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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
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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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-0,20

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
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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:

42



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).

58


