растворе при его
активности а.— 1. В растворах электролитов применяется несим-
метричная система стандартизации состояния (см. уравнения
(4.116а) и (4.117), разд. I).

Величина коэффициента активности определяет отклонение
растворов электролитов от законов идеальных растворов, которое
обусловлено в основном электростатическим взаимодействием
ионов, гидратацией и другими эффектами. Для бесконечно раз-
бавленных растворов коэффициент активности стремится к еди-
нице, уменьшаясь по мере повышения концентрации растворов.

§ 4. ИОННАЯ СИЛА. ЗАКОН ИОННОЙ СИЛЫ

При рассмотрении термодинамических свойств растворов
электролитов широко используется понятие и о н н о й с и л ы
р а с т в о р а , определяемой как полусумма произведений моляль-
ностей всех ионов на квадрат их зарядов:

Пример 1.1. Определить ионную силу раствора, содержащего
на 1000 г воды 0,01 моля CuCl, и 0,1 моля Na,SO4.



Решение. Ионная сила такого раствора равна

/ = 0,5[т 2.Zr 2. +т zlr +m ,zt . + w 2.7 2. ) =
V Си Си Cl Cl Na Na SO 4 SO 4

- О,5(о,О1 • 2 2 + 0,02 • I 2 + 0,2 • I 2 + 0,1 • 2 2 ) = 0 3 3 .

Бхли в растворе содержатся только однозарядные ионы, т.е.
электролит является одно-одновалентным, то его ионная сила будет
численно равна его моляльности.

Пример 1.2. Определить ионную силу раствора NaCl с мо-
ляльностью т = 0,5.

Решение. Согласно уравнению (1.9):
J= 0,5(0,5 • I2 + 0,5 • I2) - 0,5 = т.

В 1927 г. Дж.Льюис и М.Рендалл установили з а к о н и о н -
н о й с и л ы , согласно которому "в разбавленных растворах элек-
тролитов (/ < 0,02) с одинаковой ионной силой коэффициент
активности данного электролита одинаков, независимо от при-
сутствия других электролитов".

Опытное определение активности или коэффициента актив-
ности отдельно для катионов и анионов невозможно. Поэтому
приходится пользоваться средними активностями или коэффици-
ентами активности этих ионов электролита. Так, для электролита
М А > диссоциирующего по схеме:

M V t A v _ ^ v + M z + +v_Mz-, ( 1 Л ° )

значения а+ и у+ определяются как средние геометрические вели-
чины:

V , О-")

где v = v+ + v_. Очевидно, что и средняя моляльность будет опре-
деляться по формуле

m, =

. (1.13a)
Для равновалентных электролитов средняя моляльность будет равна
общей моляльности электролита:
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m± =(m+m_yZ=>}т2 = т. С-14)
В таблице ниже приведена зависимость средних моляльнос-

тей ионов от моляльности электролита для различных типов элек-
тролитов.

№
п/п

1
2

3

4

Электро-
лит

MA
М2А
МА2

М3А
МА3

М 2А 3

М3А2

Z+

1(2,3)
1
2
1
3
3
2

z_

1(2,3)
2
1
3
1
2
3

( v+ M 1 / v

1
(22 • i)V3=4V3
(1 • 22)1/3=41/3

(33 • 1)1/4=27V4
(1 . з3)1/4=271/4

(22 - 33)i/5= 108V5
(3З . 22)1/5= 108'/5

т±

m
1,59 т
1,59 т
2,28 т
2,28 т
2,55 т
2,55 т

§ 5. ПРЕДЕЛЬНЫЙ ЗАКОН ДЕБАЯ — ГЮККЕЛЯ

Теория сильных электролитов приводит к следующему со-
отношению, связывающему средние коэффициенты активности
ионов электролита с ионной силой раствора:

1пУ± = -
( 1 - 1 5 )

Это соотношение применимо лишь при очень больших разведе-
ниях (У < 0,01), почему и получило название п р е д е л ь н о г о
з а к о н а Д е б а я — Г ю к к е л я . Здесь коэффициентА зависит от
диэлектрической проницаемости раствора и температуры:

А =
4,20 106

(л/моль) 1/2 (1.16)
(£7f2

Для более концентрированных растворов в формулу расчета
вводится величина среднего диаметра ионов электролита а, т.е.
расстояния, до которого могут сближаться электрические центры
двух ионов. В этом случае уравнение (1.15) принимает вид:

1п у ± = l— (1.17)

где

o 5,03 •109

a ~ — Л72~СМ"' (Л/МОЛЬ)1/2.
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В слабо минерализованных водах средний диаметр ионов не

принимается во внимание и для расчетов у+ используется уравне-

ние (1.15), которое при 25°С принимает простой вид:

При наличии в растворах только одно-одновалентных электроли-
тов (КС1, NaCl, NaNO 3 и т.п.) уравнение (1.18) становится по-
добным э м п и р и ч е с к о м у у р а в н е н и ю Б р е н с т е д а :

1пу± =-1,1 ( 1 Л 9 )

появившемуся в литературе за год до опубликования теории Де-
бая — Гюккеля.

Пример 1.3. Углекислая вода минерального источника Ар-
шан № 1 (Бурятия) содержит следующие ионы (в ммолях на
1000 г Н 2 О):

Однозарядные ионы
Na + + К+ С1- Н С О 3 "Н 2 РО ; Всего

4,69 1,7 35,26 0,06 41,08

Двухзарядные ионы
Са 2 + Mg2 + Fe 2 + Mn2+ SO4

2~ HPO 4

2 Всего
15,15 4,94 0,08 0,01 4,31 0,02 24,51

Определить значения средних коэффициентов активности одно-
зарядных и двухзарядных ионов в этом растворе.

Решение. Вычислим сначала ионную силу раствора:

/ = 0,5(0,04108 • I2 + 0,02451 • 22) = 0,0695.

Применим, хотя и с некоторым приближением, для расчета ко-
эффициентов активности уравнение (1.18). Тогда для однозаряд-
ных ионов найдем:

In у+ = -1,17 (0,0695)1/2 = -0,308, у+ = 0,735,
и для двухзарядных ионов получим:

In у+ = -1,17 • 22 (0,0695)1/2 = -1,234, у+ = 0,291.

На рис.80 схематически представлена зависимость In y+ от JJ для
некоторых электролитов. Пунктирные линии отвечают предельно-
му закону Дебая — Гюккеля.
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Рис.80. Зависимость In у от >/7
для некоторых электролитов

О 0,1 0,1 0,3

§ 6. КОЭФФИЦИЕНТЫ АКТИВНОСТИ ОТДЕЛЬНЫХ ИОНОВ.
ПРАВИЛО МАК-ИННЕСА

Известно, что в сильно разбавленных растворах электроли-
тов коэффициенты активности ионов учитывают в основном по-
правки к их концентрациям (моляльностям), обусловленные элек-
тростатическим (ион-ионным) взаимодействием. В то же время по
закону Кулона (см. уравнение (1.6), разд. III) такие взаимодей-
ствия зависят от величины зарядов и радиусов ионов.

Поэтому естественно принять, как это было сделано впер-
вые Д.Мак-Иннесом (1919), что коэффициенты активности ионов
с одинаковыми зарядами и радиусами в растворах с одинаковой
ионной силой будут одинаковыми. Это предположение было на-
звано правилом Мак-Иннеса. Мак-Иннес предложил взять в ка-
честве стандартов ионы калия и хлора, как имеющие одинаковые
заряды и радиусы гидратированных ионов. Определив значения
Ук+ и у , можно затем на основе закона ионной силы вычис-
лить коэффициенты активности всех других ионов.

Пример 1.4. Экспериментально найдено, что в 0,01 н. раство-
ре КС1 средний коэффициент активности ионов у+ равен 0,922, а
в 0,01 н. растворе KNO3 у± = 0,916. Определить значение yN0_ .

Решение. В соответствии с правилом Мак-Иннеса для 0,01 н.
раствора КС1 имеем:

у к . = У С Г = У ± = 0,922.

С другой стороны, по определению для 0,01 н. раствора KNO 3 :

откуда
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o,922 = o,91O.

Ясно, что правило Мак-Иннеса нельзя механически пере-
носить с водных растворов на неводные, где выбор стандартов
для определения коэффициентов активности отдельных ионов
может быть совсем другим.

§ 7. ПРОИЗВЕДЕНИЕ РАСТВОРИМОСТИ

В насыщенном растворе какой-либо соли, содержащем из-
быток этой соли в твердой фазе, существует равновесие между
твердой солью и ее раствором. Тогда для процесса:

Mv+ Av_ < = ± v+Mz+ + v_Az~
тв.тело раствор (1.20)

константа равновесия будет равна:

(1.21)

Учитывая, что ат = const (=1), можно записать, что

где L — постоянная величина, называемая п р о и з в е д е н и е м
р а с т в о р и м о с т и . Выражение (1.22) можно переписать иначе:

Если твердое тело трудно растворимо, можно принять, что у±

=1 и
тогда

Если растворимость труднорастворимой соли составляет s0

(моль/л), то при а = 1 получим:
c+ = v+s0, с_ = VJ 0 , (1.25)

откуда с учетом уравнения (1.24) найдем:

, v+ v. v (1.26)

В частности, для одно-одновалентного электролита (v+ = v_ = 1)
имеем:

L = si a-27)

Пример 1.5. Определить произведение растворимости П О в
воде при 25°С, если растворимость его равна 0,01428 моль/л.
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Решение. С п о м о щ ь у р а в н е н и я (1.27) н а х о д и м :

1 = 5 о = 1,428 • 10 - 2,05 • 10 (МОЛЬ/Л)2.

Если к насыщенному раствору труднорастворимой соли (на-
пример, к раствору Т1С1) добавить небольшое количество другой
хорошо растворимой соли, имеющей общий ион с солью в осадке
(например, T12SO4), то в соответствии с уравнением (1.23) слегка
изменится значение у+ и сильно уменьшится концентрация дру-
гого иона в растворе (в данном случае иона хлора), чтобы величи-
на L осталась неизменной.

Пример 1.6. Определить растворимость Т1С1 в растворе T12SO4

с концентрацией последней в 0,025 моль/л.
Решение. Примем для простоты, что у± = 1. Тогда произведе-

ние растворимости Т1С1 можно записать в виде:

L = s+s_ =(s + x)s = sZ, ( L 2 8 )
где х — концентрация одноименного иона (Т1) из хорошо ра-
створимой соли. Для T12SO4 найдем: х = 2* 0,025 = 0,050 г-экв/л
и L= 50

2 = 2,05 * 10~4 (г-экв/л)2. Решая теперь уравнение (1.28)
относительно s, получим:

' " J . г ' - n m s 4. I a-1 n s i r\2

г 5Q — — U , U Z J -r -I г Z,UJ • IV ,

или s = 0,0038 г-экв/л. Суммарная концентрация ионов ТГ будет
равна: cJ]+ = s + x = 0,050 + 0,0038 = 0,0538 г-экв/л.

В общем случае растворимость труднорастворимой соли за-
висит не только от ее природы, но и от величины среднего коэф-
фициента активности ионов. Последний зависит от ионной силы,
поэтому добавки посторонних электролитов в раствор приведут к
повышению растворимости труднорастворимой соли1. Действитель-
но, из уравнений (1.23), (1.25) и (1.26) следует, что

L = v+*v_s у+ = v+s у I = Iv+5Y±) , \ l A y )

откуда растворимость соли равна:

/l/v 1

s = - -. (1.30)
v± Y±

1 С повышением ионной силы уменьшается значение у±.
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В частности, для одно-одновалентного электролита, когда v̂ — v = I
и v = 2, имеем

Уравнения (1.30), (1.31) могут использоваться для точного
определения коэффициентов активности сильных электролитов
из данных по измерению растворимости труднорастворимых со-
лей.

Пример 1.7. Определить средний коэффициент активности
ионов ПС1 в 0,02 н. растворе KNO3, если растворимость ПС1 в
этом растворе равна 0,0164 моль/л, а в чистой воде — 0,0143 моль/л.

Решение. Из уравнения (1.27): L = s0

2 = 2,05 * 104 (моль/л)2,
откуда

0,872
у +

s 1,64 • Ю'
§ 8. ИОННОЕ ПРОИЗВЕДЕНИЕ ВОДЫ. ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ

Хотя вода часто рассматривается как вещество, практичес-
ки не диссоциирующее на ионы, в действительности в очень ма-
лой степени она диссоциирует по уравнению:

Н2О + Н2О « = » Н3О
+ + ОН", (1.32)

которое иногда записывают в виде реакции:

Н2О <=> Н+ + ОН" . (1.33)

Равновесие определяется в общем случае константой диссо-
циации:

к = V f l o H - ( 1 3 4 )
аЯ2О

Так как степень диссоциации воды очень мала, можно при-
нять активность воды постоянной, тогда

V ' O H - = К, ( 1 . 3 5 )

или

К =(с с )(у т ) (1.35а)
A w Г Н + С О Н - Д У Н + У О Н - |

Для чистой воды и разбавленных растворов, когда

У и* = у = 1 , получаем соотношение:н он

К -с с (1-36)

которое носит название ионного произведения воды.
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Пример 1.8. Определить ионное произведение воды при 22°С,

если при этом степень ее диссоциации равна: а = 1,8-10"4.
Решение. Определим сначала концентрацию молекул воды:

с н2о = 55,43 моль/л.
1 8

Концентрация ионов H f и ОН будет равна:

с- = с- = а • сн о - 1,8 • 10"9 • 55,43 = 1,0 •10 7 г-экв/л.
п ОН 2

Из уравнения (1.36) находим ионное произведение воды при 22°С:

К„ = с н + с он. = 1 , ° • Ю - 1 4 (г-экв/л)2.

В чистой воде с = с , т.е. вода — нейтральное вещество.н —н

В кислых растворах с + > с _ , а в щелочных — наоборот,

г > г однако их произведение всегда остается постоянным
он- н*

(для не очень концентрированных растворов) и зависит только от
температуры, как всякая другая константа равновесия.

В связи с этим для характеристики кислотности или щелоч-
ности среды нет необходимости указывать обе концентрации:
с и с . С.Зёренсен (1909) предложил характеризовать кислот-
ность (или щелочность) среды указанием концентрации только
ионов водорода, причем для этой цели он ввел понятие водород-
ного показателя, равного отрицательному десятичному логарифму
от концентрации ионов водорода. Зёренсен обозначил эту вели-
чину символом р + , однако позднее В.Кларк упростил это обо-
значение до вида рН, которое и стало с тех пор применяться в
науке и технике:

P H = -Igc H ,- (1-37)

Если стт+ = 1 0 7 , то и с = КГ1 , т.е. раствор нейтрален прин орн
рН = 7. Если же раствор имеет кислотные свойства, то с + > 10~7 ,
т.е. рН < 7. Для щелочных растворов с+ < 10" и рН > 7.

Обычно значение рН используется для характеристики раз-
бавленных растворов кислот и щелочей, когда рН меняется от 0
от 14. В более концентрированных растворах вместо концентраций
используются активности, в связи с чем вместо уравнения (1.36)
для определения кислотности (или щелочности) среды надо
пользоваться уравнением (1.35). Вместо водородного показателя в
таких растворах используют ф у н к ц и ю к и с л о т н о с т и Гам-
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мета #0, которая так же связана с кислотностью среды й0, как
водородный показатель связан с концентрацией ионов водорода:

H Q = - l g h 0 . (1.38)

Концентрация водородных ионов играет большую роль при
установлении генезиса минеральных вод, сильно влияет на их свой-
ства и, соответственно, на возможность применения их для раз-
ных целей.

ГЛАВА 2. НЕРАВНОВЕСНЫЕ СВОЙСТВА ЭЛЕКТРОЛИТОВ

§ 1. ЗАКОНЫ ЭЛЕКТРОЛИЗА

Прохождение тока через растворы электролитов сопровож-
дается реакциями окисления и восстановления на электродах, т.е.
э л е к т р о л и з о м . Количественные зависимости при электролизе
были установлены М.Фарадеем (1883) в виде двух з а к о н о в
э л е к т р о л и з а (законов Фарадея). Первый закон Фарадея гла-
сит: "Количество разложившегося вещества на электроде пропор-
ционально количеству электричества, прошедшего через элект-
ролит, т.е. пропорционально току и времени его протекания".

Второй закон Фарадея можно сформулировать следующим
образом: "При прохождении через различные электролиты одно-
го и того же количества электричества веса полученных продуктов
разложения пропорциональны их химическим эквивалентам". Так,
при действии 96485 кулонов электричества выделяется один грамм-
эквивалент любого вещества. Это число кулонов называется ч и с -
лом Ф а р а д е я и обозначается буквой F.

Другими словами, один грамм-эквивалент несет на себе за-
ряд в 96485 кулонов. Соотношения, даваемые законами Фарадея,
не зависят от температуры, давления, концентрации электролита
в растворе и от природы растворителя. Они широко используются
для точного определения количества электричества, проходящего
в цепи постоянного тока.

§ 2. ЭЛЕКТРОПРОВОДНОСТЬ ЭЛЕКТРОЛИТОВ. УДЕЛЬНАЯ
ЭЛЕКТРОПРОВОДНОСТЬ

Способность вещества проводить электрический ток под дей-
ствием постоянного напряжения, называется электропроводно-
стью, в технике эта способность часто характеризуется обратной
величиной — сопротивлением проводника. Для проводника дли-
ной / (см) и поперечным сечением S (см2) общее сопротивление
равно:
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где р — коэффициент пропорциональности, называемый удель-
ным сопротивлением. Из уравнения (2.1) следует, что удельное
сопротивление — это сопротивление проводника длиной 1 см и
сечением 1 см2, размерность его равна:

dimjp} = ° М °М =Омсм . (2.2)
1 ' см

Удельная э л е к т р о п р о в о д н о с т ь э л е к т р о л и т а Л—ве-
личина, обратная удельному сопротивлению:

Х = - Ом-1 * см 1 . (2.3)
Р

Она равна электропроводности электролита в сосуде площадью
1 см2 и длиной 1 см. В принятой в настоящее время системе еди-
ниц измерения СИ величина Я увеличится в 100 раз (при пересче-
те на 1 м). Однако поскольку в большинстве международных таб-
лиц до сих пор С дается в Ом*1 • см 1 , т.е. в системе CGSE, мы в
дальнейшем будет придерживаться этой же размерности. Естествен-
но, при необходимости всегда несложно перейти от одной систе-
мы единиц к другой.

По закону Ома для столбика сечением 1 см2 и длиной 1 см
плотность тока равна:

/ = Е/р = *£, (2.4)
где Е— напряженность поля (В/см). С другой стороны, известно,
что

q/
где q — количество электричества, прошедшее за время / через
столбик вещества размером 1 см х 1 см2.

Из уравнений (2.4), (2.5) в 1 с получим:

I = ЖЕ = д. <2-6>
Количество электричества, переносимое в 1 с через 1 см2

ионами определенного вида под действием поля Е (В/см), равно:

q = (c+u+ +c_u_)FE. (2-7)
Здесь с+ и с — концентрации ионов (г-экв/см3), F — заряд одного
грамм-эквивалента ионов (96485 Кл); и+и и — абсолютные ско-
рости движения катионов и анионов (см/с) — скорости направ-
ленного движения ионов к электродам при напряженности поля в
1 В/см.
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Рис.81. Зависимость удельной электропро-
водности от концентрации для некоторых

электролитов

Из уравнений (2.6), (2.7) очевидно:

tf=F(c+u++c_w_), (2-8)
удельная электропроводность электролита пропорциональна кон-
центрациям ионов и их абсолютным скоростям движения.

Для одно-одновалентного электролита в общем случае, вклю-
чая слабые электролиты, выражение (2.8) следует записать в виде:

(2.9)

концентрация раствора элек-
7С = <xcF{u+ + и„),

где а — степень диссоциации, а с
тролита в г-экв/см3.

На рис. 81 показано изменение удельной электропроводнос-
ти с ростом концентрации для некоторых электролитов в водных
растворах.

Наличие максимума на кривых у сильных электролитов объяс-
няется уменьшением скоростей движения ионов с ростом кон-
центрации растворов. У средних и особенно слабых электролитов
максимум наступает при гораздо более высоких концентрациях и
обусловлен в значительной степени резким падением степени
диссоциации при высоких концентрациях.

Максимумы на кривых я = / (с) имеют большое значение
для электролиза, так как в этих условиях минимальна потеря элект-
рической энергии на нагрев электролита в растворе или расплаве.

§ 3. ЭКВИВАЛЕНТНАЯ ЭЛЕКТРОПРОВОДНОСТЬ

Для понимания свойств электролитов удельная электропро-
водность представляет собой малоудобную величину. Но зато она
получается при непосредственном измерении. Пересчитав ее, мож-
но определить более удобную величину, эквивалентную электро-
проводность, введенную в науку русским физиком Э.Х.Ленцем
(1877).
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Эквивалентная электропроводность — электро-
проводность раствора, содержащего 1 г-экв электролита между
электродами, находящимися на расстоянии 1 см друг от друга.
Она определяется соотношением

Х=эсу, (2-Ю)
где V — объем раствора (см3), в котором содержится 1 г-экв ра-
створенного вещества. Эта величина обратно пропорциональна
эквивалентной концентрации

V= \/c (2.11)
и называется разведением (или разбавлением) раствора.

Выражение (2.10) можно переписать как

Х = */с, (2.12)
или с учетом уравнения (2.9):

X = aF(ur+u_). (2.13)
Хотя уравнение (2.9) справедливо только для одно-одновалент-
ных электролитов, оно может быть применено и для поливалент-
ных электролитов, если X отнести к эквивалентным растворам
электролитов. Естественно, что значения X, отнесенные к 1 г-экв
раствора, не будут зависеть от типа валентности электролита.

Поскольку а < 1, эквивалентная электропроводность возра-
стает с разведением и достигает некоторого предельного значе-
ния при бесконечно большом разведении (когда а —> 1):

Xx = F(u+ + u_), (2-14)
которое и называется эквивалентной э л е к т р о п р о в о д н о с -
т ь ю п р и б е с к о н е ч н о м р а з в е д е н ии (рис. 82).

При 20°С для водных растворов одно-одновалентных солей
Хт ~ 120, для щелочей Ха ~ 200 и для кислот Х^ ~ 350—400 см2/
Омт-экв.

Из уравнений (2.13) и (2.14) следует, что

а =ЯД„ . (2-15)

т.е. различие в значениях X и Ха слабых и средних электролитов
зависит от степени их диссоциации. Для сильных электролитов,
диссоциированных в водных растворах нацело, можно было бы
ожидать, что X будет величиной постоянной при любых концент-
рациях. Однако опыты показывают, что и для них величина X за-
висит от концентрации раствора, что обусловлено зависимостью
абсолютных скоростей движения ионов от концентрации раство-
ров.
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Рис.82. Зависимость эквивалентной
электропроводности от разведения
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§ 4. УРАВНЕНИЯ КОЛЬРАУША — ОНЗАГЕРА

Для разбавленных растворов зависимость к от с хорошо пе-
редается эмпирической формулой Ф.Кольрауша (1900):

А. = -а4с • (2.16)

На рис. 83 представлена опытная зависимость эквивалент-
ной электропроводности электролитов от квадратного корня из
их концентрации. Используя положения теории сильных электро-
литов, Л.Онзагер (1926) дал теоретическое обоснование уравне-
нию Кольрауша. Для ионов в разбавленных растворах он показал,
что

- (ьэ

(2.17)

л, см?/Омг-экв

Рис.83. Зависимость л от vc для
некоторых электролитов
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и соответственно для бинарного электролита (X — Х+ + \ ) можно
получить:

где для одно-одновалентных электролитов

41,2 ( см2-л'/2 ^ 8)2 105 Г л
О м г " э к в У 5 J ' *Р = ( e r f 2 ^ г - экв J . (2.18а)

В свою очередь здесь г\ — коэффициент вязкости растворителя (в
пуазах); в — диэлектрическая проницаемость раствора (в см 1).

Уменьшение электропроводности за счет первого слагаемо-
го в скобке обусловлено так называемыми электрофоретическими
силами (bj — силами "электрического трения", возникающими
при движении центрального иона сквозь противоположно заря-
женную ионную атмосферу, движущуюся навстречу центрально-
му иону (см. рис. 79).

Второе слагаемое в скобке определяется релаксационным
эффектом (или эффектом асимметрии ионной атмосферы), когда
при перемещении иона ионная атмосфера позади иона не успева-
ет разрушиться, а впереди — не успевает образоваться.

В водных растворах при 25°С, когда диэлектрическая прони-

цаемость воды равна е Н 2 О = 78,3, а вязкость Лн2о = 8,9-10 пуаза,

уравнение (2.18) приобретает простой вид:

X = Хт - (60,64 + 0,23а.,» . ( 2 Л 9 )
Уравнения (2.16) — (2.19) получили название у р а в н е н и й

К о л ь р а у ш а — О н з а г е р а . Для более концентрированных ра-
створов было предложено несколько полуэмпирических уравнений.

Одним из наиболее обоснованных является уравнение Ро-
бинсона — Стокса (1954):

_(2*э+^/с ( 2 . 2 0 )

в котором учитывается средний размер ионов а (см. для сравнения
уравнение 1.17, разд. III).

Для слабых электролитов уравнение (2.18) можно записать
в виде:

(2.21)

в области малых концентраций (с —> 0) оно переходит в уравне-
ние (2.16).
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§ 5. ПОДВИЖНОСТЬ ИОНОВ. ЗАКОН АДДИТИВНОСТИ КОЛЬРАУША

П о д в и ж н о с т ь ю и о н а называется произведение абсо-
лютной скорости движения иона на число Фарадея. Подвижности
катионов и анионов при бесконечном разведении соответственно
равны

Х+ = Fu+ X = Fu . (2.22)
+ .00 + -,00 - V '

Из уравнений (2.14) и (2.22) следует:

X = Ь+ +X , (2.23)
СО + ,00 -,00 N '

т.е. эквивалентная электропроводность при бесконечном разведе-
нии равна сумме подвижностей ионов при этом разведении. В та-
ком виде и был установлен Ф.Кольраушем (1875) з а к о н адди-
т и в н о с т и п о д в и ж н о с т е й .

Подвижности ионов измеряются в тех же единицах, что и
эквивалентная электропроводность (см2/Омт-экв). Поэтому их
иногда называют ионными электропроводностями.

Опыты показали, что присутствие других ионов в растворе
мало влияет на подвижность данного иона при данной общей кон-
центрации вещества в растворе.

Закон аддитивности Кольрауша помог вычислить значения
Хх для многих слабых электролитов, для которых нельзя было оп-
ределить эти значения из опытных данных экстраполяцией их к
нулевой концентрации (или к бесконечному разведению), как это
делается обычно в случае сильных (и средних) электролитов.

Пример 2.2. Определить ХхСН3соон П Р И 18°С, если при этой
температуре известны подвижности следующих ионов и ацетата
калия:
Ионы, соль К+ Н+ СН3СООК

X,, с м ~ 64,6 314 100,1
Ом • г-экв
Решение. Используя закон аддитивности, запишем:

- V , » = 1 0 0 '1 - 6 4 ' 6 = 3 5 ' 5 с м 2/Омт-экв,

= X C

 + H,COO-.- = 3 1 4 + 3 5 ' 5 = 3 4 9 ' 5 СМ2/ОМТ-ЭКВ.

Подвижности ионов растут с температурой и составляют,
например, при 25°С для однозарядных катионов значения Хл к =
= 30 — 80 см2/Омт-экв, для таких же анионов Х_ао= 40 — 80 см2/
Омт-экв. У ионов ОН" и Н+ наблюдаются аномально высокие под-



нижности: X ОН
= 198 и X = 350 см2/Омт-экв, что объясня-

ется по Т.Гротгусу (1805) э с т а ф е т н ы м и по Дж.Берналу (1933)
— к р о к е т н ы м м е х а н и з м а м и перескока протонов в водных
растворах. Схемы первого и соответственно второго механизмов
приведены ниже:

н н
+ н /

! +!
н

\ Н - О . . . Н / О - Н Н О \ Н . . . О - Н /

н н н

? у-°-н у-6-?
Н...О-Н...О- Н...О-Н О-Н.. .О-Н

— -О.. .Н Н О Н Н

н н

Н

;

(2.24)

§6. ЧИСЛА ПЕРЕНОСА ИОНОВ

Подвижности отдельных ионов можно определить, если из-
мерить их числа переноса, т.е. измерить долю тока или количества
электричества, переносимого ионами данного сорта при элект-
ролизе. Так, в бинарном электролите по определению:

(2.26)
Я+ + Я-

t = — - = . (Z.Zb'd)
I < + 1 - Ч+ + Ч-

Из уравнений (2.6), (2.9), (2.13), (2.26) и (2.26а) получим:

О

(2.27а)

Для любых электролитов, а также для растворов, содержа-
щих несколько электролитов, число переноса ионов данного сор-
та будет равно:
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*,= — = — , (2-28)
£/, EX,-

откуда следует:
Ц= 1. (2.29)

Числа переноса являются относительными скоростями дви-
жения ионов (см. уравнение 2.27). Зная число переноса ионов дан-
ного сорта, можно вычислить по уравнению (2.28) значение ион-
ной электропроводности данного типа ионов.

Числа переноса измеряют чаще всего двумя методами: ме-
тодом Гитторфа и методом подвижной (движущейся) границы.
Первый способ заключается в измерении убыли концентрации
электролита в приэлектродном пространстве за определенное время
при протекании определенного тока.

Второй метод основан на измерении расстояния, на кото-
рое сместится граница, образованная двумя наслоенными раство-
рами электролитов с одним общим ионом.

Опыты показывают, что числа переноса ионов в бинарных
растворах с ростом температуры выравниваются. С ростом кон-
центрации растворов растут числа переноса тех ионов в бинарных
электролитах, у которых при бесконечном разведении они были
больше 0,5, и уменьшаются числа переноса ионов, у которых они
были меньше 0,5. То, что так должно произойти, можно показать,
применяя уравнение Онзагера для подвижностей отдельных ионов:

х. = х+,ж - (ьэ + V 4 , « ) ^ , (2-3°)

х_=\_<а-{ьэ+ьрк_<а>)Я; ( 2 - 3 0 а )
после суммирования получим:

Из определения числа переноса запишем:

или

, Г, _ _f_

+ 2Ь/ ~ ~^2 ( 2х) ~ ••"
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Наконец, учитывая, что -к = t X * получаем:

(2.32)
1

Из этого уравнения видно, что при /, ,Л >0,5

В другом случае, при /+ а, <0,5

х 2х
> — , Г < Г

Характерно, что у твердых электролитов иногда наблюдает-
ся так называемая униполярная проводимость. Так, например, при
600-900 К у солей Ag, NaCl, KC1 /+ « 1, а у солей Pb(NO3)2 и
ВаС12 / ~ 1.

§ 7. ЗАКОН РАЗВЕДЕНИЯ ОСТВАЛЬДА

Если молекула слабого электролита, например гидроокиси
аммония, диссоциирует на два однозарядных j иона со степенью
диссоциации а:

NH4OH ^ z ^ NH; + ОН-
с. = (1 — <х)с ас ас , (2.33)

то по закону действующих масс константа диссоциации будет
равна:

CNH;COH- а2 С
=

C N H 4 O H

(2.34)

Учитывая, что в разбавленных растворах а = ХД,О> получим после
подстановки данного значения в уравнение (2.34):

К _ ^ L С1 - }}с

 ( 235)

Это соотношение, связывающее константу диссоциации слабого
электролита с его электропроводностью в растворе данной кон-
центрации с и при бесконечном разведении, получило название
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з а к о н а р а з в е д е н и я О с т в а л ь д а . В виде уравнения (2.35)
закон разведения применим только к одно-одновалентным элек-
тролитам. Очевидно, нетрудно получить при необходимости ана-
логичные выражения для поливалентных электролитов.

Для определения констант диссоциации слабых электроли-
тов с помощью закона разведения сначала проводят измерение
нескольких (5—6) значений #, уменьшающихся при разведении
раствора электролита. Затем с помощью соотношения (2.12) вы-
числяют соответствующие значения эквивалентных электропро-
водностей и графически из соотношения

1 _ * ! ,
— — 1 — КС /") ос„\

X Хсг к ^ , (2.35а)
в которое нетрудно преобразовать уравнение (2.35), определяют
величины X и К .

ГЛАВА 3. ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ЦЕПИ

§ 1. ПОНЯТИЯ ОБ ЭЛЕКТРОДВИЖУЩИХ СИЛАХ (ЭДС) И СКАЧКАХ

ПОТЕНЦИАЛОВ

Если погрузить две металлические пластинки в раствор элек-
тролита и соединить их вне раствора каким-либо проводником,
то устанавливается разность потенциалов между этими пластин-
ками. Такие пластинки называются электродами. При замыкании
их на некоторое внешнее сопротивление (рис.84) в цепи можно
обнаружить протекание электрического тока.

Следовательно, система, состоящая из двух электродов,
погруженных в раствор электролита, способна производить элек-
трическую работу, т.е. служить источником электрической энер-
гии. Подобные системы называются э л е к т р о х и м и ч е с к и м и
ц е п я м и . Цепи, которые используются на практике для получе-
ния электрического тока, называются гальваническими элемен-
тами.

Разность потенциалов между электродами зависит от усло-
вий, в которых она определяется. Она будет максимальной при
равновесных условиях работы цепи, т.е. когда внешнее сопротив-
ление бесконечно велико, а ток в цепи — бесконечно мал. Такая
разность потенциалов получила название э л е к т р о д в и ж у щ е й
с и л ы (ЭДС).

В основе работы всякой электрохимической цепи лежит окис-
лительно-восстановительная реакция, происходящая на электро-
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Рис.84. Схема электрохимической цепи
(элеме1гга Якоби—Даниэля)

дах или в растворе. В первом случае цепи называются химически-
ми, во втором — окислительно-восстановительными.

В химических цепях на отрицательном электроде (аноде)
происходит окисление, а на положительном (катоде) — восста-
новление. Так, например, в основе работы элемента Якоби — Да-
ниэля (см. рис. 84) лежит химическая реакдия вытеснения цинком
меди из раствора сульфата меди:

Zn + CuSO4 = ZnS0 4 + Си,
ИЛИ (3.1)

Zn + Си2 * i—> Zn2+ + Си.
При этом на аноде происходит окисление цинка:

Z n = Zn2++2ё' +2ё' (3.2)

а на катоде — восстановление меди:

Си2 + +2? = Си. (3.3)

ЭДС всякой электрохимической цепи принимается величи-
ной положительной, поэтому принято записывать схематически
любую электрохимическую цепь так, чтобы отрицательный элек-
трод располагался слева, а положительный справа, и, следова-
тельно, при вычитании из положительного электродного потен-
циала отрицательного получалась бы всегда положительная вели-
чина.

Так, элемент Якоби — Даниэля можно записать в следую-
щем виде:

(-)Zn|ZnSO4||CuSO4|Cu(+
(3.4)

с, c2

где с, и с2 — концентрации растворов ZnSO4 и CuSO4, в которые
опущены электроды.
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Если активности (концентрации) растворов электролитов,
в которые опущены электроды, равны 1, то ЭДС такой электро-
химической цепи называется стандартной и обозначается буквой
Е3. Для элемента Якоби — Даниэля при 25°С £° = 1,10 В.

ЭДС электрохимической цепи равна алгебраической сумме
отдельных разностей (скачков) потенциалов, существующих на
границах раздела между различными фазами, образующими цепь.
Так, ЭДС элемента Якоби — Даниэля, записанного с учетом этих
скачков в виде

(-)Cu| Zn |ZnSO4||CuSO4|Cu(+),
(3.5)

будет равна:
Е =г+ -г + е +ЕК . (3.6)

я к

Здесь е+ и е_ — разности потенциалов между электродами и ра-
створами, называемые э л е к т р о д н ы м и потен ц и а л а м и ; ек —
контактная разность потенциалов на границе цинковый электрод —
медная проволока, соединяющая его с цепью. Наконец, через е
обозначим диффузионный потенциал, который в данном случае
обусловлен разностью в подвижностях ионов Zn2+ и Си2+ на гра-
нице двух растворов ( X 2+ =52,8 и / . ,- = 56,6 см2/Омт-экв)

Zn ,со Си ,<*'

при одинаковой концентрации растворов.
Если же соприкасаются растворы одинаковых электролитов,

но разной концентрации, например для цепи
(-)Ag,AgCl|HCl||HCl|AgCl,Ag(+),

с, > с2 (3.7)
диффузионный потенциал обусловлен наличием градиента кон-
центрации, способствующего потоку диффузии в направлении
меньшей концентрации.

В самом общем случае, когда соприкасаются растворы раз-
личных электролитов и разной концентрации, диффузионные
потенциалы будут обусловлены и разностью в подвижностях ионов,
и градиентом концентрации.

Рассмотренная электрохимическая цепь Якоби — Даниэля
обратима, поскольку протекающая в ней реакция может быть пол-
ностью обращена в противоположном направлении при приложе-
нии к ней противоположно направленной ЭДС, превышающей
ЭДС цепи хотя бы на бесконечно малую величину.

Примером необратимой цепи является элемент Вольта
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(-)Zn|H2SO4|Cu(+), (3.8)
с

в котором при работе на аноде происходит процесс окисления
цинка:

Zn -> Zn 2" + 2ё,

и на катоде — процесс восстановления ионов водорода:

2FT +2ё -> Н 2.

Если приложить к такому элементу противоположно направ-
ленную ЭДС, хотя бы на бесконечно малую величину превышаю-
щую ЭДС самого элемента, на электродах будут происходить со-
вершенно другие процессы. Так, на отрицательном электроде,
который теперь (при электролизе) будет называться катодом,
пойдет реакция восстановления водорода: 2Н+ +2ё -> Н 2 , а на
положительном электроде (аноде при электролизе) будет раство-
ряться (и окисляться) медь: Cu-> Си2^ + 2ё .

§ 2. ТЕРМОДИНАМИКА ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИХ ЦЕПЕЙ

Рассмотрим работу обратимых цепей в равновесных услови-
ях. За счет каких форм энергии производится в них электрическая
работа (энергия)?

Наблюдая работу какого-либо гальванического элемента,
можно заметить, что в элементе идет химическая реакция и что
он во время работы нагревается или охлаждается. Поэтому есте-
ственно предположить, что источниками электрической работы
являются тепловой эффект химической реакции и энергия окру-
жающей среды.

Связь между тремя видами энергии получим, если исполь-
зуем уравнение Гиббса — Гельмгольца в следующей форме:

= АН -TAS = АН + т(—) ( 3 9 )

где АН — тепловой эффект реакции; TAS— энергия окружающей
среды.

В случае электрохимической цепи максимально полезная
работа равна:

А'ы = -zFE= AG, (3.10)
где z — заряд иона; Е — ЭДС цепи; F — постоянная Фарадея.

( ЗЕ\
Очевидно, что, измеряя Е й I ——\ , можно определить не только

234



AG, но AS и АН реакции, происходящей в цепи. Действительно,
из уравнений (3.9), (3.10) получим:

ДЯ = Е-Т
дЕ

(3.12)

Если уравнение (3.12) переписать относительно Е:

Е = -

,, дя ( ^ л п

то из него следует, что Е = , если ~^г = 0. В этом случае
zF y<?iJp

вся электрическая работа цепи производится за счет теплового
эффекта химической реакции.

Когда -3jr < 0, то Е < , т.е. часть теплоты реакции
v &1 J p zF

выделяется в окружающую среду и , если цепь изолирована от
окружающей среды, избыток теплоты реакции расходуется на
нагрев цепи.

Наконец, когда [~^г\ > 0, Е > , т.е. электрическая

работа частично возникает за счет тепла окружающей среды, если
цепь изолирована от среды, она охлаждается во время работы.

§ 3. ПРИМЕНЕНИЕ УРАВНЕНИЯ ИЗОТЕРМЫ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ
К ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИМ ЦЕПЯМ

Для реакции, происходящей в электрохимической цепи,
записанной как

v1B1 + v2B2 + ... <г=± v \ B \ + v'2B'2 + ... , (3.14)

уравнение изотермы реакции имеет вид:

AG = - R T \InKa - I n П
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где а. — начальная неравновесная активность /-го реагента.
В соответствии с уравнением (3.10)



и для стандартных условий, когда активности всех реагентов рав-
ны единице, получим:

= 1 7 "• ( 3 1 7 )

Тогда уравнение (3.16) можно представить следующим образом:

/ , \ Vi' / , \ V'-i

Е = Е In
Z.F

I', V-i

a, a-,-
(3.18)

При 25°С для одно-одновалентных электролитов (z = 1) это урав-
нение принимает вид:

Е = Е -0,0257 In
| а\ау

[ах а2...
(3.19)

§ 4. ЭЛЕКТРОДНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ

Можно с высокой точностью измерить ЭДС цепи, состав-
ленной из двух электродов, погруженных в раствор электролита.
Однако нельзя ни измерить, ни вычислить абсолютную разность
потенциалов на границе электрод — раствор.

Для практических целей достаточно иметь условные величи-
ны, характеризующие потенциалы различных электродов, отне-
сенные к потенциалу некоторого, выбранного за стандартный.

В.Нернст предложил (1888) ввести в качестве условно-ну-
левого потенциал водородйого электрода:

H+ |(H2)Pt, (3.20)

у которого давление продуваемого водорода было бы равно 1 атм,
а концентрация ионов водорода в растворе (с + ) равнялась бы 1.
Такой электрод он назвал стандартным водородным электродом.
Однако в настоящее время за с т а н д а р т н ы й в о д о р о д н ы й
э л е к т р о д принимают электрод, в растворе которого не кон-
центрация, а активность ионов водорода равна 1.

Э л е к т р о д н ы м п о т е н ц и а л о м любого другого электро-
да, включающего и раствор и по этой причине именуемого иног-
да полуэлементом, называют потенциал этого электрода по отно-
шению к стандартному водородному.
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Другими словами, за электродный потенциал любого элек-
трода принимают ЭДС цепи, составленной из этого электрода и
стандартного водородного. Обычно электродному потенциалу при-
сваивают знак, одинаковый со знаком его заряда по отношению к
стандартному водородному электроду.

Рассмотрим в качестве примера цепь, состоящую из двух
полуэлементов — цинкового и стандартного водородного:

Zn

a

2+
н

(3.21)

При работе этой цепи будут идти процессы:

а) на аноде Zn

б) на катоде 2НГ +2e
Суммарная реакция —

Н 2 .

Zn + 2H+ i 1 ^ Zn 2 +

для которой ЭДС равна:
Н-

= Е" R
RT

IT Zn'
(3.22)

Электродный потенциал цинкового электрода равен значе-
нию ЭДС цепи (3.21) с обратным знаком. Учитывая, что
ан- — aZa = Р\\ ~ 1, получим из уравнения (3.22) уравнение
Нернста — Тюрина:

£ = S
RT

(3.23)

выражающее зависимость электродного потенциала от активнос-
ти катионов в растворе.

Если знак электродного потенциала (как у цинкового элек-
трода) отрицательный, величина электродного потенциала будет
уменьшаться с ростом активности катионов в растворе. Если же
знак электродного потенциала положительный (как у медного
электрода), величина электродного потенциала будет увеличиваться
с ростом катионов в растворе1.

1 В мели, составленной из медного и водородного электродов, ионы мели
переходят из раствора па электрод.
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Для анионов получим выражение электродного потенциала
в виде:

» RT ,
е = е ln v z (324)

Через в° в обоих уравнениях обозначают потенциал электрода при
активности его ионов в растворе, равной 1 (например, при

а 2+ = 1), и называют с т а н д а р т н ы м э л е к т р о д н ы м п о т е н -
Zn

ц и а л о м .
Стандартные электродные потенциалы являются характер-

ными константами соответствующих электродов при определен-
ной температуре. Так, при 25°С: £° 2* =—0,753 В; £° 2* = 0,337 В.

§ 5. ЭЛЕКТРОДЫ СРАВНЕНИЯ

Чтобы изучить процессы, протекающие на каком-нибудь
электроде, необходимо данный электрод сочетать с другими элек-
тродами, дающими определенный и хорошо воспроизводимый
электродный потенциал. Такие вспомогательные электроды назы-
ваются э л е к т р о д а м и с р а в н е н и я . К ним относятся водород-
ный, хлорсеребряный, каломельный и некоторые другие элект-
роды.

Водородный электрод (полуэлемент) состоит из платини-
рованной платиновой пластинки (рис.85), опущенной в раствор,
содержащий ионы водорода (кислоту), и омываемый током газо-
образного водорода.

На платиновом электроде происходит обычно реакция вос-
становления водорода:

2W +2ё = Н 2 '
Потенциал такого электрода равен в общем случае (когда

Рк2 * 1 и aR+ * 1):

о RT х Рн2
£ т т + ,„ = £ -V|H2

 £ 2Fа\• (3-25)
н

Высокая чувствительность водородного электрода усложня-
ет работу с ним. Поэтому обычно пользуются хлорсеребряным и
реже каломельным (из-за вредности ртути) электродами, для ко-
торых потенциалы по отношению к стандартному водородному
известны и которые не капризны в работе.

Хлорсеребряный электрод представляет собой серебряный
электрод, покрытый слоем малорастворимого хлористого серебра

238



KCL

Рис.85. Общий вид водородного
электрода

/ О £ Z
Cl|AgCl7Ag

Рис.86. Схема пересчета потенциала
некоторого электрода

(AgCl) и опущенный в раствор КС1 или НС1 (однонормальный
или насыщенный).

Потенциал такого электрода, на котором протекает реак-
ция

AgCl + e ?=

определяется уравнением

Ag + СГ

RT
С 1 -

(3.26)

(3.27)

Часто потенциал интересующего нас электрода, измерен-
ный по хлорсеребряному электроду, требуется пересчитать отно-
сительно стандартного водородного электрода. Схема, приведен-
ная на рис. 86, помогает такому перерасчету.

Так, если потенциал интересующего электрода (eL) отрица-
тельнее, чем потенциал хлорсеребряного электрода, то ЭДС цепи,
составленной из этих электродов, будет равна:

£

откуда

cr|AgCl,Ag

" "Cr|AgCl,Ag

(3.28)

(3.28a)

В этом случае е1 < 0, если точка 1 лежит левее нуля, и ^ > 0, если
эта точка лежит правее нуля.

Если рассматриваемый электрод имеет потенциал е2 , более
положительный, чем потенциал хлорсеребряного электрода, то
ЭДС цепи равна:
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-еCl"|AgCI.Ag
(3.29)

C2 = En i + e

и в, будет всегда положительным.

(3.29а)

§ 6. ХИМИЧЕСКИЕ ЦЕПИ

Электрохимические цепи, составленные из двух электродов
того или иного вида, работающие за счет химических реакций,
называются х и м и ч е с к и м и ц е п я м и . К ним относятся эле-
мент Якоби — Даниэля, элемент Вольта, нормальный элемент
Вестона и многие другие.

Рассмотрим в качестве примера работу нормального элемента
Вестона (рис.87).

Отрицательный электрод этого элемента состоит из насы-
щенного раствора кадмия в ртути (амальгамы), содержащего 12,5%
Cd, и насыщенного раствора CdSO4 в присутствии избытка кри-

о

сталлов CdSO 4 • — Н 2 О .

Положительный электрод представляет собой пасту из рту-

ти и соли Hg2SO4, помещенную в раствор, насыщенный относи-

тельно CdSO 4 - H 2 O .

Схематически этот элемент можно изобразить в следующем
виде:

(-)(Hg)Cd Cd 2+ SOfH (3.30)

Cd 504- з Н20

CdS0a-3"H20

Анашапа Cd

Рис.87. Общий вид нормального элемента Вестона
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В этом элементе при его работе происходит реакция:

Cd + H g ^ *=± C d 2 +

+ 2 H g ' (
При кратковременных замыканиях он работает обратимо и

устойчиво. Последнее обусловлено тем, что оба электрода нахо-
дятся в насыщенных растворах. При 20°С его ЭДС Е= 1,01830 В, а
при 25°С £=1,01807 В, т.е. температурный коэффициент нормаль-
ного элемента Вестона отрицателен и очень мал.

Достаточно высокое значение ЭДС и устойчивость в работе
позволяют использовать его при измерении ЭДС других цепей ком-
пенсационным методом.

§ 7. КОНЦЕНТРАЦИОННЫЕ ЦЕПИ

К к о н ц е н т р а ц и о н н ы м относят ц е п и , значения ЭДС
которых обусловлены различием в концентрациях соприкасающих-
ся амальгам или в давлениях газов в газовых цепях.

Цепи другого типа составляются обычно из одинаковых элек-
тродов, опущенных в раствор одного и того же электролита, но
разной концентрации.

Примером концентрационных цепей такого типа может слу-
жить цепь

(-)Ag|AgNO3||AgNO3|Ag(-f), ^ ^

e l а\ e

?

 а1 е2

где а{ < аг В такой цепи значение ЭДС

Е= 8+ - 8_ + 8 = 8, - к + С (3.31)

где е, и е2 — электродные, а 8 — диффузионный потенциал.
Для каждого из серебряных электродов электродные потен-

циалы равны:

о RT , о RT , /-) i i \
8 5 = 8 , 4 lnflj, £ 2 = £ 2 + 1П<22- ( А ^ . 1

F F
ЭДС такой цепи без учета диффузионного потенциала составит:

£ ' = е 2 - е , = — h i ^ , (3.33)
F a,

поскольку в концентрационных цепях г\ = г2 •

§ 8. ДИФФУЗИОННЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ

Чтобы получить полное выражение ЭДС для любой концен-
трационной цепи, надо учесть процессы, происходящие на гра-
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нице между растворами разной концентрации. В цепи вида (3.31)
из раствора с большей активностью (а2) ионы Ag+ и NO3" диф-
фундируют в раствор с меньшей концентрацией (а,). Однако вслед-
ствие того, что ионы NO3" обладают большей подвижностью
(A-NO. со = 71,4 см2/Омт-экв), чем ионы Ag+ (X + = 61,9 см2/
Омт-экв), слева от границы раздела двух растворов накапливает-
ся больше ионов ЫО3~,чем ионов Ag+ . Возникает скачок потенци-
ала, который затем замедляет переход ионов NO3~.

Разность потенциалов, возникающая на поверхности разде-
ла между двумя растворами, различающимися или по виду ра-
створенного вещества или (и) по его концентрации, называется
д и ф ф у з и о н н ы м п о т е н ц и а л о м . Диффузионные потенциа-
лы обычно невелики (Е < 0,08 В) и зависят от разности в подвиж-
ностях ионов и в концентрациях соприкасающихся растворов.

М . П л а н к (1890), а затем П . Г е н д е р с о н (1907) вывели
у р а в н е н и е для расчета диффузионных потенциалов в концент-
рационных цепях этого типа:

* Д.+ +k_ zF ах

В применении к цепи (3.31) это уравнение приобретает вид

Z4=T~—^Г~~^1п =((- Ч~Гln • ( 3 J 5 )y X+ + X^ г ах F ax

Таким образом, полным выражением ЭДС концентрационной цепи
(3.31) будет следующее:

„ г , RT, а2 , .RT. а2

Е = Е+га=г2-ЕХ+г„= In —- + \t_ - t+\——ln ——,
* * F ax F ax

и л и

E = 2t_-—ln-±. (3.36)
F ax

Если соприкасаются два раствора различных электролитов,
но одинаковой концентрации, для расчета диффузионных потен-
циалов применяют уравнение Планка — Гендерсона в другом виде:

= SL (>••-><•-)-(>••->-) 37)

где подвижности А., и X'. отвечают ионам разных электролитов. Если
же в электролитах имеется по одному одинаковому иону, уравне-
ние (3.37) упрощается до вида
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, ^ , (3.38)

где Х2 и X{— теперь уже не подвижности ионов, а эквивалентные
электропроводности соприкасающихся электролитов.

Диффузионные потенциалы возникают практически во всех
электрохимических цепях. Однако их можно уменьшить почти до
нуля, если между растворами поставить промежуточный соеди-
нительный сосуд (мостик) с насыщенным раствором КС1 или
NH 4NO 3, ионы которых обладают одинаковыми подвижностями.

Благодаря большой концентрации ионы электролита из со-
единительного сосуда примерно с одинаковой скоростью диф-
фундируют в оба раствора полуэлементов, препятствуя таким об-
разом диффузии ионов из растворов полуэлементов.

В концентрационных цепях не происходит химических реак-
ций, поэтому ЭДС таких цепей в соответствии с уравнением Гиб-
бса — Гельмгольца равна

) -М ( 3 . 3 9 )

и возникает целиком за счет энергии окружающей среды.

(/JF\
Поскольку для них всегда —— > 0, изолированная кон-

\cfl) р

центрационная цепь будет охлаждаться при работе ее за счет внут-
ренней энергии системы.

§ 9. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ ЦЕПИ. РОЛЬ сА В
ГЕОЛОГИИ

Электрический ток в таких цепях возникает за счет реакций
окисления и восстановления, происходящих в растворе. Простым
примером является цепь, составленная из стандартного водород-
ного электрода и железного окислительно-восстановительного
(редокс) электрода. Последний представляет собой полуэлемент,
в котором платиновая пластинка опущена в раствор, содержащий
FeCl2 и FeCl3. Условно такую цепь можно записать в виде

(-)Pt(H2)|H+ | |KCW ||Fe3 +,Fe2 + |pt(+). (3.40)

В этой цепи идет процесс:

i - H 2 + F e 3 + = H + + F e 2 + , (3-41)
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т.е. ионы железа Fe3' восстанавливаются до состояния Fe2+.
ЭДС этой цепи можно представить следующим образом:

Р /7° R T >
Е = Е I n RT

F
1/2 (3.42)

Электродный потенциал железного редокс-электрода (с учетом
того, что в цепи а + = рн =1) равен:

RT a 2-
Е А= е;-^-1п-Е«_, (3.43)

г д е е ; = 0,771 В при 20°С.
Поскольку

e inKa, (3.44)

стандартному значению редокс-потенциала железного электрода
отвечает значение константы равновесия:

Ка = ̂  = 2 • 10
а

13

Пример 3.1. Определить величину редокс-потенциала желез-
ного электрода в растворе, содержащем ионы Fe3" и Fe2" с кон-
центрациями cFe3 -/cFe2 + = 1/Ю П Р И 20°С.

Решение. Из уравнения (3.43) находим:

А = 0,771 - - 3 1 4 ' 2 9 3 In — = 0,771 - 0,0253 • 2,3 - 0,713 В.
h 96485 1

Системы с большими положительными редокс-потенциа-
лами являются окислителями по отношению к системам с менее
положительными или отрицательными потенциалами. При кон-
такте таких систем возникает реакция окисление <—> восста-
новление, ведущая к установлению общего окислительно-восста-
новительного потенциала с каким-то промежуточным значением.

Величина окислительно-восстановительного потенциала в
природных водах отражает равновесное окислительно-восстано-
вительное состояние всех находящихся в данной воде систем, со-
держащих элементы с переменной валентностью. Поэтому вели-
чина ЕЛ служит наиболее общим показателем окислительно-вос-
становительного режима вод и отражает условия их формирова-
ния.
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Так, восходящие минеральные воды характеризуются обыч-
но восстановительным состоянием, а в зоне выветривания про-
исходят окислительные процессы. На величину редокс-потенциа-
ла вод большое влияние оказывает соприкосновение их с кисло-
родом — основным окисляющим фактором земной поверхности.

Многие окислительно-восстановительные реакции происхо-
дят с участием водородных ионов и зависят от их концентрации
(от рН). По аналогии с уравнением (3.42) величина редокс-потен-
циала любой обратимой системы определится по формуле, наи-
более часто используемой в гидрогеохимии:

Z С ОКИС.1

Здесь z — число электронов; т — число ионов водорода, участву-
ющих в реакции; с и сокисл — концентрации восстановленной и
окисленной форм вещества.

Наиболее восстановленными из природных вод нашей стра-
ны оказались горячие воды Пятигорска (ЕЛ = 0,06—0,080 В), а
наиболее окисленными — природные воды, доступные воздей-
ствию кислорода воздуха, например, нарзан из каптажного ко-
лодца в Кисловодске.

Пример 3.2. Вычислить редокс-потенциал системы

U O | + + 4 Н + + Т е <—> U 4 + + 2 Н 2 О

при рН = 1 ( с

н + = 0,1 н.) и соотношении концентраций

с ио 2 + : с и 4 + = 1 ° : *' е с л и П Р И 2 0 ° С £\ = ° ' 4 2 В

Решение. Из уравнения (3.45) находим:

е = 0,42 - ^ ^ In — j = 0,42 - 0,087 = 0,333 В.
h 2 10"4.10

Д и а г р а м м ы ел — рН (так называемые д и а г р а м м ы П у р -
бе) широко используют при изображении полей устойчивости
минералов в природных водах (рис. 88)1.

Техника их построения и многочисленные примеры таких
диаграмм приведены в рекомендуемой книге Гаррелса — Крайста
(1968).

' В водных растворах в присутствии кислорода еА падает с ростом рН (см.
пример 3.2)
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Рис.88. Диаграмма полей ус-
тойчивости окислов железа

в воде при 25°С и 1 атм

§ 10. ХИНГИДРОННЫЙ ЭЛЕКТРОД. ОПРЕДЕЛЕНИЕ рН МЕТОДОМ ЭДС

Хингидронный электрод является окислительно-восстано-
вительным электродом на основе органических соединений. Кон-
структивно — это полуэлемент, в котором платиновая проволока
опущена в насыщенный раствор хингидрона в соляной кислоте.
Хингидрон является эквимолекулярным соединением гидрохино-
на С6Н4 (ОН)2 и хинона С 6 Н 4 О Г Он слабо растворим в воде и в
растворе частично диссоциирует на хинон и гидрохинон, кото-
рый в свою очередь может диссоциировать как слабая кислота по
уравнению

С6Н4(ОН)2 <=
константой диссоциации

2Н+ (3.46)

Ка = " 6 " 4 " 2 п . (3.47)
с6н4(он)2

Если составить цепь из стандартного водородного и хингид-
ронного электродов, то в хингидронном электроде пойдет реак-
ция восстановления хинона:

С6Н4О2 + 2-е = С6Н4О/-

и далее
С6Н4О2

=- + 2Н+ = С6Н4(ОН)2.

Электродный потенциал этого электрода будет равен

246

(3.48)

(3.49)



RT ac l
Ехг - £ Х г - у т г 1 " 2 ~ - (3-50)

"с н о " *

Поскольку ac6H4(OH)2

 = а с 6 н 4 о 2 ПРИ избытке хингидрона, из урав-
нения (3.49) получим:

е - Е ° + In о . • ( 3 . 5 1 )

Это выражение для потенциала хингидронного электрода можно
переписать в виде

2,3RT рН, (3.52)

так как рН = -lgaH + - - y j l n a H + .

Для 20°С уравнение (3.52) имеет вид:

sxr = С - 0,058рН , (3.52а)

где е^= 0,62 В.
Измеряя потенциал хингидронного электрода в растворах

разной кислотности, можно определить рН среды:

отсюда при 20°С находим:

£ хг — £

Обычно при определении рН раствора в качестве электрода
сравнения используют не водородный, а хлорсеребряный элект-
род. В этом случае выражение для ЭДС цепи, составленной из хин-
гидронного и хлорсеребряного электродов, равно:

Е = 8 хг — 8 хл-сср = 8 хг — 0 , 0 5 8 р Н - 8 хл-сср '

откуда
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Если сначала измерить ЭДС цепи, в которой хингидронный
электрод находится в растворе с известной концентрацией Н+-
ионов, тогда ЭДС такой цепи будет, например, при 20°С равна:

Е' = С + 0,058lga^+ -г».^ • (3-5 5)

Определив затем ЭДС подобной цепи с неизвестной концентра-
цией ионов водорода, можно вычислить из уравнений (3.54) и
(3.55) значение рН неизвестного раствора. Для этой цели вычтем
из уравнения (3.55) уравнение (3.54):

Е' - Е = 0,0

и решим получившееся уравнение относительно рН:

Простота в работе и воспроизводимость результатов явля-
ются большими преимуществами этого метода определения рН.
Однако в щелочных средах (при рН > 7), где гидрохинон сильно
диссоциирует, и в кислых растворах в присутствии окислителей
или восстановителей этот метод не применяется. Для определения
рН в таких растворах используют другие электроды и особенно
стеклянный электрод, позволяющий измерять рН растворов вплоть
до значений рН < 14 и в окислительно-восстановительных средах.

§ 11. ОПРЕДЕЛЕНИЕ ЧИСЕЛ ПЕРЕНОСА МЕТОДОМ ЭДС

Для определения чисел переноса методом ЭДС измеряют
предварительно значения ЭДС двух аналогичных цепей: с перено-
сом вещества через границу соприкосновения растворов и без
переноса вещества.

Рассмотрим сначала цепь с переносом типа

(-)Ag, AgCl ! НС11 | HC11 AgCl, Ag(+).
a{ > a2 (3.57)

В этой цепи идут следующие процессы:

а) на аноде Ag + СГ - е <—> AgCl, (3.58)
б) на катоде AgCl + е <—» Ag + СГ. (3.59)

ЭДС такой цепи равна:
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- с е г .. . ^
(a±)2 F {К+к.)

. <3-б0>

где индекс ц.п означает цепь с п е р е н о с о м .
Аналогичная цепь без переноса будет выглядеть следующим

образом:
(-)Ag, AgCl | НС11 Н „ Pt, H 2 | H C l | A g C l , Ag(+).

ax* a2 (3.61)
Здесь, как и выше, а{> а2 . Эту концентрационную цепь без пере-
носа можно представить как сдвоенную химическую цепь, состав-
ленную из двух независимых химических цепей.

На электродах первой цепи протекают следующие процессы:

а) на аноде A g + СГ4 = * AgCl + Ё,

б) на катоде Н + + ё <—> -Н2. (3.62)
2 2'

Во второй цепи отмечаются противоположно направленные
процессы:

а) на аноде i_u > Н++ё"< (3.62а)
2 2

б) на катоде AgCl + ё < > Ag + СГ .

В результате идут реакции в первой цепи:

слева Ag + H + + СГ < = > AgCl + - H 2 ? (3.626)

а во второй цепи:

справа AgCl + - Н 2 « = ± Ag + Н + +СГ • (3.62в)

Суммарной реакцией в такой концентрационной цепи без
переноса будет следующая:

Н+(1) + С1(1) ^ = > Н+(2) + С1(2) , (3.63)

где цифры в скобках указывают на номер одинарной химической
цепи в сдвоенной цепи (3.61).

ЭДС всей цепи без переноса будет равна:
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^ ^ (3-64)

где индекс "ц.б.п" означает "цепь без переноса".
Из сопоставления выражений (3.64) и (3.60) получаем:

t=E IE. . (3.65)
+ Ц.П ' Ц.б.П v '

§ 12. ОПРЕДЕЛЕНИЕ СРВДНИХ КОЭФФИЦИЕНТОВ АКТИВНОСТИ ИОНОВ
МЕТОДОМ ЭДС

Если в левой половине цепи без переноса (3.61) принять,
что ( я Д = 1 и рн = 1 атм, то ЭДС левой цепи и ЭДС всей цепи
без переноса будут равны соответственно:

= е +i - е

н ;н,
AgCl.Ag

(3.66)

и Е^Е2-Ех=Е2+г , =-=^-\п(аХ. (3.67)
2 ] 2 СГ AgCl.Ag f \ ±П

Поскольку я+ = Y+/w+, то выражение (3.67) можно переписать в
виде

M I ^ n ( y ± ) 2 . (3.68)

1 JfT

Изобразив теперь зависимость Е2 + \ п ( т ± ) 2 от (т±7J?T

на р и с . 89, н а х о д и м , что п р и (т+) - 0 (у+) = 1, откуда

0А - -s _ = -0,222 В при 25°С.
a AgCl,Ag

Учитывая это значение отрезка ОА, из уравнения (3.68)
получим выражение для расчета средних коэффициентов актив-
ности ионов Н+ и СГ в растворах разной моляльности (тЛ при
25°С:

°^- + ̂ т^- (169)

7 RT
В этом выражении 0,0514 = — — при 25°С.

F
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К ) !
2RT

Р И С . 8 9 . Зависимость £2+ р In (m+)2 от (m + ) 2

1 / 2

В общем случае для концентрационной цепи без переноса,
содержащей два раствора соли М А различной концентрации,
выражение для расчета среднего коэффициента активности одно-
го раствора соли (при (ajl = 1) сведется к виду

-Цу±)2 =

где v =

Е1 - Е°

vRT/zf

_ и (т±)2 = v±mr

•1п(/и±), (3.69а)

§ 13. КОНЦЕНТРАЦИОННАЯ ПОЛЯРИЗАЦИЯ

Если к какому-либо электроду, например к серебряному,
опущенному в раствор AgNO3 с концентрацией с° (в объеме), при-
ложить небольшую разность потенциалов, то электродный потен-
циал, вычисленный по уравнению Нернста — Тюрина,

RT
£ = £ Н 1П С >

ZF
уменьшится до значения

, о R T . (s)
£ = £ Н 1П С

ZF
Разность потенциалов

е'-е = ДЕ = г) =
RT.

(S)

(3.70)

(3.70а)

(3.71)
ZF c'

называется п е р е н а п р я ж е н и е м или п о л я р и з а ц и е й и обус-
ловлена различными причинами замедления электрохимического
процесса выделения (или разложения) веществ на электродах. Здесь
c<sl — концентрация ионов серебра в диффузионном слое вблизи
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поверхности электрода. Она меньше концентрации таких же ионов
в объеме вследствие восстановления части ионов серебра на катоде.

В результате этого при прохождении тока у катода возникает
градиент концентрации, вызывающий диффузию ионов к повер-
хности электрода. В стационарных условиях, когда количество под-
водимых ионов в единицу времени будет равно количеству ионов,
исчезающих в результате реакции согласно закону Фика получим:

dn. iC°~c(S))
—j- = D S : ; . (уравнение (3.2), разд. II)
at О

Умножая dn./dt на zF и деля на 5, получим плотность тока,
текущего к электроду:

(3.72)

При увеличении подводимого тока концентрация ds) умень-
шается и при некотором его значении, называемом предельным
током диффузии, становится равной нулю. В этом случае уравне-
ние (3.72) приобретает вид

, (3.72а)
f о

где / — п р е д е л ь н ы й т о к д и ф ф у з и и .
Из уравнений (3.72), (3.72а) находим:

(3.73)

Сопоставляя уравнения (3.71) и (3.73), получим выражение для
концентрационной поляризации:

ZF- Л- ( 3 ' 7 4 >
Так как в процессах электролиза часто применяют токи боль-

шой плотности, то возникают большие значения концентрацион-
ной поляризации. Для их уменьшения применяют обычно переме-
шивание растворов (расплавов) электролитов.

§ 14. ОСНОВЫ ПОЛЯРОГРАФИИ

П о л я р о г р а ф и е й называют метод, предложенный Я.Гей -
ровским (1922) и заключающийся в проведении электролиза в
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ячейке (электролизере), одним из электродов которой является
капельный ртутный электрод, вторым — служит обычно ртутный
электрод с очень большой поверхностью, потенциал которого не
меняется при пропускании тока.

В этом случае изменение приложенного напряжения будет
равно изменению потенциала капельного электрода. По мере уве-
личения прилагаемого внешнего напряжения сначала весь ток идет
на заряжение электрода (его двойного электрического слоя), по-
этому ток в цепи не идет, следовательно, не идет и электрохими-
ческий процесс.

Затем, при определенном значении приложенного напря-
жения (точка а на рис. 90) происходит увеличение тока, что соот-
ветствует началу окислительно-восстановительного процесса на
электроде.

По мере роста напряжения 8 и тока / концентрация частиц
вблизи поверхности уменьшается и наступает к о н ц е н т р а ц и -
о н н а я п о л я р и з а ц и я . При ds) — 0 плотность тока (в точке Ь)
достигает максимального значения.

Вся поляризационная кривая имеет вид волны и называется
полярографической кривой (волной), или полярограммой. Высота
кривой характеризует диффузию вещества к электроду. Она не-
посредственно связана с концентрацией ионов в растворе.

Разность потенциалов, отвечающая половине плотности
диффузионного тока, называется п о т е н ц и а л о м п о л у в о л н ы .
Для концентрационной поляризации на капельном электроде было
получено выражение

R = Г. (3.75)

о е,/2 -е,в

Рис.90. Зависимость плотности тока от приложенного напряжения
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Рис.91. Полярографическая кривая в растворе нескольких видов ионов

где / и /' — средние плотности тока и диффузионного тока; е —
потенциал полуволны, определяемый природой разряжающихся
ионов, а не их концентрацией.

Если в растворе имеется одновременно несколько ионов
равного вида и с разной концентрацией, то полярографическая
волна будет иметь вид ломаной кривой (рис.91).

Концентрация присутствующих в растворе ионов определя-
ется высотами соответствующих волн, а природа ионов — потен-
циалами полуволн.

§ 15. ПРЕДСТАВЛЕНИЕ О КОРРОЗИИ МАТЕРИАЛОВ И МЕТОДАХ ЗАЩИТЫ
ОТ НЕЕ

К о р р о з и е й называется разрушение материала в резуль-
тате его взаимодействия с окружающей средой. Начиная с повер-
хности, взаимодействие при значительном развитии может рас-
пространиться в глубь материала.

Электрохимическая коррозия проявляется вследствие воз-
никновения и работы гальванических элементов. Это происходит
при соприкосновении двух различных металлов с водой или дру-
гой жидкостью (жидкостная коррозия), с влажным воздухом или
другими газами (атмосферная коррозия).

При работе такого коррозионного элемента анодом являет-
ся более активный элемент, посылающий ионы в раствор, на-
пример цинк в паре с железом. На катодных участках происходит
разрядка ионов или атомов, способных восстанавливаться, или,
как говорят, происходит деполяризация, например, ионов желе-
за в паре с цинком.

На течение коррозии сильное влияние оказывает рН среды
вследствие водородной или кислородной деполяризации (рис.92).
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Повышение чистоты матери-
ала (металла) — один из способов
снижения скорости его коррозии.
Поскольку коррозия всегда начи-
нается с поверхности металла, все
способы защиты заключаются в
создании защитного покрытия на
поверхности металла, изолирующе-
го его от разрушающего действия
внешней среды.

Одним из основных методов
защиты металла от коррозии явля-
ется протекторная защита его дру-
гим металлом, расположенным ле-

Скорость
коррозии

П 7 <

Рис.92. Зависимость скорости кор-
розии от рН среды

вее в ряду напряжений. Примером такой защиты является цинко-
вание железных изделий. В образующейся электрохимической цепи
железо является катодом, а цинк (иногда магний или алюми-
ний) — анодом. Протектор постепенно растворяется, и его надо
периодически заменять.

Часто для защиты от коррозии используют так называемую
пассивацию металлов, которая заключается в нанесении на ме-
талл химическим или электрохимическим путем оксидных, фос-
фатных и других пленок.

В последнее время для замедления коррозии широко приме-
няются ингибиторы — вещества, заметно снижающие скорость
коррозии при адсорбции их на поверхности металла.
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ПРЕДМЕТНЫЙ УКАЗАТЕЛЬ

Абсолютная
скорость движения ионов 222
энтропия 35

Абсорбция газа 114
Авогадро число 42
Автокаталитические реакции 208
Адиабатный процесс 12
Адсорбаты 148
Адсорбенты 148
Адсорбционное равновесие 148

уравнение Гиббса 151
Адсорбционные коэффициенты 195
Адсорбция

вещества 148
изотермы 148
— уравнения 148
мономолекулярная 148
полимолекулярная 149
предельная 148

Азеотропные смеси 109
Активация

энергия 175
— опытная 178
— классическая 178

Активность
компонента раствора 105
коэффициент 52, ел.
средняя 213
электролитов 212

Активные столкновения 177
Альбит 86, ел.
Анализ физико-химический 147
Анортит 86, ел.
Аррениуса

теория электролитической
диссоциации 209
уравнение для константы
скорости 175

Атермальные растворы 108

Барта геологический термометр 113
Бертло уравнение 53
Больцмана

закон распределения 211
постоянная 25, 42
уравнение 41

Борна-Хабера цикл 19
Бренстеда уравнение 215
Брунауэра—Эммета—Теллера

уравнение 149

Ван-дер-Ваальса уравнение 52
Ван-Лаара

теория 108
формула 107

Ван-Рейна точка 145
Вант-Гоффа уравнения 68, 122
Вариантность системы 127
Вероятность термодинамическая 40
Взаимные коэффициенты Онзагера 156
Взаимодействие электростатическое 211
Внутренняя энергия 7, ел.
Водородный показатель 220
Волластонит 135, ел.
Время полупревращения 180
Высаливания коэффициент 115
Вязкости коэффициент 226

Газы
адсорбция 151, ел.
давление 10
идеальные 10, ел.
растворимость в жидкостях 113
расширение 10
реальные 52
— летучесть 52
теплоемкость 22, ел.
уравнения состояния 11, 52, 53

Гальванические элементы
Вольта 233
нормальный Вестона 240
Якоби— Даниэля 232

Гаммета функция кислотности 221
Гейровского метод полярографии 252
Геленит 133
Гельмгольца энергия 42, ел.
Генри

закон 114
константа 113

Геологический термометр 113, 131
Гесса закон 14
Гетерогенные

равновесия 125, ел.
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реакции 190, ел.
системы 65, 125 ел.

Гиббса
адсорбционное уравнение 151
правило фаз 126
фундаментальное уравнение 54
энергия 44, ел.

Гиббса—Гельмголъца уравнение 48
Гиббса—Дюгема уравнения 98
Гиббса—Коновалова законы 109
Гиббса—Розебума треугольные диаграм-
мы состояния 141
Гидратации теплота 20
Гидрогеохимия 163
Гидротермальные растворы 84
Гитторфа метод 229
Графические методы расчета функций
состояния 16, ел.
Гротгуса эстафетный механизм пере-
скока протока 228

Давление
критическое 52
насыщенного пара 93, 99
— зависимость от
температуры 93
парциальное 100
приведенное 52

Дальтона закон 102
Дебая

уравнение для теплоемкости 25
характеристическая температура 25

Дебая—Гюккеля предельный закон 214
Диаграмма

Ньютона—Доджа 52
Пурбе 245

Диаграмма состояния 101
воды 128
давление пара—состав раствора
101,ел.
двойных систем 101, ел.
однокомпонентных систем 127
плоская 127
серы 131
тройных систем 139
— прямоугольные 139
— треугольные 140, ел.
фосфора 131

Дивергенция вектора 166
Диопсид 147
Диссоциация

слабых электролитов 210
степень 210
теория Аррениуса 209

Диффузионный потенциал 241

Диффузия
газов, жидкостей 191
коэффициент 191

Доля
массовая 88
мольная 88

Дюгема—Маргулеса уравнение 99
Дюлонга—Пти правило 24

Естественные
переменные 46
процессы 157

Жидкости
взаимная растворимость 111
диффузия 188

Законы
аддитивности Кольрауша 227
Генри 114
Гесса 14
Гиббса—Коновалова 109
Дальтона 102
Дебая—Гюккеля 214
действующих масс 55
ионной силы 212
Кирхгофа 26
кубов Дебая 26
Кулона 211
Ома 158, 222
разведения Оствальда 230
распределения
— Больцмана 211
— Нернста—Шилова 112
Рауля 99
Рауля—Генри 100
о соответственных состояниях тер
модинамики 52
— второй 30
— нулевой 13
— первый 7
— третий 74
Фика 159, 191
электролиза Фарадея 221

Идеальные
газы 10, ел.
кристаллы 35
растворы 99, ел.

Изобарный процесс 11, ел.
Изобары реакции уравнение 68
Изоморфизм 86
Изотерма

адсорбции 148
химической реакции 58

Изотермический процесс 11, ел.
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Изохорный процесс 10, ел.
Изохоры реакции уравнение 68
Ингибиторы 255
Инконгруэнтное плавление 136
Ионная

атмосфера 212
сила 85, 212
— закон 213

Ион-ионное взаимодействие 210
Истинные молекулярные растворы 88

Кальцит 136
Канкринит 137
Катализ 207
Кинетика

диффузии 191, ел.
кристаллизации 196
химическая 170
— основной постулат 173
химических реакций
— гомогенных 178
— гетерогенных 190
— обратимых 184
— односторонних 178, ел.
— в потоке 201
— топохимических 197

Кирхгофа закон 27
Кислотность среды 221
Клайперона—Клаузиуса уравнение 91
Клайперона—Менделеева уравнение 11
Клаузиуса некомпенсированная теплота
153
Коллигативные свойства растворов 122
Кольрауша закон аддитивности 227
Кольрауша—Онзагера уравнение 226
Комбинирование равновесий 64
Компонент, определение 87, 126
Конгруэнтное плавление 135
Конноды (ноды) 111
Константа

Больцмана 25, 42
Генри 113
диссоциации 210
криоскопическая 121
Планка 25
равновесия 58, ел.
скорости реакции 173
эбулмоскопическая 121

Контрольная поверхность 6
Концентрационная поляризация 251, ел.
Концентрация

объемно-мольная (молярность) 88
на поверхности 195, ел.

Коррозия
атмосферная 254

жидкостная 254
защита, ингибиторы 255

Котектические кривые 146
Коэффициенты

активности 52, ел.
— методы определения 122, 250
Бунзена 114
высаливания 115
вязкости 226
Генри 113, 165
диффузии 191
распределения 112
теплопроводности 159

Кремнезем 146
Кривые

котектические 146
перитектические 146
пограничные 142
реакционные 146

Криоскопия 122
Кристаллизации скорость 197
Критические величины 52, ел.

давление 52
коэффициент сжимаемости 52
температура 52
точка растворения 111

Крокетный механизм перескока протона
в растворе 228

Лейцит 146
Ленгмюра уравнение изотермы

адсорбции 148
Летучесть реальных газов 52
Линия

ликвидуса 132
солидуса 133

Локальная функция диссипации 154

Максимальная работа 9, 43, ел.
Мариалит 86
Мейонит 86
Метасоматоз 87
Метастабильное состояние 129
Методы

Гейровского 252
Гитторфа 229
движущейся границы 229
Колмогорова—Ерофеева 199
компенсационный 241
наименьших квадратов 93
пересечений 96
радиоактивных индикаторов 187
Симпсона 35
ЭДС 246, ел.
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Механизм перескока протона в растворе
крокетный по Берналу 228
эстафетный по Гротгусу 228

Минеральная ассоциация 84
Мирабилит 139
Молекулярность реакции 174
Мольная доля 88
Моляльность 88, ел.

средняя 213
Молярность 88
Моноклинная сера 131
Мономолекулярные реакции 174
Монотропные превращения 129

Насыщенный пар 93, ел.
— давление 93, ел.
— зависимость от температуры 93

Некомпенсированная теплота по
Клаузиусу 153

Неравновесные процессы 9, 38
термодинамика 152

Нернста тепловая теорема 72
Нернста—Тюрина уравнение 237
Нернста—Шилова закон распределения
112
Нефелин 136
Ноды 111

Области
диаграмм состояния 129, ел.
диффузионная 194
кинетическая 194

Обобщенные
координаты 12
потоки 155
силы 12, 155

Ограниченная взаимная растворимость
жидкостей 111

Однородные
состояния 153
функции первого порядка 150

Окислительно-восстановительные
потенциалы 244
цепи 243

Окружающая среда 6, сп.
Онзагера теорема взаимности 156
Ортоклаз 113, 138
Осмотическое давление 122
Основной постулат химической

кинетики 173
Отклонения от закона Рауля—Генри

отрицательные 106
положительные 106

Параметры

интенсивные 12
процесса 6
состояния 6
экстенсивные 12

Парциальные величины 95
давление 100
методы определения 96
объем 96
свободная энергия 54
теплоемкость 96

Пассивация металлов 255
Перенапряжение 251
Переохлаждение 129
Период полураспада 180
Перитектика 136
Перитектические кривые 146
Плавление

точка 135
инконгруэнтное 136

Плагиоклазы 86, 147
Планка

постоянная 25
постулат 35

Планка—Ван-Лаара уравнение 117
Поверхностное натяжение 12, 150, ел.
Поверхностно-активные вещества 151
Поверхность ликвидуса 142
Повышение точки кипения 122
Пограничные кривые 142
Подвижность ионов 227
Полиморфные превращения 50, 131
Поля

диаграмм состояния 129
устойчивости минералов 246

Поляризационная кривая 253
Поляризация концентрационная 251
Полярография 252
Понижение температуры замерзания 121
Порядок реакции 173

способы определения 187
Постоянные (см. константы, коэф-
фициенты, числа)

Больцмана 25, 42
осциллятора силовая 25
Планка 25
универсальная газовая 11

Постулаты
Клаузиуса 30
Планка 35
химической кинетики 173

Потенциалы
диффузионные 242
окислительно-восстановительные
244
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полуволны 253
редокс 244
скачки 233
химические 53, ел.
электродные 233, 237

Потерянная работа 155
Правила (см. также законы)

Дюлонга—Пти 24
Мак Иннеса 216
произведений 64
рычага 104
Трутона 38
фаз Гиббса 126

Предельный
закон Дебая—Гюккеля 214
ток диффузии 252

Приведенные
давление 52
температура 52
энергия Гиббса 74, ел.

Принципы
Ле Шателье—Брауна 55
независимости реакций 184

Пробег реакции 56
Проводимость униполярная 230
Произведение

ионное воды 85, 219
правило 64
растворимости 85, 217

Процессы
адиабатный 12
естественный 157
изобарный 11
изотермический 11
изохорный 10
круговой 8
неравновесный 9
отрицательный 30
положительный 30
равновесный 9
самопроизвольный 30
— условия протекания 47

Путь кристаллизации 134

Работа
гальванического элемента 234
максимальная 9, 43
механическая 7
расширения идеального газа 9
— адиабатного 12
— изобарного 11
— изотермического 11

Радиусы ионов 216
Равновесия

адсорбционное 148

бинарный раствор — пар 99, ел.
влияние давления 77
влияние температуры 67
гетерогенные 125, ел.
в изолированных системах 47
комбинирование 64
константа 58, ел.
в неизолированных системах 47
реакций изотопного обмена 62
сложные 82, ел.
условия 47
фазовые 89

Равновесный выход 80
Растворимость в жидкостях

газов 113
жидкостей ограниченная 111
твердых тел 115
— влияние давления 117
— влияние температуры 117

Растворы 87, ел.
азеотропные 109
атермальные 108
идеальные 99, ел.
реальные 105
регулярные 108
совершенные 100
электролитов 209

Рауля закон 99
Рауля—Генри закон 101
Реакции

автокаталитические 208
бимолекулярные 174
второго порядка 181
изотопного обмена 62
мономолекулярные 174
нулевого порядка 196
обратимые 184, ел.
односторонние 172, ел.
параллельные 184
первого порядка 178, 196
порядок 173
последовательные 184
простые 178
в растворах, лимитируемые диффу-
зией 188
сложные 183
сопряженные 184
третьего порядка 183
топохимические 197
тримолекулярные 174
цепные 184

Реакционные кривые 146
Регулярные растворы 108
Редокс-потенциалы 244

роль в геологии 245
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Режим
идеального вытеснения 201
идеального перемешивания 201

Релаксационный эффект 226
Робинсона—Стокса уравнение 226
Родонит 138

Свободная энергия 42
Связанная энергия 44
Седловидная точка 145
Сингулярная точка 136
Системы

гетерогенные 65
гомогенные 87
закрытые 6
изолированные 6, 31
открытые 6
стандартизации состояния
растворов
— несимметричная 123
— симметричная 123

Скаполиты 86
Скарны 87
Скорость

адсорбции 195
диффузии 191
кристаллизации 197
химической реакции 170
— гетерогенной 191, ел.
— влияние температуры 174
— истинная 171
— константа 173
— средняя 170
— удельная 173
— экспериментальное определение
186

Сложные равновесия 82
Собственные коэффициенты Онзагера
156
Соединительный мостик 243
Сольватации теплота 20
Соответственных состояний закон 52
Соотношение взаимности Онзагера 156
Состояние

идеального газа 11
метастабильное 129
однородное 153
параметры 6
равновесное 46, 153
стандартное 15
стационарное 152
уравнения 11, 52, 53

Стандартные
свободные энергии реакций 59, 79
состояния 15

теплоты образования 15, 75
электродвижущие силы (ЭДС) 23
ел.
электродные потенциалы 237
энтропии 36, 75

Степень
диссоциации 80, 210
заполнения поверхности 148
превращения 198
свободы 126

Сумма по состояниям
молекулы (атома) 63
связь с константой равновесия 63

Сфен 142

Твердое тело
теплоемкость 24
— по Дебаю 25
— по Эйнштейну 25

Твердые растворы
с неограниченной
растворимостью 137
с разрывом сплошности 137

Температура
замерзания раствора 119
кипения растворов 103
кристаллизации 119
критическая 52
плавления 131
приведенная 52
фазового перехода 91
характеристическая 25
— по Дебаю 25
— по Эйнштейну 25

Теоремы
взаимности Онзагера 156
равностороннего треугольника 140
тепловая Нернста 72

Теория
Аррениуса 209
Ван-Лаара 108
Дебая—Гюккеля 211

Тепловой эффект процесса 13, ел.
Теплота

гидратации 20
образования 16
парообразования 92, 116
плавления 92, 116
растворения 20
сгорания 16
сублимации 116
фазового перехода 91

Теплоемкость
идеальных газов 23
истинная 21
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мольная 21
парциальная 96
при постоянном объеме 22
при постоянном давлении 22
средняя 21
твердых тел 24, ел.
от температуры
зависимость 22, ел.
удельная 21

Термодинамика
неравновесных процессов 152, ел.
химическая 6, ел.
электрохимических цепей 234

Точки
Ван-Рейна 145
плавления 135
— конгруэнтная 135
седловидная 145
сингулярная 136
тройная 127
фигуративная 104
эвтектическая 133

Триангуляция 144
Трутона правило 38

Уравнения
Аррениуса 175
Бертло 53
Больцмана 41
Бренстеда 215
Брунауэра—Эммета —Теллера 149
Ван-дер-Ваальса 52
Ван-Лаара 107
Вант-Гоффа
— изобары и изохоры
реакций 68
— осмотического давления 122
Гиббса
— адсорбционное 151
— (правило фаз) 126
— фундаментальное 54
Гиббса—Гельмгольца 48
Гиббса—Дюгема 98
Дебая
— теплоемкостей 25
— кинетики реакций в растворах 189
Дебая—Гюккеля 214
динамики химических реакций 202
Дюгема—Маргулеса 99
изобары реакции 68
изотермы
— адсорбции 148
— химической реакции 58, 235
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