ВВЕДЕНИЕ

Предмет физической химии

В XVII и XVIII столетиях между физикой и химией проводилась резкая граница, и все явления природы четко делились на физические и химические. Однако в XIX веке, особенно во второй его половине, постепенно становилось все более ясным, что невозможно установить определенные границы между этими науками, так как нельзя отделить физические явления от химических.

Химические реакции всегда связаны с разнообразными физическими процессами: выделением или поглощением тепла, излучением или поглощением электромагнитных колебаний, возникновением электрического тока при прохождении реакции в гальваническом элементе, протеканием химических реакций при пропускании тока и т.д. Эту связь между физикой и химией отмечал уже Ломоносов, который писал: "Химик без знания физики подобен человеку, который всего должен искать ощупом. И сии две науки так едины между собой, что одна без другой в совершенстве быть не могут". Ломоносов назвал физической химией науку, "объясняющую на основании опытов физических причину того, что происходит через химические процессы в сложных телах".

Однако лишь спустя более века после Ломоносова идея о плодотворности слияния физики и химии в особой науке – физической химии – получила глубокое признание в трудах многих выдающихся ученых (Бекетов, Оствальд, Менделеев, Вант-Гофф и др.).

В 1863 г. Н.Н.Бекетов организовал в Харьковском университете отделение физической химии и начал читать студентам курс лекций по этой дисциплине, определив ее как науку, которая занимается "соотношением физических и химических свойств... Хотя мы и различаем физические и химические свойства тел, тем не менее и те и другие суть выражение строения и свойств мельчайших частиц... В природе эти два условия существования материи, конечно, не разделены".

Большое значение для становления физической химии как самостоятельной науки имела деятельность В.Оствальда, который в 1887 г. организовал кафедру физической химии и учебную лабораторию в Лейпцигском университете, а также начал издание первого журнала, посвященного этой науке: "Zeitschrift fur Physikalische Chemie".

Во второй половине XIX в. новая наука стала бурно развиваться благодаря трудам блестящей плеяды химиков (Оствальд, Вант-Гофф, Бекетов, Менделеев, Аррениус, Коновалов, Рауль, Фарадей, Гиббс, Нернст и многие другие). Быстрое развитие и растущее значение физической химии связано с ее пограничным положением между физикой и химией. Физическая химия, как пограничная наука, охватывает изучаемые ею явления с нескольких сторон и таким путем познает сложные и взаимосвязанные явления материального мира.

Физическая химия уделяет главное внимание исследованию законов протекания химических процессов во времени и законов химического равновесия. Основная общая задача физической химии – предсказание временного хода химического процесса и конечного состояния (состояния равновесия) в различных условиях на основании данных о строении и свойствах молекул веществ, составляющих изучаемую систему.

Современные неорганическая, аналитическая и органическая химии широко пользуются физико-химическими закономерностями и методами для разрешения общих и конкретных проблем, стоящих перед ними. Велико и постоянно возрастает значение физико-химических исследований в развитии химической промышленности (основной органический и неорганический синтез, нефтехимия, производство пластических масс и химического волокна и др.) и многих других отраслей (металлургия, нефтяная промышленность, производство полупроводников, разработка химических источников тока и т.д.), сельского хозяйства, биологии и медицины и др.

Из сказанного выше вытекает значение физической химии как важной учебной дисциплины, изучению которой уделяют большое внимание в химических, химико-технологических, горнометаллургических, сельскохозяйственных, медицинских и других высших учебных заведениях.

Разнообразие объектов и явлений, изучаемых физической химией, сложность связей между свойствами веществ и характером протекающих процессов привели к подразделению физической химии на отдельные основные разделы, некоторые из которых можно рассматривать сейчас и как отдельные науки. Естественно, что такое подразделение достаточно условно, так как невозможно провести четкие границы между разными разделами, но в то же время оно является полезным и облегчает систематическое изучение физической химии.

Ниже приводится перечисление и краткая характеристика этих основных разделов.

Строение вещества. Этот раздел включает в себя строение атомов, строение молекул и учение об агрегатных состояниях. В связи с тем, что вопросы этого раздела относятся в значительной степени к физике, а также рассматриваются в курсах общей химии и квантовой химии, в настоящий курс этот раздел не включен.

Химическая термодинамика. В этом разделе на основе законов общей термодинамики излагаются законы химического равновесия и учение о фазовых равновесиях, а также энергетика химических процессов. Законы химической термодинамики широко используются также в других разделах физической химии.

Учение о растворах. Целью этого раздела является объяснение и предсказание свойств растворов на основании свойств веществ, составляющих раствор. Важность этого раздела следует хотя бы из того, что подавляющее большинство химических реакций протекает в растворах. В нашем курсе основное внимание будет уделено термодинамическим свойствам растворов.

Электрохимия. Изучается взаимодействие электрических явлений и химических реакций (электролиз, химические источники электрического тока). В электрохимию также обычно включают учение о свойствах растворов электролитов и ионных равновесиях, которое можно было отнести и к учению о растворах.

Химическая кинетика и катализ. В этом разделе изучается скорость химических реакций, ее зависимость от внешних условий, связь скорости реакции со строением и энергетическим состоянием реагирующих молекул, влияние катализатора на скорость.

Учение о поверхностных явлениях. В нашем курсе кратко рассматриваются вопросы термодинамики поверхностного слоя и адсорбции. Более детально поверхностные явления изучаются в курсе коллоидной химии.

Приведенный перечень основных разделов физической химии не охватывает некоторых недавно возникших областей и более мелких разделов этой науки, которые можно рассматривать как самостоятельные разделы физической химии или как части более крупных разделов. Это, например, радиационная химия, физико-химия высокомолекулярных веществ, магнетохимия, газовая электрохимия, биотермодинамика и др. Значение некоторых из них в настоящее время быстро растет.

Методы физико-химического исследования. Основными методами физической химии являются, естественно, методы физики и химии.

Это прежде всего экспериментальный метод – исследование зависимости свойств веществ от внешних условий и экспериментальное изучение законов протекания химических реакций во времени и законов химического равновесия.

Теоретическое осмысливание экспериментального материала и создание стройной системы знаний основано на методах теоретической физики – термодинамическом, квантово-механическом, методе статистической физики.

Современные физико-химические исследования в любой конкретной области характеризуются применением разнообразных экспериментальных и теоретических методов. Вся совокупность данных и теоретических методов используется для достижения основной цели – выяснения зависимости направления, скорости и пределов протекания химических превращений от внешних условий и от строения молекул веществ, участвующих в реакции.

ГЛАВА 1. ПРЕДМЕТ И МЕТОД ТЕРМОДИНАМИКИ

1.1. Химическая термодинамика

Термодинамика представляет собой научную дисциплину, которая изучает: 1) переходы энергии из одной формы в другую, от одной части системы к другой; 2) энергетические эффекты, сопровождающие различные физические или химические процессы, их зависимость от условия протекания процессов; 
3) возможность, направление и пределы протекания самопроизвольного (т.е. без затраты энергии извне) течения сами процессов в заданных условиях. Термодинамика базируется на нескольких постулатах, называемых законами (принципами) термодинамики. Наибольшее значение имеют первый и второй законы термодинамики.

Обычно принято различать общую (или физическую) термодинамику, техническую термодинамику и химическую термодинамику.

В общей термодинамике излагаются теоретические основы термодинамики и их приложение преимущественно к физическим явлениям (свойства твердых, жидких и газообразных тел, электрические и магнитные явления, излучение и т.д.).

В технической термодинамике рассматриваются приложения основных законов термодинамики к процессам взаимного превращения теплоты и работы; главной ее целью является разработка теории тепловых двигателей для их рационального проектирования и совершенствования.

В химической термодинамике изучается применение законов термодинамики к химическим и физико-химическим явлениям. В ней рассматриваются главным образом следующие вопросы:

1. Составление тепловых балансов процессов, включая тепловые эффекты физических изменений и химических процессов.

2. Расчеты фазовых равновесий.

3. Расчеты химических равновесий.

Знание законов, которым подчиняются химические и физические равновесия, позволяет решать многие важнейшие задачи, встречающиеся в научно-исследовательской работе и производственной практике. К ним относятся:

1.Определение условий, при которых данный процесс становится возможным.

2.Установление устойчивости изучаемого вещества или системы в тех или иных условиях.

3.Выбор оптимального режима процесса (температуры, давления, концентрации реагентов).

4.Выяснение, каким путем можно уменьшить или даже избежать образования нежелательных веществ, т.е. подавить или устранить побочные реакции, и т.д.

Например, восстановление оксида железа в доменном процессе можно представить суммарным уравнением 

Fe3O4 + 4CO = 3Fe + 4CO2

Отходящие газы содержат много оксида углерода. Причиной неполноты восстановления считалось недостаточное время соприкосновения угля с рудой, поэтому стали строить высокие печи, однако результаты оказались отрицательными. Позднее термодинамическим расчетом было установлено, что эта реакция в условиях доменной печи не идет до конца и значительное содержание оксида углерода неизбежно.

Другой пример – процесс перехода графита в алмаз. В конце XIX века были предприняты безуспешные попытки получения искусственного алмаза из графита. Однако, после того как удалось определить термодинамические свойства графита и алмаза, выяснилось, что попытки получения алмаза были сделаны в условиях, в которых более устойчивой модификацией является графит.

1.2. Основные понятия и определения

Термодинамической системой XE "Система:термодинамическая"  (или просто системой) называют тело или группу тел, находящихся во взаимодействии, и отделенных физическими границами раздела или мысленно от других тел, которые образуют внешнюю среду. В зависимости от связи системы со средой различают несколько видов систем. Система называется изолированной XE "Система:изолированная" , если она не обменивается веществом и энергией с окружающей средой, объем системы постоянный. Система называется замкнутой XE "Система:замкнутая" , если для нее возможен обмен энергией со средою, но невозможен обмен веществом. Если указанные ограничения отсутствуют, т.е. возможен обмен веществом и энергией, то система является открытой XE "Система:открытая" . Иногда выделяют биологические системы XE "Система:биологическая" , которые имеют оболочки, но обмениваются с внешней средой веществом и энергией.

Гомогенной называется такая система XE "Система:гомогенная" , внутри которой нет поверхностей раздела, отделяющих различные части системы, а термодинамические свойства одинаковы во всем объеме. Гомогенная система может быть однородной XE "Система:однородная"  или неоднородной XE "Система:неоднородная" . В однородной системе состав, температура, давление и все другие свойства во всех точках объема одинаковы. В неоднородной системе свойства непрерывно меняются от точки к точке – например, если нагревать металлический стержень с одной стороны, температура будет изменяться вдоль стержня. С течением времени при отсутствии внешних воздействий свойства выравниваются и система становится однородной.

Если система состоит из нескольких частей с различными свойствами и отделенных друг от друга физическими поверхностями, то она называется гетерогенной. XE "Система:гетерогенная" 
Совокупность всех гомогенных частей системы с одинаковым cоставом и свойствами и отграниченных от других частей некоторыми поверхностями раздела, называют фазой. XE "Фаза"  Например, система, состоящая из жидкой воды и льда, имеет две фазы – жидкая вода и лед, независимо от того находится ли лед в виде одного или нескольких кусков. Любая гомогенная система представляет собой одну фазу, гетерогенная же система состоит из двух или большего числа фаз.

Совокупность физических и химических свойств системы характеризуют ее состояние. Различают свойства экстенсивные XE "Свойство:экстенсивное" , количественно пропорциональные массе (вес, объем, общая энергия, общая теплоемкость и т.п.), и свойства интенсивные XE "Свойство:интенсивное" , численно независимые от массы (температура, давление, концентрация, удельные и мольные величины). Поскольку интенсивные величины не зависят от количества вещества и одинаковы для всей системы и для любой ее конечной части, то состояние системы характеризуют совокупностью ее интенсивных свойств, которые называются термодинамическими параметрами состояния (температура, давление, концентрация и др.) XE "Параметры состояния" . В качестве параметра состояния используется также объем, который является экстенсивной величиной. Но если вместо общего брать мольный или удельный объем, то он уже не будет зависеть от массы системы. 

Равновесным называют такое состояние XE "Равновесное состояние"  системы, которое может сохраняться неизменным сколь угодно долго, если внешние условия не изменяются. Любое изменение одного или нескольких параметров состояния называют процессом XE "Процесс" . Так как термодинамические параметры характеризуют лишь данное ее состояние и никак не связаны с предшествующими, то при переходе системы из одного состояния в другое изменение ее свойств не зависит от пути перехода (процесса), а определяется лишь начальным (1) и конечным (2) ее состояниями. Величины Х, изменение которых (Х в любом процессе зависит лишь от исходного и конечного состояний системы, называются функциями состояния XE "Функция состояния" :


(Х = Х2 – Х1.
(1.1)

Все функции состояния являются однозначными, непрерывными и конечными.

Если система, выйдя из некоторого начального состояния, после ряда изменений снова возвращается в это же состояние, т.е. совершает круговой процесс XE "Процесс:круговой"  (цикл XE "Цикл" ), то в конце цикла она имеет те же свойства, что и в исходном состоянии.

Свойства, определяющие состояние системы, связаны друг с другом и изменение одного из них влечет изменение других. Эта взаимосвязь выражается определенной функциональной зависимостью термодинамических параметров, которая называется уравнением состояния XE "Уравнение:состояния" :


f(р, V, T, c, ...) = 0.
(1.2)

Примером уравнения состояния может служить уравнение Менделеева – Клапейрона XE "Уравнение:Менделеева – Клапейрона"  для идеальных газов:


pV = nRT.
(1.3)

Для реальных систем известны лишь эмпирические или полуэмпирические уравнения, в основном для газов, которые справедливы для определенного интервала температур и давлений.

Работа A, совершаемая системой, обусловлена взаимодействием между системой и окружающей средой, в результате которого преодолеваются внешние силы, нарушившие равновесие в системе. Величина работы определяется суммой произведений действующих на систему сил на соответствующий путь. Если единственной действующей на систему силой является внешнее давление, то работа элементарного процесса (A = – pdV, а для конечного процесса A = –
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, где индексы 1 и 2 обозначают начальное и конечное состояния системы. 

В соответствии с рекомендациями IUPAC положительной (А > 0) считается работа, которую производят внешние силы  над системой. Если работа производится системой, то такая работа считается отрицательной (A < 0). Заметим, что в большинстве учебников по физической химии до настоящего времени используется противоположная система знаков (работа системы А > 0, работа над системой А < 0). 

Выделение или поглощение теплоты Q системой является результатом нарушения термического равновесия между системой и внешней средой. Теплота, подводимая к системе, считается положительной (эндотермический процесс), а отдаваемая системой – отрицательной (экзотермический процесс). Эта термодинамическая система знаков отличается от термохимической, которая использовалась раньше, а иногда используется и теперь.

Внутренняя энергия XE "Внутренняя энергия"  системы U характеризует общий запас всех видов энергии – энергию поступательного и вращательного движения молекул, колебательного движения атомов в молекулах, энергию ядер и электронов, энергию межмолекулярных взаимодействий и т.д., за исключением кинетической энергии системы в целом и ее потенциальной энергии положения.

1.3. Обратимые XE "Процесс:обратимый"  и необратимые процессы XE "Процесс:необратимый" 
Если на равновесную систему оказать какое-либо бесконечно малое внешнее воздействие, то в системе произойдут бесконечно малые изменения, приводящие ее в новое состояние равновесия. При таких непрерывных воздействиях в системе будет протекать равновесный процесс XE "Процесс:равновесный" , при котором система непрерывно проходит последовательный ряд состояний, бесконечно близких к равновесным. Характерными особенностями равновесного процесса являются:

1. Двухсторонность, так как направление процесса определяется бесконечно малым воздействием на систему.

2. Отсутствие каких-либо потерь – при этом система совершает максимальную работу.

3. Равенство сил, действующих на систему и противодействующих со стороны системы, или точнее, бесконечно малая их разность.

4. Равенство температур (точнее, бесконечно малая их разность) системы и внешней среды, если система не изолирована адиабатной оболочкой.

5. Бесконечно большая длительность процесса для любого конечного изменения состояния системы из-за бесконечно малой скорости процесса.

Процесс является неравновесным XE "Процесс:неравновесный" , когда он протекает вследствие конечного воздействия на равновесную систему. Однажды возникнув, он будет проходить в системе до тех пор, пока в ней вновь не наступит новое положение равновесия, т.е. он является односторонним, а вследствие конечной его скорости и наличия потерь работа неравновесного процесса меньше работы равновесного процесса, протекающего для между теми же начальным и конечным состояниями.

Различия между равновесным и неравновесным процессами можно показать на примере следующего мысленного эксперимента.
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Рис. 1.1. Схематическое изображение равновесного 
и неравновесного процессов

В цилиндре с поршнем, движущимся без трения, находится газ. На поршне находится несколько гирь определенной массы, например, по 100 г каждая. В исходном состоянии температура и давление газа одинаковы с внешними температурой и давлением (точка а на рис. 1.1); система находится в равновесном состоянии. Если снять одну из гирь, давление мгновенно уменьшится, равновесие нарушается, газ расширяется до достижения нового равновесия (точка b). Эти изменения условно можно изобразить ломаной кривой а1b. При последующем снятии гирь эти процессы повторяются, а общий путь изображается кривой a1b2c3d4e. Как видно из рисунка, система находится в равновесии только в отдельные моменты – в точках а, b, c, d, e. Вообще работа определяется как произведение действующей силы на перемещение. Работа расширения газа 
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, т.е. на графике она будет равна площади под кривой. 

Если снова нагружать гири на поршень, путь процесса изобразится ломаной линией e5d6c7b8a, а работа внешних сил, затраченная на сжатие газа, равна площади под этой кривой, т.е. она больше работы расширения. Таким образом, хотя система и вернулась в исходное состояние, во внешней среде произошли изменения за счет различия работ расширения и сжатия газа.

Описанные процессы можно повторить, уменьшив вес каждой гири (например, 50 г каждая), но сохранив общую массу неизменной. Путь прямого процесса (расширения газа) тогда можно условно изобразить ломаной a1'b'2'b3'c'4'c5'd'6'd7'e'8'e. Работа расширения (площадь под крвой) будет больше, чем в предыдущем случае. Путь обратного процесса изображается линией e9'e'10'd11'd'12'c13'c'14'b15'b'16'a, а затраченная работа меньше предыдущей, т.е. работы расширения и сжатия сближаются.

Наконец, гири можно заменить песком с той же массой и снимать или нагружать песчинку за песчинкой. В этом случае отклонения системы от равновесного состояния в любой момент будут бесконечно малыми, а путь процесса в прямом и обратном направлениях будет описываться одной и той же плавной кривой ab'bc'cd'de'e. Такой процесс является равновесным, его работа максимальна и одинакова по абсолютной величине в том и другом направлениях.

Таким образом, система, совершившая равновесный процесс, может вернуться в исходное положение, пройдя в обратном направлении те же равновесные состояния, что и в прямом процессе. Это свойство равновесного процесса называется его обратимостью. Обратимым называется процесс XE "Процесс:обратимый" , при котором система может вернуться в первоначальное состояние без каких-либо изменений как в самой системе, так и во внешней среде.

Примерами практически обратимых процессов могут служить агрегатные превращения веществ (испарение и конденсация, плавление и кристаллизация и т.п.) при соответствующих температурах, кристаллизация из насыщенных растворов.

Если же в результате протекания процесса в прямом и обратном направлениях в окружающей среде или в самой системе останутся какие-либо изменения, то процесс называется необратимым XE "Процесс:необратимый" . Причиной необратимости процессов является их неравновесность.

В реальных условиях в подавляющем большинстве случаев протекают необратимые процессы, так как они идут с конечной скоростью при конечных разностях между силами, действующими на систему и им противодействующими, и сопровождаются неустранимыми потерями (трение, теплопередача и т.д.). Однако, использование в термодинамике понятия об обратимых процессах является целесообразным по ряду соображений.

Во-первых, любой реальный процесс всегда можно представить протекающим в условиях, сколь угодно близких к условиям протекания обратимого процесса, т.е. обратимый процесс можно рассматривать как предельный случай реального процесса. Этим же объясняется использование таких понятий как изолированная система, идеальный газ и т.п.

Во-вторых, сравнивая любой реальный процесс с обратимым, можно в каждом конкретном случае установить возможность повышения эффективности процесса.

В-третьих, только при обратимом процессе термодинамические параметры приобретают однозначность и становятся возможными термодинамические расчеты, определяющие изменения различных свойств системы в обратимом процессе. Найденные изменения в силу независимости изменения свойств системы от пути процесса будут совпадать с изменениями свойств в необратимом процессе при совпадении исходного и конечного состояний.

ГЛАВА 2. ПЕРВЫЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ

2.1. Формулировки и аналитическое выражение первого закона

Первый закон (первое начало, первый принцип) термодинамики XE "Закон:первый термодинамики"  представляет частный случай закона сохранения и превращения энергии в применении к тепловым явлениям, т.е. связанным с выделением, поглощением или преобразованием теплоты. Это постулат, который невозможно логически вывести или доказать, а его справедливость подтверждается совпадением следствий, вытекающих из него, с результатами эксперимента.

Существуют различные формулировки первого закона термодинамики; все они равнозначны. Закон сохранения энергии в применении к термодинамическим процессам является одним из таких выражений первого закона термодинамики. Так как разные формы энергии переходят друг в друга в строго эквивалентных количествах, то отсюда следует, что внутренняя энергия любой изолированной системы остается постоянной, несмотря на протекающие в ней процессы.
Работа также представляет собой одну из форм превращения энергии, следовательно, невозможно создать вечный двигатель (perpetuum mobile) первого рода, т.е. такой периодически действующей машины, которая производила бы работу без затрат энергии извне.

Одной из основных формулировок первого закона является следующая: тепло, сообщенное системе в каком-либо процессе, расходуется на приращение внутренней энергии системы и совершение работы.

Математической записью этой формулировки для бесконечно малого изменения состояния системы является выражение 


(Q = dU + (А = dU + pdV + (А(,
(2.1)

где (Q – элементарное количество тепла, dU – элементарное изменение внутренней энергии, (A – сумма всех элементарных работ, т.е. в общем случае работа расширения pdV и все другие виды работ (электрическая, магнитная и т.д.), которые объединяют под общим названием полезная работа XE "Работа:полезная"  (А( ((А = pdV + (А().

Такая форма записи подчеркивает, что элементарное изменение внутренней энергии dU есть полный дифференциал, т.е. изменение ее не зависит от пути процесса, U – функция состояния системы. В то же время (A и (Q – бесконечно малые количества A и Q, они не являются функциями состояния, а их значения зависят от пути процесса. Если, например, присоединить к заряженному аккумулятору металлическую спираль, то при разряде до определенного напряжения энергия аккумулятора практически  полностью будет затрачиваться на нагрев спирали (работой расширения спирали можно пренебречь). Если же вместо спирали присоединить электрический мотор, то точно такая же энергия будет затрачиваться на выполнение работы (теплотою трения и нагрева обмотки можно пренебречь). Таким образом, изменение внутренней энергии аккумулятора в обоих случаях будет одинаковым, а работа и теплота – разными.

Хотя энергия, работа и теплота измеряются в одинаковых единицах (Дж), их физическое содержание различно.

Энергия является неотъемлемым свойством системы, функцией состояния, и можно говорить о “запасе” энергии в системе. М. Планк дает ткое определение энергии: “Энергия материальной системы в определенном состоянии есть измеренная в единицах механической работы сумма всех действий, которые совершаются вне системы, когда она любым способом переходит из этого состояния в произвольно выбранное нулевое состояние”. В зависимости от видов материи, форм ее движения и видов взаимодействия различают различные виды энергии – тепловую, механическую, электрическую, химическую, ядерную и др.

Изменения энергии системы, связанные с действиями над другими системами, вызывают изменения энергии этих систем, которые могут быть выражены в эквивалентах механической работы. Следовательно, работа представляет собою одну из форм передачи энергии от одной системы к другой; такая передача упорядочена, она имеет макроскопический характер. В принципе, такая передача может быть полностью обратимой.

Теплота также является формой передачи энергии, но она имеет неупорядоченный характер. Передача теплоты осуществляется вследствие движения и взаимодействия молекул, т.е. в микроскопической форме. Поэтому нельзя говорить о “запасе” или “количестве” работы или теплоты в системе, они являются характеристиками процесса.

Таким образом, работа представляет собой макрофизическую форму передачи энергии, а теплота – микрофизическую форму, и эти две формы неравноценны между собою. Как будет показано далее (глава 3), превращение работы в теплоту ничем не ограничено, в то время как обратное превращение теплоты в работу ограничено определенными условиями.

Если на систему действует только внешнее давление, а другие силы отсутствуют или их влиянием можно пренебречь, то уравнение (2.1) приобретает вид 


(Q = dU + pdV.
(2.2)

Для конечного процесса


Q = (U2 – U1) + A = (U + А,
(2.3)

где Q и A – теплота и работа процесса, (U – изменение внутренней энергии системы.

2.2. Некоторые приложения первого закона к идеальным газам

Молекулы идеального газа рассматриваются как материальные точки, обладающие определенной массой, т.е. собственный объем молекул бесконечно мал по сравнению с объемом, занимаемым газом.

Межмолекулярные взаимодействия в идеальном газе отсутствуют, а обмен энергией между молекулами возможен при их столкновениях.

Состояние идеального газа является предельным гипотетическим состоянием реальных газов при достаточно низких давлениях и высоких температурах. Из определения следует, что идеальный газ обладает только кинетической энергией, а внутренняя энергия идеального газа зависит только от температуры, но не зависит от объема и давления:


(UТ = 0   или   (dU/dV)Т = 0   и   (dU/dp)Т = 0.
(2.4)

В соответствии с первым законом для процессов, в которых единственным видом работы является работа против сил внешнего давления (работа расширения)


(Q = dU + pdV. 
(2.5)

В зависимости от условий проведения различают различные виды процессов (рис. 2.1).

В изохорном процессе XE "Процесс:изохорный"  объем системы не изменяется (dV = 0), следовательно, работа расширения равна нулю и 


(QV = dU,    а     (dU/dT)V = ((Q/dT)V = cV,
(2.6)

где cV – теплоемкость при постоянном давлении; для одноатомного идеального газа она равна 3R/2. Из (2.6) следует, что 


dU = cV dT    или     (U = cV (Т. 
(2.7)

Для идеального газа уравнение (2.7) справедливо не только для изохорного, но для любого процесса, в котором объем и давление могут произвольно изменяться.

Теплота изохорного процесса


QV = U2 – U1 = (U.
(2.8)

Для идеального газа уравнение (2.7) справедливо не только при изохорном, но при любом процессе, в котором объем и давление произвольно изменяются.

В изобарном процессе XE "Процесс:изобарный"  (p = const) работа расширения А = –
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 и для одного моля идеального газа


А = – р(V2 – V1) = – р(V.
(2.9)

Тогда


Qр = (U + р(V = (U2 – U1) + р(V2 – V1) = 


= (U2 + pV2) – (U1 + pV1) = Н2 – Н1 = (Н,
(2.10)

где величина Н ( (U + pV) называется энтальпией системы. Энтальпия XE "Энтальпия" , как и внутренняя энергия, является функцией состояния, и ее изменения не зависят от пути процесса.

В разных процесах характер зависимости между давленим и объемом разный (рис. 2.1).

В изотермическом процессе XE "Процесс:изотермический"  (T = const) в расчете на один моль газа


A = –
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Так как в изотермическом процессе для идеального газа (U = 0, то Qр = –А, т.е. подведенное к системе тепло полностью превращается в работу.

В адиабатическом процессе система не обменивается теплом с окружающей средой XE "Процесс:адиабатический"  (Q = 0), поэтому


 А = – (U;
(2.12)


А = cV (Т1 – Т2);
(2.13)


А = (р1V1 – р2V2)/(( – 1).
(2.14)
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Рис. 2.1. Зависимость p – V для разных процессов: 1 – изохорный; 2 – изобарный; 
3 – изотермический; 4 – адиабатический

где ( = ср /сV – отношение изобарной и изохорной теплоемкостей XE "Теплоемкость:идеального газа" ; для идеального газа ср = сV + R и сV = R/(( – 1). Давление и объем в начальном и конечном состояниях связаны уравнением адиабаты:
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Поэтому работу адиабатического процесса можно также рассчитать по уравнению:

     А =
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2.3. Калорические коэффициенты

Вообще для какой-либо системы внутренняя энергия зависит от температуры, давления и объема. Поскольку T, p, V связаны между собой некоторым уравнением состояния, то лишь две из этих переменных являются независимыми. Если считать независимыми переменными объем и температуру, то U = f(V, T), а изменение внутренней энергии
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Тогда теплота процесса


( Q = dU + pdV = 
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 = ldV + cV dT. 
(2.18)

где l и cV – так называемые калорические коэффициенты XE "Калорические коэффициенты" :


l = 
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Из уравнений (2.17) та (2.20) следует, что
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Коэффициент  l называют теплотой изотермического расширения XE "Теплота:изотермического расширения"  тела, cV – это теплоемкость при постоянном объеме, 
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Для идеального газа внутренняя энергия не зависит от объема, поэтому для него l = p.

Если независимыми переменными считать давление и температуру, то
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а теплота


( Q =
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Изменение объема как функции давления и температуры можно представить как
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Тогда
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с калорическими коэффициентами h и cp. Теплота изотермического увеличения давления XE "Теплота:изотермического увеличения давления" 
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а теплоемкость при постоянном давлении


cp = 
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Для идеального газа ((U/(p)T = 0, а ((V/(p)T = – RT/p2 = – V/p, следовательно, h = –V.

2.4. Теплоемкость

Общая теплоемкость XE "Теплоемкость"  системы – это количество теплоты, которое необходимо для повышения температуры системы на один градус. Поскольку она является экстенсивной величиной, то более удобно пользоваться теплоемкостью, отнесенной к единице количества вещества. В зависимости от этого различают удельную XE "Теплоемкость:удельная"  (на 1 г или 1 кг массы) и мольную XE "Теплоемкость:мольная"  (на 1 моль) теплоемкости. Их величины зависят от условий нагревания – сV (при V = const) и cp (p = const). Теплоемкости зависят от природы вещества, а также от температуры, поэтому различают среднюю теплоемкость XE "Теплоемкость:средняя"  в заданном температурном интервале (от Т1 до Т2) и истинную теплоемкость XE "Теплоемкость:истинная"  при заданной температуре. Средняя теплоемкость
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а истинная теплоемкость
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Средняя теплоемкость приближается к истинной (
[image: image30.wmf]p
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Связь между средней и истинной теплоемкостями можно установить, исходя из того, что количество теплоты, необходимое для нагревания системы от Т1 до Т2, является строго определенной величиной. Оно не зависит от способа расчета, поэтому (при постоянном давлении)
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и



[image: image32.wmf]ò

-

=

2

1

1

2

1

T

T

p

p

dT

c

T

T

c

.
(2.30)

Связь между ср и cV устанавливается, исходя из того, что cV = (U/T)V и cр = (Н/T)р. Поскольку H = U + pV, то


ср =
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Нужно обратить внимание на то, что (U/T)р не равно cV, но можно установить связь между (U/T)р и (U/T)V. Если рассматривать внутреннюю энергию как функцию Т и V, то
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а температурные изменения
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Подставив эти значения в уравнение (2.31), получим:
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Для одноатомных идеальных газов теплоемкость определяется только поступательным движением их молекул. Из молекулярно-кинетической теории газов вытекает, что мольная теплоемкость одноатомного газа равна


cV  = 3/2 R = 12,471 Дж.моль–1.К–1
(2.35)

и не зависит от температуры.

Поскольку (U/V)T = 0, а (V/T)p = R/p, то из уравнения (2.24) получаем связь между cр и cV  для идеальных газов (формулу Майера): XE "Формула: Майера" 

cр = cV + R.
(2.36)

Для газов с двухатомными молекулами теория дает cV  = 5/2R = 20,96 Дж.моль–1.К–1, с трехатомными – cV = 6/2R = 24,94 Дж.моль–1.К–1, но в действительности для многих газов наблюдаются значительные отклонения от этих значений и существенные температурные изменения (таблица 2.1).

Таблица 2.1

Теплоемкости некоторых газов (Дж.моль–1.К–1) при 298 К

	Газ
	cV
	cр
	Газ
	cV
	cр

	He
	12,46
	20,77
	HCl
	20,96
	29,27

	Ar
	12,55
	20,86
	Cl2
	25,10
	33,41

	Ne
	12,55
	20,86
	I2
	27,61
	35,92

	H2
	20,20
	28,51
	CO2
	28,07
	36,38

	CO
	20,62
	28,93
	C2H4
	33,09
	41,40

	N2
	20,66
	20,97
	C6H6
	96,65
	104,96


Для расчетов теплоемкости жидкостей кинетическая теория вообще не может быть применена. Для них теплоемкость зависит от их химического состава, структуры, температуры. Для большинства жидкостей теплоемкость растет при повышении температуры, для ртути – уменьшается, а для воды – проходит через минимум. Разница между cр і cV  для жидкостей может быть большей или меньшей R и зависит от коэффициента объемного расширения ( = V–1(∂V/∂T)p. Например, для жидкого гелия при 140 К эта разница составляет 89,3, а для воды при 273 К – лишь 0,08 Дж.моль–1.К–1.

Для расчета теплоемкости твердых тел разработаны квантовые теории. Эйнштейн в своей теории рассматривал кристалл как совокупность атомов, которые колеблются в узлах кристаллической решетки, совершая простые трехмерные колебания с одинаковой частотой ν; энергия колебаний ε = hν. Исходя из этого, Эйнштейн вивел формулу XE "Формула:Эйнштейна"  для теплоемкости:
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где k – постоянная Больцмана.

Эта формула верно описывает ход температурной зависимости в области средних температур, но дает заниженные результаты при низких температурах. В то же время формула дает хорошие результаты для теплоемкости двухатомных газов при высоких температурах.

Дебай в своей теории представлял твердое тело как сплошную среду, в которой распространяются упругие колебания. Каждый атом имеет широкий спектр колебаний с частотами от 0 до νm. Формула Дебая XE "Формула:Дебая"  имеет вид:
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где х = h(m /k, ( = h(/kT, ( – частота.

Из этого уравнения следует, что при высоких температурах (Т( () cV =3R, а при низких температурах


 cV = аТ 3, 
(2.39)

где 
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В дальнейшем эти формулы были уточнены введением дополнительных членов, а также предложены другие уравнения. Но расчеты по формулам этих теорий дают правильные результаты лишь для некоторых веществ в ограниченном температурном интервале. Поэтому для расчетов тепловых эффектов при разных температурах используют экспериментальные величины теплоемкостей. Температурную зависимость cр обычно представляют в виде эмпирических уравнений типа


cр = a +bT +cT 2;
(2.40)


cр = a( +b(T +c(T –2
(2.41)

и других. В справочных таблицах приводятся значения коэффициентов a, b, с, ... и интервал температур, для которого выполняются зависимости.

2.5.Тепловые эффекты.

Понятия ”теплота процесса” и “тепловой эффект процесса” различаются.

Тепловым эффектом XE "Тепловой эффект"  процесса называется количество тепла, выделившееся или поглотившееся в процессе, при условии отсутствия любых видов работы, кроме работы расширения (в изохорном процессе эта работа также равна нулю).

 Из уравнений (2.8) и (2.10) следует, что тепловой эффект в изохорном процессе равен изменению внутренней энергии, а в изобарном процессе – изменению энтальпии системы. Поскольку внутренняя энергия и энтальпия являются функциями состояния, и их изменения не зависят от пути процесса, то и тепловые эффекты не зависят от пути процесса. В частности, для химических реакций это положение было установлено опытным путем Г. И. Гессом в 1836 г. и известно под названием закона Гесса XE "Закон:Гесса" :

Тепловой эффект химической реакции не зависит от промежуточных стадий, а определяется лишь начальным и конечным состояниями системы.

Из приведенного выше следует, что закон Гесса выполняется при условии протекания реакции при постоянном давлении или при постоянном объеме (что реально соблюдается в подавляющем большинстве случаев) и единственным видом работы является работа против внешнего давления.

В химии и химической технологии чаще всего встречаются изобарные процессы, поэтому в дальнейшем (там, где особо не оговорено) будем использовать изобарные тепловые эффекты. Связь изобарного и изохорного тепловых эффектов выражается уравнением 


Qp – QV = (Up + р(V – (UV.
(2.42)

При малых давлениях (Up и (UV близки (для идеальных газов равны) и


Qp – QV = р(V.
(2.43)

Из уравнения (2.43) следует, что разностью изобарного и изохорного тепловых эффектов можно пренебречь, если в реакции участвуют вещества только в твердом и жидком состоянии.

Закон Гесса дает возможность рассчитывать тепловые эффекты реакций по данным о теплотах образования или теплотах сгорания веществ, участвующих в реакции.

Теплотой образования XE "Теплота:образования"  
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называется тепловой эффект образования одного моля сложного вещества из простых веществ (для простых веществ теплоты образования, по условию, равны нулю).

Используя закон Гесса можно рассчитать тепловые эффекты реакций по данным о теплотах образования веществ, участвующих в реакции. Рассмотрим, например, некоторую реакцию


(1AB + (2CD = (3AC + (4BD + 
[image: image42.wmf]0

p

H

D

,
(I)

где 
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 – тепловой эффект реакции, (і – стехиометрические коэффициенты.

Возьмем простые вещества A, B, C, D в соответствующих количествах и проведем реакцию образования продуктов AC і BD. Тепловой эффект этой реакции равняется сумме теплот образования продуктов реакции (I). Из простых веществ можно сначала получить исходные вещества AB и CD, а потом из них – продукты реакции, как показано на схеме:

A, B, C, D
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(1AB + (2CD                           (3AC + (4BD
Поскольку тепловой эффект не зависит от пути процесса, то из приведенной схемы следует, что 
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, а тепловой эффект реакции 
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 равняется разности между суммами теплот образования продуктов реакции и теплот образования исходных веществ:
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где верхний индекс < 0 > обозначает стандартное состояние. Вещества могут находиться в разных агрегатных состояниях (твердое тело, жидкость, газ) и кристаллических формах (Сграфит и Салмаз, О2 и О3, сера ромбическая и моноклинная и т.п.). За стандартное обычно принимается состояние наиболее устойчивой формы вещества при давлении, равном 1,0.105 Па (1 бар) при заданной температуре. В справочных таблицах чаще всего приводятся данные для 298,15 К, т.е. 
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Теплоты образования определяют экспериментально, но не всегда прямые калориметрические измерения возможны. Но можно рассчитать теплоты образования на основе закона Гесса, используя данные о тепловых эффектах других реакций. Например, практически невозможно непосредственно определить теплоту образования Са(ОН)2 из Са, О2 и Н2. Но ее можно определить по данным о тепловых эффектах реакций:

СаО(тв.) + Н2О(ж.) = Са(ОН)2(тв.)       (Н1 = – 63,85 кДж/моль

  Н2(газ) + ½О2(газ) = Н2О(ж.)                 (Н2 = – 285,83 кДж/моль

   Са(тв.) + ½О2(газ) = СаО(тв.)                   (Н3 = – 635,13 кДж/моль

Сложив эти три уравнения, получим теплоту образования Са(ОН)2(тв.):

Са(тв.) + О2(газ) + Н2(газ) = Са(ОН)2(тв.)             (Нf  = – 984,81 кДж/моль

Эти данные можно использовать в дальнейшем при расчетах тепловых эффектов реакций, в которых участвует Са(ОН)2.

Для расчетов тепловых эффектов можно пользоваться теплотами сгорания. Особенно это относится к реакциям с участием органических веществ, для которых прямое определение теплот образования в большинстве случаев невозможно.

Теплотой сгорания XE "Теплота:сгорания"  
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называется тепловой эффект реакции окисления одного моля вещества в атмосфере чистого кислорода с образованием соответствующих продуктов окисления. Продуктами сгорания элементов С, Н, N, S являются СО2, Н2О(ж.), N2, SО2.

Расчет тепловых эффектов реакций по данным о теплотах сгорания рассмотрим на примере реакции (І). Можно представить себе, что сначала сжигают исходные вещества, а потом – продукты по схеме:

                                     (1AB + (2CD 
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                                                AO, BO, CO, DO,

где AO, BO, CO, DO условно обозначают соответствующие оксиды. Отсюда следует, что 
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, а тепловой эффект реакции равен разности между суммами теплот сгорания исходных веществ и теплот сгорания продуктов реакции:
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По данным о теплотах сгорания можно рассчитать теплоты образования веществ. Например, теплоту образования этилового спирта получим, исходя из теплот сгорания спирта, водорода и кислорода:

С2Н5ОН(ж.) + 3О2(газ) = 2СО2(газ) + 3Н2О(ж.)  (Н1 = –1368 кДж/моль
Н2(газ) + ½О2(газ) = Н2О(ж.)                (Н2 = – 285,83 кДж/моль

С(графит) + О2(газ) = СО2(газ)                 (Н3 = – 393,52 кДж/моль

Если умножить первое уравнение на (–1), второе – на 3, а третье – на 2, то алгебраическая сумма этих уравнений дает:

3Н2(газ) + ½О2(газ) + 2С(графит) = С2Н5ОН(ж.),

а теплота образования спирта

(Нf  = 3(Н2 + 2(Н3 – (Н1 = – 277,69 кДж/моль
Многие химические реакции протекают в растворах и их тепловой эффект зависит не только от энергии химического взаимодействия самих веществ, но и от теплот их растворения в растворителе.

В зависимости от того, растворяется ли вещество в чистом растворителе или в растворе определенной концентрации, различают интегральные и дифференциальные теплоты растворения.

Интегральной теплотой растворения XE "Теплота:растворения интегральная"  называется тепловой эффект растворения одного моля вещества в таком количестве растворителя, чтобы получить раствор заданной концентрации. Если при растворении образуется бесконечно разбавленный раствор, то тепловой эффект растворения называют первой интегральной теплотой растворения 
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. Практически ее определяют экстраполяцией концентрационной зависимости интегральных теплот растворения на нулевую концентрацию. В случае образования насыщенного раствора речь идет о полной (последней) интегральной теплоте растворения.

Дифференциальной теплотой растворения XE "Теплота:растворения дифференциальная"  называется тепловой эффект растворения 1 моля вещества в бесконечно большом количестве раствора этого вещества заданной концентрации: 
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где ni – число молей растворяемого вещества, j – все компоненты, кроме рассматриваемого. Дифференциальные теплоты рассчитываются графическим или аналитическим дифференцированием зависимости интегральных теплот растворения от числа молей рассматриваемого компонента.

2. 6. Зависимость теплового эффекта от температуры XE "Тепловой эффект:зависимость от температуры" 
Для какой-либо произвольной реакции


(1A + (2B + ... = (3C + (4D + ...,

протекающей при постоянном давлении, тепловой эффект


(Нp = (3HС + (4HD + ... – (1HA – (2HB – ...,

где Hi – энтальпии реагирующих веществ. Так как (dH/dT)p =cp, т.е. изобарной теплоемкости вещества, то температурные изменения теплового эффекта

(d(Нp/dT)р = (3 (dHС/dT)р + (4(dHD/dT)р + ... – (1 (dHA/dT)р – (2(dHB/dT)р –...,

или в общем виде


(d(Нp /dT)р = (((kcp,k)прод – (((іcp,і)исх ( (cp,
(2.48)

где (cp – изменение общей теплоемкости системы в результате полного протекания реакции. Интегрируя уравнение (2.21) в пределах температуры от T1 до T2, получим:
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Рис.2.2. Зависимость теплоемкостей и тепловых эффектов 
от температуры

Уравнения (2.48) и (2.49) представляют дифференциальную и интегральную форму уравнений Кирхгофа XE "Уравнение:Кирхгофа" . В общем случае теплоемкость веществ зависит от температуры и для интегрирования нужно знать эту зависимость. Если температурный интервал небольшой или температурные изменения (cp невелики, можно считать эту величину постоянной и тогда 
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Таким образом, температурные изменения теплового эффекта зависят от теплоемкости реагирующих веществ. Поскольку общая теплоемкость может увеличиваться ((cp > 0) или уменьшаться ((cp < 0), то и тепловой эффект может увеличиваться или уменьшаться по абсолютной величине при изменении температуры. 

Для некоторых реакций возможно изменение знака (ср при изменении температуры. Это объясняется тем, что теплоемкость исходных веществ и продуктов изменяются по-разному в зависимости от темпратуры – в одном температурном интервале (((kcp,k)прод > (((іcp,і)вих, а в другом – (((kcp,k)прод < (((іcp,і)вих. В таких случаях на зависимости тепловых эффектов от температуры наблюдается экстремум при температуре, когда (((kcp,k)прод = (((іcp,і)вих (рис. 2.2). Иногда встречаются реакции, для которых (ср ( 0 в некотором температурном интервале и тепловой эффект практически не зависит от температуры.
ГЛАВА 3. ВТОРОЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ

3.1. Самопроизвольные и несамопроизвольные процессы.

Первый принцип термодинамики утверждает эквивалентность различных форм энергии и дает количественные соотношения, справедливые при любых переходах. Но он не дает никаких сведений о направлении, в котором происходит переход в действительности.

Например, если находящаяся в определенном состоянии система цинк – серная кислота каким-либо путем переходит в новое определенное состояние сульфат цинка – водород, то согласно первому закону, общее количество теплоты и работы остается неизменным. Кроме того, при обратном переходе, общий энергетический баланс будет тем же, но с противоположным знаком. Однако из опыта известно, что цинк самопроизвольно реагирует с серной кислотою, в то время как обратный переход требует вмешательства извне, затраты работы.

Так же самопроизвольно смешиваются два газа, приведенные в контакт; массы воздуха перемещаются из областей с большим давлением к областям с меньшим давлением, отпущенный камень падает сверху вниз и т.д. Обратные же процессы без внешнего воздействия осуществляться не могут.

Таким образом, все процессы могут быть разделены на две группы: процессы самопроизвольные XE "Процесс:самопроизвольный"  (положительные), протекающие сами по себе, и процессы несамопроизвольные XE "Процесс:несамопроизвольный"  (отрицательные), требующие для своего протекания затраты работы.

Следует отметить, что направление самопроизвольного процесса зависит от условий, в которых он происходит. Так, при +10 оС лед самопроизвольно плавится, а при –10 оС естественным процессом будет кристаллизация жидкой воды. Следствием этой возможности изменения направления процесса в зависимости от условий является существование равновесного состояния, которое, например, наблюдается в системе лед – вода при 0 оС при атмосферном давлении. Самопроизвольные процессы протекают в направлении приближения системы к равновесному состоянию. Идеальным предельным случаем процессов, лежащих между самопроизвольными и несамопроизвольными, являются равновесные процессы, при которых происходит переход системы в прямом или обратном направлении через последовательность равновесных состояний.

Второй закон термодинамики дает возможность предсказать направление протекания процесса в заданных условиях, а также характеризовать равновесное состояние системы.

3.2. Формулировки второго закона.

Второй закон термодинамики XE "Закон:второй термодинамики" , как и первый, является постулатом, который невозможно доказать на основании других положений. Он является обобщением человеческого опыта, и его справедливость подтверждается практической проверкой правильности вытекающих из него следствий.

Эмпирическое обоснование второго закона сформулировал Клаузиус (1850): “Невозможен самопроизвольный переход теплоты от менее нагретого тела к более нагретому”.

Другая формулировка, предложенная Томсоном (лордом Кельвином, 1851) и позднее Планком, утверждает: 

Невозможно построить периодически действующую машину, которая бы только охлаждала тепловой резервуар и производила механическую работу" (принцип невозможности вечного двигателя второго рода).

Обе формулировки эквивалентны и каждая из них может быть доказана на основе другой.

Предположим, что верна формулировка Томсона и неверна Клаузиуса. Тогда от нагревателя А за счет какого-либо процесса часть теплоты можно было бы перевести к более высокой температуре и создать второй нагреватель В с более высокой температурой. Часть его теплоты можно было бы превратить в работу, а оставшееся количество привести к температуре источника А. Таким образом В исчез бы, а результатом процесса было бы получение работы за счет теплоты источника А. Так как процесс можно было бы повторять сколько угодно раз, мы получили бы вечный двигатель второго рода, что противоречит постулату Томсона. Следовательно, если формулировка Томсона верна, то верна и формулировка Клаузиуса.

Предположим, что верна формулировка Клаузиуса и неверна Томсона. Тогда можно было бы построить вечный двигатель второго рода, извлекать из теплового источника определенное количество теплоты и переводить его в работу. Полученную работу можно было бы вновь превращать в теплоту при более высокой температуре. Таким образом, единственным результатом был бы перенос тепла от более низкой температуры к более высокой без всякой компенсации, что противоречит постулату Клаузиуса. Если он справедлив, то справедлив и постулат Томсона.

Из последнего следует, что тепловая машина, превращающая теплоту в работу, может работать лишь при наличии по крайней мере двух источников теплоты с различными температурами – нагревателя и холодильника – т.е. невозможна периодически действующая изотермическая машина. В противном случае можно было бы использовать практически неисчерпаемую теплоту окружающей среды – воздуха, воды океанов и т.п. Например, по расчетам К. А. Путилова, такая машина за 150 лет работы за счет тепла океанов снизила бы их температуру меньше, чем на 0,01 градуса, производя такую же энергию, как и все тепловые электростанции и тепловые машины мира.

3.3. Цикл Карно XE "Цикл:Карно" .

Производство работы в тепловых машинах осуществляется при переходе теплоты от источника с более высокой температурой к источнику с более низкой температурой. Возможность превращения теплоты в работу и действие идеальной тепловой машины были проанализированы французским военныминженером Сади Карно (1824 г.).

Рассмотрим цикл, представляющий сочетание двух изотермических и двух адиабатических процессов. В качестве рабочего вещества используется идеальный газ, который находится в цилиндре под поршнем, движущимся без трения. Цилиндр может соединяться с нагревателем с более высокой температурой T1 и холодильником с более низкой температурой T2 . Размеры нагревателя и холодильника таковы, что при отдаче или получении теплоты их температуры остаются постоянными. Все процессы в цикле Карно полагаются обратимыми.
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Рис. 3.1. Цикл Карно                                   Рис. 3.2. Цикл Карно

                                                                           (проекция на плоскость р – V)

Рассмотрим работу машины Карно на отдельных участках и суммарный результат для одного моля идеального газа.

1. Соединим цилиндр с нагревателем и проведем изотермическое расширение газа от объема V1 до произвольного объема V2 . Работа расширения A1 осуществляется за счет тепла Q , полученного от нагревателя:


А1 = Q1 = RT1 ln V2/V1.
(3.1)

2. Изолируем газ от нагревателя и расширим его адиабатически до объема V3 так, что температура газа снизится до T2; работа


А2 = сV (Т1 – Т2);     Q = 0.
(3.2)

3. Приведем систему в контакт с холодильником и изотермически сожмем газ до объема V4. Этот объем выбирается таким, чтобы при последующем адиабатическом сжатии система вернулась в исходное состояние. При сжатии газ отдает холодильнику теплоту Q2. Работа


А3 = Q2 = RT2 lnV4 /V3.
(3.3)

4. Изолировав систему от холодильника, адиабатически сожмем газ до начального объема и температуры. Работа сжатия 


А4 = сV (Т2 – Т1);     Q = 0.
(3.4)

Суммарная работа цикла


А = (Аі = RT1 lnV2/V1 + RT2 lnV4/V3.
(3.5)

Так как точки А, D и В, С принадлежат двум адиабатам, соответствующие объемы связаны соотношениями
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(3.6)

откуда следует, что V2 /V1 = V3 /V4. Тогда работа цикла


А = R(Т1 – Т2) ln V2/V1.
(3.7)

В результате цикла внутренняя энергия газа не изменилась, а работа произведена за счет теплоты, представляющей разность между количествами теплоты, полученной от нагревателя Q1 и отданной холодильнику Q2.

Коэффициент полезного действия XE "Коэффициент:полезного действия"  (к.п.д.) ( показывает, какая часть поглощенной теплоты превращена в работу:
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Рассмотренный цикл Карно является обратимым, так как все происходящие в нем процессы равновесны, а нагреватель и холодильник после совершения цикла возвращаются в исходное состояние. При проведении цикла в обратном направлении затрачивается работа и переносится теплота Q от тела с более низкой температурой T к телу с более высокой температурой (холодильная машина). Эффективность холодильной машины характеризуют холодильным коэффициентом XE "Коэффициент:холодильный"  
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3.4. Теоремы Карно – Клаузиуса.
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Рис. 3.3. Цикл Карно для

насыщенного пара

В рассмотренном цикле Карно рабочим телом является идеальный газ. Идеальный газ можно заменить другим рабочим веществом, например, насыщенным водяным паром. В таком случае также можно осуществить цикл из двух изотерм и двух адиабат, при этом изотермы будут одновременно и изобарами (рис. 3.3). Изотерма АВ соответствует испарению воды, а изотерма СD – конденсации пара. Однако выражение (3.2) для к.п.д. остается справедливым и в этом случае.

Предположим, что оба цикла (с идеальным газом и водяным паром) функционируют обратимо при тех же температурах холодильников (Т2) и нагревателей (T1) и получают одинаковое количество тепла 
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 от нагревателей. Пусть одна машина работает в прямом направлении, производя работу, а другая – в обратном, передавая тепло от холодильника к нагревателю и затрачивая некоторую работу.

Свяжем обе машины между собой. Если циклы не эквивалентны (например, к.п.д. прямого цикла больше), работа, произведенная одним, будет больше работы, затраченной другим:
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(3.10)
т.е.
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В целом вся система совершит некоторую работу. Но система не извлекает тепла из нагревателя, так как одна из машин возвращает источнику все тепло, полученное другой. Таким образом, вся работа производится вследствие теплообмена с единственным источником – холодильником, что противоречит второму закону термодинамики. Полная работа должна быть равна нулю, равенство двух теплот Q влечет необходимость равенства 
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Таким образом, к.п.д XE "Коэффициент:полезного действия" . машины, обратимо работающей по циклу Карно, не зависит от природы рабочего тела (первая теорема Карно – Клаузиуса XE "Теорема:Карно – Клаузиуса" ).

Сравним обратимый цикл Карно с циклом, в котором хотя бы один из процессов необратим. Природа рабочего тела и температуры источников в обоих случаях одинаковы. Пусть работа, совершаемая необратимой машиной, затрачивается на приведение в действие обратимой машины, работающей в обратном направлении. Примем, что количество тепла, получаемое от нагревателя первой машиной, равно количеству тепла, которое передается нагревателю машиной, работающей по обратимому циклу. В этом случае полный теплообмен между нагревателем и системой из двух машин, равен нулю, и система не может производить положительную работу ибо в противном случае она представляла бы собой вечный двигатель второго рода.

Полная работа может быть равна нулю только при условии, что тепло, отобранное от холодильника в обратном цикле, равно теплу, переданному холодильнику в прямом цикле. Но в этом случае обратимый цикл должен подвергаться всем изменениям, связанным с необратимостью другого цикла, что противоречит нашим первоначальным условиям. Значит, количество тепла, переданное в необратимом цикле холодильнику, по абсолютному значению может быть только больше количества тепла, полученного в обратимом цикле, т.е. к.п.д. необратимого цикла Карно меньше к.п.д. обратимого цикла.

Сказанное выше можно отнести к любому циклу. Рассмотрим произвольный цикл авсd (рис.3.4). Его можно представить бесконечно большим количеством бесконечно малых циклов Карно, каждый из которых состоит из двух бесконечно малых отрезков изотерм 
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Суммарная площадь всех элементарных циклов Карно на бесконечно малую величину меньше площади цикла abcd. К.п.д. каждого элементарного цикла 
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Рис. 3.4. Разбиение произвольного цикла на элементарные циклы Карно
и средний к.п.д. любого цикла меньше к.п.д. цикла Карно в том же интервале температур T – T . Следовательно, к.п.д. любого цикла меньше к.п.д. цикла Карно между теми же температурами (теорема Карно).

Обобщая сказанное, можно записать выражение для к.п.д. любого цикла:
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где знак равенства относится к обратимому циклу Карно, а знак неравенства – ко всем остальным циклам.

3.5. Энтропия XE "Энтропия" .

Из уравнения (3.14) следует, что для цикла алгебраическая сумма (учитывая условие о знаках в термодинамике)


Q1/Т1 + Q2/Т2 ( 0,
(3.15)

где Q/T называется "приведенной теплотой XE "Теплота:приведенная" ".

Таким образом, сумма приведенных теплот равна нулю в обратимом цикле и меньше нуля в необратимом. Для бесконечно малых циклов также можно записать:


(Q1/Т1 + (Q2/Т2 ( 0,
(3.16)

Суммируя эти значения всех бесконечно малых циклов, в целом для конечного цикла получим:


lim ((Q/Т = 
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Рассмотрим обратимый переход системы из состояния 1 в состояние 2 двумя путями a и b. Для цикла 1a2b1 в соответствии с (3.8)
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Отсюда следует:
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Из (3.18) видно, что значение 
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 не зависит от пути процесса, т.е. существует некоторая функция состояния S, изменение которой 


dS = (Qоб/Т   или   (S = S2 – S1 = 
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Если хотя бы один из процессов в цикле необратим (например, переход из 1 в 2 по пути a), цикл в целом также является необратимым, и тогда
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т.е.


dS > (Qнеоб/Т   или   (S > 
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Неравенства (3.9) не означают, что при переходе из 1 в 2 необратимым путем изменения энтропии будут отличаться от dS в обратимом переходе. так как энтропия является функцией состояния, то ее изменения зависят только от начального и конечного состояний системы, но значения приведенных теплот (Q/Т зависят от характера процесса. Таким образом, в общем случае 


dS ( (Q/Т    и      (S ( 
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Уравнения (3.23) можно рассматривать как одну из форм аналитического выражения второго закона термодинамики.

Рассмотрим изолированную систему, для которой (Q = 0. Такая система может находиться в равновесии, или в ней могут протекать только самопроизвольные процессы. Исходя из (3.23), для изолированной системы получим: dS ( 0. На практике в качестве изолированной можно рассматривать изучаемую систему вместе с окружающей средой достаточно большого размера, так что ее температура остается постоянной, а обмен теплом между изучаемой системой и средой представить как обратимый изотермический процесс. Если S – энтропия системы, в которой происходят изменения, а Sвн – энтропия окружающей среды, элементарное изменение энтропии равно (dS + dSвн) и можно написать:

     для обратимых процессов 
           (dS + dSвн) = 0. 
(3.24)

     для необратимых процессов 
        (dS + dSвн) > 0 
(3.25)

Таким образом, изменения энтропии в изолированной системе указывают на возможность самопроизвольных переходов в системе (увеличение энтропии) или на состояние равновесия (постоянство энтропии).

3.6. Расчет изменений энтропии в различных процессах.

Основой расчета изменения энтропии XE "Энтропия:расчет изменений"  является уравнение (3.20), в которое нужно подставлять значения (Q соответствующего процесса. В соответствии с ранее полученными уравнениями (2.18) и (2.24) изменения энтропии равны:


dS = (Q/Т = l dV/Т + сV dT/Т;
(3.26)


dS = (Q/Т = h dp/Т + cp dT/Т,
(3.27)

или для конечного процесса:



[image: image96.wmf]ò

ò

+

=

D

2

1

2

1

T

T

V

V

V

T

dT

c

T

dV

l

S

,
(3.28)



[image: image97.wmf]ò

ò

+

=

D

2

1

2

1

T

T

p

p

p

T

dT

c

T

dp

h

S

.
(3.29)

Точное решение этих уравнений возможно лишь при известных значениях l и h и температурной зависимости теплоемкости. Рассмотрим некоторые частные случаи расчета изменения энтропии.

Нагревание при постоянном объеме или постоянном давлении. В соответствии с (3.28) или (3.29):



[image: image98.wmf]ò

=

D

2

1

T

T

V

T

dT

c

S

    или    
[image: image99.wmf]ò

=

D

2

1

T

T

p

T

dT

c

S

.
(3.30)

В небольшом температурном интервале можно считать теплоемкости постоянными. Тогда
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Изотермическое расширение идеального газа. Как следует из определения калорических коэффициентов, для идеального газа, внутренняя энергия которого зависит только от температуры, l = p и h = –V (см. разд. 2.3). Тогда из уравнений (3.26) и (3.27) с использованием уравнения состояния идеального газа получим:
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Смешение двух идеальных газов при постоянных температуре и давлении. Если смешивать n1 и n2 молей идеальных газов, занимающих объемы V1 и V2, общее изменение энтропии равно сумме изменений энтропий каждого из газов вследствие изменения объемов от первоначального до общего V1 +V2:
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Фазовые превращения. Фазовые (агрегатные) превращения (плавление, испарение, переход из одной кристаллической модификации в другую и т.п.) происходят при постоянных температуре и давлении. Теплота такого перехода равна изменению энтальпии при фазовом превращении (Hф.п., поэтому 
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Необратимые процессы. Для необратимых процессов dS >(Q. В этом случае необходимо представить необратимый процесс в виде последовательности каких-либо обратимых процессов, переводящих систему из исходного состояния 1 в конечное 2. Так как энтропия является функцией состояния, то ее изменение в необратимом процессе будет равно сумме изменений энтропий в обратимых процессах.

Рассмотрим, например, изменение энтропии при затвердевании моля переохлажденной жидкости, находящейся при температуре T, более низкой, чем температура плавления Tпл:

жидкость (T) ( кристаллы (T)         (S = ?

Этот переход можно заменить совокупностью следующих процессов:

1. Обратимое нагревание жидкости до температуры плавления, для которого
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2. Кристаллизация жидкости при температуре Tпл:
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3. Обратимое охлаждение твердого вещества до температуры T:
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Общее изменение энтропии


(S =(S1 + (S2 + (S3.
Химические реакции в обычных условиях являются неравновесными (необратимыми). Например, реакция

Н2(газ) + 1/2О2(газ) = Н2О(жидк.)

проходит при комнатной температуре (хотя и очень медленно в отсутствие катализатора). Тепловой эффект реакции при 298 К и постоянном давлении равен –285,83 кДж/моль. Чтобы рассчитать изменение энтропии, необходимо провести реакции в тех же условиях обратимо. Это возможно сделать с помощью гальванического элемента. При работе такого элемента выделяется 48,65 кДж/моль тепла. Следовательно, изменение энтропии в этой реакции равно
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При необратимом протекании реакции тепло, которое выделяется, поглощается внешней средой, изменение энтропии которой равняется:
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Таким образом, общее изменение энтропии системы, которую можно рассматривать в целом как изолированную, будет равно

(S = (Sвнутр. + (Sвнешн. = –163,2 + 958,7 = 795,5 Дж.моль–1.К–1.

3.7. Абсолютные значения энтропии.

Рассмотренные выше соотношения дают возможность рассчитать только изменения энтропии, но не позволяют найти ее абсолютное значение. Энтропию можно вычислить на основании постулата Планка XE "Постулат: Планка"  (1912), согласно которому энтропия идеального кристалла индивидуального вещества равна нулю при абсолютном нуле температуры


Sо = 0.
(3.35)

Этот постулат называют также третьим законом термодинамики в формулировке Планка.

Для реальных тел возможны нарушения кристаллической решетки, в связи с чем энтропия твердого тела даже при абсолютном нуле будет больше нуля. Однако эти отличия невелики, и с достаточной для практических расчетов точностью можно считать энтропию равной нулю.

Постулат Планка используется для расчета абсолютных энтропий химических соединений. Для этого необходимо знать теплоемкость вещества, начиная с возможно более низких температур, а также теплоты агрегатных превращений. Изменение энтропии вещества при переходе от нуля до некоторой температуры T равно (S = SТ – Sо, но поскольку Sо = 0, то SТ = (S, и задача определения S сводится к расчету изменений энтропии, которые можно определить, используя уравнения (3.31) – (3.34).

В справочных таблицах термодинамических свойств веществ обычно приводится величина 
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 – стандартная энтропия при 298 К и p = 1,013.105 Па. Для нахождения абсолютных энтропий в других условиях необходимо к этим значениям прибавить изменения, связанные с переходом из стандартного состояния в новое.

3.8. Статистический характер второго закона термодинамики.

Всякое макросостояние системы может быть реализовано различным набором микросостояний. Число микросостояний, с помощью которых можно осуществить данное макросостояние, называется термодинамической вероятностью состояния XE "Термодинамическая вероятность "  системы. 

Состояние каждой частицы можно характеризовать ее пространственными координатами x, y, z и импульсами mvх, mvу, mvz (vi – вектор скорости), т.е. изобразить его в шестимерном фазовом пространстве. Фазовое пространство XE "Фазовое пространство"  можно представить как совокупность фазовых ячеек с ребрами dx, dy, dz, d(mvх), d(mvу), d(mvz). В каждую фазовую ячейку XE "Фазовая ячейка"  попадают частицы, координаты которых находятся в пределах от x до x+dx, от y до y+dy и т.д. Таким образом, распределение всех молекул системы по ячейкам фазового пространства соответствует числу микросостояний системы, т.е. термодинамической вероятности.

Чтобы найти термодинамическую вероятность состояния, нужно рассчитать число комбинаций, которое может дать определенное распределение частиц в фазовом пространстве. При общем числе частиц в системе, равном N, оно равно числу перестановок, т.е. N!. Считается, что перемещения молекул внутри фазовой ячейки не создают нового микросостояния и их нужно исключить из рассмотрения. Число таких перестановок в каждой ячейке равно Ni!. Термодинамическая вероятность W определяется по формуле:
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(3.36)

Так как в системах осуществляются самопроизвольные процессы, приводящие к возрастанию энтропии, а с другой стороны, такие процессы приводят к более вероятным состояниям системы, можно предположить существование связи между энтропией и вероятностью, полагая S = f(W).

Вид функции можно установить, исходя из того, что энтропия системы равна сумме энтропий составляющих частей, а вероятность состояния системы равна произведению вероятностей составляющих частей:


S = S1 + S2   і   W = W1(W2.
(3.37)

Отсюда следует

S = f(W) = f(W1(W2) = f(W1) + f(W2).
(3.38)

Общее решение этого уравнения имеет вид


f(W) = а lnW + const.
(3.39)

Можно показать, что множитель a равен постоянной Больцмана, а const = 0, в результате получаем формулу Больцмана: XE "Формула:Больцмана" 

S =k lnW.
(3.40)

Статистический характер второго закона термодинамики указывает на то, что увеличение энтропии отражает наиболее вероятный путь изменений. Согласно формулировке самого Больцмана, “никакое неоднородное распределение, сколь бы маловероятно оно ни было, не является строго невозможным”. Рассмотрим, например, распределение шести молекул газа между двумя частями сосуда: 6 – 0, 4 – 2, 3 – 3. Согласно формуле (3.40), термодинамические вероятности равны соответственно 1, 15 и 20, т.е. более вероятно равномерное распределение, однако не исключается возможность и других распределений. Для реальных систем, состоящих из большого числа частиц, очень высокая вероятность направления протекания какого-либо процесса практически означает его достоверность.

Однако и в таких системах всегда наблюдается в отдельных участках некоторые небольшие отклонения свойств от средних значений – колебания концентрации в растворах, плотности, давления, температуры и т.д. Такие случайные отклонения называются флуктуациями XE "Флуктуации" . Эти отклонения являются самопроизвольными отрицательными процессами, и они особенно значительны для систем очень малых размеров с небольшим числом частиц. В этом случае термодинамические характеристики (давление, температура и т.п.), являясь статистическими, теряют физическое содержание.

Таким образом, второй закон термодинамики не является абсолютным и не применим к микросистемам. Необоснованным также представляется распространение положений второго закона на эволюцию вселенной, рассматривая ее как изолированную систему и не учитывая разнообразие условий существования ее частей.
ГЛАВА 4. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ПОТЕНЦИАЛЫ.
ОБЩИЕ УСЛОВИЯ РАВНОВЕСИЯ.

4.1.Термодинамические потенциалы.

Исходя из уравнений (2.1) и (3.23) для первого и второго законов термодинамики, можно записать объединенное уравнение этих законов XE "Уравнение:объединенное законов термодинамики" :


TdS  ( dU – (А,
(4.1)

где знак равенства относится к обратимым процессам, а неравенства – к необратимым. Рассматривая полную работу процесса как сумму полезной работы А(  и работы против сил внешнего давления, получим:


TdS ( dU  + pdV – (А(.
(4.2)

В случае обратимых процессов мы получаем максимальную полезную работу


(А(max = dU – TdS + pdV.
(4.3)

В зависимости от условий протекания процесса можно выделить несколько случаев:

1) При V, S = const из уравнения (4.3) следует, что


(А(max = dU     или     А(max = (U.
(4.4)

2) При p, S = const находим, что


(А(max = dU + pdV = d(U + pV) =  dH   или    А(max = (Н.
(4.5)

3) При V, T = const максимальная полезная работа


(А(max = dU – TdS = d(U – TS).
(4.6)

Величина (U – TS) является свойством системы, функцией ее состояния. Она называется изохорно-изотермическим (сокращенно изохорным) потенциалом XE "Потенциал:изохорно-изотермический" , или энергией Гельмгольца XE "Энергия:Гельмгольца" . Обозначим ее F:


F ( U – TS.
(4.7)

Таким образом


(А(max = dF     или     А(max =  (F,
(4.8)

т.е. при V, Т = const убыль изохорного потенциала равна максимальной полезной работе процесса. Из уравнения (4.7) следует, что в этих условиях


(FV,T  = (UV,T – (Т(S)V,T    или    (UV,T = (FV,T + (Т(S)V,T.
(4.9)

Последнее уравнение показывает, что общую убыль внутренней энергии можно представить как бы состоящей из двух частей – одна часть расходуется на совершение работы ((F) – свободная энергия XE "Энергия:свободная" , другая же часть (T(S) является связанной энергией XE "Энергиея:связанная" , она рассеивается в виде теплоты. С этой точки зрения энтропия является мерой рассеивания (диссипации) энергии.

В соответствии с уравнением (4.7) в общем случае


dF = dU – TdS – SdT,
(4.10)

что в сочетании с уравнением (4.2) дает для изменения изохорного потенциала


dF = (А(max – SdT = ((Аmax – pdV) – SdT.
(4.11)

Если перейти от условия V, T = const к условию T = const, то из уравнения (4.2) следует, что 


(Аmax)Т = (U – T(S   или   (F = (Аmax)Т,
(4.12)

т.е. в обратимом изотермическом процессе убыль изохорного потенциала равна максимальной работе, производимой системой в этом процессе.

4) При p, T = const из уравнения (4.2) находим 


А(max = d(U + pV – TS).
(4.13)

Стоящая в скобках величина является функцией состояния, обозначается G и называется изобарно-изотермическим потенциалом,  XE "Потенциал:изобарно-изотермический"  или энергией Гиббса XE "Энергия:Гиббса" :


G ( U + pV – TS.
(4.14)

Из уравнений (4.12) и (4.13) следует, что при p, T = const


(А(max = dG   и   (G = А(max.
(4.15)

Из уравнения (4.14) следуют соотношения, аналогичные соотношениям для энергии Гельмгольца:


(Gp,T = (Нp,T – (Т(S)p,T      или    (Н = (А(max)p,T + (Т(S)p,T.
(4.16)

В общем случае в соответствии с уравнениями (4.14) и (4.2) изменение изобарного потенциала выражается уравнением


dG = – SdT + Vdp – (А(max.
(4.17)

Как видно из приведенных выше соотношений, изменения внутренней энергии, энтальпии, энергии Гельмгольца и энергии Гиббса при постоянстве определенной пары параметров (S и V, S и p, V и T, p и T), которые называют естественными (или собственными) переменными XE "Переменные:естественные (собственные)" , представляют собой максимальную полезную работу процесса, и объединяются под общим названием термодинамические потенциалы XE "Потенциал:термодинамический" .

4.2.Изменение термодинамических потенциалов 
как критерий направления процессов и равновесия

Так как изменения U, H, F, G не зависят от пути процесса, а работа в необратимом процессе меньше, чем в процессе обратимом, то в общем случае


(Фх,у ( А(,
(4.18)

где Фх,у обозначает любой термодинамический потенциал, знак равенства относится к обратимым процессам, неравенства – к необратимым, x, y – соответствующие фиксированные параметры.

Если система находится только под действием внешнего давления, т.е. может совершать только механическую работу, то А( = 0 и уравнение (4.18) примет вид


(Фх,у < 0,
(4.19)

т.е. в любом самопроизвозвольном процессе термодинамический потенциал уменьшается. Этот вывод следует из смысла потенциала; он справедлив и в тех случаях, когда полезная работа не равна нулю.

Очевидно также, что термодинамический потенциал, убывая по мере прохождения процесса, в момент равновесия достигает минимума. Следовательно, если критерием самопроизвольности (необратимости) процесса является уравнение (4.19), то признаком равновесия в системе служит равенство

dФх,у = 0    или    (Фх,у = 0,
(4.20)

т.е. все возможные процессы описываются соотношением


dФх,у ( 0.
(4.21)

Формально все термодинамические потенциалы равнозначны, однако, внутренняя энергия и энтальпия как потенциалы в расчетах почти не используются, так условия их применения (S, V = const и S, p = const) встречаются практически редко. На практике в большинстве случаев удобнее всего принимать в качестве независимых переменных p и T (а не V и T), потому что многие физические и химические процессы протекают при постоянной температуре и постоянном давлении (обычно p = 1 атм). В случае применения функции G не требуется условие изоляции системы, так как на систему наложено ограничение – действие только одного внешнего давления. Если даже в системе происходит изменение, приводящее к возникновению конечных разностей температур и давлений внутри системы или между системой и внешней средой, то следствием такого процесса неизбежно будет выравнивание температур и давлений.  Суммарно оба эти процесса будут эквивалентны самопроизвольному изменению, протекающему при p, T = const; в обоих случаях изменение изобарного потенциала будет одним и тем же.

Очень важным является также то обстоятельство, что в момент равновесия именно p и T становятся равными во всех фазах системы. Поэтому в качестве критерия равновесия и самопроизвольности процессов предпочитают пользоваться изменением изобарного потенциала G.

4.3. Характеристические функции

Характеристической функцией XE "Функция:характеристическая"  называется функция состояния, посредством которой и (или) посредством частных производных (разных порядков) по соответствующим ей переменным могут быть в явном виде выражены термодинамические свойства системы (р, Т, V, S, cp и др.).

Наиболее широко применяемыми характеристическими функциями являются термодинамические потенциалы и энтропия. Рассмотрим, например, внутреннюю энергию, изменение которой в процессе, где единственным видом работы является работа расширения, согласно уравнению (4.1) равно


dU = TdS – pdV.
(4.22)

При условии S = const или V = const имеем


((U/(V)S = – р    и    ((U/(S)V = Т.
(4.23)

Энтальпия, по определению, H = U + pV, а ее изменения


dH = dU + pdV + Vdp.
(4.24)

Подставив сюда значения dU из уравнения (4.22), получим


dH = TdS + Vdp.
(4.25)

Тогда, при постоянных S или p

((H/(p)S = V   и   ((H/(S)p = Т.
(4.26)

Аналогично, для изохорного потенциала F = U – TS

dF = dU – TdS – SdT;
(4.27)


dF = – SdT – pdV.
(4.28)

При постоянных T или V

((F/(V)T = – р   и   ((F/(T)V = – S.
(4.29)

Для изобарного потенциала G = U – TS + pV изменения


dG = dU – TdS – SdT + pdV + Vdp
(4.30)

или после подстановки dU:


dG = –SdT + Vdp.
(4.31)

При постоянных T или p

((G/(p)T = V    и     ((G/(T)p = – S.
(4.32)

Из определения характеристических функций видна необходимость правильного выбора соответствующих переменных. Например, энтальпия является характеристической функцией только при переменных p и S. Если одной из переменных является температура, то в качестве характеристической следует брать функцию F или G, в зависимости от того, что выбрано вторым параметром – V или p.

Если некоторая переменная z является функцией переменных x и y , то ее полный дифференциал


dz = Mdx + Ndy.
(4.33)
Первые и вторые производные  равны:
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Поскольку значение второй производной не зависит от порядка дифференцирования, то
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Применяя это соотношение к уравнениям (4.22), (4.25), (4.28), (4.31), получим:
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Приведенные соотношения называются уравнениями Максвелла XE "Уравнение:Максвелла" . Эти уравнения устанавливают связь между изменениями различных свойств термодинамической системы и широко используются в физической химии.

Рассмотрим, например, зависимость внутренней энергии системы от объема при постоянной температуре. По уравнению (4.22) изменение внутренней энергии
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Заменив производную энтропии ее значением из уравнения (4.39), получим:
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Это уравнение можно рассматривать как одно из общих термодинамических уравнений состояния системы.

Исходя из определения идеального газа, мы считали, что его внутренняя энергия не зависит от объема. Теперь это утверждение можно доказать на основании уравнения (4.42). Для идеального газа ((p/(T)V = R/V, следовательно, ((U/(V)T = 0.
Аналогично можно установить зависимость внутренней энергии от давления для любой системы и ее независимость для идеального газа. 

4.4. Уравнения максимальной работы
(уравнения Гиббса – Гельмгольца)

Рассмотренные свойства термдинамически0 потенциалов F и G позволяют установить связь между максимальной работой равновесного процесса и теплотой того же процесса, протекающего неравновесно. Подставив в уравнение (F = (U – Т(S значение энтропии из уравнения (4.29), получим:


(F = (U + Т(((F/(Т)V.
(4.43)

Так как (F = Amax, а (U = QV, то последнее уравнение можно представить в виде:


Amax = QV + Т((Amax/(Т)V.
(4.44)

Аналогично, для изобарного потенциала


(G = (Н + Т(((G/(Т)p,
(4.45)

или


A(max =  Qp + Т((A(max/(Т)p 
(4.46)

Все приведенные уравнения являются вариантами уравнения Гиббса – Гельмгольца XE "Уравнение:Гиббса – Гельмгольца" , или уравнениями максимальной работы XE "Уравнение:максимальной работы" .

Следует помнить, что (U = QV и (Н = Qр при условии, что в первом случае не совершается никакой работы (A = 0), а во втором – совершается только работа расширения (A( = 0). Поэтому в уравнениях (4.43) и (4.45) теплоты QV и Qр относятся не к процессам, в которых совершаются работы А и A(, а к процессам, протекающим между теми же начальным и конечным состояниями, но без совершения работы или с совершением только работы расширения.

Уравнения полезно привести к виду, пригодному для интегрирования. Сделаем это на примере уравнения (4.45). Для этого объединим в левой части члены, включающие (G и (((G/(Т)p, и разделим обе части уравнения на интегрирующий множитель T2:
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Левая часть уравнения представляет собой производную 
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После интегрирования получим:
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где I – постоянная интегрирования.

Постоянную интегрирования можно определить, если известна величина (G при какой-либо одной температуре Т, но общее решение уравнения (4.49) возможно лишь при использовании некоторых дополнительных предположений.

4.5. Химический потенциал

Мы рассматривали изменения свойств системы как функции давления, объема, температуры, или других переменных, предполагая состав системы неизменным. В действительности же состав системы может изменяться вследствие протекания в ней химических реакций или перехода вещества из одной фазы в другую. Поэтому любое свойство каждой фазы должно быть представлено как функция не только этих переменных, но и как функция числа молей всех веществ системы. Так, например, для внутренней энергии


U = f(V, S, n1, n2, ..., nk),
(4.59)

т.е. общая внутренняя энергия системы определяется ее объемом, энтропией и составом, поэтому изменение внутренней энергии будет зависеть не только от изменения объема и энтропии, но и от количества вещества, введенного в систему или выведенного из нее:
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Обозначив для краткости nj условие постоянства n1, n2, n3, ..., т.е. числа молей всех веществ, кроме рассматриваемого i-го вещества и учитывая уравнения (4.60), получим:


dU = TdS – pdV + 
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Величина ((U/(ni)S,V,n, т.е. приращение внутренней энергии данной фазы системы при увеличении массы данного вещества на единицу, если объем, энтропия и массы всех остальных веществ остаются постоянными, получила название химического потенциала XE "Потенциал:химический"  (і i-го компонента. Таким образом, уравнение (4.42) можно записать в виде


dU = TdS – pdV + ((і dnі.
(4.62)

Если по-прежнему считать, что на систему действует лишь внешнее давление, то при выборе соответствующей пары независимых переменных (S и p, T и V, T и p) и n1, n2, n3, ...  получим уравнения


dH = TdS +Vdp + ((і dnі;
(4.63)


dF = –SdT – pdV + ((і dnі;
(4.64)


dG = –SdT + Vdp + ((і dnі.
(4.65)

Взяв соответствующие частные производные, из уравнений (4.63 – 4.65) можно получить уравнения для различных термодинамических параметров. Из этих уравнений следует также, что
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т.е. химический потенциал данного вещества равен частной производной от любого термодинамического потенциала системы по числу молей этого вещества. Так как изменения термодинамических потенциалов при постоянстве естественных переменных равны максимальной полезной работе, то химический потенциал можно определить как максимальную полезную работу по внесению моля данного компонента в систему постоянного состава.

Химический потенциал является фактором интенсивности. Подобно тому, как разность температур является движущей силой при теплопередаче, химический потенциал является движущей силой при переходе массы. Если процесс происходит в гомогенной системе, то он приводит к установлению химического равновесия, если переход массы происходит в гетерогенной системе, т.е. между фазами, то это приводит к установлению также фазового равновесия. Подобно другим факторам интенсивности, химический потенциал вещества по мере протекания процесса выравнивается и в момент наступления равновесия становится одинаковым во всех сосуществующих фазах, в которых находится данное вещество.

В отличие от других факторов интенсивности (температура, давление, поверхностное натяжение и т.п.), химический потенциал невозможно измерить непосредственно, что делает это понятие менее наглядным, однако использование химического потенциала позволяет установить ряд важных соотношений при описании свойств различных систем и процессов.

Рассмотрим, например, соотношение между химическими потенциалами компонента, входящего в состав нескольких фаз гетерогенной системы.

Переход некоторого количества dnі компонента из одной фазы (() в другую (() при постоянных давлении и температуре обусловливает изменение изобарного потенциала dG системы, которое складывается из изменений изобарных потенциалов dG( и dG( обеих фаз:


dG = dG( + dG(= 
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Так как 
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 и при равновесии dG = 0, то
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или
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Этот вывод можно распространить на третью и все последующие фазы. Таким образом, химические потенциалы данного компонента во всех фазах системы, находящейся в равновесии, равны между собой.

 При отсутствии равновесия, в соответствии с уравнением (4.67)


dG = (
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Отсюда следует, что если (
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 > 0, и компонент переходит из первой фазы во вторую. Таким образом, компонент самопроизвольно переходит из фазы, в которой его химический потенциал больше, в фазу, в которой его химический потенциал меньше. Переход будет происходить до тех пор, пока химические потенциалы компонента в обеих фазах не выровняются.

4.6. Равновесное сосуществование фаз.

Рассмотрим некоторую гетерогенную систему, состоящую из конечного числа фаз. Каждая фаза должна находиться в таком количестве, чтобы можно было говорить о ее свойствах со статистической точки зрения и пренебречь ее поверхностными свойствами, т.е. поведение вещества в пограничном слое исключается из рассмотрения. В такой системе в общем случае возможны как переходы вещества из одной фазы в другую (агрегатные превращения, растворение, распределение растворенного вещества между двумя растворителями и др.), так и химические реакции, приводящие к исчезновению одних и образованию других веществ.

Каждое вещество, которое может быть выделено из системы и существовать вне ее, называется составляющим веществом XE "Составляющее вещество"  системы. Например, в водном растворе хлорида калия составляющими веществами являются H2О и КСl, хотя в растворе последнее вещество существует в форме ионов К+ и Сl– , но они не могут быть отдельно выделены из раствора.

Если в системе отсутствуют химические реакции, то количество каждого составляющего вещества не зависит от количества других веществ. В случае же протекания химических реакций количества составляющих веществ, входящих в равновесную систему, зависят друг от друга, и состав фаз равновесной системы можно определить, зная концентрации лишь части составляющих веществ. Составляющие вещества, концентрации которых определяют состав фаз данной равновесной системы, называются независимыми составляющими, или компонентами XE "Компонент"  системы. В качестве компонентов могут быть выбраны любые составляющие вещества.

Свойства системы определяются не тем, какие именно вещества выбраны в качестве компонентов, а их числом, т.е. числом компонентов. Число компонентов совпадает с числом составляющих при отсутствии химических реакций, и меньше его при протекании реакций. Число компонентов XE "Компонент:число компонентов"  равно числу составляющих веществ системы минус число уравнений, связывающих концентрации этих веществ в равновесной системе. Другими словами, число компонентов равно наименьшему числу составляющих, достаточных для определения состава любой фазы системы.

Гетерогенная система находится в равновесии, когда: 

1) температура всех сосуществующих фаз одинакова (термическое равновесие);

2) давление во всех сосуществующих фазах одинаково (механическое равновесие);

3) химические потенциалы каждого из компонентов во всех фазах равны (химическое равновесие).

4.7. Правило фаз Гиббса

Общие закономерности, которым подчиняются равновесные гетерогенные системы, состоящие из любого числа фаз и любого числа компонентов, устанавливаются правилом фаз Гиббса XE "Правило:фаз Гиббса" .

Рассмотрим гетерогенную систему, состоящую из k компонентов, каждый из которых может входить во все f фаз системы. Параметрами, определяющими состояние системы, являются температура, давление, концентрации компонентов в фазах. По условиям термического и механического равновесия
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где верхние индексы обозначают номер фазы.

Для определения состава фазы, состоящей из k компонентов, достаточно задать (k–1) концентраций, так как концентрация какого-либо компонента в данной фазе будет определена, если заданы концентрации остальных компонентов, а для всех f фаз это число равно f(k–1) независимых концентраций.

Ряды равенств (4.71) и (4.72) представляют ряды тождеств, так как температура и давление являются независимыми переменными, определяющими состояние системы. Таким образом, мы имеем общее число независимых переменных равное f(k–1) + 2, где число 2 обозначает независимые переменные T и p. В общем случае это число может быть больше, если на систему действуют другие силы (например, система находится в электрическом поле и т.п.), или меньше, если какой-либо из параметров зафиксирован (постоянная температура или давление).

Исходя из условий химического равновесия, можно записать ряд уравнений, связывающих переменные, так как химический потенциал зависит как от температуры и давления, так и от концентрации компонентов (нижние индексы соответствуют номеру компонента):
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(4.73)

Каждый ряд уравнений (4.73) содержит (f – 1) независимых уравнений для каждого из компонентов, таким образом, для всех k компонентов имеем k(f – 1) независимых уравнений.

Если число независимых переменных равно числу уравнений, их связывающих, т.е.


f(k – 1) + 2 = k(f – 1),
(4.74)

то каждая независимая переменная принимает некоторое строго определенное значение, а вся система может существовать только при этом сочетании температуры, давления и концентрации компонентов во всех фазах.

Если число независимых переменных больше числа уравнений связи, то их разность 


s = f(k – 1) + 2 – k(f – 1)
(4.75)

показывает, скольким переменным можно придавать произвольные значения при данном числе фаз.

Величина s называется числом термодинамических степеней свободы системы, или, сокращенно, числом степеней свободы XE "Число:степеней свободы" . Эту величину называют также вариантностью системы XE "Вариантность системы" . Если система имеет одну степень свободы, говорят, что она моновариантна, две – бивариантна и т.д. При отсутствии степеней свободы (s = 0) систему называют нонвариантной, или инвариантной.

Уравнение (4.75) после преобразования принимает вид:


s = k – f + 2.
(4.76)

Это уравнение называется правилом фаз Гиббса: число степеней свободы равновесной термодинамической системы, на которую из внешних факторов влияют только давление и температура, равно числу компонентов системы плюс два минус число фаз.

Во многих случаях при изучении равновесий в гетерогенных системах один из параметров ( р или Т) или оба остаются неизменными, тогда 


s = k – f + 1       или    s = k – f .
(4.77)

Если же на систему, кроме давления и температуры, влияют другие факторы (например, электрическое или магнитное поле), то в уравнении (4.76) вместо числа 2 нужно брать число 3 или большее.
ГЛАВА 5. ТЕРМОДИНАМИКА ОДНОКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМ

5.1. Термодинамические потенциалы идеальных газов

Как уже отмечалось, в идеальном газе отсутствуют силы межмолекулярного взаимодействия, а уравнением состояния является уравнение Менделеева – Клапейрона XE "Уравнение:Менделеева – Клапейрона" 

pV = nRT,
(5.1)

где R – универсальная газовая постоянная, представляющая собой работу расширения газа при повышении температуры на 1 К, n – число молей газа.

Так как внутренняя энергия идеального газа не зависит от объема и давления, а является лишь функцией температуры, то на основании уравнения (2.7) после его интегрирования получим для внутренней энергии при любой температуре T:


UТ = Uо + сV (Т – Тo).
(5.2)

Энтальпия идеального газа, как и внутренняя энергия, также зависит только от температуры. Так как, по определению, H = U + pV, а для 1 моля газа pV = RT и (ср – сV) = R, то


Н = Uо + ср (Т – Тo).
(5.3)

Изохорный и изобарный потенциалы идеального газа при постоянной температуре определяются интегрированием уравнений (4.28) и (4.34). Для одного моля идеального газа при T = const


dF = – pdV = – 
[image: image168.wmf]V
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dV,
(5.4)

откуда после интегрирования получаем


F = F(Т) – RTlnV.
(5.5)

Для изобарного потенциала


dG = Vdp = 
[image: image169.wmf]p

RT

dp,
(5.6)

откуда


G = G(Т) + RT lnp.
(5.7)

Величины F(T) и G(T) в уравнениях (5.5) и (5.7) представляют собой константы интегрирования, зависящие от температуры, но их значения неизвестны, а поэтому и величины F и G остаются неопределенными. Однако на практике обычно важно знать не абсолютные значения термодинамических потенциалов, а их изменения в том или ином процессе, и приведенные уравнения позволяют рассчитывать эти изменения. Например, при изотермическом расширении (сжатии) моля идеального газа изменение изобарного потенциала будет равно


(G = G2 – G1 = G(Т) + RTlnp2 – G(Т) – RTlnp1 = RTln(р2/р1).
(5.8)

Постоянные G(T) сокращаются, так как при заданной температуре они одинаковы при любых давлениях.

5.2. Реальные газы. Летучесть

Уравнения для термодинамических потенциалов реальных газов также можно, в принципе, получить на основании уравнений состояния. Однако в действительности мы не имеем уравнения состояния реального газа, которое описывало бы связь между параметрами состояния при любых условиях. Единственным теоретически обоснованным уравнением для реальных газов является уравнение со XE "Уравнение:состояния газа"  вторым вириальным коэффициентом XE "Коэффициент:вириальный" 

pV = RT(1 + В/V),
(5.9)

где


В = Во + (/Тn – (/Тm.
(5.10)
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Рис. 5.1. Изотермы реальных газов
 (Т1< Т2 < Ткр < Т3)

Это уравнение выведено методами статистической механики и имеет большое теоретическое значение, но не представляет существенного практического интереса вследствие сложности определения B и правильности уравнения только при малых отклонениях от законов идеального газа.

Широко известно уравнение Ван-дер-Ваальса XE "Уравнение:Ван-дер-Ваальса" :

          (р + а/V2)(V –b) = RT,            (5.11)

которое характеризует не только изменения состояния газа, но и жидкости. Постоянные a и b для каждого газа вычисляются из его критических параметров. Однако количественно это уравнение не всегда отвечает экспериментальным данным, а опытные значения a и b в обычных условиях примерно в два раза меньше рассчитанных. Уравнение также непригодно для высоких давлений.

Наиболее удовлетворительные результаты дает уравнение Битти – Бриджмена XE "Уравнение:Битти – Бриджмена" :


pV2 = RT [V + Во(1 – b/V)] /(1 – с/VT3) – Ао(1 – а/V),
(5.12)

где a, b, c, A , B – эмпирические константы, характерные для каждого газа.

В настоящее время известно более 150 уравнений состояния газов, большинство из которых является эмпирическими, и применимы лишь в определенном интервале температур и давлений. Кроме того, применение таких уравнений приводит к сложным формулам для термодинамических потенциалов, зачастую непригодных для проведения практических расчетов.

Г. Льюис предложил метод расчета термодинамических характеристик реальных газов, основанный на том, что для них формально сохраняются те же соотношения, что и для идеальных газов, но вместо давления вводится новая функция f – термодинамическая летучесть XE "Летучесть"  (или фугитивность XE "Фугитивность" ), более кратко – летучесть.

Для изобарного потенциала постулируется для моля газа 


G ( G(Т) + RTlnf.
(5.13)

Дополнительно вводится условие, согласно которому по мере уменьшения давления величина летучести приближается к величине давления:


lim f/р ( 1   при р ( 0.
(5.14)

Из (5.13) следует, что для изотермического процесса


(G = G2 – G1 = RTln(f2/f1).
(5.15)

Значения f нужно найти для каждого реального газа при различных давлениях и температурах. Основой для вычисления летучести являются уравнения (5.13) и (5.14).

Продифференцируем уравнение (5.13) по давлению при T = const:


((G/(р)Т = RT((lnf/(р)Т.
(5.16)

Так как ((G/(р)Т =V, то из уравнения (5.16) получим:


dlnf = 
[image: image171.wmf]RT

V

dp.
(5.17)

Интегрирование в пределах между состояниями 1 и 2 дает:
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Для аналитического решения этого уравнения необходимо знать зависимость объема реального газа от давления (например, по уравнению Ван-дер-Ваальса), и подставить ее в подинтегральное выражение.

Более точным является метод, основанный на графическом нахождении интеграла. Для этого экспериментально определяют объем, занимаемый молем газа при разных давлениях при заданной температуре и строят график зависимости V от p. Величину интеграла определяют как площадь под полученной кривой.

Другой способ заключатся в том, что вначале находят объемную поправку, характеризующую степень отклонения объема реального газа от вычисленного по уравнению Менделеева – Клапейрона:


( =
[image: image173.wmf]p

RT

 – V.
(5.19)

Тогда уравнение (5.18) можно записать в виде
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При р1 ( 0  летучесть  f1 ( р1 и, отбрасывая индекс 2, получаем:


lnf = lnp – 
[image: image175.wmf]ò

p

dp

RT

0

1

a

.
(5.21)


[image: image176.wmf]ò

1

0

p

dp

a

p

T

3

a

p

1

T

2

T

1

T

4

Рис.5.2. Зависимость объемной поправки
 от давления (Т1< Т2< Т3< Т4)
Для определения f строят график зависимости ( =( (р) (рис. 5.1) и графическим интегрированием находят второй член справа уравнения (5.21) при разных величинах давлений.

Летучесть при больших давлениях и низких температурах сильно отличается от давления, например, при T=273 К и p=1200 атм fСО = 2663, а для азота при T = 198 К и p=6000 атм f = 2•106.

Летучесть можно определить как давление, которое должен производить идеальный газ, чтобы оказывать такое же действие, как и реальный газ. С приближением реального газа к идеальному состоянию f по величине приближается к p, и для идеального газа обе величины становятся одинаковыми. Отношение f/p называют коэффициентом летучести XE "Коэффициент:летучести"  или коэффициентом активности XE "Коэффициент:активности" :


( =f/р.
(5.22)

При малых величинах ( и малых давлениях можно считать ( постоянной, тогда


lnf = lnp – 
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Показательную функцию можно разложить в ряд, ограничившись двумя членами разложения, в результате чего получим:
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где pид – давление, которое имел бы идеальный газ, если бы он занимал тот же объем V, что и реальный газ при заданной температуре.

Описанные методы расчета летучести требуют экспериментального определения объема газа при разных давлениях и температурах. Во многих случаях такие данные отсутствуют, и тогда можно воспользоваться обобщенным методом расчета, основанным на принципе соответственных состояний XE "Принцип:соответственных состояний" . Если выражать свойства газов не через p, V, T, а с помощью безразмерных единиц – приведенных параметров XE "Приведенные параметры"  – приведенного давления ( = р/ркр, приведенного объема ( = V/Vкр, и приведенной температуры ( = Т/Ткр , то можно получить приведенное уравнение состояния ( ((, (, () =0, в которое не входит ни одна из величин, характеризующих данное вещество. Согласно принципу соответственных состояний, при одинаковых приведенных параметрах различные реальные газы имеют ряд одинаковых свойств, в том числе и коэффициенты летучести. 
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Рис. 5.3. Схематическое изображение зависимости 
коэффициентов летучести от приведенного давления 
при разных приведенных температурах

Таким образом, достаточно получить данные о коэффициентах летучести одного газа при различных приведенных давлениях и температурах и эти данные можно использовать для расчетов летучести других газов. Однако, следует отметить, что принцип соответственных состояний является приближенным и строго не выполняется.

5.3. Стандартное состояние

Изобарный потенциал реального газа выражается уравнением (5.13), в котором G(T) – постоянная интегрирования, абсолютную величину которой определить невозможно. Итак, нужно ввести некоторое стандартное состояние XE "Стандартное состояние"  как начало отсчета G. Поскольку при р ( 0 летучесть реального газа f ( р, то за стандартное состояние можно было бы взять этот нижний уровень. Но такой выбор практически неудобен, так как при р ( 0 изменение потенциала, по уравнению (5.15), (G ( (.

Поэтому за стандартное состояние индивидуального газа при заданной температуре принимается гипотетическое состояние идеального газа, летучесть которого равняется единице, а энтальпия равняется энтальпии реального газа при этой же температуре и нулевом давлении. За единицу давления принимается 1 бар = 1,000.105 Па.

Переход газа из любого состояния в стандартное схематически изображен на рис. 5.4. Если реальный газ находится при данной температуре под давлением р (точка а), проведем изотермическое расширение до бесконечно малого давления (р ( 0), а потом сжатие по изотерме идеального газа к р = 1 (точка о). Это и будет стандартное состояние, в котором f о = р = 1.

Для идеального газа всегда f = р и f o = 1 при любой температуре. Для реального газа при р = 1 его состояние мало отличается от стандартного, то есть можно считать, что практически эти состояния совпадают. Итак, уравнения (5.13), с учетом стандартного состояния, можно записать:

G – Go(Т) = RTlnf/f o = RTlna.
(5.26)
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Рис. 5.4. Переход в стандартное состояние (1 – изотерма реального газа,
 2 – изотерма идеального газа)

Отношения летучести  в данном состоянии к f o называется активностью XE "Активность" 

 XE "Активность"  a = f/f o. Поскольку для газов f o =1, то для них f  = а.

Для конденсированных фаз (индивидуальной жидкости или твердого тела) в качестве стандартного выбирается реальное состояние вещества при р = 1 при заданной температуре. Жидкость или твердое тело находятся в равновесии с насыщенным паром; таким образом, можно определять свойства коденсированной фазы через свойства насыщенного пара. Влияние давления на летучесть такой фазы описывается уравнением (5.18). Поскольку сжимаемость жидкости или твердого тела очень мала, то практически можно считать, что V = const. Тогда
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5.4. Зависимость летучести от температуры XE "Летучесть:зависимость от температуры" 
Продифференцируем уравнение (5.26) по температуре при р = const, принимая во внимание, что летучесть зависит от температуры:
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или в соответствии с уравнением (5.26):



[image: image185.wmf]p

p

p

p

T

f

RT

T

f

RT

T

G

T

G

T

G

T

G

÷

÷

ø

ö

ç

ç

è

æ

¶

¶

-

÷

ø

ö

ç

è

æ

¶

¶

+

-

=

÷

÷

ø

ö

ç

ç

è

æ

¶

¶

-

÷

ø

ö

ç

è

æ

¶

¶

o

o

o

ln

ln

.
(5.29)

Поскольку G = H – TS, а ((G/(T)p = –S (уравн. 4.32), то G = H + T((G/(T)p и
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В стандартном состоянии при любой температуре f o =1 и ((ln f o/(T)p = 0. Подстановка этого значения и уравнения (5.30) в уравнение (5.29) дает:
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где Но и Н – энтальпии газа в стандартном и реальном состояниях, а их различие определяет изменение энтальпии при изотермическом изменении давления от заданного к стандартному.

Если предположить, что это различие не зависит от температуры, то интегрирование уравнения (5.31) дает:
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Изменение энтальпии можно рассматривать как затраты энергии на преодоление сил взаимодействия при переходе от реального к идеальному состоянию.

5.5.Фазовые превращения. Уравнение Клаузиуса – Клапейрона.

Индивидуальное вещество может находиться в газообразном, жидком или твердом (в различных кристаллических модификациях) состояниях. В равновесной системе, состоящей из нескольких фаз чистого вещества, возможны переходы из одной фазы в другую – плавление, испарение, сублимация, переход из одной кристаллической модификации в другую. Эти процессы характеризуются определенным тепловым эффектом, скачкообразным изменением объема и энтропии при непрерывности изобарного потенциала. Их называют фазовыми переходами XE "Фазовые переходы:первого рода"  первого рода, или агрегатными превращениями.

Рассмотрим равновесный переход одного моля вещества из одной фазы 1 в другую 2 при постоянных давлении и температуре. В таком процессе производится только работа расширения и изменение внутренней энергии будет равно


U2 – U1 = Т(S2 – S1) – р(V2 – V1),
(5.33)

или

U2 – TS2 + pV2 = U1 – TS1 + pV1.
(5.34)

Левая и правая суммы равенства равны, по определению, изобарным потенциалам G2 и G1 моля вещества в сосуществующих фазах, т.е. изобарные потенциалы единицы массы вещества в двух фазах, находящихся в равновесии, равны между собой:


G2 = G1.
(5.35)

Изменение температуры (или давления) приводит к нарушению равновесия, и новое равновесие устанавливается при другом давлении (или температуре). При этом изобарные потенциалы фаз изменяются:


dG1 = –S1dT + V1dp,
(5.31)


dG2 = –S2dT + V2dp.
(5.32)

Но в новых условиях остаются справедливыми условия равновесия (5.35) и 
G2 + dG2 = G1 + dG1, т.е. dG2 = dG1 и после вычитания уравнений получим


(V2 – V1) dp = (S2 – S1) dT,
(5.38)

или
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Так как фазовые превращения представляют собой равновесный изотермический процесс, то изменение энтропии


(S = S2 – S1 =
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где (Нф.п. – изменение энтальпии при фазовом переходе (теплота фазового перехода). После подстановки уравнения (5.40) в (5.39) получим:
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Уравнение (5.41) называется уравнением Клаузиуса – Клапейрона XE "Уравнение:Клаузиуса – Клапейрона"  и приложимо ко всем агрегатным превращениям индивидуальных веществ.

Рассмотрим некоторые частные случаи использования уравнения Клаузиуса – Клапейрона для фазовых переходов первого рода.

Плавление. В процессе плавления происходит поглощение тепла, т.е. всегда (Нпл > 0. В подавляющем большинстве случаев мольный объем жидкости больше мольного объема твердого тела, т.е. V2 > V1, и для процессов плавления в соответствии с уравнением (5.41) dp/dT > 0. Это значит, что при повышении давления температура плавления веществ обычно увеличивается. Исключением является вода (плотность льда меньше плотности жидкой воды), висмут, галий и некоторые другие вещества, для которых V2 < V1, поэтому для них dp/dT < 0 и их температура плавления падает при повышении давления.

Испарение. Теплота испарения, как и теплота плавления, всегда положительна. Объем газа (пара) также всегда больше объема жидкости, поэтому всегда dp/dT > 0, т.е. при повышении внешнего давления температура кипения жидкости повышается или при повышении температуры давление насыщенного пара над жидкостью возрастает.

При температурах, далеких от критических, объем газа во много раз больше объема жидкости, поэтому последним можно пренебречь и считать в уравнении (5.41) V2 – V1 = Vгаз. В этих же условиях пар можно рассматривать как идеальный газ, объем которого V = RT/p. Обозначим теплоту испарения (Н = (, и после соответствующих подстановок в (6.9) получим:
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или после разделения переменных
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Уравнение (5.43) является частным случаем уравнения Клаузиуса – Клапейрона и выражает зависимость давления насыщенного пара над жидкостью от температуры. Если считать, что в небольшом температурном интервале теплота испарения не зависит от температуры, то интегрирование этого уравнения дает:


lnp = – 
[image: image195.wmf]RT
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(5.44)

т.е. логарифм давления насыщенного пара является линейной функцией обратной величины температуры. Интегрирование уравнения (6.5) в пределах от p1 до p2 и от T1 до T2 дает
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Рис. 5.5. Зависимость lnp от 1/Т для насыщенного пара

Теплоты испарения жидкостей зависят от температуры, особенно сильно вблизи критической температуры, где ( = 0, поэтому последние два уравнения являются приближенными. Для точных вычислений необходимо учесть температурную зависимость ( по уравнению Кирхгоффа, используя данные о теплоемкостях жидкости и пара.

Теплоты испарения жидкостей связаны с их нормальными температурами кипения. По правилу Трутона XE "Правило:Трутона" , мольные энтропии испарения различных жидкостей при нормальных температурах кипения одинаковы:


(Sвип = 
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Правило Трутона приближенно выполняется для углеводородов и их производных, эфиров и других классов неполярных веществ, но не выполняется для полярных и ассоциированных жидкостей (вода, спирты и т.п.).

Более точным является правило Гильдебранда XE "Правило:Гильдебранда" , согласно которому энтропии испарения жидкостей равны между собой при температурах, для которых мольные объемы насыщенного пара одинаковы. При этом изменение энтропии (S составляет 80 – 90 Дж моль–1.К при V = 49,5 л/моль.

Кроме рассмотренных, существуют также фазовые переходы второго рода XE "Фазовые переходы:второго рода" , для которых характерно не только равенство изобарных потенциалов, но и равенство объемов и энтропий сосуществующих фаз:


(G = 0;   (V = 0;   (S = 0.
(5.47)

Такие превращения не сопровождаются тепловым эффектом, но характеризуются изменением теплоемкости, коэффициента теплового расширения, сжимаемости. К ним относятся переходы ферромагнитных тел в парамагнитные при температуре, называемой точкой Кюри, переходы металлов в сверхпроводящее состояние, превращение гелия I в гелий II и т.п.

5.6.Диаграммы состояния.

Как уже отмечалось, индивидуальное вещество может существовать в нескольких агрегатных состояниях, т. е. образовывать несколько фаз. Например, вода, кроме жидкой и газообразной фаз, образует еще шесть модификаций льда, твердая сера имеет ромбическую и моноклиническую модификации и т.п. Однако, максимальное число равновесно сосуществующих фаз обычно меньше общего числа возможных фаз. Это максимальное число можно определить по правилу фаз Гиббса (4.57):


f = k + 2 – s.
(5.48)

Так как f максимально при s = 0, а k = 1, то максимальная величина f = 3, т.е. одновременно в однокомпонентной гетерогенной системе может находиться в равновесии не более трех фаз.

В общем случае нам не известны уравнения состояния отдельных фаз, поэтому зависимость между переменными, определяющими состояние системы, устанавливается при экспериментальном измерении температуры, давления и концентраций или объемов равновесных систем.

Эти данные используют для построения диаграмм состояния, которые являются графическим выражением этих зависимостей.

В случае однокомпонентной системы в уравнение состояния входит три переменных: температура T, давление p и концентрация c; или T, p и мольный объем V. Для графического изображения связи между T, p и V необходимо использовать систему координат из трех взаимно перпендикулярных осей, каждая из которых соответствует одной из переменных. Любое состояние системы отображается в такой системе координат одной точкой, которая называется фигуративной точкой XE "Фигуративная точка" .

Совокупность этих точек дает диаграмму (рис. 5.6), состоящую из нескольких поверхностей, определенным образом расположенных в пространстве. Точки вне этих поверхностей не имеют физического смысла, так как любая фаза при заданных давлении и температуре имеет строго определенный объем, т.е. каждому сочетанию T и p соответствует единственно возможное значение V для данной фазы. Исключением являются точки на поверхностях, соединяющих границы двух фазовых поверхностей. В этом случае фигуративная точка описывает средний мольный объем вещества во всей системе.
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Рис. 5.6. Схематическое изображение объемной диаграммы состояния
однокомпонентной системи и ее проекций на плоскости

Подобные объемные диаграммы, позволяющие проследить за изменением всех переменных в уравнении состояния, называют полными диаграммами состояния. Построение полных диаграмм трудоемко, а работать с ними неудобно, поэтому на практике обычно используют проекции полной диаграммы на одну из плоскостей, проходящих через оси координат. Наиболее употребительными параметрами, определяющими условия существования системы, являются T и p, они хорошо поддаются измерению и регулированию. Поэтому чаще всего пользуются проекциями на плоскость T – p. Откладывая значения этих двух переменных по двум осям прямоугольной системы координат, получают двумерную (плоскую) диаграмму. Каждая фигуративная точка на плоскости выражает условия (T и p), при которых находится система. Это позволяет разбить всю плоскую диаграмму на отдельные области, каждая из которых охватывает все возможные сочетания Т и р, отвечающие равновесному существованию определенной фазы (рис. 5.6). На рисунке область газ отвечает условиям существования газообразной фазы, область жидк. – жидкой фазы и область тв. – твердой фазы. Пограничные линии Ок, Оа, Оо принадлежат обеим соприкасающимся областям и каждая точка на этих линиях может отвечать как совместному сосуществованию обеих фаз, так и наличию только одной из фаз. Это обусловлено тем, что любой фазовый переход при постоянных T и p сопровождается изменением энтальпии. Поэтому, например, в точке a жидкость и кристаллы сосуществуют лишь в том случае, когда энтальпия системы выше энтальпии твердого состояния, но ниже энтальпии жидкости, т.е. когда фазовый переход еще не завершен. Если же фазовый переход еще не начинался или уже завершен, система представляет одну фазу.

В тройной точке O также возможно сосуществование в равновесии всех трех фаз, но возможно также сосуществование двух каких-либо фаз или наличие только одной фазы.

В соответствии с правилом фаз в каждой из областей система имеет две степени свободы, т. е. можно произвольно менять давление и температуру без изменения фазового состава системы. Если фигуративная точка системы лежит на какой-либо из разделяющих линий и соответствует равновесному сосуществованию двух фаз, то система является моновариантной, т.е. две фазы могут оставаться в равновесии только при произвольном изменении или температуры или давления. При изменении T давление должно приобретать строго определенное значение и наоборот, т.е. фигуративная точка системы должна перемещаться по разделяющей линии.

Три фазы могут находиться в равновесии только при строго определенных значениях T и p, соответствующих тройной точке O, и в этих условиях система является инвариантной (s = 0).

Разделяющие кривые на диаграмме отражают условия агрегатных превращений вещества и описываются уравнениями Клаузиуса – Клапейрона XE "Уравнение:Клаузиуса – Клапейрона"  для соответствующих переходов. Поэтому кривая Oa, соответствующая процессу плавления вещества, для воды, висмута, галия будет иметь наклон влево в отличие от большинства других веществ, для которых мольный объем жидкости больше объема твердого вещества.

Кривая равновесия жидкость – газ Oк заканчивается в критической точке к. Выше критической температуры вещество может существовать только в газообразном состоянии при любых давлениях.

5.7. Энантиотропные и монотропные превращения

Как уже говорилось выше, вещества в твердом состоянии могут иметь разные кристаллические модификации. Поэтому на диаграммах состояния должны появляться области, соответствующие существованию этих модификаций. На рис. 5.7 схематически показана диаграмма состояния серы.
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Рис. 5.7. Схематическая диаграмма 
состояния серы

Сплошные линии делят диаграмму на четыре области, которые отвечают условиям равновесного существования пара, жидкости и двух кристаллических модификаций – серы ромбической и серы моноклинной. Линии отвечают условиям, при которых возможно равновесное сосуществование двух соответствующих фаз. В точках A, B и C в термодинамическом равновесии находятся три фазы. Кроме того, существует еще одна тройная точка о, в которой могут сосуществовать перегретая ромбическая сера, переохлажденная жидкая сера и пар, пересыщенный относительно пара, равновесного с моноклинной серой.

Химические потенциалы трех фаз при температуре и давлении, отвечающих точке о, одинаковы. Благодаря этому три термодинамически неустойчивые фазы образуют метастабильную систему, т.е. систему, находящуюся в состоянии относительной устойчивости. Метастабильность XE "Метастабильность"  заключается в том, что ни одна из трех фаз не стремится перейти в другую, но при длительной выдержке или внесении кристаллов моноклинной серы все три фазы переходят в моноклинную серу, которая является единственной термодинамически устойчивой фазой в этих условиях.

Метастабильные тройные точки могут давать только те вещества, которые образуют несколько кристаллических модификаций. Метастабильными являются также равновесия между двумя фазами, которым соответствуют кривые оA, оB и оC.

Если одна кристаллическая модификация при повышении температуры должна перейти в другую, то возможен некоторый перегрев выше температуры устойчивого равновесия. Это объясняется тем, что переход из одной кристаллической модификации в другую затруднен.

Перегретая модификация должна быть некоторое время выдержана при достигнутой температуре для того, чтобы произошла перестройка кристаллической решетки. Если же кристаллы достигли температуры плавления, то дальнейший подвод тепла приводит к немедленному разрушению решетки.

Химические потенциалы серы ромбической и серы моноклинной могут быть выражены через давления равновесных с ними паров:


(р = (о + RT lnpр   и   (м = (о + RT lnpм.
(5.49)

Так как (о имеет одно и то же значение, следовательно, химический потенциал будет больше у той модификации серы, давление насыщенных паров которой выше.

Кривая давления пара ромбической серы EAо и кривая давления пара моноклинной серы DAC пересекаются в точке A, соответствующей температуре 95,5 С и лежащей ниже кривой давления пара над жидкостью кCо. При температурах ниже 95,5 С давление пара моноклинной серы выше давления пара ромбической серы. Поэтому при температуре, например, Т1 возможен самопроизвольный переход Sм ( Sр.

При температурах выше 95,5 С, например, Т2 давление пара выше у серы ромбической и превращение должно идти в обратном направлении: Sм ( Sр. Взаимные превращения двух кристаллических модификаций, которые могут протекать самопроизвольно в прямом и в обратном направлениях в зависимости от условий, называются энантиотропными превращениями XE "Энантиотропные превращения" .
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Рис. 5.8. Схема зависимости давления пара от температуры 
при монотропних превращениях
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Рис. 5.9. Диаграмма состояния фосфора (схема)
Бывают случаи, когда кривые зависимости давления паров от температуры для двух кристаллических модификаций должны пересечься выше кривой давления пара над жидкостью (рис. 5.8). Поскольку кристаллы нельзя перегреть выше их точки плавления, обе модификации плавятся соответственно в точках А и В. Диаграмма показывает, что давление пара модификации I во всей области существования кристаллов выше давления пара модификации II, а следовательно, самопроизвольные превращения возможны лишь в направлении I ( II, например, после того, как из жидкой фазы, переохлажденной до температуры T1 , выделится модификация I. Точка пересечения O не может получена экспериментально, а находится графически путем продолжения опытных кривых AC и BD.

Взаимные превращения кристаллических фаз, которые могут протекать самопроизвольно лишь в одном направлении, называются монотропными.

Примером диаграммы, описывающей монотропные переходы XE "Монотропные превращения" , может служить диаграмма состояния фосфора, схематически приведенная на рис. 5.9.

Кривые давления паров неустойчивых фаз обозначены на диаграмме пунктиром. Точка o соответствует устойчивому сосуществованию жидкого фосфора, твердого фиолетового фосфора и парообразного фосфора. Точки E и D соответствуют неустойчивому сосуществованию трех фаз; точка D – двух модификаций фосфора белого (I b II) и пара; точка E – белого фосфора I, переохлажденного жидкого фосфора и пара. Вся область слева от кривых BOA соответствует устойчивому твердому фиолетовому фосфору.

Диаграмма состояния фосфора представляет собой пример системы, в которой могут происходить как монотропные превращения (фосфора белого I в фосфор фиолетовый), так и энантиотропные превращения (фосфора белого I в фосфор белый II, хотя оба они являются неустойчивыми модификациями по сравнению с фиолетовым фосфором).

ГЛАВА 6. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ХАРАКТЕРИСТИКИ МНОГОКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМ

6.1. Растворы. Основные понятия и определения

Любая многокомпонентная система может быть гомогенной (однофазной) или гетерогенной. Каждая фаза гетерогенной системы может состоять как из одного, так и из нескольких компонентов.

Раствором XE "Раствор"  называют гомогенную систему, состоящую не менее чем из двух компонентов, содержание которых можно непрерывно изменять в определенных пределах. Другими словами, раствор – двух- или многокомпонентная фаза переменного состава.

По агрегатному состоянию растворы разделяют на газообразные (газовые смеси), жидкие и твердые. Компоненты раствора принято разделять на растворитель и растворенные вещества. Такое разделение условно, так как с термодинамической точки зрения все компоненты раствора равноправны. Обычно растворителем называют компонент, содержащийся в наибольшем количестве. Если же один из компонентов раствора – жидкость, а другие – газы или твердые вещества, то растворителем считают жидкость, не зависимо от ее количества.

Одними из основных параметров, определяющих состояние раствора, являются концентрации, т. е. относительные содержания компонентов в растворе. Поскольку содержание компонента в растворе можно выражать в различных единицах, то и состав раствора можно представлять различными способами. В физической химии наиболее употребительными являются следующие способы выражения состава растворов:

Мольная доля XE "Мольная доля"  компонента xi – число молей данного компонента nі в одном моле раствора:


хі = nі / (nі.  
(6.1)

Из уравнения (6.1) следует, что всегда (хі = 1. Иногда используются также мольные проценты, т.е. число молей данного компонента в 100 молях раствора (100 хі).

Молярность XE "Молярность"  – число молей компонента в единице объема раствора:


с = nі /V.
(6.2)

Чаще всего в качестве единицы объема берется 1 дм3 (1 л) раствора.

Моляльность XE "Моляльность"  – число молей растворенного вещества в 1000 г растворителя:


m =1000nі /w = 1000nі /n1M1,
(6.3)

где w – масса растворителя в г, n1 и M1 – число молей и молярная масса растворителя.

Иногда используют и другие способы выражения состава растворов – массовые доли и массовые проценты, объемные доли и проценты, мольные отношения и т.д.

Способность веществ растворяться друг в друге характеризуется растворимостью. Количественно растворимость XE "Растворимость"  определяется как содержание вещества в его насыщенном растворе XE "Раствор:насыщенный" . Насыщенным по отношению к данному веществу является раствор, в котором растворенное вещество находится в равновесии с его чистой фазой, что соответствует равенству химических потенциалов компонента в растворе и в индивидуальном состоянии (если твердое вещество образует кристаллосольваты – то в равновесии с кристаллосольватом). В зависимости от природы компонентов и внешних условий растворимость может меняться в очень широких пределах – от неограниченной растворимости, когда вещества образуют раствор при любых соотношениях, до практической нерастворимости друг в друге.

6.2. Парциальные мольные величины

Любое экстенсивное свойство раствора (объем, внутренняя энергия, теплоемкость и т.д.) зависит от его состава. Изменение какого-либо свойства зависит от количества добавляемого в раствор вещества. По изменению общего свойства раствора в целом (например, объема раствора) можно судить о значении данного свойства вещества в растворе заданного состава. Количество добавляемого вещества должно быть таким, чтобы состав раствора не изменялся. Это можно осуществить, добавляя 1 моль вещества к бесконечно большому количеству раствора или добавляя бесконечно малое количество вещества к конечному количеству раствора, а затем пересчитать полученное изменение свойства на 1 моль вещества.

Изменение экстенсивного свойства раствора постоянного состава при введение в него 1 моля компонента при постоянных температуре и давлении называется парциальной мольной величиной XE "Парциальная мольная величина"  этого компонента 
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где Z – какое-либо экстенсивное свойство раствора – U, Н, S, V, ср и другие; Z – соответствуещее парциальное мольное свойство системы, т.е. 
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В термодинамике многокомпонентных систем парциальные мольные величины играют ту же роль, что и мольные величины в термодинамике однокомпонентных систем. Рассмотрим, например, какие-либо свойства Z, y и x чистого вещества, связанные уравнением


у = (Z/(х.
(6.5)

В соответствии с уравнением (6.4) получим для парциального мольного свойства:
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(6.6)

Например, 
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Таким образом, для компонентов раствора справедливы те же соотношения, что и для чистых веществ, но только вместо мольных свойств необходимо использовать парциальные мольные свойства. При этом нужно обратить внимание на то, что парциальные мольные величины выражают изменения свойств, поэтому они могут иметь как положительные так и отрицательные значения в отличие от мольных величин.

Кроме того, нельзя отождествлять парциальные мольные величины 
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 с химическими потенциалами (і. Последние представляют собой производные от термодинамических потенциалов при постоянстве их естественных переменных, а парциальные мольные величины всегда определяются при постоянных p и T. Только парциальный мольный изобарный потенциал 
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 является химическим потенциалом:
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В случае бинарных растворов часто используются кажущиеся мольные величины XE "Кажущиеся мольные величины" . Обычно они определяются для растворенного вещества в предположении, что свойства растворителя при изменении состава раствора остаются неизменными:
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где 
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и n2 – кажущаяся мольная величина и число молей растворенного вещества, n1 и 
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 – число молей и мольное свойство растворителя.

Связь между истинными значениями парциальных мольных величин и кажущимися мольными свойствами можно установить, исходя из уравнения (6.8):


Z = n2(z + n1
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откуда
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6.3. Основные уравнения для парциальных мольных величин

Общее изменение свойства раствора при изменении его состава складывается из изменений, вносимых каждым из компонентов:

dZ = 
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    (6.11)

откуда следует, что


dZ = 
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или в общем виде


dZ = (
[image: image232.wmf]i

Z

__

dni.
(6.13)

Если при p, T = const состав раствора не изменяется, то и парциальные мольные величины постоянны. Интегрируя уравнение (6.13) от 0 до ni при 
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 = const, что означает прибавление всех компонентов в пропорции, соответствующей их соотношению в исходном растворе, получим уравнение


Z = (
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константа интегрирования которого равна нулю, так как n1 = n2 =...= nk = 0 и величина Z = 0.

Для одного моля раствора уравнение (6.14) принимает вид:


dZ = (
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и после интегрирования


Z = (
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Если состав раствора изменяется, то все величины ni и 
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 являются переменными, и дифференцирование уравнений (6.14) или (6.16) дает:
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или для одного моля раствора
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Совместное решение уравнений (6.13) и (6.17) или уравнений (6.15) и (6.18) дает:


(ni d
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Уравнения (6.19) называются уравнениями Гиббса – Дюгема XE "Уравнение:Гиббса – Дюгема" . Они устанавливают связь между свойствами компонентов в растворе.

Для 1 моля бинарного раствора уравнение (6.19) принимает вид:


х1 d
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(6.20)

Так как х1 + х2 = 1, то принимая за независимую переменную x2, это уравнение можно записать в виде
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(6.21)

или после преобразования
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Из уравнения (6.22) следует, что:

1) производные 
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всегда имеют обратные знаки, т.е. если при изменении x2 парциальная мольная величина одного из компонентов увеличивается, то для другого компонента она уменьшается;

2) при x1 = x2 = 0,5 наклоны кривых 
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 = f (х2) для обоих компонентов одинаковы по абсолютной величине, но отличаются по знаку;

3) если одна из кривых имеет максимум, то другая кривая при том же составе имеет минимум.

6.4. Термодинамические функции растворов газов (газовых смесей)

Идеальный раствор газов представляет собою смесь идеальных газов, подчиняющихся уравнению Клапейрона – Менделеева.

Внутренняя энергия газовой смеси XE "Внутренняя энергия:газовой смеси"  равна сумме внутренних энергий всех компонентов смеси. Так как в идеальных газах отсутствуют межмолекулярные взаимодействия, то парциальная мольная энергия каждого газа в смеси равна его мольной внутренней энергии 
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. В соответствии с уравнением (6.12) для газовой смеси, содержащей по nі молей каждого компонента, общая внутренняя энергия 
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Энтропия идеального газового раствора XE "Энтропия:идеального газового раствора"  S равна сумме энтропий nі
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 компонентов, каждый из которых занимает весь объем смеси. Для 1 моля каждого из компонентов при заданной температуре
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где Si(T) – сумма членов, отражающих зависимость энтропии только от температуры, т.е. при заданной температуре – это некоторая постоянная для каждого из газов; Vi – объем, приходящийся на 1 моль компонента i, который занимает весь объем V газовой смеси, т.е. Vi = V/nі. Тогда общая энтропия всей газовой смеси 


S = (nі
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где cі = nі /V – концентрация данного газа в растворе.

Для идеального газа
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Подставляя эти значения cі в уравнение (6.25), получим для энтропии идеального газового раствора:


S = (nі Sі (Т) – R(nі ln хі – R(nі ln(р/RT)
(6.27)

или


S = (nі Sі(Т) – R(nі ln рі + R(nі lnRT.
(6.28)

Объединив в этих уравнениях члены, зависящие от температуры и давления или только от температуры, окончательно получим:


S = (nі Sі((Т, р) – R(nі ln хі
(6.29)

или


S = (nі Sі((Т) – R(nі ln рі.
(6.30)

Исходя из определения F = U –TS и используя уравнения (6.23) и (6.25), (6.29) или (6.30), получим уравнения для изохорного потенциала (энергии Гельмгольца):


F = U – TS = (nі
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(6.31)
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Уравнение (6.31) позволяет установить зависимость химического потенциала XE "Химический потенциал:зависимость от концентрации"  компонента от его концентрации в смеси. Для этого необходимо продифференцировать уравнение по nі при постоянных V и T с учетом того, что c сі = nі /V::
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Дифференцирование проводится только по одному члену суммы, содержащему ni , по которому и дифференцируется уравнение:
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Отсюда


(і = 
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Если заменить концентрации c через парциальные давления p или мольные доли x , как было приведено выше, получим уравнения для химического потенциала:


(і = 
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и


(і = 
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(6.38)

Объединив в уравнениях (6.36) – (6.38) все члены, не зависящие от концентрации или парциального давления компонента, получим:


(і = g(Т) + RT ln cі;
(6.39)


(і = g((Т) + RT ln pі;
(6.40)


(і = g((Т, р) + RT ln xі.
(6.41)

Величина химического потенциала не зависит от способа представления состава раствора, поэтому во всех трех уравнениях химический потенциал компонента имеет одно и то же значение при заданных условиях. Первые же члены сумм справа различны: g(T) – это химический потенциал компонента при концентрации, равной единице; g((Т) – химический потенциал компонента при парциальном давлении, равном единице (он равен изобарному потенциалу компонента в чистом виде при p = 1 и температуре T); g((Т, р) – химический (изобарный) потенциал чистого компонента при заданных p и T. Абсолютные значения этих потенциалов неизвестны, так как неизвестны величины 
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В случае смеси реальных газов уравнения для термодинамических потенциалов системы и химических потенциалов компонентов формально могут быть найдены таким же способом, что и для идеальных растворов. При этом нужно учесть зависимость внутренней энергии и энтропии от объема, для чего нужно знать уравнения состояния смеси реальных газов. Эти уравнения состояния известны для немногих смесей, достаточно сложны и являются эмпирическими. Поэтому химические потенциалы и некоторые другие свойства реальных газовых смесей (а также жидких растворов) определяют, применяя метод летучести (см. раздел 5.2).

Парциальная летучесть каждого компонента fі определяется уравнениями, аналогичными уравнениям (5.8), (5.10), (5.13):


(і =(і(Т) + RT ln fі,
(6.42)

а изменение химического потенциала при изменении давления
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где 
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 – парциальный мольный объем компонента, pi – парциальное давление, причем fі ( pі при pі ( 0.

Парциальная летучесть компонента однозначно связана с его химическим потенциалом. Из условия равенства химических потенциалов компонента в равновесных фазах следует также равенство летучестей при однозначном выборе состояния для (і(Т).

После дифференцирования уравнения (6.42) и подстановки величины d(і в уравнение Гиббса – Дюгема (6.19) найдем связь между изменениями парциальных летучестей компонентов раствора при постоянных p и T:


(nі d(і = RT (nі dln fі = 0
(6.44)

или


(nі dln fі = 0      и      (хі dln fі = 0.
(6.45)

Последнее уравнение, являющееся вариантом уравнения Гиббса – Дюгема, часто называется уравнением Дюгема – Маргулеса XE "Уравнение:Дюгема – Маргулеса" .

Так как химический потенциал компонента в равновесной системе во всех фазах одинаков, то в уравнениях (6.44) и (6.45) летучести относятся к компонентам в любой фазе, а числа молей или мольные доли – к какой-либо одной из фаз.
ГЛАВА 8. ГЕТЕРОГЕННЫЕ РАВНОВЕСИЯ 
ТВЕРДОЕ ВЕЩЕСТВО – ЖИДКОСТЬ В БИНАРНЫХ СИСТЕМАХ
8.1. Растворимость твердых тел в жидкостях

Растворимость твердых веществ в жидкостях зависит от природы растворяемого вещества, природы растворителя, температуры, присутствия в растворе других растворенных веществ, в незначительной степени от давления при небольших давлениях. Твердое вещество не может беспредельно растворяться в жидкости – в заданных условиях при достижении определенной концентрации вещество перестанет растворяться, мы получаем насыщенный раствор, растворенное вещество в котором находится в равновесии с твердым веществом. Концентрация вещества в таком растворе и является его растворимостью при заданных условиях. Растворимость XE "Растворимость"  твердых веществ в жидкостях колеблется в очень широких пределах – от практически нерастворимых (например, растворимость иодида серебра в воде при 25 оС менее 1.10–8 моль/л) до очень хорошо растворимых (в 1 л воды при 20 оС растворяется свыше 2 кг нитрата серебра).

Химический потенциал XE "Химический потенциал"  растворенного вещества в насыщенном растворе равен его химическому потенциалу в твердой фазе: 
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Так как
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где 
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 – активность растворенного вещества в насыщенном растворе, то
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или


– RT ln
[image: image290.wmf]н

нас.р

-

2

a

 = 
[image: image291.wmf]o

2

m

 – 
[image: image292.wmf]тв.

2

m

 = (Gо,
(8.4)

где (Gо – изменение стандартной энергии Гиббса при образовании насыщенного раствора.

Процесс растворения условно можно представить состоящим из двух стадий: 1) плавление вещества с затратой теплоты плавления (пл и 2) смешение полученной жидкости с растворителем; если при этом считать, что происходит идеальное смешение, то (Нсм = 0.

Если при расчете a2,нас в качестве стандартного состояния второго компонента принять чистую жидкость, то 
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) равно изменению энергии Гиббса при плавлении одного моля чистого второго компонента при температуре ниже точки плавления, а в уравнении Гиббса – Гельмгольца (4.45) (Gо = (Н + Т(((Gо/(T)р величина (Н равна теплоте плавления (пл. Из уравнений (8.4) и (4.45) получим:
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Из этого уравнения после алгебраических преобразований получим:
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Проинтегрируем это уравнение в пределах от температуры плавления Tпл второго компонента (a2 = 1) до некоторой температуры T < Tпл и текущего значения активности a2,нас, тогда
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т.е. ln
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 линейно зависит от 1/T. Для идеального раствора (a2 = x) имеет место линейная зависимость lnx от 1/T. Уравнение (8.7) называют уравнением Шредера XE "Уравнением:Шредера"  (или логарифмикой Шредера).

Как видно из уравнения (8.7), растворимость твердого вещества тем больше, чем меньше его теплота плавления и чем ниже температура плавления. В уравнение не входят величины, характеризующие растворитель, из чего следует, что идеальная растворимость вещества не зависит от природы растворителя, что на практике встречается очень редко, и уравнение (8.7) лишь качественно выражает температурную зависимость растворимости для реальных систем.

8.2. Температура кипения растворов нелетучих веществ. Эбуллиоскопия XE "Эбуллиоскопия" 
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Рис. 8.1. Зависимость давления пара

растворителя над растворами 
от температуры

Жидкость начинает кипеть, когда давление ее насыщенного пара становится равным внешнему давлению. В случае раствора нелетучего вещества в жидкости пар над раствором содержит лишь чистый растворитель. Давление насыщенного пара над раствором, в соответствии с законом Рауля, будет всегда меньше давления насыщенного пара над чистым растворителем при той же температуре. На рис. 8.1 схематически показаны зависимости давления насыщенного пара над чистым растворителем (кривая АВ) и над растворами разной концентрации (А(В( и А(В() от температуры. Как видно из рисунка, температура кипения раствора Т(, отвечающая точке С( (пересечение кривой А(В( с изобарой внешнего давления pо), всегда выше температуры кипения растворителя Tо при том же давлении (точка C). Очевидно, что разность (Т = Т – То тем больше, чем больше мольная доля x растворенного вещества в растворе.

Найдем количественную зависимость (Т от концентрации в разбавленном растворе, подчиняющемся закону Рауля, при давлении насыщенного пара раствора, равном постоянному внешнему давлению: р1=
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В условиях равновесия химические потенциалы растворителя в растворе и в парах одинаковы:
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откуда
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или
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Изменение состава раствора (x1) приводит к изменению температуры кипения:
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Так как химический  потенциал равен парциальной мольной энергии Гиббса, то ((1 = 
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, и с учетом уравнения (4.36) получим:
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Проинтегрируем это уравнение в пределах от x1 = 1 (чистый растворитель) до x1  (растворитель в растворе) и от Tо (температура кипения чистого растворителя) до T (температура кипения в растворе), в результате получим:
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Повышение температуры кипения (Т = Т – То в разбавленных растворах невелико и приближенно можно принять, что произведение TТо = 
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Заменим мольную долю растворителя x1 через мольную долю растворенного вещества x: lnx1 = ln(1– x). Учитывая, что x – малая величина, можно разложить ln (1– x) в ряд, ограничившись первым членом разложения:


ln(1–x) = – x + ... .
(8.15)

Так как в разбавленных растворах х << х1 и n2 << n1, то 
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где M1 и w1 - молярная масса и масса растворителя в растворе соответственно. Если взять w1 = 1000 г, то величина n2 численно будет равна моляльности m, т.е. x = mM1/1000. Подстановка этого значения в уравнение (8.14) дает
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где Eе – эбуллиоскопическая постоянная XE "Эбуллиоскопическая постоянная" . Как видно из уравнения, эта величина постоянна для определенного растворителя и не зависит от природы растворенного вещества. Формально она равна повышению температуры кипения растворителя в растворе, содержащем 1 моль растворенного вещества в 1000 г растворителя (m = 1) и называется также молярным повышением температуры кипения. В действительности же уравнение (8.17) справедливо лишь для разбавленных растворов и не дает правильных результатов при m, приближающихся к единице, вследствие отклонений от закона Рауля, а также математических упрощений, использованных при выводе уравнения.

Уравнение (8.17) дает возможность вычислить молярную массу растворенного вещества по повышению температуры кипения (Т раствора с известной массовой концентрацией, а также некоторые другие свойства растворов. Метод исследования свойств растворов, основанный на определении повышения температуры кипения носит название эбуллиоскопия (более точное название – эбуллиометрия).

8.3. Выделение твердого растворителя из растворов. Криоскопия XE "Криоскопия"  

Температуру начала кристаллизации растворителя из раствора можно рассматривать как температуру, при которой раствор становится насыщенным относительно твердого растворителя. При этом твердый растворитель и растворитель в растворе находятся в равновесии, а давления насыщенного пара растворителя над раствором и над твердым растворителем равны. Так как давление пара растворителя над раствором меньше, чем над чистым жидким растворителем при той же температуре, то в растворе растворитель будет замерзать при более низкой температуре, чем чистая жидкость. Это видно из рис. 8.2, на котором кривая AD показывает зависимость давления пара от температуры над чистым жидким растворителем, а кривая BC – над твердым чистым растворителем. Точка пересечения этих кривых C соответствует температуре замерзания растворителя Tо . Кривые D(С( и D(С( показывают зависимость давления пара растворителя над растворами нелетучего вещества с постоянными концентрациями (х( < х(). Точки пересечения этих кривых с кривой BC определяют температуры начала кристаллизации растворителя из растворов (T1, T2). Из рисунка видно, что понижение температуры начала затвердевания (Т = То – Ті тем больше, чем выше концентрация растворенного вещества.

Количественную связь между понижением температуры замерзания растворителя в растворе и концентрацией растворенного вещества можно получить из условий равновесия, аналогично тому, как мы получали зависимость повышения температуры кипения растворителя от концентрации. При равновесии химические потенциалы растворителя в растворе и твердом состоянии равны: 
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Для растворов, подчиняющихся закону Рауля, заменим активность растворителя a1 на его мольную долю x1 и получим:
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где (G – изменение энергии Гиббса при кристаллизации растворителя.

Продифференцируем уравнение (8.19) по температуре с использованием уравнения Гиббса – Гельмгольца (4.48) для (G:
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где (Нпл – теплота плавления твердого растворителя. Интегрирование этого уравнения в пределах от температуры кристаллизации чистого растворителя Tо (при этом x1 = 1) до температуры затвердевания T в растворе с концентрацией x1 дает:
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Полученное уравнение совершенно аналогично выведенному ранее уравнению (8.13), отличаясь от него лишь тем, что вместо теплоты испарения стоит теплота плавления, а Tо и T обозначают температуры кристаллизации, а не температуры кипения. Далее производятся такие же преобразования для перехода от мольной доли растворителя x1 к моляльности растворенного вещества m. Окончательно для расчета понижения температуры замерзания растворителя в растворе получаем:
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где K – криоскопическая постоянная XE "Криоскопическая постоянная" , или молярное понижение температуры замерзания. Как и эбуллиоскопическая постоянная, криоскопическая константа характерна для данного растворителя и не зависит от природы растворенного вещества. Уравнение (8.22), как и уравнение (8.17) справедливо лишь для разбавленных растворов.

Изучение температур затвердевания растворителя в растворе называют криоскопией, а основанные на этом методы изучения свойств растворов –криоскопическими (криометрическими). В частности, криоскопическим методом можно определить молярную массу растворенного вещества M2. Если растворить w2 граммов вещества в w1 граммов растворителя, то моляльность полученного раствора


m = 1000w2/ w1M2.
(8.23)

Определив экспериментально понижение температуры замерзания такого раствора, получим в соответствии с уравнением (8.22):
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8.4. Определение коэффициентов активности XE "Коэффициент:активности"  растворенного вещества криоскопическим методом

Исходя из условий равновесия (8.18), уравнение (8.20) для реальных растворов можно записать в виде
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По уравнению Гиббса – Дюгема для бинарного раствора


n1dlna1 + n2dlna2 = 0,
(8.26)

и
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Если масса растворителя с молярной массой М1 равняется 1000 г, то n1 = 1000/М1, а n2 = m, и
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После подстановки в это уравнение значения dlna1 из уравнения (8.25) и криоскопической постоянной из уравнения (8.22) получим:


dlna2 = 
[image: image327.wmf]Km

d

Km

dT

dT

m

RT

H

q

=

-

=

D

-

2

1000

пл

,
(8.29)

где d = – d(, то есть ( = – (Т = Т – То.

Интегрирование последнего уравнения невозможно, поскольку неизвестна связь между ( и m. Чтобы провести интегрирование, вводится вспомогательная величина
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которая характеризует отклонения понижения температуры замерзания ( в реальном растворе по сравнению с идеальным ((Т = Km).

Изменение j при изменении концентрации
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Активность растворенного вещества а2 = m(2 ((2 – коэффициент активности), поэтому


dj = – dln а2 + dlnm – j dlnm = – dln(2 – jdlnm,
(8.32)

откуда


dln(2 = – dj – j
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Рис. 8.3. Графическое интегрирование 
зависимости j/m – m 

Интегрирование этого уравнения дает (учитывая, что при m = 0 (2 = 1 и j = 0):

        ln(2 = – j –
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По экспериментальным данным рассчитывают j при разных концентрациях, а величины интегралов определяют графически из зависимости j/m – m (рис. 8.3).

Многочисленными исследованиями установлено, что для многих растворов неэлектролитов отношение j/m мало изменяется в довольно широком интервале концентраций. Если считать, что j/m ( const, то интегрирования уравнения (8.33) дает:


ln(2 = – j – 
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8.5. Осмос XE "Осмос" 
Рассмотренные выше равновесия относятся к случаю, когда фазы непосредственно находятся в контакте друг с другом, а равновесие осуществляется при обязательном равенстве температур и давлений во всех частях всех фаз системы и при постоянстве состава во всех участках одной фазы. При наличии разностей химических потенциалов компонентов между участками одной фазы или между разными фазами эти компоненты диффундируют в направлении уменьшения своего химического потенциала до достижения одинакового состава во всех участках каждой фазы и равновесного распределения компонентов между фазами. Необходимым условием для достижения такого равновесия является возможность свободного перехода всех компонентов из одного участка фазы в другой участок и из одной фазы в другую.

Другая картина наблюдается в тех случаях, когда отдельные части системы разделены перегородками (мембранами), которые проницаемы для одних компонентов (например, растворителя) и непроницаемы для других (например, растворенного вещества). Такими полупроницаемыми мембранами являются, например, кожа, пергамент, другие животные и растительные ткани.

Рассмотрим равновесие в системе раствор – растворитель, которые разделены полупроницаемой мембраной, пропускающей только растворитель. Схематически такая система предсталена на рис. 8.3. В сосуде 1, закрытом внизу полупроницаемой мембраной 3, находится раствор какого-либо вещества в воде (или другом растворителе), а вода (растворитель) – в сосуде 2.

В такой системе проявляется тенденция к выравниванию концентраций растворенного вещества в двух сосудах, но поскольку растворенное вещество не может диффундировать через мембрану, то вода из сосуда 2 проходит через мембрану 3 в сосуд 1. Такой самопроизвольный переход растворителя через полупроницаемую перегородку в раствор называется осмосом, а сила (на единицу площади), заставляющая растворитель переходить через эту перегородку в раствор, находящийся при том же внешнем давлении, что и растворитель, называется осмотическим давлением XE "Осмотическое давление" . Численно осмотическое давление равно тому избыточному внешнему давлению, которое нужно приложить к раствору, чтобы предотвратить осмос.

Вследствие осмоса уровень раствора в сосуде 1 повышается до тех пор, пока гидростатическое давление столба жидкости не достигнет такой величины, при которой осмос прекращается, и в системе устанавливается равновесие. При этом гидростатическое давление в сосуде с раствором равно осмотическому давлению и отличается от него только знаком.
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Рис. 8.4. Схема 
прибора для измерения

осмотического давления
Пфефер, пользуясь осмометром с полупроницаемой перегородкой из Cu2Fe(CN)6 измерил (1877) осмотическое давление растворов тростникового сахара. На основании этих данных Вант-Гофф показал (1886), что в разбавленных растворах зависимость осмотического давления от концентрации раствора совпадает по форме с законом Бойля – Мариотта для идеальных газов и описывается уравнением Вант-Гоффа – Пфефера XE "Уравнение:Вант-Гоффа – Пфефера" :


( = cRT,
(8.36)

где ( – осмотическое давление, c – молярность раствора.

Это уравнение можно получить, исходя из условий равновесия в системе, при котором химические потенциалы чистого растворителя и растворителя в растворе одинаковы (
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 = (1). При постоянных температуре и внешнем давлении P1 величина 
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 постоянна, а значение химического потенциала растворителя в растворе (1 изменяется с изменением его мольной доли x1 и давления P2, которое равно сумме первоначального давления P1 и осмотического давления (. Эти изменения можно найти дифференцированием равенства химических потенциалов по x1 и по P2, учитывая, что d
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Согласно определению химического потенциала (4.66) и парциальных мольных величин , (7.5)] производная
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где 
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 - парциальный мольный объем растворителя в растворе.

Изменение химического потенциала с концентрацией
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Подстановка из уравнений (8.38) и (8.39) в уравнение (8.37) дает:
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откуда
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Считая 
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 ( const, проинтегрируем уравнение (8.41) в пределах от состояния чистого растворителя х1 = 1 (а1 = 1) і Р1 до концентрации x1 и давления Р2 = Р1 + (:
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где р1 и 
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 – давления насыщенных паров растворителя над раствором и над чистым растворителем.

В случае идеальных растворов, подчиняющихся закону Рауля, р1/
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 = х1, осмотическое давление
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Для разбавленных растворов с мольной долей растворенного вещества x можно считать lnх1 = ln(1 – х) ( –х, а х ( n2/n1, а х ( n2/n1, поэтому осмотическое давление разбавленных растворов
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В разбавленном растворе n2<< n1, и можно считать, что 
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n1 практически равно общему объему раствора V, а n2/V = c. С учетом этого получаем окончательно для осмотического давления разбавленных растворов:


( = cRT,
(8.46)

т.е. уравнение Вант-Гоффа – Пфефера (8.7). Таким образом, это уравнение справедливо только для разбавленных растворов, подчиняющихся закону Рауля. При повышении концентрации, если даже раствор подчиняется закону Рауля, уравнение неприменимо и заменяется уравнением (8.44), а в общем случае справедливы только уравнения (8.42) и (8.43).

Осмос и осмотическое давление имеют огромное значение в биологических явлениях в связи с наличием в живых организмах полупроницаемых мембран, например, клеточных оболочек. Постоянный осмос воды внутрь клеток создает там избыточное давление, обусловливающее прочность и упругость тканей. Равновесное осмотическое давление клеточного сока достигает величин 5 – 20 атм.
ГЛАВА 9. ДИАГРАММЫ СОСТОЯНИЯ ДВУХКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМ С КОНДЕНСИРОВАННЫМИ ФАЗАМИ

9.1. Объемная и плоская диаграммы

Состояние двухкомпонентной системы можно описать уравнением с четырьмя переменными – температурой T, давлением p и концентрациями компонентов c1 и c2. Поэтому для построения диаграммы состояния необходимо использовать систему координат четырех измерений. В этой системе диаграмма должна представлять собой совокупность поверхностей, расположенных определенным образом в четырехмерном пространстве. Поскольку такое построение реально не возможно, прибегают к некоторым упрощениям, позволяющим построить диаграмму состояния. Вместо переменных T, p, c1, c2 переходят к переменным T, p, мольному объему V и мольной доле одного из компонентов, например, первого x1. Мольная доля второго компонента x2 = 1 – x1 не является уже независимой. Вместо мольных долей можно представлять состав системы, выраженный в массовых процентах.

Обычно мольный объем представляет меньший интерес, чем значения других перечисленных величин, поэтому в качестве независимых переменных выбирают T, p, x1 (или x2). Мольный объем, являющийся при таком выборе переменных их функцией, не рассматривают и строят диаграмму состояния в координатах T – p – x. Поскольку по всем трем осям диаграммы откладываются значения независимых переменных, то каждая точка внутри этой диаграммы имеет физический смысл. Все пространство объемной диаграммы разделяется поверхностями раздела на области, охватывающие такие сочетания T, p, x, при которых могут существовать определенные фазы. Схема одной из простейших диаграмм состояния двухкомпонентной системы изображена на рисунке 9.1; она построена в координатах температура – давление – состав.
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Рис. 9.1. Схема объемной диаграммы состояния
двухкомпонентной системы

Каждая фигуративная точка XE "Фигуративная точка"  внутри этой диаграммы отвечает некоторому определенному сочетанию давления, температуры и состава системы. При достаточно высоких температурах оба компонента образуют смесь газов. По мере понижения температуры газы переходят в пары. Насыщенным парам отвечает поверхность lkmm(k(l(. При дальнейшем охлаждении происходит конденсация паров и появляется жидкая фаза. При давлениях, температурах и составах, которым соответствует область lnmm((n(l( в равновесии находятся пар и жидкость. Поверхность lnmm((n(l( отвечает предельно нагретой жидкой фазе. 

Нижней границей области жидкой фазы являются поверхности coo(c( і doo(d(, отвечающие одной жидкой фазе – раствору, насыщенному относительно одного из компонентов A или B.

Фигуративным точкам, расположенным в области между этими поверхностями и поверхностью abb(a(, отвечают двухфазные системы – в равновесии с расплавом находятся кристаллы A или B. Ниже поверхности abb(a( могут быть в равновесии только кристаллы A и кристаллы B, образующие механические смеси с различным соотношением компонентов.

В практике научных исследований и технике обычно исследуются превращения, которые протекают при постоянном давлении или постоянной температуре. В таких случаях используют еще более простые диаграммы состояния, представляющие собой сечения объемной диаграммы плоскостями, отвечающими постоянным давлению или температуре. Такие плоские диаграммы вполне удовлетворяют многим потребностям теории и практики, являясь в то же время достаточно простыми и компактными. Так, если рассматриваются превращения, протекающие в системе при p = const, то достаточно располагать плоской диаграммой состояния в координатах температура – состав (диаграммой плавкости), которая представляет собой сечение объемной диаграммы плоскостью, перпендикулярной оси давлений. Поскольку одна из независимых переменных (температура или давление) в этих случаях фиксирована, то правило фаз Гиббса (4.41) записывается в форме:


s = k – f + 1.
(9.1)

Диаграммы подобного типа уже рассматривались при обсуждении равновесий жидкость – пар (глава 7). Далее мы рассмотрим диаграммы состояния бинарных систем, в которых устанавливаются равновесия между твердыми и жидкими фазами.

9.2. Двухкомпонентные системы с простой эвтектикой

Рассмотрим диаграмму плавкости системы, образованной двумя твердыми компонентами A и B, которые не растворяются друг в друге в твердом состоянии, неограниченно смешиваются в жидком состоянии и не образуют химических соединений (рис. 9.2). Примером может служить система Сd – Ni. Проследим за процессами кристаллизации в такой системе при постоянном давлении для расплавов различного состава.

При температурах выше точки а существует одна жидкая фаза – расплавленный компонент А. При охлаждении эта фаза сохраняется вплоть до достижения температуры кристаллизации (точка а). При дальнейшем отнятии тепла начинается кристаллизация и появляется вторая твердая фаза – кристаллы A. Процесс кристаллизации чистого вещества протекает при постоянной температуре и фигуративная точка а не смещается, а система остается условно инвариантной (s = 0). После окончания процесса кристаллизации система вновь становится однофазной (кристаллы A), а при охлаждении фигуративная точка опускается по прямой akcA, система условно моновариантна.
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Рис. 9.2. Диаграмма состояния
двухкомпонентной системы с простой 
эвтектикой
При охлаждении бинарного расплава (фигуративная точка е) система остается однофазной при понижении температуры вплоть до достижения точки f. При этой температуре расплав становится насыщенным относительно компонента A, поэтому при дальнейшем охлаждении из расплава начинают выделяться кристаллы A и система становится двухфазной. Выделение кристаллов A из расплава изменяет состав расплава в сторону его обогащения компонентом B, а кристаллы A оказываются в равновесии с расплавом иного состава, чем в точке f. По мере кристаллизации A его содержание в расплаве непрерывно уменьшается и, следовательно, температура кристаллизации постепенно понижается. В продолжение всего процесса кристаллизации в равновесии находятся две фазы – бинарный расплав и кристаллы A, которым соответствуют две фигуративные точки фаз, например, фигуративной точке системы g соответствуют точки k и h. Фигуративная точка твердой фазы опускается по вертикали от точки q до точки c, а фигуративная точка расплава перемещается по кривой fho. Выделение кристаллов A продолжается до тех пор, пока фигуративная точка расплава не достигнет точки o. В этих условиях расплав становится уже насыщенным и относительно второго компонента B, поэтому при отнятии тепла из жидкой фазы кристаллизуются оба компонента в таком соотношении, что состав расплава остается неизменным, и в равновесии находятся три фазы – расплав o, кристаллы A, кристаллы B.

Расплав, который может находиться в равновесии с кристаллами двух компонентов, называется жидкой эвтектической смесью, или просто, жидкой эвтектикой, а температура ее кристаллизации – эвтектической точкой. Процесс кристаллизации жидкой эвтектики XE "Эвтектика"  завершается ее переходом в твердую эвтектику. Вследствие постоянства состава кристаллизация жидкой эвтектики протекает при постоянной температуре, как кристаллизация расплава индивидуального вещества. При температурах ниже точки o система двухфазна и состоит из кристаллов A и B.

Таким образом, кривая afho соответствует предельно охлажденной жидкой фазе и называется линией ликвидуса XE "Линия:ликвидуса" . Любая фигуративная точка системы, лежащая в области afhoc соответствует существованию равновесной двухфазной системы, состоящей из расплава двух компонентов и кристаллов A.

Если в исходном расплаве имеется избыток компонента B по сравнению с составом эвтектики, то в процессе охлаждения происходит выделение из расплава кристаллов B, а состав расплава меняется по линии ликвидуса bmo, и он постепенно обогащается компонентом A. В остальном процессы кристаллизации протекают аналогично описанным для компонента A.

При охлаждении расплава, состав которого точно соответствует составу эвтектики (фигуративная точка l), однофазная жидкая система сохраняется вплоть до достижения эвтектической точки o, где начинается кристаллизация двух компонентов одновременно. При этой температуре система проходит последовательно три состояния: одна фаза (расплав, s = 2) – три фазы (расплав, кристаллы A, кристаллы B; s = 0) – две фазы (кристаллы A, кристаллы B; s = 1).

Многие водные растворы солей представляют собой системы без химических соединений, при затвердевании они образуют эвтектические смеси. Затвердевшие эвтектические смеси воды и солей называются криогидратами XE "Криогидрат" . Водные растворы солей эвтектического состава используются для приготовления охлаждающих смесей. Эти смеси удобны тем, что они охлаждаются до определенной температуры (криогидратная температура), которая затем самопроизвольно поддерживается до тех пор, пока в системе есть еще не растаявший лед и не растворившаяся соль. Лед, постепенно плавясь, отнимает от системы теплоту, а соль, растворяясь в воде, образующейся изо льда, поддерживает в жидкой фазе концентрацию эвтектической смеси. Различные соли дают самые разнообразные криогидратные температуры. Например, криогидратная температура сульфата натрия (3,85% Na2SO4) равна –1,2 оС, хлорида натрия (22,42% NaСl) –21,2 оС, хлорида кальция (29,9% СaСl2) –55 оС.

Фигуративные точки, выражающие составы двух равновесных фаз, называют сопряженными точками (например, точки k и h, q и f), а кривые, образованные совокупностью этих точек – сопряженными кривыми XE "Сопряженные кривыеи"  (например, линии ac и ao). Сопряженные точки XE "Сопряженные точки"  соединяются нодами.

Согласно правилу рычага (7.33), фигуративная точка системы, например, точка g, делит проходящую через нее ноду (kh) на два отрезка, длины которых обратно пропорциональны массам фаз, из которых состоит равновесная система:
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Правило рычага XE "Правило:рычага"  широко используется для вычисления масс сосуществующих фаз.

9.3. Термический анализ XE "Термический анализ" 
Диаграммы состояния строятся на основе опытных данных. Наиболее распространенным методом построения диаграмм является термический анализ, который не требует ни разделения сосуществующих равновесных фаз, ни их химического анализа.

В визуальном методе термического анализа производят медленное охлаждение прозрачного раствора известной концентрации и отмечают температуру, при которой появляются первые кристаллы, затем систему медленно нагревают и отмечают температуру исчезновения кристаллов, а затем находят среднее значение. Опыты проводят с серией растворов различной концентрации и таким образом получают данные для построения кривой зависимости температуры начала кристаллизации от состава. Метод применим к ограниченному кругу систем с достаточно низкими температурами кристаллизации.

Наиболее универсальным является метод построения кривых температура – время. В этом методе расплавленный образец (индивидуальное вещество, смесь определенного состава) медленно охлаждается, при этом фиксируется температура (с помощью термометра или градуированной термопары) через определенные промежутки времени (существуют также приборы с непрерывной автоматической записью кривых охлаждения). Основан метод на том, что если в системе не происходит фазовых превращений, то температура при охлаждении падает практически с постоянной скоростью. При любом фазовом изменении (кристаллизации, переходе одной кристаллической модификации в другую) скорость изменения температуры изменяется или наблюдается температурная остановка. Таким образом, любой излом на кривой охлаждения XE "Кривая охлаждения"  указывает на начало некоторого фазового превращения.
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Рис. 9.3. Построение диаграммы состояния 
по кривым охлаждения

На рис. 9.3 схематически представлены кривые охлаждения и построение диаграммы состояния системы с простой эвтектикой.

При охлаждении расплава индивидуального компонента A или B температура падает практически линейно вплоть до температуры кристаллизации, при которой происходит затвердевание компонента и температура остается постоянной до тех пор, пока весь расплав не закристаллизуется, после чего температура вновь продолжает снижаться. При охлаждении бинарного расплава определенного состава х1 (х2, х3,…) температура линейно уменьшается до температуры начала кристаллизации – точка 1 (2, 3 и т.д.). 

Вследствие кристаллизации компонента A (или B) выделяется теплота кристаллизации и скорость охлаждения уменьшается – на кривой охлаждения появляется излом. Так как в процессе кристаллизации состав и масса расплава изменяются, то происходит нелинейное изменение температуры до достижения эвтектической точки, при которой вновь наблюдается температурная остановка. Если первоначальный состав расплава в точности соответствует эвтектическому, на кривой охлаждения получается только одна температурная остановка E. Температуры, соответствующие точкам излома или остановкам на кривых охлаждения, переносят на диаграмму состояния (правая часть рисунка) для соответствующих составов и соединяют плавными кривыми. В более сложных случаях, чем рассмотренный, на кривой охлаждения может быть несколько точек излома или температурных остановок.

9.4. Бинарные системы с химическим соединением, 
плавящимся конгруентно (без разложения)

Во многих случаях два компонента системы могут образовывать одно или несколько химических соединений, которые являются термически стойкими и плавятся при достижении температуры плавления без разложения – конгруентно. Например в системе СuCl – FeCl образуется химическое соединение СuClּFeCl3, а в системе серебро – стронций образуются четыре устойчивых химических соединения – Ag4Sr, Ag5Sr3, AgSr, Ag2Sr3. Схематически диаграмма состояния двухкомпонентной системы с одним химическим соединением представлена на рис. 9.4.
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Рис. 9.4. Диаграмма состояния
двухкомпонентной системы с химическим

соединением, плавящимся конгруентно
При любых составах системы, кроме чистых компонентов и химического соединения, имеется избыток одного из компонентов сравнительно с составом химического соединения. Следовательно, система состоит из A и химического соединения AхBу или из B и AхBу. Таким образом, диаграмма рис. 9.4 представляет собою сочетание двух отдельных диаграмм двухкомпонентных систем, каждая из которых имеет свою эвтектическую точку a или с. Диаграммы соприкасаются по общей ординате, соответствующей химическому соединению. К каждой из этих диаграмм приложимо все, что было сказано относительно диаграммы состояния двухкомпонентной системы с простой эвтектикой.

Если химическое соединение очень устойчиво и при плавлении совсем не диссоциирует, то по обе стороны границы, отвечающей составу химического соединения, условия кристаллизации этого соединения резко отличаются (пунктирные кривые ak и ck на диаграмме). Наклоны кривых ak и ck неодинаковы, а точка k представляет собою острую вершину – она является сингулярной точкой, указывающей на присутствие индивидуального соединения.

Однако подобные случаи весьма редки, большей частью химические соединения при плавлении частично диссоциируют. В результате диссоциации по левую сторону от границы химического соединения в расплаве имеется некоторое количество компонента B, а по правую сторону – некоторое количество A. Таким образом, вместо независимости левой и правой частей диаграммы содержание A и B в расплаве непрерывно изменяется на всем протяжении изменения его состава. В этом случае линии ab и bc в точке b плавно переходят одна в другую, как показано сплошными линиями на рис. 9.4, т.е. обе ветви являются участками одной и той же кривой.

Если два вещества образуют несколько химических соединений, не разлагающихся до достижения точек плавления, то диаграмма состояния соответственно распадается на ряд диаграмм двухкомпонентных систем, аналогичных диаграмме, рассмотренной на рис.9.3.

Одна и та же система может давать химические соединения как очень устойчивые при плавлении, так и диссоциирующие.

9.5. Системы с химическим соединением, плавящимся
 инконгруентно (с разложением)
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Рис. 9.5. Диаграмма состояния двухкомпонентной

системы с химическим соединением, плавящимся 
инконгруентно
Во многих случаях при достижении определенной температуры, более низкой, чем температура плавления, кристаллы химического соединения начинают плавиться, распадаясь на кристаллическую и жидкую фазы разного состава. Такое плавление называется инконгруентным, т.е. плавлением, при котором составы исходной твердой фазы и получаемой жидкой не совпадают вследствие разложения химического соединения. Примером такой системы является система CaSiO3 – BaSiO3, компоненты которой образуют химическое соединение Ca2BaSi3O9, устойчивое при температурах ниже 1320 оС. На рис. 9.5 показана схема диаграммы состояния подобной системы.

На диаграмме состояния кривая 
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b отвечает началу кристаллизации компонента B из расплава, а кривая bа – началу кристаллизации химического соединения. Если бы химическое соединение было устойчивым, кривая bа должна была бы продолжаться, как показано пунктиром, до пересечения с линией qoc в точке f, отвечающей температуре плавления химического соединения. Однако состояния системы, соответствующие пунктирной линии, практически не осуществляются. При температуре ниже температуры плавления химическое соединение распадается и образуется две фазы: кристаллы (-A и расплав, содержащий x масс.% B. Поэтому в точке а наблюдается излом кривой, и линия ak
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Процессы кристаллизации (-A (в области ad
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), а также химического соединения AxBy (в области baco) ничем не отличаются от процессов кристаллизации, описанных при рассмотрении диаграммы состояния на рис. 9.2. Рассмотрим лишь фазовые превращения, наблюдаемые при условиях, которым отвечает линия cfd. Здесь возможны три случая: 1) исходный расплав I обогащен по сравнению с химическим соединением компонентом А; 2) состав исходного расплава II в точности отвечает составу химического соединения и 3) исходный расплав III обогащен по сравнению с химическим соединением компонентом В.

При охлаждении каждого из этих трех расплавов сначала выделяются кристаллы A, и при достижении соответственно фигуративных точек l, c или е система состоит из жидкой фазы, т.е. расплава, отвечающего точке а, и кристаллов A, отвечающих точке d. При дальнейшем отнятии теплоты происходит кристаллизация химического соединения AхBу, которое образуется в результате взаимодействия уже выпавших кристаллов A с расплавом состава x.

Поскольку давление постоянно, система условно инвариантна (s = k + 1 – f = 2 + 1 – 3 = 0), и состав всех трех фаз не меняется, пока полностью не будут израсходованы кристаллы A или расплав. Таким образом, образование химического соединения неизбежно сопровождается использованием выделившихся ранее кристаллов A.

Изменения, происходящие затем в системе при охлаждении, зависят от состава исходного расплава. В первом случае (расплав I) некоторое количество (-A остается неиспользованным после того, как весь расплав использован на образование химического соединения, и после окончания кристаллизации химического соединения система состоит только из двух фаз – кристаллов химического соединения и кристаллов (-A, которые не изменяются при дальнейшем охлаждении до температуры, соответствующей прямой nq, при которой модификация (-A переходит в другую кристаллическую модификацию (-A с выделением соответствующего количества тепла. Естественно, что не все вещества имеют несколько кристаллических модификаций, поэтому наличие линии nq на диаграммах состояния необязательно. Если же соединение может образовывать три или больше кристаллических модификаций, то на диаграмме дополнительно появятся линии этих превращений.

Такая система обладает одной степенью свободы. Дальнейшее отнятие теплоты уже приводит к понижению температуры и к связанному с этим выделению следующих количеств кристаллов химического соединения.

Во втором случае (расплав ІІ) при кристаллизации химического соединения полностью используются как расплав, так и кристаллы (-A, и система образует одну фазу – кристаллическое химическое соединение, состав которого не изменяется при дальнейшем охлаждении.

В третьем случае (расплав ІІІ) после того, как все кристаллы (-A снова растворятся, образуется система, состоящая только из двух фаз – расплава а и кристаллов химического соединения. Такая система имеет одну степень свободы. Дальнейшее охлаждение приводит к понижению температуры и связанного с этим дальнейшего выделения кристаллов химического соединения. Этот процесс продолжается до образования системы, состоящей из кристаллов химического соединения и жидкой эвтектике, соответствующей точке b. Дальнейший ход кристаллизации аналогичен рассмотренному на рис. 9.2.

Таким образом, в процессе кристаллизации химического соединения точкам на прямой da во всех трех случаях соответствует система, состоящая из трех фаз: расплава, кристаллов (-А и кристаллов химического соединения.

Точка а, отвечающая температуре и составу раствора, который может находиться в равновесии с двумя кристаллическими фазами, называется перитектической. Она отличается от эвтектической тем, что оба вида кристаллов, равновесных с расплавом, обогащены одним и тем же компонентом по сравнению с этим расплавом (в нашем примере компонентом A), тогда как в эвтектической точке расплав находится в равновесии с двумя кристаллическими фазами, одна из которых обогащена по сравнению с расплавом одним компонентом, а другая – другим. Перитектическую XE "Перитектика"  точку можно еще характеризовать тем, что она является нижней точкой кривой начала кристаллизации одной фазы и верхней точкой кривой начала кристаллизации второй фазы, тогда как эвтектическая точка является нижней точкой обеих кривых.

9.6. Твердые растворы

Часто выделяющаяся из раствора твердая фаза не представляет собой кристаллов индивидуального компонента или химического соединения, а состоит из двух или более компонентов, одновременно участвующих в образовании кристалла и равномерно распределяющихся в нем. Подобные образования называются смешанными кристаллами, или твердыми растворами. Последнее название подчеркивает, что здесь, как и в жидких растворах, мы имеем дело с гомогенной системой переменного состава.

При кристаллизации могут образовываться твердые растворы двух типов. К одному типу относятся твердые растворы, при кристаллизации которых атомы или молекулы растворяемого компонента размещаются в пустотах решетки растворителя между ее узлами. Подобные системы называются твердыми растворами внедрения XE "Раствор:внедрения" . Они могут образоваться лишь при условии, что размеры атомов или молекул растворяющегося путем внедрения вещества невелики. Так, в сплавах металлов диаметр атома растворяемого вещества обычно не превышает 0,6 диаметра атомов основного металла. По мере накопления внедряемого вещества устойчивость решетки растворителя уменьшается. Поэтому концентрация растворяемого вещества не может быть выше некоторого предела, т.е. имеет место ограниченная растворимость, например, растворимость углерода в железе.

При кристаллизации твердых растворов другого типа атомы и ионы растворяемого вещества располагаются в узлах кристаллической решетки вместо атомов или ионов растворителя. Получающиеся системы называются твердыми растворами замещения XE "Раствор:замещения" . Для образования таких растворов весьма важно, чтобы кристаллические структуры замещающего и замещаемого компонентов были достаточно близки и чтобы радиусы атомов или ионов компонентов различались не очень сильно. При этих условиях замещение не вызывает чрезмерных напряжений в кристаллической решетке и устойчивыми могут оказаться твердые растворы любого состава. Это значит, что компоненты бинарной системы неограниченно растворимы друг в друге и можно получить непрерывный ряд твердых растворов от 0 до 100% каждого из компонентов. Примером может служить система AgCl – NaCl. 

В некоторых кристаллических системах наблюдается как неограниченная, так и ограниченная растворимость компонентов. Переход от неограниченной растворимости к ограниченной происходит при изменении условий, например при охлаждении. При этом однородный твердый раствор превращается в смесь мелких кристаллов двух типов. Этот переход называется разрывом сплошности XE "Разрыв сплошности" ; он аналогичен расслоению жидких растворов.
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    Рис. 9.6. Диаграмма состояния
      двухкомпонентной системы

      с неограниченной взаимной

        растворимостью

При выделении твердых растворов из жидкой фазы составы жидкости и кристаллов не совпадают, подобно тому, как не совпадают составы раствора и равновесного сним пара. В связи с этим диаграммы состояния, описывающие равновесия жидкий раствор – пар и жидкий раствор – твердый раствор, подобны между собой.

Примером подобных систем могут служить сплавы золота с серебром, медью, палладием, меди с никелем или палладием, серебра с палладием. Диаграмма состояния, описывающая кристаллизацию подобной бинарной системы, показана на рис. 9.6.

Диаграмма разделяется на три области линиями ликвидуса amcb и солидуса andb. Линия солидуса XE "Линия солидуса"  – кривая, отвечающая предельно нагретым твердым растворам, поэтому все фигуративные точки, лежащие на ней или ниже, соответствуют существованию одной фазы – твердого раствора компонентов A и B. Фигуративные точки на кривой ликвидуса и выше соответствуют также однофазным системам – жидким растворам (расплавам). Системы, фигуративные точки которых попадают в область между линиями ликвидуса и солидуса, распадаются на две фазы – в равновесии находятся расплав и твердый раствор различного состава. Например, фигуративной точке о отвечают две фигуративные точки фаз m и n, описывающие состав расплава и твердого раствора. Соотношение между массами этих фаз рассчитывается по правилу рычага.
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Рис. 9.7. Диаграмма плавкости 
системы с неограниченной 
взаимной растворимостью 
(второй тип)
При охлаждении системы, отвечающей фигуративной точке p, состав x раствора не меняется до температуры c. При дальнейшем понижении температуры из расплава выделяется твердый раствор d состава х(, обогащенный компонентом B.

Система термодинамически устойчива в течение всего процесса кристаллизации, если процесс охлаждения вести очень медленно. При этом ранее образовавшиеся кристаллы успевают за счет протекающей внутри их объема диффузии изменять свой состав так, чтобы сохранялось их равновесие с расплавом, состав которого постепенно меняется при охлаждении. При высоких температурах это достижимо, и состав кристаллов постепенно меняется от х до х(. При низких температурах процессы диффузии в твердой фазе настолько замедленны, что уже невозможно достичь выравнивания состава кристаллической фазы и постепенное охлаждение приводит к образованию и наслоению непрерывного ряда растворов, все более богатых компонентом A.

Твердые растворы, подобно жидким, могут давать смеси, аналогичные азеотропным (рис. 9.7). При составе x расплав затвердевает при постоянной температуре, образуя твердый раствор того же состава. Это наблюдается, например, в системе марганец – медь.

9.7. Двухкомпонентные системы с ограниченной взаимной растворимостью XE "Растворимость:ограниченная"  в твердом состоянии
Во многих случаях компоненты с неограниченной взаимной растворимостью в жидком состоянии ограниченно растворяются друг в друге в твердом состоянии. В системах подобного рода возможны два типа соотношений между составами жидкого и выделяющегося из него твердого раствора. В первом случае из жидкой фазы, богатой компонентом A, выделяются кристаллы твердого раствора, еще более богатые компонентом A, а из жидкой фазы, богатой компонентом B, выделяются кристаллы, еще более богатые этим компонентом. Во втором случае из жидких фаз любого состава выделяются кристаллы твердого раствора, всегда обогащенные одним и тем же компонентом A или B по сравнению с составом расплава.

Примером систем первого типа является сплав свинец – олово. Схема диаграммы состояния подобных систем показана на рис. 9.8. 
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Рис. 9.8. Диаграмма плавкости 
двухкомпонентной системы с ограниченной 
взаимной растворимостью компонентов 
в твердом состоянии (первый тип)

На диаграмме область выше кривых TAkdh(oTВ соответствует жидкому раствору; области левее кривых TAlhamn и правее TBbs – твердым растворам В в А и А в В соответственно ((-раствор и (-раствор). Во всех остальных областях диаграммы системы являются двухфазными. В области TАkdh(oaTА система распадается на жидкий и твердый (-растворы, в области TBobTB – на жидкий и твердый (- растворы. В области nmabs система состоит из двух твердых растворов ( и (.

Рассмотрим превращения, происходящие при охлаждении двух расплавов разного состава.

 По мере охлаждения жидкого раствора, исходное состояние которого характеризуется фигуративной точкой t, температура понижается и фигуративная точка опускается. Точка k отвечает предельному охлаждению, при котором система еще однофазна. При дальнейшем охлаждении выделяется твердый раствор (, состав которого меняется по линии солидуса TAa, а состав равновесного с ним жидкого раствора меняется по линии ликвидуса TАkdh(o. Таким образом, например, фигуративной точке всей системы e, образовавшейся в результате охлаждения расплава с, отвечают фигуративные точки h и h( равновесных жидкого и твердого растворов. В момент достижения температуры, которой отвечает точка f, система состоит из жидкого раствора о и твердого раствора а.

Как видно из диаграммы, жидкий раствор о может находиться в равновесии одновременно с двумя твердыми растворами а и b, т.е. раствор о является жидкой эвтектической смесью. При дальнейшем отнятии тепла из жидкой эвтектики XE "Эвтектика"  выделяются два твердых раствора а и b. В процессе кристаллизации эвтектики система состоит из трех фаз: расплава, кристаллов а и кристаллов b; система условно инвариантна (s = 0). После окончания кристаллизации остаются две кристаллические фазы, каждая из которых является твердым раствором. При дальнейшем охлаждении смеси твердых растворов состав этих растворов изменяется. Так, например, точке g отвечает смесь твердых растворов ( та ( состава m и q.

При охлаждении раствора, исходному состоянию которого отвечает фигуративная точка t, система остается однофазной до температуры, соответствующей точке k. При дальнейшем охлаждении образуются две фазы – жидкий и твердый растворы – подобно предыдущему случаю. При температуре, соответствующей фигуративной точке l, весь расплав затвердевает, и система вновь становится однофазной – теперь это твердый раствор того же состава, что и исходный расплав. При охлаждении состав твердого раствора не изменяется вплоть до достижения температуры его предельного охлаждения – точки r. При более низких температурах происходит разрыв сплошности твердой фазы, и равновесная система вновь оказывается двухфазной, представляя собою тонкую смесь кристаллов твердых растворов двух типов – ( и (.
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Рис. 9.9. Диаграмма плавкости 
двухкомпонентной системы с ограниченной 
взаимной растворимостью компонентов
 в твердом состоянии (второй тип)

Диаграмма второго типа изображена на рис. 9.9. Примером подобной системы является сплав платина – серебро.

Так же как и в предыдущем случае, система однофазна, когда ее фигуративные точки находятся в областях I (жидкий раствор), II (твердый раствор () и III ( твердый раствор (), на линиях ликвидуса TAcb и bTB, на линиях солидуса TAa и oTB, а также на границах разрыва сплошности am и on. Фигуративные точки XE "Фигуративная точка"  системы, лежащие в других областях диаграммы, отвечают двум равновесным фазам. Три равновесные фазы могут сосуществовать, когда фигуративная точка системы лежит на ноде XE "Нода"  aob.

Система, отвечающая фигуративной точке k, охлажденная до температуры, соответствующей точке d, состоит из двух фаз – твердого раствора ( (точка a) и расплава (точка b). При дальнейшем охлаждении начинается кристаллизация твердого раствора o, более бедного компонентом A, чем исходный расплав. Так как состав твердого раствора o лежит между составами твердого раствора a и жидкого раствора b, то на его образование расходуются обе эти фазы. В процессе кристаллизации твердого раствора o система состоит из трех фаз: a, o и b. По окончании кристаллизации система вновь становится двухфазной – в равновесии находятся два твердых раствора – остаток неиспользованной фазы a и фаза o.

Если охлаждать систему, отвечающую фигуративной точке g, то при достижении температуры точки f опять получаются жидкая фаза b и твердая фаза a. При дальнейшем отнятии теплоты снова начинается выделение третьей фазы – твердого (-раствора o за счет фаз a и b. Но в этом случае система в целом богаче вторым компонентом B, чем фаза o, поэтому ранее выделившийся твердый раствор a израсходуется полностью, а часть жидкого раствора b останется неиспользованной. Таким образом, система состава b является перитектической смесью.

После исчезновения фазы a система вновь становится двухфазной. Теперь отдача теплоты вновь сопровождается понижением температуры, причем состав жидкой фазы изменяется по линии ликвидуса bTB, а состав твердой фазы – по линии солидуса ohTB. При температурах ниже точки h система становится однофазной – это твердый раствор (.

9.8. Физико-химический анализ XE "Физико-химический анализ" 
Как ясно из изложенного выше, диаграммы состояния дают возможность выявить наличие различных фаз равновесной системы, химических соединений и их состав, способность к диссоциации и т.д. Все эти данные можно получить на основании анализа кривых, описывающих зависимость температуры появления новой фазы от состава системы. Кроме температуры фазовых превращений, можно использовать и другие свойства – теплопроводность, электропроводность, вязкость и др. Изучение зависимостей какого-либо физического свойства системы от ее состава является предметом физико-химического анализа.

В основе физико-химического анализа лежит изучение функциональной зависимости между числовыми значениями физических свойств химической равновесной системы и факторами, определяющими ее равновесие. При этом в зависимости от природы системы исследуются самые различные ее свойства: тепловые (теплопроводность, теплоемкость), электрические (электропроводность, ее температурный коэффициент), оптические (коэффициент преломления), механические (твердость, сжимаемость). Кроме названных, исследуются и другие свойства, например магнитные, или свойства, зависящие от сил межмолекулярного сцепления (вязкость, поверхностное натяжение) и т.д. Используются также рентгенографический и микроскопический методы (в проходящем и отраженном свете). В настоящее время известно около пятидесяти различных методов изучения свойств системы.

Если рассматривать только одно какое-либо свойство системы Y, а из возможных факторов равновесия выбрать состав, температуру и давление, то для каждой из фаз равновесной системы, состоящей из k компонентов, и следовательно, допускающей произвольные изменения (k – 1) концентраций, связь между этими величинами в общем виде может быть представлена уравнением:

f(c , c ,...,c , p, T, Y) = 0
В многофазной системе зависимость изучаемого свойства от всех факторов равновесия выражается более сложным уравнением, составленным на основе нескольких уравнений подобного типа.

В подавляющем большинстве случаев конкретный вид функции, выражаемой уравнением, неизвестен, и для изучения зависимости выбранного свойства от факторов равновесия пользуются диаграммами, построенными на основании экспериментальных данных. Возможности этого метода ограничены тем, что графически невозможно изобразить диаграммы выше трех измерений, и, следовательно, можно описать зависимость изучаемого свойства лишь от одного или двух факторов равновесия. Однако практически во многих случаях этого оказывается достаточно для решения ряда вопросов.

Наибольший интерес обычно представляют зависимости свойств системы от ее состава. В случае двухкомпонентных систем эти зависимости удобно изображать с помощью плоских диаграмм, а в случае трехкомпонентных – объемных. Примерами диаграмм состав – свойство являются рассмотренные выше диаграммы плавкости.

В основе теории современного физико-химического анализа лежат два принципа – принцип непрерывности и принцип соответствия, с помощью которых необходимо проводить геометрический анализ получаемых диаграмм.

Принцип непрерывности XE "Принцип:непрерывности"  формулируется следующим образом: при непрерывном изменении параметров, определяющих состояние системы, свойства отдельных ее фаз изменяются непрерывно; при этом свойства системы в целом изменяются также непрерывно при условии, что в системе не возникают новые фазы и не исчезают наличные.

Так, например, изменяя непрерывно давление и температуру, мы наблюдаем также непрерывное изменение физических свойств системы. Непрерывным изменениям состава жидких и твердых растворов соответствуют непрерывные изменения их плотности, электропроводности, давления пара и т.д.

Появление новой фазы или исчезновение имеющейся фазы вызывают излом или остановку на кривой зависимости изучаемого свойства от выбранного параметра равновесия. Например, при образовании жидкости из насыщенного пара давление в новой, теперь уже двухфазной, системе перестает зависеть от объема и на кривой p = f(V) в некотором интервале значений V давление остается постоянным и на графике появляется горизонтальный участок кривой.

Когда в какой-либо фазе переменного состава происходит химическое взаимодействие между компонентами, свойства фазы изменяются непрерывно по мере постепенного накопления продуктов реакции. Если при некотором составе вся фаза полностью превращается в этот продукт реакции, то во многих случаях на непрерывной кривой диаграммы свойство – состав появляется сингулярная точка. Следует заметить, что наличие экстремума или излома на кривой зависимости какого-либо одного свойства от состава еще не является доказательством образования индивидуального химического соединения. Существование сингулярной точки должно быть подтверждено наличием экстремумов или изломов нескольких свойств при заданном составе.

Принцип соответствия XE "Принцип:соответствия"  гласит, что каждому комплексу фаз данной системы, находящихся в равновесии, соответствует на диаграмме определенный геометрический образ.

Как было показано ранее, всякая диаграмма разделяется линиями на несколько областей, причем каждая линия, каждая точка и каждая область на диаграмме соответствует определенный комплекс фаз.

Одним из следствий этого общего принципа является правило, что каждой твердой фазе на плоской диаграмме состояния отвечает своя кривая температур начала кристаллизации. На объемных диаграммах каждой кристаллической фазе соответствует некоторая поверхность температур начала кристаллизации.

ГЛАВА 10. ТРЕХКОМПОНЕНТНЫЕ СИСТЕМЫ

10.1. Способы изображения состава трехкомпонентных систем

Для построения полной диаграммы состояния трехкомпонентной системы необходима система координат из пяти взаимно перпендикулярных осей, по которым откладываются температура, давление, мольные объемы различных фаз и мольные доли (или массовые проценты) двух компонентов в фазах. Реально построение такой диаграммы невозможно. Нельзя также построить проекцию этой диаграммы на четырехмерное пространство в осях: температура, давление, мольные доли двух компонентов. Лишь приняв какой-либо из параметров, например, температуру или давление, постоянным, можно построить трехмерную диаграмму, которая будет отображать зависимость числа и состава фаз в равновесных системах от исходного состава и от температуры (при постоянном давлении) или от давления (при постоянной температуре).

Часто для еще большего упрощения постоянными принимаются температура и давление одновременно. В этом случае на плоскости составов наносятся проекции сечения трехмерной диаграммы плоскостью T = const или p = const. Двумерные диаграммы отражают различные состояния системы и фазовые переходы только при выбранных значениях p и T.

При построении диаграммы состояния трехкомпонентной системы состав ее изображают на плоскости, а в перпендикулярном направлении откладывают температуру (p = const) или давление (T = const). Чаще используется первый вариант, так как давление в большинстве случаев при изучаемых превращениях остается постоянным или изменяется немного, а температурные изменения значительны.
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Рис.10.1. Треугольник Гиббса – Розебома 
для изображения состава трехкомпонентной системы

Состав трехкомпонентной системы обычно изображают, пользуясь треугольником Гиббса – Розебома XE "Треугольник Гиббса – Розебома"  (рис. 10.1). Вершины равностороннего треугольника отвечают чистым компонентам (100%) A, B и C. Каждая из сторон  треугольника  позволяет  описать  составы двухкомпонентных систем A + B, B + C, A + C. Все точки внутри треугольника описывают составы трехкомпонентных систем.

Метод определения состава по Гиббсу основан на том, что сумма перпендикуляров, опущенных из любой точки равностореннего треугольника на каждую из сторон, равна высоте треугольника. Если принять, что высота треугольника соответствует 100 мольным (или массовым) процентам, то состав тройной системы можно выразить с помощью длин перпендикуляров. При этом содержанию данного компонента отвечает длина перпендикуляра, опущенного на сторону, противоположную соответствующей вершине треугольника. Например, точка о отвечает составу: 20% компонента A (отрезок оа), 30% компонента B (отрезок оb) и 50% компонента C (отрезок оc).

Длина перпендикуляра оценивается с помощью координатной сетки, покрывающей треугольник. Высоты треугольника делятся на 10 или 100 равных отрезков и через точки деления проводятся три группы параллельных прямых так, что каждая группа перпендикулярна соответствующей высоте треугольника, при этом длина каждого получающегося отрезка отвечает 10 или 1% содержания данного компонента в смеси.

Выражение составов трехкомпонентных систем по Розебому основано на том, что сумма отрезков, проведенных из какой-либо точки внутри треугольника параллельно его сторонам до пересечения с каждой из сторон, равна длине стороны треугольника. Координатная сетка образована тремя группами прямых, параллельных сторонам треугольника. Содержанию каждого компонента отвечает длина отрезка, проведенного к стороне, лежащей против вершины этого компонента. На рис. 10.1 эти отрезки нанесены пунктиром; длины отрезков oa(, ob( і oc(  соответствуют содержаниям компонентов A, B, C.

Линии, параллельные одной из сторон треугольника, представляют геометрические места точек, соответствующих смесям с одинаковым содержанием одного из компонентов. Например, линия mn отвечает смесям, в которых содержание компонента B составляет 65%.

Линии, проведенные из вершин треугольника до пересечения с противолежащей стороной, являются геометрическими местами точек, соответствующих ряду систем, в которых соотношение между содержанием двух компонентов остается постоянным. Так, например, линия Bх отвечает ряду смесей, в которых процентное содержание A и C сохраняется равным 8:2.

К треугольной диаграмме, как и диаграмме бинарных систем, приложимо правило рычага. Если, например, точка р отвечает общему составу системы, а система распадается на две фазы составов k и l, то количество первой фазы относится к количеству второй как длины отрезков pl : pk.

Составы трехкомпонентных систем иногда изображают в прямоугольных координатах, что значительно упрощает расчеты количеств отдельных фаз. Этот способ чаще всего применяют для изображения состава растворов двух солей с общим ионом. Для построения прямоугольной диаграммы состав системы выражают не в мольных или массовых процентах, а числом молей или граммов каждой соли, приходящихся на 100 молей или 100 граммов воды (или другое постоянное количество). При этом на оси абсцисс откладывают содержание одной соли, а на оси ординат – содержание другой. Начало координат соответствует чистому растворителю.

10.2. Объемная диаграмма состояния

Простейшая диаграмма состояния трехкомпонентной системы изображена на рис. 10.2. Основанием ее служит треугольник Гиббса, а на перпендикулярах, восстановленных из каждой точки треугольника, откладываются температуры фазовых превращений.
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 Рис.10.2. Объемная диаграмма состояния 
трехкомпонентной системы с простой эвтектикой
Это диаграмма состояния системы, компоненты которой не растворимы друг в друге в твердом состоянии и не образуют химических соединений. Она описывает процесс кристаллизации, когда из расплава выделяются только индивидуальные кристаллические компоненты системы. Боковые плоскости диаграммы представляют три диаграммы состояния бинарных систем с простой эвтектикой. Температуры затвердевания эвтектических смесей для каждой пары компонентов различны.

Точки, отвечающие температурам начала кристаллизации каждого из компонентов A, B и C из тройных расплавов различного состава, образуют три поверхности adoea, bdofb и ceofc. Если спроектировать кривые do, eo и fo на границе этих поверхностей на основание диаграммы, то их проекции d(o(, e(o( и f(o( разбивают треугольник Гиббса на три области. Из расплавов, составы которых попадают в область Аd(о(e(, в первую очередь при охлаждении начинают выделяться кристаллы A, а из расплавов, составы которых отвечают областям Bd(о(f( или Се(о(f( начинают выделяться кристаллы B или C.

Рассмотрим процесс охлаждения системы, которой отвечает фигуративная точка n. Состав расплава не меняется, пока фигуративная точка системы не достигнет в процессе охлаждения точки n'. Эта точка лежит на поверхности adoea, отвечающей равновесию жидких фаз различного состава с твердой фазой A. В момент достижения точки n' система еще однофазна. При дальнейшем охлаждении система распадается на две фазы – кристаллы компонента A, фигуративная точка которого перемещается по кривой n(n((, которая лежит на поверхности adoea. Расплав при этом обедняется компонентом A. Расплав, отвечающий фигуративной точке n((, может находиться в равновесии с кристаллами двух компонентов A и B, поэтому последующее охлаждение сопровождается одновременным выделением кристаллов A и B. Фигуративная точка расплава перемещается при этом по кривой n((о, представляющей собой часть кривой do. По мере понижения температуры и выделения твердых A и B расплав обогащается компонентом C. В точке o расплав находится в равновесии с кристаллами всех трех компонентов и представляет собой тройную жидкую эвтектику. 

Кристаллизация эвтектики происходит при постоянной температуре, отвечающей точке o, так как в процессе кристаллизации состав расплава остается неизменным. Поскольку в процессе кристаллизации давление постоянно и в равновесии находятся четыре фазы – расплав и три твердых компонента A, B и C, – то число степеней свободы s = 0, т.е. система является псевдоинвариантной. После окончания кристаллизации затвердевшая эвтектика является трехфазной системой.
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Рис. 10.3. Проекции сечений объемной трехугольной диаграммы плоскостями Т1 (а) и Т3 (б)

На практике обычно пользуются проекциями объемных диаграмм на их основание. Подобные проекции представляют собой отображение на плоскость изотермических кривых на поверхностях начала кристаллизации и пограничных кривых, например, do, eo и т.д.  При сечении диаграммы горизонтальными плоскостями при различных постоянных температурах T1, T2, T3 и т.д. получают кривые пересечения этих плоскостей с поверхностями температур начала кристаллизации. Проекция этих кривых на основание диаграммы образует сеть кривых, позволяющих судить о рельефе объемной диаграммы и предсказывать последовательность выделения различных фаз при кристаллизации из расплавов. Так например, фигуративная точка расплава n( лежит на горизонтали T2 в области выделения кристаллов A. При охлаждении по мере выделения кристаллов A состав расплава смещается по прямой nn((, продолжение которой проходит через вершину A, так как отношение между содержанием компонентов B и C остается при этом постоянным. В точке n(( начинается одновременное выделение компонентов A и B, а фигуративная точка расплава смещается от n(( вдоль пограничной кривой d(о( к точке о(, где состав расплава отвечает эвтектике.

Если нанести на треугольник Гиббса изотермы, относящиеся только к одной температуре, то получается сечение объемной диаграммы, по которому можно определить количество и состав фаз, образующихся при данной температуре из тройной смеси произвольного состава.

На рис. 10.3, например, нанесено сечение, соответствующее температуре T1 диаграммы рис. 10.2. Фигуративным точкам системы, лежащим на линии pq, а также точкам, лежащим в области ACpq, соответствует при этой температуре одна жидкая фаза переменного состава. Фигуративная точка k системы, которая расположена ниже поверхности начала кристаллизации, отвечает сосуществованию двух фаз – расплава и твердой фазы B. Этим фазам отвечают фигуративные точки l и B.

Отношение между массами твердой фазы и расплава вычисляется по правилу рычага XE "Правило:рычага" :
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При температурах, более низких, чем температура плавления любого из трех компонентов, например T3 , на диаграмме появляются области Axy и Cuv, соответствующие равновесному сосуществованию расплавов с кристаллами A или C (рис.10.3, б). При еще более низких температурах, но более высоких, чем точка затвердевания эвтектики, отдельные области существования двухфазных систем начинают сливаться друг с другом. На рис. 10.4 изображен сечение объемной диаграммы плоскостью T5. 

Средняя часть диаграммы отвечает жидкой фазе – во всех точках в области qnyuv система однофазна. В областях Bnq, Cuv и Any системы распадаются на две фазы – кристаллы одного из компонентов и расплав.


[image: image380.wmf] 

C

 

A

 

B

 

v

 

q

 

u

 

y

 

m

 

n

 

·

 

k

 

 Рис. 10.4. Проекция сечения объемной диаграммы 
плоскостью Т5
Расплав состава n может находиться в равновесии одновременно с двумя твердыми компонентами A и B. Поэтому любая система, фигуративная точка которой лежит в области ABn, при этой температуре является трехфазной – две твердые фазы A и B и расплав состава n .

Массы расплава и твердых компонентов, находящихся в равновесии, можно также вычислить по правилу рычага. Найдем, например, массы фаз системы, которой соответствует точка k. Так как система распадается на жидкость и кристаллы A и B, то вначале рассчитаем соотношение между массой расплава и общей массой кристаллов. Для этого проведем ноду nm через точку k и вычислим:
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Массу каждой из твердых фаз определим по правилу рычага как для двухкомпонентной системы:
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Рис. 10.5. Диаграмма тройной системы, в которой образуется одно двойное соединение

Из тройных систем могут выкристаллизовываться не только индивидуальные компоненты, но и их химические соединения. На рис. 10.5 приведен пример диаграммы трехкомпонентной системы, в которой два компонента A и B образуют химическое соединение AхCу. Сечение проведено при температуре более низкой, чем температуры плавления A, С и AхCу, но выше точек затвердевания эвтектик. Эта диаграмма может быть разделена на два треугольника A–В–AхC и B–C–AхCу. Каждый из этих треугольников описывает кристаллизацию соответствующей тройной системы, и к нему приложимо все, что было сказано выше.
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Рис. 10.6. Диаграмма системы, состоящей из воды и двух солей
 с общим ионом

Пример такой диаграммы показан на рис. 10.6. Система состоит из двух солей AX и BX с общим анионом и воды и находится при постоянной температуре, при которой может существовать как жидкий раствор, так и кристаллы AX и BX, выделившиеся из раствора.

Вершины треугольника отвечают чистым компонентам H2O, AX, BX. Область H2O–boa соответствует однофазной системе – это раствор, содержащий обе соли, но не насыщенный относительно них. Кривая ob показывает изменение растворимости соли BX в зависимости от содержания в растворе АX, а кривая оа – растворимости AX от содержания BX. В областях obBX и oaAX системы двухфазны, они представляют собой раствор двух солей, насыщенный относительно одной из них, и кристаллы этой соли. В точке о раствор насыщен относительно обеих солей. В области AX-о-BX сосуществуют насыщенный раствор и обе кристаллические фазы в различных соотношениях, зависящих от общего состава системы.

Такая же диаграмма, но в прямоугольных осях, изображена на рис. 10.7. Рассмотрим по этой диаграмме процесс упаривания исходного раствора, которому отвечает точка m.

По координатам графика находим, что в этом растворе на 100 г воды приходится 20 г соли AX и 10 г соли BX. По мере упаривания раствора и уменьшения количества воды концентрации солей возрастают, но отношение между количествами солей остается неизменным. Это значит, что точки, выражающие составы получающихся при упаривании растворов, лежат на прямой, исходящей из начала координат.

В нашем примере это прямая H2O – q. По мере упаривания фигуративная точка системы перемещается из положения m в положение с, в котором система становится насыщенной по отношению к соли AX, но не насыщенной по отношению к BX. В 100 г воды этого раствора содержится 40 г AX и 20 г BX. При дальнейшем упаривании из раствора кристаллизуется AX и, например, точка р отвечает системе из насыщенного относительно AX раствора и кристаллов AX. В этой системе на 100 г воды приходится 80 г AX и 38 г BX. Кристаллы AX находятся в равновесии с раствором g, в котором на 100 г воды приходится 27 г AX и 38 г BX; остальные 53 г AX находятся в кристаллическом состоянии. При дальнейшем упаривании раствор становится насыщенным также относительно BX (точка d). При этом система состоит из раствора, который содержит в 100 г воды 25 г AX и 40 г BX, и кристаллической соли AX массой 55 г (всего в системе 80 г соли на 100 г воды). Так как в точке d раствор насыщен, то при его упаривании кристаллизуются обе соли, а состав раствора остается неизменным (точка о). При дальнейшем упаривании, например, в точке q система состоит из насыщенного раствора о (25 г AX и 40 г BX на 100 г воды), кристаллов AX (70 г) и кристаллов BX (5 г).

10.3. Ограниченная взаимная растворимость трех жидкостей XE "Растворимость:трех жидкостей" 
Жидкие трехкомпонентные системы могут состоять как из жидкостей, дающих растворы любого состава, так и взаимно ограниченно растворимых. В последнем случае на диаграмме появляется область расслаивания. Фигуративной точке системы, лежащей внутри этой области, соответствуют две фигуративные точки двух растворов, на которые распадается система. Взаимная растворимость трех жидкостей зависит от температуры, и в ряде случаев при соответствующей критической температуре наступает неограниченная взаимная растворимость всех трех компонентов.
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Рис. 10.8. Объемная диаграмма состояния трехкомпонентной жидкой системы с областью расслоения и ее изотермическое 
сечение

На рис. 10.8 показана диаграмма состояния простейшей системы, в которой компоненты A и C, а также B и C неограниченно взаимно растворимы, а компоненты A и B ограниченно растворимы друг в друге. Составы двух фаз, на которые распадается система, отвечающая, например, фигуративной точке р, могут быть определены только опытным путем. Это связано с тем, что в данном случае графически невозможно найти направление нод, так как вся плоскость треугольника относится к одной и той же температуре.

По эмпирическому правилу Тарасенкова XE "Правило:Тарасенкова"  продожения всех нод на диаграмме пересекаются в одной точке. На приведенной диаграмме одной из нод является отрезок ab, лежащий на стороне треугольника. Поэтому точка пересечения о всех нод должна лежать на продолжении этой стороны. Определив опытным путем составы хотя бы одной пары сопряженных растворов, например, m и n, можно найти точку о и по ней построить все другие ноды для области расслаивания. Касательная, проведенная из точки о к кривой amdnb, дает точку d, соответствующую составу, при котором система становится гомогенной при данной температуре. Однако, правило Тарасенкова не является строгим и выполняется не для всех систем.

Добавление третьего компонента к бинарной системе может увеличивать или уменьшать взаимную растворимость. Если вводимое вещество растворимо в обоих компонентах, то их взаимная растворимость увеличивается. Например, при добавлении определенного количества спирта к двухфазной системе эфир – вода наступает неограниченная растворимость. Добавка же вещества, не растворимого в одном из компонентов, понижает взаимную растворимость.

Это свойство бинарных систем используется в аналитических целях. Например, критическая температура растворимости абсолютного спирта и парафинового масла повышается от 92 до 97 С при добавлении к спирту 1% воды. Это позволяет определять небольшие примеси воды к спирту. Подобный метод применяется при анализе жиров, динамита и др.

10.4. Распределение вещества XE "Распределение вещества"  
между двумя несмешивающимися растворителями

Если две жидкости не растворяются друг в друге или ограниченно взаимно растворимы, то их смесь образует двухфазную систему, каждая фаза которой является индивидуальным компонентом или раствором одного компонента в другом. При добавлении к этой системе вещества, которое растворимо в обеих фазах, оно распределится между двумя фазами, образуя растворы различных концентраций. При достижении равновесия химические потенциалы добавленного вещества в первой фазе 
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 будут равны:
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где 
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 – активности распределенного вещества в первой и второй фазах, (о – соответствующие стандартные химические потенциалы.

Из уравнения (10.1) следует, что
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т.е. логарифм отношения активностей распределенного вещества при заданной температуре есть постоянная величина. Следовательно, и само отношение активностей растворенного вещества в двух фазах является постоянным:
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Величина Kr называется константой распределения XE "Константа:распределения" , а уравнение (10.3) является математическим выражением закона распределения Нернста XE "Закон:распределения Нернста" : распределение каждого из растворенных веществ между двумя фазами определяется индивидуальным коэффициентом распределения, величина которого не зависит от присутствия других веществ.

В случае идеальных или предельно разбавленных растворов вместо активностей в уравнении Нерста можно использовать мольные доли или другие способы выражения состава растворов, например, молярные концентрации:
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Закон распределения Нерста строго выполняется лишь в том случае, когда добавляемое вещество не изменяет взаимную растворимость жидкостей и находится в обеих фазах в одинаковой форме. Если, например, вещество в одной фазе находится в молекулярной форме, а в другой фазе диссоциирует или ассоциирует, то следует учесть эти дополнительные равновесия.

Из закона распределения следует, что вещество, растворенное в одном растворителе, можно извлечь из раствора с помощью другого растворителя, не смешивающегося с первым. Такой процесс извлечения растворенного вещества называется экстракцией XE "Экстракция" . Процессы экстракции широко используются для концентрирования вещества, разделения веществ и их очистки, в аналитических определениях.

Эффективность экстракции тем выше, чем больше коэффициент распределения в пользу второго растворителя, а также при многократной экстракции небольшими порциями растворителя вместо однократной экстракции большим объемом. Это следует из закона распределения (10.4). Рассчитаем количество вещества, остающегося в исходном растворе после n экстрагирований. Пусть исходный раствор объемом Vо содержит a граммов (или молей) вещества, т. е. его концентрация равна a/Vо . После добавки первой порции экстрагента объема Vе в исходном растворе останется g1 г вещества, а в экстрагент перейдет (a – g1) г. Таким образом, после первой экстракции концентрация вещества в первой фазе будет равна с(I) = х1/Vо, а во второй – с(II) = (а – g1)/Vе, и по закону распределения
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После второй экстракции таким же объемом экстрагента в растворе останется g2 растворенного вещества, а в экстрагент перейдет (g1 – g2) вещества. Тогда
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или после n экстрагирований
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Если, например, исходный раствор содержит 100 г вещества в одном литре и экстрагирование проводить 1 л экстрагента, то при Kr = 0,2 в растворе останется g1 = 16,6 г вещества. При двойном экстрагировании порциями по 0,5 л в растворе останется g2 = 8,16 г, а при четырехкратном экстрагировании порциями по 0,25 л останется 3,90 г. Таким образом, степень извлечения вещества составляет 83,4; 91,84 и 96,10% соответственно.
ГЛАВА 11. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ В ГАЗАХ И РАСТВОРАХ

11.1. Химическое равновесие. Условия химического равновесия

При исследовании растворения мрамора в уксусной кислоте Н.Н.Бекетов (1865) показал, что направление химической реакции зависит от давления газа и концентрации раствора и при определенных значениях этих величин реакция может прекратиться, не дойдя до конца, или даже пойти в обратном направлении. Подобные же явления наблюдаются и в ряде других химических реакций. Отсюда следует, что химические реакции обратимы: наряду с химическим взаимодействием исходных веществ (прямая реакция) протекает химическое взаимодействие между образующимися продуктами (обратная реакция), в результате которого вновь образуются исходные вещества. 
При протекании процесса скорость прямой реакции уменьшается, а скорость обратной увеличивается. Через некоторое время после начала реакции эти скорости сравниваются и наступает состояние химического равновесия, при котором состав системы остается неизменным во времени при условии постоянства внешних условий. При этом речь идет о неизменности системы в макроскопическом смысле в самой системе протекают прямые и обратные реакции, но их скорости одинаковы, т.е. равновесие является динамическим и подвижным. Изменение внешних условий смещает это равновесие в ту или другую сторону, а восстановление этих условий возвращает систему в первоначальное состояние равновесия. Если равновесие является истинным, то бесконечно малое изменение внешних условий приводит к бесконечно малым изменениям в состоянии системы. Таким образом, химические реакции могут протекать вблизи состояния равновесия как термодинамически равновесные процессы и к ним можно применять общие условия термодинамического равновесия.

Изменение энергии Гиббса системы, в которой протекает химическая реакция, определяется уравнением (4.65):


dG = – SdT + Vdp + ((іdnі.


Но в химической реакции изменения числа молей компонентов dni не являются независимыми, а связаны между собой стехиометрическими коэффициентами. Запишем уравнение произвольной химической реакции в форме
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где (і и 
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 - стехиометрические коэффициенты исходных веществ Аі и продуктов реакции 
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Изменения числа молей dnі, участвующих в реакции веществ пропорциональны стехиометрическим коэффициентам уравнения реакции, взятым со знаком минус для исчезающих веществ и со знаком плюс – для образующихся:
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Для всех участников реакции отношения dnі/(і одинаковы и могут быть представлены в форме дифференциала некоторой величины (. Эта величина называется химической переменной XE "Химическая переменная" , или числом пробегов химической реакции (степенью продвижения реакции XE "Степень продвижения реакции" ). Она показывает массу каждого компонента, вступившего в реакцию к данному моменту времени и измеренную в эквивалентных единицах, отвечающих уравнению реакции. Например, если число пробегов реакции равно единице, то это означает, что к данному моменту прореагировали стехиометрические количества веществ.

Химическая переменная характеризует только одну определенную реакцию. Если в системе протекает несколько реакций, то каждая из них имеет свою химическую переменную.

Выразив dnі через d( из уравнения (11.2), получим для изменения энергии Гиббса реакции:


dG = – SdT + Vdp + ((і(іd(.
(11.3)

Энергия Гиббса XE "Энергия:Гиббса"  системы здесь является функцией переменных T, p и (, а ее изменение в реакции, протекающей при постоянных температуре и давлении, равно:
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Если при p, T = const реакция протекает самопроизвольно, то dG < 0 и, следовательно, ((і(і < 0 (так как, по определению, всегда d( > 0). В ходе реакции достигается положение равновесия, где G имеет минимальное значение, и
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Это уравнение в общей форме выражает условие химического равновесия. Если реакция протекает при постоянных температуре и объеме, условия равновесия можно получить аналогичным путем, используя изменения энергии Гельмгольца (изохорно-изотермического потенциала):
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11.2. Закон действия масс XE "Закон:действия масс" 
Если реакция протекает в газовой фазе, то химические потенциалы реагирующих веществ можно выразить через их парциальные давления или парциальные летучести:
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Полагая, что реагирующие вещества ведут себя как идеальные газы, подставим значения их химических потенциалов в уравнение (11.5), тогда в состоянии равновесия

((і
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Отсюда

((іlnpі = – 
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т.е. ((іlnpі зависит только от температуры. Заменив сумму логарифмов логарифмом произведения парциальных давлений, а f(T) – логарифмом некоторой функции Kр(T), получим:
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или
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Величина Kр, выраженная через парциальные равновесные давления компонентов, зависит только от температуры и не зависит от суммарного давления и парциальных давлений компонентов в исходной смеси. При постоянной температуре Kр = const.

Величина Kр называется константой химического равновесия XE "Константа:химического равновесия"  (или просто константой равновесия), а уравнение (11.11) представляет собой математическую запись закона действия масс.

В случае реальных газов величина Kр меняется при изменении давления, поэтому для описания равновесия в этом случае пользуются константой равновесия Kf, выраженной через равновесные парциальные летучести fі вместо парциальных давлений рі. . Величина Kf зависит только от температуры и не зависит от давления. По мере уменьшения давления величины Kр и Kf сближаются и при р ( 0 Kр = Kf.
Константу равновесия можно также выражать через числа молей nі, молярные концентрации сі или мольные доли хі реагирующих веществ, исходя из связи между этими величинами и парциальными давлениями (Р – общее давление, V – общий объем системы):
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Подставляя эти значения в уравнение закона действия масс (11.11), получим:
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Обозначим произведения 
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 через Kn, Kс і Kх, которые представляют константы равновесия, выраженные через числа молей, молярности или мольные доли реагирующих веществ в равновесной системе. Как видно из предыдущего уравнения, связь между этими константами равновесия определяется соотношениями:
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где (( – разность между суммарным числом молей продуктов реакции и исходных веществ, т.е. алгебраическая сумма стехиометрических коэффициентов в уравнении химической реакции.

Как видно из уравнения (11.14), в общем случае численные значения констант равновесия Kp, Kn, Kс и Kх не совпадают и лишь при (( = 0, т.е. когда реакция протекает без изменения числа молей, константы равновесия имеют одинаковое значение, независимо от способа выражения состава.

Следует также иметь в виду, что величина константы равновесия зависит от способа записи уравнения химической реакции. Например, уравнение реакции синтеза аммиака можно записать в виде 

3H2 + N2 = 2NH3
Тогда константа равновесия этой реакции рассчитывается как
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Уравнение этой же реакции можно представить в форме

3/2 Н2 + 1/2 N2 L NH3
Константа равновесия этой реакции при такой записи
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Для обратной реакции разложения аммиака 

2NH3  3H2 + N2
константа равновесия 
[image: image435.wmf]p

K

¢

¢

= 1/Kp.

11.3. Уравнение изотермы химической реакции. 
Химическое сродство
Энергия Гиббса XE "Энергия:Гиббса"  системы, в которой протекает химическая реакция, изменяется ((((і(і < 0). Обозначим парциальные давления компонентов в неравновесной смеси через Рі. В соответствии с уравнением (11.4)
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Величина ((і
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 не зависит от того, в каком состоянии – равновесном или неравновесном – находится система, и связана согласно уравнению (11.10) с константой равновесия:
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Тогда
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Если смесь компонентов с парциальными давлениями Рі имеет настолько большую массу, что изменение количества компонентов на величины (і практически не изменяет их парциальных давлений, то в уравнении (11.17) можно заменить значение ((G/(() на конечные изменения ((G/((). Положив (( = 1, получим:


(Gp,T = – RT lnKp + RT ((іlnРі.
(11.18)

В этом уравнении (G представляет собой изменение энергии Гиббса при химической реакции, в которой превращению подверглись стехиометрические количества реагирующих веществ, а само уравнение называется уравнением изотермы химической реакции XE "Уравнение:изотермы химической реакции" .

По физическому смыслу величина (G представляет собой максимальную полезную работу реакции ((G = 
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), поэтому уравнение (11.18) называют еще уравнением максимальной полезной работы XE "Уравнение:максимальной полезной работы"  химической реакции.

Аналогично можно получить выражение для изменения энергии Гельмгольца XE "Энергия:Гельмгольца"  (Сі – неравновесные концентрации):


(FV.T = – RTlnKc + RT((іlnСі,
(11.19)

причем (Gp,T = (FV,T, так как каждая из этих величин равна 
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A

¢

.

Если парциальные давления всех участников реакции в неравновесной смеси равны единице (Рі = 1), то из уравнения (11.18) следует, что
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(11.20)

где 
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 представляет собой изменение стандартной энергии Гиббса при реакции.

Величины (Gp,T и 
[image: image445.wmf]o

T

p

G

,

D

 являются количественной мерой химического сродства XE "Химическое сродство"  (стандартного химического сродства) реагирующих веществ, т.е. способности веществ вступать в химическое взаимодействие друг с другом. Как видно из уравнения (11.20), чем более отрицательное значение приобретает величина 
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, тем больше становится величина Kp, т.е. равновесие смещается в сторону образования продуктов реакции.

11.4. Влияние внешних условий на положение равновесия.
Принцип подвижного равновесия XE "Принцип:подвижного равновесия" 
Изменение внешних условий (изменение температуры, давления, введение в систему дополнительного количества одного из компонентов или его вывод из реакционной смеси, введение инертных веществ и т.д.) приводит к нарушению установившегося равновесия и переходу системы к новому состоянию равновесия. Качественно влияние внешних условий на положение равновесия оценивается с помощью принципа подвижного равновесия (принципа Ле-Шателье):

При внешнем воздействии на систему, находящуюся в равновесии, в ней происходят изменения, направленные против этих внешних воздействий.

Например, при повышении внешнего давления в системе происходят изменения, которые должны приводить к уменьшению давления, что возможно за счет уменьшения объема системы. Таким образом, повышение внешнего давления смещает равновесие в сторону уменьшения числа молей реагирующих веществ.

Количественно это влияние можно оценить на основании уравнений связи между константами равновесия (11.14). Согласно этому уравнению Kр = Kх
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. Прологарифмируем это уравнение и продифференцируем по P (при условии T = const):

lnKх = lnKр – (( lnР,

((lnKх /(Р)T = ((lnKp /(Р)T – (( ((lnP/(Р)T.
Так как константа равновесия, выраженная через парциальные давления Kp, зависит только от температуры, но не зависит от общего давления, то окончательно получаем:


((lnKх /(Р)T = – ((/Р.
(11.21)

Поскольку величина давления всегда положительна, то знак производной зависит от знака ((: при (( < 0 величина ((lnKх /(Р)T > 0, т.е. равновесие смещается в сторону уменьшения числа молей реагирующих веществ, как и предсказывается принципом подвижного равновесия.

Если (( = 0, т.е. реакция протекает без изменения числа молей, давление не влияет на положение равновесия. Однако, практически это условие выполняется при сравнительно невысоких давлениях (до 30 – 50 атм), когда газ еще можно считать идеальным. При больших давлениях константы равновесия следует выражать через летучести, а поскольку летучесть является функцией давления, то даже в случае (( = 0 происходит смещение равновесия.

Введение какого-либо из компонентов в равновесную систему повышает его парциальное давление и в системе должны протекать процессы, приводящие к снижению парциального давления введенного компонента. Если, например, добавить в равновесную систему (11.1) вещество А1, то его парциальное давление увеличится, а константа равновесия в соответствии с уравнением (11.1) уменьшится. Но величина Kр не зависит от давления, следовательно, в системе должны произойти такие изменения, которые возвращают систему в новое равновесное состояние с той же константой равновесия. Это возможно, если введенное вещество будет вступать в реакцию и его количество в реакционной смеси будет уменьшаться, а количество продуктов увеличится. Таким образом, введение какого-либо из реагирующих веществ смещает равновесие в сторону поглощения этого вещества.

Если в равновесную газовую смесь вводить инертный газ при постоянном объеме, то общее давление будет возрастать, т.е. инертная добавка влияет на смещение равновесия так же, как повышение давления. Введение инертной добавки при постоянном давлении смещает равновесие в сторону увеличения числа молей реагирующих веществ.

Количественно оценить влияние неинертных и инертных добавок можно, используя уравнение (11.21).

Как следует из принципа подвижного равновесия, нагревание равновесной системы должно привести к процессам, при которых подводимое тепло поглощается, т.е. повышение температуры смещает равновесие в сторону эндотермической реакции. Более подробно влияние температуры на равновесие рассмотрим ниже.

11.5. Влияние температуры на химическое равновесие

Количественную зависимость константы химического равновесия от температуры можно получить, исходя из уравнения Гиббса – Гельмгольца XE "Уравнение:Гиббса – Гельмгольца"  (4.65) и уравнения связи константы равновесия с изменением стандартной энергии Гиббса (11.20):


(Gо = (Н + Т (((Gо/(Т)р,
(11.22)


(Gо = – RT lnKр.
(11.23)

Продифференцируем второе уравнение по температуре:

(((Gо/(Т)р = – RT lnKр – RT((lnKр/(Т)р
(11.24)

и подставим это значение и значение (Gо в уравнение (11.22):


– RT lnKр = (Н – RT lnKр – RT2((lnKр/(Т)р.
(11.25)

Считая, что Кр не зависит от давления, окончательно получим:


dlnKр /dT = (Н/RT2.
(11.26)

Уравнение (11.26), определяющее температурные изменения константы равновесия, называется уравнением изобары Вант-Гоффа XE "Уравнение:изобары Вант-Гоффа" . Аналогично можно получить уравнение изохоры Вант-Гоффа XE "Уравнение:изохоры Вант-Гоффа" :

dlnKс/dT = (U/RT2.
(11.27)

В уравнениях (11.26) и (11.27) величины (H и (U представляют собой тепловой эффект реакции при постоянном давлении или при постоянном объеме соответственно.

Как видно из этих уравнений, для эндотермических реакций ((H > 0 или (U > 0) величина dlnKр/dT > 0, т.е. при повышении температуры возрастает константа равновесия для эндотермической реакции, что согласуется с принципом подвижного равновесия.

При интегрировании уравнения (11.26) в широком интервале температур, получим:
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где K1 и K2 – константы равновесия при температурах T1 и T2 соответственно. 

Точное решение этого уравнения возможно лишь при условии, что известна температурная зависимость теплового эффекта реакции. Ее можно рассчитать по уравнению Кирхгоффа XE "Уравнение:Кирхгоффа" 
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Рис.11.1. Зависимость констант
 равновесия от температуры

зная тепловой эффект (Н1 при какой-либо температуре T1 и температурную зависимость теплоемкостей реагирующих веществ.

В небольшом температурном интервале можно считать величину (Н постоянной, тогда интегрирование уравнения (11.26) приводит к зависимости:

          lnKр = 
[image: image452.wmf]RT
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где С – постоянная интегрирования. 
Таким образом, логарифм константы равновесия является линейной функцией 1/T.

Если провести интегрирование в некотором интервале температур от T1 до T2, то, считая (Н = const, получим:
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11.6. Гетерогенные химические равновесия

Если химическое равновесие устанавливается в системе, в которой реагирующие вещества находятся в разных фазах, то такое равновесие называется гетерогенным. Это, например, реакции

FeO(тв) + CO(газ) L Fe(тв) + CO2(газ),


NH4Cl(тв) L NH3(газ) + HCl(газ),


Fe(расплав) + H2S(газ) L FeS(раствор в Fe) + Н2(газ)

и множество других.

Условие химического равновесия (11.5) справедливо и для гетерогенного равновесия и позволяет найти выражение закона действия масс для этого случая.

Запишем уравнение гетерогенной химической реакции, в которой компоненты Аі находятся в газовой фазе, а компоненты Вk – в жидкой или твердой фазах:


((іАі + ((kВk L (
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(11.32)

Представим сумму химических потенциалов уравнения (11.5) в виде двух сумм - химических потенциалов газообразных компонентов (индекс i) и компонентов жидких и твердых растворов (индекс k):


((і( і + ((k( k = 0.
(11.33)

Подставив в это уравнение значения (і = 
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(Т) + RT lnfі (для газов) и (k = 
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(p,T) + RT lnak (для компонентов жидких и твердых растворов), получим:
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или


ln
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Обозначив произведение летучестей и активностей через Kfa, получим:


ln
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(11.36)

где ( (p,T) – некоторая постоянная при заданных давлении и температуре.

Константа гетерогенного химического равновесия


Kfa = 
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(11.37)

также является постоянной величиной при заданных p и T.

Если газовая фаза представляет собой смесь идеальных газов, а конденсированные фазы также являются идеальными жидкими или твердыми растворами, то парциальные равновесные летучести газов fi можно заменить соответствующими давлениями pi, а равновесные активности компонентов ak в жидкой и твердой фазах – их мольными долями xk, тогда Kfa = Kpx.

В ряде случаев гетерогенных химических реакций твердые или жидкие фазы состоят из индивидуальных веществ, активности которых при постоянной температуре ak = const (xk = 1) и могут быть включены в константы равновесий. Тогда в уравнении костанты равновесия (11.37) будут фигурировать только парциальные летучести (парциальные давления для идеальных газов) компонентов в газовой фазе. Например, при разложении карбоната кальция твердыми фазами являются индивидуальные CaCO3 и CaO, поэтому для реакции

CaCO3 L CaO + CO2

константа равновесия

Kp = 
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Эту величину называют еще упругостью диссоциации XE "Упругость диссоциации" ; она увеличивается при повышении температуры. Когда Kp становится равной внешнему давлению, происходит бурное разложение вещества.

Константа равновесия гетерогенной реакции получения генераторного газа

С + CO2 L 2CO


Kp = 
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где x – мольная доля СО в газовой смеси, а P – общее давление.

11.7. Комбинирование равновесий

Константа равновесия реакции Kp однозначно связана с изменением стандартной энергии Гиббса (Gо уравнением (11.23). Порядок и знак величины (Gо позволяют качественно предвидеть положение равновесия. Большая положительная величина (Gо означает, что конечные продукты имеют значительно больший потенциал, чем исходные вещества, и равновесие сильно смещено в сторону исходных веществ, константа равновесия много меньше единицы, выход продуктов мал. Например, для реакции 
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1

О2 L NО при 2675 К (Gо = 64,5 кДж, Kp = 3,5.10–3 и выход NО равен 2,88%.

Большая отрицательная величина (Gо указывает на то, что равновесие сильно смещено в сторону образования продуктов реакции, их выход значительный, а константа равновесия велика.Так, для реакции СО + 
[image: image471.wmf]2

1

О2 L СО2 при 1396К (Gо = – 158 кДж, константа равновесия Kp = 8,2.105, а содержание СО и О2 в равновесной смеси составляют сотые доли процента.

Так как энергия Гиббса XE "Энергия:Гиббса"  G является функцией состояния системы, то ее изменения (G в каком-либо процессе не зависят от пути процесса. Поэтому (G реакции, протекающей в несколько стадий, представляет сумму изменений (G всех стадий. Это дает возможность комбинирования равновесий и расчета констант равновесия для тех реакций, которые экспериментально не изучались.

Для такого расчета, аналогичного расчетам тепловых эффектов реакций по закону Гесса, необходимо, чтобы конечные продукты одной реакции (первая стадия суммарной реакции) находились в том же состоянии, в каком они являются исходными веществами для другой реакции (вторая стадия). Это достигается использованием стандартных изменений энергии Гиббса (Gо, для которых принимается, что каждый из компонентов находится при давлении, равном 1 атм, твердые и жидкие вещества являются чистыми фазами, а газообразные вещества – идеальными газами.

Рассмотрим, например, расчет константы равновесия реакции 

2Н2 + О2 L 2Н2О(г) (1)

при 1396 К по данным о (Gо реакций (при той же температуре):

СО + Н2О L СО2 + Н2 (Gо = 9570 Дж    (2)


2СО + О2 L 2СО2 (Gо = –315800 Дж     (3)

Как видно из записей, уравнение реакции (1) можно получить, вычитая из уравнения (3) удвоенное выражение реакции (2). Тогда 
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откуда

lnKp = –
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/RT = 334940/8,31.1396 = 28,87

и константа равновесия реакции (1) Kp = 3,5.1012.

При непосредственном использовании величин Kp все действия сложения и вычитания величин (Gо при комбинировании равновесий заменяются действиями умножения и деления величин Kp.

11.8. Химическое равновесие и тепловой закон Нернста

Константа химического равновесия однозначно связана со стандартным изменением энергии Гиббса при реакции и расчет Kp при любых температурах можно свести к расчету величин (Gо. Согласно уравнению Гиббса – Гельмгольца XE "Уравнение:Гиббса – Гельмгольца"  


(Gо = – Т 
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Однако, по уравнению (11.40) можно рассчитать (Gо (а, следовательно и Kр) при любой температуре при условии, что величина (Gо определена хотя бы при одной температуре, так как значение постоянной интегрирования I нельзя вычислить заранее – будучи независимой от температуры, она различна для разных реакций.

Величины (Н при разных температурах можно вычислить по экспериментальным данным о тепловом эффекте реакции при какой-либо температуре (например, начиная с очень низких температур) и теплоемкостях реагирующих веществ. Поскольку (G = (H – T(S, то при Т( 0 (G ( (Н. Но при других температурах каждому значению (Н соответствует множество значений (Gо в зависимости от от величины I (рис.11.2, пунктирные линии). Так как (Gо является однозначной функцией температуры, то из всего набора зависимостей (Gо = f(T) следует выбрать лишь одну кривую, соответствующую строго определенному значению постоянной I. Решить эту задачу с помощью первого и второго законов термодинамики нельзя.

Нернст (1906) высказал предположение, что в конденсированных системах при температуре абсолютного нуля кривые температурной зависимости (Но = f(Т) и (Gо = f(Т) имеют общую касательную, т.е. 
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Рис. 11.2. Зависимость (H и (G 
от температуры

Индекс p можно опустить, так как в конденсированных системах (Н и (G практически не зависят от давления.

Из уравнения Гиббса – Гельмгольца (G = (Н + Т(((G/(Т)p следует, что при T = 0 производная ((G/(Т превращается в неопределенность, так как 


(((G/(Т)T( 0 =
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Взяв для раскрытия неопределенностей отношение пределов производных числителя и знаменателя по температуре, найдем в соответствии с уравнением (11.41), что величина 


(((G/(Т)T(0 = 
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(11.43)

Поэтому уравнение (11.41) может быть окончательно записано в виде


 lim (((H/(T)T(0 = lim (((G/(T)T(0 = 0.
(11.44)

Уравнение (11.44) представляют первоначальную форму так называемого теплового закона (тепловой теоремы) Нернста XE "Закон:тепловой Нернста" , или третьего закона термодинамики XE "Закон:термодинамики третий"  в формулировке Нернста. Из уравнения следует, что правильна та кривая (G = f(Т), которая горизонтально достигает оси ординат. Поэтому кривые (Н = f(Т) и (Gо = f(Т) не просто соединяются в точке абсолютного нуля, но касаются друг друга уже при приближении к ней; в соответствии с уравнением (11.43) они имеют общую горизонтальную касательную ab.

Уравнение (11.44) также означает, что
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т.е. теплоемкость конденсированной системы при Т( 0 не должна меняться при реакции, а также что при абсолютном нуле и вблизи него процесс в конденсированных системах протекает без изменения энтропии.

Тепловая теорема Нерста дает возможность определить постоянную интегрирования I. Если температурную зависимость теплового эффекта в температурном интервале от 0 до Т представить уравнением Кирхгофа XE "Уравнение:Кирхгофа" 

(HT = (H0 + 
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то уравнение (11.40) можно записать как


(GT = (H0 – T 
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Интегрирование уравнения (11.47) в пределах температур от Т0 к Т дает:
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или
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Это уравнение совпадает с уравнением (11.47), если принять, что Т0( 0 и
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Но из теплового закона Нернста вытекает, что для конденсированных систем эта величина равняется нулю, следовательно, постоянная интегрирования в уравнении (11.47) I = 0.

Тепловой закон не относится непосредственно к газам. Однако Нернст показал, что с помощью специального приема этим законом можно воспользоваться и для расчета термодинамических характеристик газовых и гетерогенных систем. Для этого надо провести процесс с помощью цикла, который включает конденсацию исходных веществ, реакцию между ними в конденсированной фазе и обратную возгонку продуктов реакции.

Рассмотрим некоторую реакцию в газовой фазе

((іАі L ((kBk
и представим для нее цикл:

            ((іАі L ((kBk               (газовая фаза)
                                 испарение                конденсация
                             ((іАі L ((kBk             (конденсированная фаза)
Вещества взяты при произвольных давлениях пара Рі и Рk, а после окончания реакции устанавливаются равновесные давления рі и рк. Общее изменение энергии Гиббса для реакции в газовой фазе
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Зависимость давления насыщенного пара от температуры над конденсированными фазами описывается уравнением Клаузиуса – Клапейрона (5.43). Интегрирования этого уравнения дает:
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где постоянная интегрирования j называется истинной химической постоянной.

Зависимость теплоты испарения (конденсации) определяется уравнением Кирхгофа:
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Подстановка этого уравнения в (11.52) дает:

RT lnР = (0 
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Подставим эти значения в правую часть уравнения (11.51), а в левую его часть – уравнения (11.54):
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Различие между тепловыми эффектами реакции между веществами в конденсированном состоянии и в газовой фазе определяется, по закону Гесса, различием теплот испарения исходных веществ и продуктов реакции:


(Hгаз = (Hконд – (((k(0,k – ((и(0,и).
(11.56)
Итак,
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Это уравнение можно использовать для расчетов констант равновесий реакций в газовой фазе по термическим данным.

ГЛАВА 12. ПОВЕРХНОСТНЫЕ ЯВЛЕНИЯ И АДСОРБЦИЯ

12.1. Поверхностный слой XE "Поверхностный слой" . Поверхностное натяжение

При изучении гетерогенных систем мы рассматривали свойства лишь объемных фаз. В действительности все гетерогенные процессы (растворение твердых тел, жидкостей и газов, испарение, возгонка, разложение или образование твердого химического соединения, процессы гетерогенного катализа, электрохимические процессы и т.п.) проходят через поверхность раздела фаз – твердое тело – газ, твердое тело – жидкость, жидкость – жидкость, жидкость – газ. Однако состояние вещества у поверхности раздела соприкасающихся фаз отличается от его состояния внутри этих фаз вследствие различия молекулярных полей этих фаз. Молекулы, находящиеся во внутренних слоях вещества, испытывают в среднем одинаковое по всем направлениям притяжение со стороны окружающих молекул, молекулы же поверхностного слоя подвергаются неодинаковому притяжению со стороны молекул внутренних слоев вещества и со стороны молекул другой контактирующей фазы. Это различие вызывает особые поверхностные явления на границе раздела фаз. Для систем, в которых поверхности раздела невелики, влияние поверхностных свойств на общие свойства системы в целом могут быть незначительны, в системах же с развитой поверхностью эти свойства могут оказаться определяющими.

Поверхностные явления представляют большой теоретический и практический интерес. Изучая эти явления можно судить о природе и энергетике межмолекулярных взаимодействий. Практическое значение поверхностных явлений обусловлено тем, что вещества с высокоразвитой поверхностью широко распространены в природе (почвы, растительные и животные ткани), используются во многих областях производства и техники (наполнители пластмасс, пигменты, твердые смазки, процессы разделения и очистки, гетерогенный катализ, полупроводниковая техника, защита от коррозии, крашение и др.). Детально поверхностные явления изучаются в курсе коллоидной химии, здесь же рассматриваются лишь некоторые основные представления, которые будут использоваться при изложении последующих разделов.

Особое состояние молекул в поверхностном слое приводит к тому, что энергия Гиббса системы системы будет зависеть не только от температуры, давления, состава системы, но и от величины разделяющей поверхности, а изменения энергии 


dG = – SdT + Vdp + ((і dnі + ( ds,
(12.1)

где s – площадь разделяющей поверхности, а ( – коэффициент пропорциональности. Как следует из уравнения, эта величина


( = ((G/(s
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представляет собой работу обратимого процесса образования единичной поверхности в системе постоянного состава при постоянных температуре и давлении. Исходя из термодинамических потенциалов, можно показать также, что 
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Величина ( называется в общем случае межфазным натяжением (или коэффициентом межфазного натяжения XE "Коэффициент:межфазного натяжения" ), а в случае границы раздела конденсированной фазы с газом – поверхностным натяжением XE "Поверхностное натяжение" . Последний термин часто используют независимо от природы контактирующих фаз, т.е. для любой межфазной границы.

Поверхностное натяжение можно определить также как силу, действующую на единицу длины, при создании поверхности. Поэтому в качестве единиц размерности поверхностного натяжения может использоваться Дж/м2 или Н/м.

Существование поверхностного натяжения приводит к тому, что система приобретает дополнительную поверхностную энергию ( s. Уменьшить эту энергию можно за счет уменьшения поверхности. Этот путь реализуется в жидкостях – образование сферических капель (площадь сферической поверхности минимальна по сравнению с другой формой при том же объеме), слияние более мелких капель в более крупные (суммарная поверхность уменьшается).

Другой путь уменьшения поверхностной энергии состоит в уменьшении поверхностного натяжения. Например, молекулы твердого тела, находящиеся на его поверхности, притягивают молекулы вещества из соседней газовой или жидкой фазы (раствора). В результате концентрация этого вещества на поверхности становится больше, чем в объеме газа или раствора, т.е. газ или растворенное вещество адсорбируются поверхностью твердого тела. Такие же явления могут наблюдаться на границе раздела раствора с газовой фазой. Таким образом, адсорбция XE "Адсорбция"  представляет собой концентрирование вещества на проверхности раздела фаз (твердая – газообразная, твердая – жидкая, жидкая – жидкая, жидкая – газообразная). Вещество, на поверхности которого происходит адсорбция, называется адсорбентом, а вещество, поглощаемое из объемной фазы – адсорбатом XE "Адсорбат" .

Природа сил адсорбционных взаимодействий может быть различной – силы Ван-дер-Ваальса (дисперсионные, ориентационные, индукционные взаимодействия), образование водородной связи, донорно-акцепторные  взаимодействия,  образование  химических  связей (хемосорбция XE "Хемосорбция" ).

12.2. Термодинамическое равновесие поверхностного слоя
 с объемными фазами

Рассмотрим замкнутую систему, состоящую из двух объемных фаз І и ІІ и поверхностного слоя между ними. Общим условием равновесия любой замкнутой системы при постоянных значениях общей энтропии, общего объема и общего количества каждого из компонентов является минимум ее внутренней энергии, т.е. выполняется условие:


d(U( + U( + U) = dU( + dU( + dU = 0,
(12.4)

где dU( и dU( – изменение внутренней энергии объемных фаз І и ІІ, а dU – изменение внутренней энергии поверхностного слоя между этими фазами.

Изменения внутренней энергии объемных  фаз  представим, согласно уравнению (4.62), следующим образом:


dU( = Т(dS( – р(dV( + ((і(dnі(,
(12.5)


dU( = Т(dS( – р(dV( + ((і(dnі(.
(12.6)

Внутренняя энергия поверхностного слоя зависит, как и для объемных фаз, от энтропии S и количества образующих его компонентов nі, а также от величины разделяющей поверхности s (уравнение 12.3):


dU = TdS + ((іdnі + ( ds.
(12.7)

Таким образом, для рассматриваемой системы в целом условие минимума внутренней энергии (12.4) запишется как


Т(dS( – р(dV( + ((і(d
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+ TdS + ((іdnі + (ds = 0.
(12.8)

По условиям, наложенным на систему, общий объем, общая энтропия и общее количество каждого из компонентов постоянны:


dV( + dV( = 0,
(12.9)


dS( + dS( + dS = 0,
(12.10)


dnі( + dnі( + dnі = 0.
(12.11)

Учитывая равенства (12.10) и (12.11), общее условие равновесия можно свести к следующим частным необходимым и достаточным условиям термического и химического равновесия:


Т( = Т( = Т,
(12.12)

т.е. температура во всех частях системы, включая поверхностный слой, при равновесии должна быть одинакова, и 


(і( = (і( = (і,
(12.13)

т.е. химические потенциалы каждого компонента во всех частях системы, включая поверхностный слой, должны быть одинаковы.

Если положение разделяющей поверхности s фиксировано (ds = 0), то условие (12.9) обращается в равенство dV( = – dV(= 0.

Если же поверхность раздела фаз s изменяется по величине и положению, то смещение поверхности вызывает изменение объема соседних фаз на dV( и dV( при условии постоянства объема системы в целом (dV( = – dV(), и условие механического равновесия имеет вид


(р( – р() dV( = ( ds.
(12.14)

Выражение (12.14) показывает, что в случае изменения поверхности раздела s гидростатические давления в двух объемных фазах не равны друг другу. Разность этих давлений 


(р( – р() = ( ds/dV.
(12.15)

Величина k = 
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ds/dV  называется кривизной поверхности XE "Кривизна поверхности" . Таким образом, при равновесии двух фаз с искривленной поверхностью раздела разность давлений в фазах


(р = 2k(.
(12.16)

Это соотношение называется уравнением Лапласа XE "Уравнение:Лапласа" , а величина (р – капиллярным давлением XE "Капиллярное давление" . Различие давлений в объемных фазах возрастает с увеличением ( и с уменьшением радиуса. Для капли воды с радиусом r = 10–7 м, которая находится в фазе пара, (р ( 1,5 МПа. То есть давление пара внутри капли, равновесной с паром, на 15 атмосфер выше, чем в фазе пара. Можно вообразить себе это избыточное давление как результат действия силы воображаемой “поверхностной пленки”, которая стягивает каплю.

12.3. Фундаментальные уравнения для поверхностного слоя. 
Адсорбционная формула Гиббса
Изменение поля молекулярных сил, происходящее в неоднородном поверхностном слое между объемными фазами, приводит к отличию энергии, энтропии и чисел молей компонентов этого слоя от соответствующих величин внутри соседних объемных фаз. Поэтому удобно говорить не о всей внутренней энергии, энтропии и всех числах молей компонентов поверхностного слоя, а лишь об избытках этих величин в поверхностном слое над соответствующими величинами в таких же объемах внутри фаз. Именно эти избытки энергии, энтропии и чисел молей компонентов характеризуют отличие поверхностного слоя от объемных фаз. Эти избытки могут быть как положительными, так и отрицательными.

Обозначив избытки внутренней энергии, энтропии и чисел молей компонентов i через 
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[image: image512.wmf])

(

s

U

 = U – U( – U(,
(12.16)



[image: image513.wmf])

(

s

S

= S – S( – S(,
(12.17)



[image: image514.wmf])

(

s

i

n

 = 
[image: image515.wmf]i

n

–
[image: image516.wmf]i

n

¢

– 
[image: image517.wmf]i

n

¢

¢

.
(12.18)

Величина 
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 называется полной поверхностной энергией слоя XE "Энергия:полная поверхностная" , величина 
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Аналогично уравнению (12.7), выражающему изменение всей внутренней энергии слоя dU, можно написать выражение для изменения избытка внутренней энергии слоя:


d
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Полную поверхностную энергию слоя можно получить интегрированием этого уравнения при условии неизменности состава поверхностного слоя:
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Полный дифференциал величины 
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Последнее уравнение совместимо с уравнением (12.16) лишь при условии, что
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(12.21)

или при постоянной температуре


(
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(12.22)

Уравнения (12.18) и (12.19) называются фундаментальными уравнениями Гиббса для межфазного поверхностного слоя XE "Уравнение:Гиббса для поверхностного слоя" . Входящие в эти уравнения величины 
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, зависят от величины поверхности раздела s, так что их трудно сравнивать для разных поверхностей. Поэтому удобнее отнести эти величины к единице поверхности раздела s:
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Введенная Гиббсом величина (і представляет избыток числа молей i-го компонента в объеме поверхностного слоя с площадью s = 1 по сравнению с числом его молей в том же объеме. Эта величина называется гиббсовской адсорбцией XE "Адсорбция:гиббсовская" .

Из уравнений (12.18) и (12.19) следует, что для единицы поверхности


SsdT + ((і d(і + d( = 0,
(12.24)

или при постоянной температуре


((і d(і + d( = 0.
(12.25)

Это уравнение называется адсорбционным уравнением Гиббса XE "Уравнение:адсорбционное Гиббса" .

12.4. Применение адсорбционного уравнения Гиббса.
Поверхностно-активные вещества

Рассмотрим на поверхности воды (компонент 1) адсорбцию пара какого-либо чистого не растворимого в воде вещества (компонент 2). В этом случае уравнение (12.21) принимает вид:


(1d(1 + (2d(2 = – d(.
(12.26)

Если вещество не растворяется в воде, то химический потенциал воды не изменяется, d(1 = 0, поэтому


(2 d(2 = – d(.
(12.27)

В соответствии с уравнением (7.3) изменение химического потенциала пара (идеального газа), давление которого p, равно


d(2 = RTdlnp.

После подстановки этого значения в уравнение (12.27) получим


(2 = 
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Если второй компонент растворяется в воде, то ее химический потенциал изменяется. Однако и в этом случае можно пользоваться вместо полной формулы (12.25) сокращенной формулой (12.27), если выбрать положение поверхности s, относительно которой определяется величина адсорбции, так, чтобы адсорбция растворителя была равна нулю (((1 = 0). Так как из уравнения (7.18) следует, что  d(2 = RTdlna2,  где а2 – активность компонента 2 в объеме раствора, то по формуле Гиббса
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где активность а2 в случае разбавленных растворов заменяется концентрацией c.

При растворении в воде ряда органических веществ, молекулы которых дифильны, т.е. имеют неполярную группу - углеводородный радикал R– и полярную часть (группы –ОН, –СООН, –NН2 и т.п.), взаимодействие между молекулами воды в объеме раствора сильнее взаимодействий молекул воды с молекулами этих веществ (в целом). Поэтому такие вещества будут преимущественно выталкиваться из объема на поверхность, т.е. их адсорбция будет положительной ((2 > 0), а поверхностное натяжение раствора будет снижаться при повышении концентрации растворенного вещества (d(/dc < 0). Вещества, понижающие поверхностное натяжение растворителя, называются поверхностно-активными веществами (ПАВ XE "ПАВ" ). Величина –(d(/dc) при с( 0 называется поверхностной активностью XE "Активность:поверхностная" . В гомологическом ряду жирных кислот, спиртов, аминов поверхностная активность увеличивается примерно в три раза при увеличении длины радикала на одну группу –СН2 (правило Дюкло –- Траубе XE "Правило:Дюкло – Траубе" ).

12.5. Адсорбция на твердых поверхностях

Адсорбционное уравнение Гиббса в принципе применимо для описания адсорбции на границе раздела любых фаз. Практически же оно используется при расчетах адсорбции на поверхности раздела жидкость – газ. Это связано с тем, что в уравнение входит зависимость поверхностного натяжения от концентрации, а точное определение поверхностного натяжения возможно лишь для жидкостей. Для твердых поверхностей такие определения являются приближенными, а иногда и вообще невозможны.

В связи с этим для описания адсорбции на твердой поверхности из газовой фазы или жидкости предложено ряд эмпирических уравнений и разработаны иные теоретические подходы.

Наиболее простым уравнением, описывающим адсорбцию газа a на твердой поверхности в зависимости от давления газа p, является уравнение Генри XE "Уравнение:Генри" :


а = kp.
(12.30)

Согласно этому уравнению адсорбция прямо пропорциональна давлению, коэффициент пропорциональности (константа Генри XE "Константа:Генри" ) k зависит от природы адсорбента и адсорбирующегося газа. Уравнение справедливо лишь при малых давлениях.

В более широком интервале давлений адсорбцию газов описывает уравнение Фрейндлиха XE "Уравнение:Фрейндлиха" :


а = bp1/n,
(12.31)

где b и n – эмпирические постоянные для данной системы (b и n > 1).

Теория физической адсорбции газов на твердых поверхностях разработана Ленгмюром. По этой теории адсорбция происходит на активных адсорбционных центрах, которые энергетически эквивалентны. Адсорбция локализована, т.е. адсорбированная молекула не может перемещаться по поверхности, а взаимодействие соседних молекул в адсорбционном слое не рассматривается. На активном центре может адсорбироваться  только  одна  молекула,  т.е.  образуется мономолекулярный слой, в связи с чем теорию Ленгмюра называют теорией мономолекулярной адсорбции XE "Теория:мономолекулярной адсорбции" . Процесс адсорбции обратим – адсорбированные молекулы могут покидать поверхность, а молекулы из газовой фазы могут адсорбироваться на свободных адсорбционных центрах. При постоянном давлении устанавливается адсорбционное равновесие, при котором скорости обоих процессов равны. Адсорбционное равновесие можно представить схемой:


молекула газа + адсорбционный центр L адсорбционный комплекс

Обозначим через (  поверхностную концентрацию адсорбционных комплексов, а через (о – поверхностную концентрацию свободных адсорбционных центров. Тогда при давлении p константа адсорбционного равновесия K равна:


K = (/((о р) = ( /((о р),
(12.32)

где ( – доля занятых мест на поверхности и (о – доля свободных мест на поверхности адсорбента. Так как сумма свободных и занятых мест равна общему числу мест на поверхности, то


( + (о = 1.
(12.33)

Величине 
(  соответствует адсорбция a, а полному заполнению всех адсорбционных центров на поверхности (( = 1) соответствует предельная адсорбция аm, т.е. ( = а/аm, (о = 1 – ( = 1 – а/аm. После подстановки этих значений в уравнение (12.28) и его решения относительно a получим:


а = аm
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Это уравнение называется уравнением изотермы адсорбции Ленгмюра XE "Уравнение:изотермы адсорбции Ленгмюра" . В соответствии со сделанными допущениями это – уравнение локализованной адсорбции на однородной поверхности в отсутствие сил взаимодействия между молекулами адсорбата.

В области малых давлений Kp << 1 и 


а = аmKp,
(12.35)
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Рис. 12.1. Зависимость адсорбции от давления

что совпадает с уравнением Генри. Если же Kp >> 1, то а = аm.

Таким образом, вначале адсорбция растет пропорционально концентрации или давлению газа, постепенно этот рост замедляется, и при достаточно больших давлениях газа наступает насыщение поверхности мономолекулярным слоем адсорбата (рис. 12.1 а).

Уравнение Ленгмюра можно привести к линейному виду:
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График зависимости 1/a от 1/p дает прямую линию. Отсекаемый на оси ординат отрезок и тангенс угла наклона прямой позволяют определить константы уравнения Лэнгмюра аm и K (рис. 12.1 б).
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Рис. 12.2. Изотерма 
полимолекулярной адсорбции

В ряде случаев при адсорбции паров наблюдается переход к объемной конденсации при предельном давлении, равном давлению насыщенного пара жидкости p = рs. Поэтому, если в области заполнения монослоя рост адсорбции замедлялся с повышением p, то при дальнейшем повышении давления (приближении p к рs) рост адсорбции с повышением давления должен увеличиваться – адсорбция становится полимолекулярной XE "Адсорбция:полимолекулярная" , а изотерма адсорбции проходит точку перегиба. Уравнение полимолекулярной адсорбции выведено Брунауером, Эмметом и Теллером (уравнение БЭТ XE "Уравнение:БЭТ" ):
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где C – постоянная уравнения. Уравнение БЭТ используется при определении удельной поверхности адсорбентов.

Более подробно вопросы об адсорбции и поверхностных явлениях рассматриваются в курсе коллоидной химии.

ГЛАВА 13. ЭЛЕМЕНТЫ ТЕРМОДИНАМИКИ НЕОБРАТИМЫХ ПРОЦЕССОВ

13.1. Силы и потоки

Второй закон термодинамики в виде


dS ( (Q/Т
(13.1)

и вытекающие из него соотношения можно использовать для расчетов равновесных процессов, когда выполняется равенство (13.1). В случае самопроизвольных неравновесных процессов (знак " > ") классическая термодинамика дает возможность оценить вероятность протекания того или иного процесса, однако непосредственное применение второго закона к неравновесным системам встречает ряд принципиальных затруднений.

Применение представлений классической термодинамики к неравновесным системам является предметом термодинамики неравновесных (необратимых) процессов. Наиболее полно разработана термодинамика линейных необратимых процессов для систем, состояния которых мало отличаются от равновесных.

Реальные необратимые процессы (перенос тепла, диффузия вещества, электрический ток и т.д.) возникают под действием градиентов каких-либо параметров – температуры, давления, концентрации, электрического потенциала и др. В термодинамике необратимых процессов эти градиенты называются термодинамическими силами XE "Термодинамическая сила"  (X). Необратимые явления, вызываемые этими силами, называются термодинамическими потоками XE "Термодинамический поток"  (I). Они представляют собой скорости переноса или изменения таких величин как теплота, вещество, количество электричества.

Многочисленные экспериментальные данные указывают на наличие пропорциональности между скоростью процесса и силой, вызывающей этот процесс. Например, закон Фика XE "Закон:Фика"  устанавливает связь между потоком диффундирующего вещества iд и градиентом концентрации с:


iд = dm/dt = –D grad с,
(13.2)

(D – коэффициент диффузии), а закон Ома – между силою тока i и разностью электрических потенциалов E:


i = de/dt = – ( grad Е,
(13.3)

где e – количество электричества, ( – коэффициент электропроводности.

В общем виде такую зависимость можно представить соотношением


Iі = LіXі,
(13.4)

где Lі – коэффициент пропорциональности. В условиях равновесия 


Iі = 0,  Xі = 0.
(13.5)

В ряде случаев одновременно может протекать несколько необратимых процессов, которые накладываются друг на друга, вызывая появление нового эффекта. Например, наложение потоков вещества и тепла приводит к появлению термодиффузии, а потоков тепла и электричества – к эффекту термоэлектричества. Поэтому в уравнениях типа (13.4) добавляются новые члены, учитывающие взаимные влияния потоков. Так, в случае термодиффузии в уравнения (13.4) прибавляют член, пропорциональный температуре:


Im = L11Xm + L12XT,
(13.6)


IT = L22XT + L21Xm,
(13.7)

где Im – поток вещества, IT – поток тепла; Xm – сила, вызывающая диффузию; XT – сила, вызывающая перенос тепла; L11 – коэффициент диффузии, L22 – коэффициент теплопроводности, L12 и L22 – коэффициенты, учитывающие взаимодействие потоков вещества и тепла.

Взаимодействие необратимых процессов в общем виде можно представить в форме линейного соотношения между потоками и силами – уравнением Онзагера XE "Уравнение:Онзагера" :
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где Ii – термодинамические потоки, Xj – термодинамические силы; Lij = const – феноменологические коэффициенты, учитывающие взаимное влияние необратимых процессов.

Согласно соотношению взаимности Онзагера XE "Соотношению взаимности Онзагера"  феноменологические коэффициенты в уравнении (13.3) равны между собой:


Lij = Lji.
(13.9)

Область отклонения от равновесного состояния, в которой выполняется линейная зависимость (13.4) между потоками и силами, зависит от характера процесса. В некоторых случаях (диффузия, теплопроводность) эта область довольно большая, а, например, в случае химических реакций она невелика. Кроме того, заранее неизвестно, все ли перекрестные коэффициенты Lij существуют в действительности. Можно лишь утверждать, что если экспериментально установлено существование связи между силой Xi и потоком Ij, то согласно (13.4) существует обратная связь между силой Xj и потоком Ii.

Заранее ограничить число эффективных связей позволяет принцип симметрии Кюри XE "Принцип:симметрии Кюри" . Согласно этому принципу, связь возможна лишь между потоками одного тензорного порядка, и макроскопическое явление в системе не имеет большего числа элементов симметрии, чем породившая его причина. Например, поток химической реакции (химическое сродство) является скалярной величиной (тензором нулевого порядка), а диффузионный поток – величина векторная (тензор первого порядка), поэтому невозможно непосредственное сопряжение между ними. Принцип симметрии соблюдается в линейной области, т.е. в области применимости уравнения Онзагера (13.4), вне ее возможны процессы и связи, нарушающие симметрию.

13.2. Возникновение энтропии

В термодинамике необратимых процессов методы термодинамики распространяются на изолированные, закрытые, а также открытые системы. В связи с этим вводятся понятия потока энтропии и возникновения (продуцирования) энтропии.

Клаузиус предложил представлять второй закон термодинамики в форме
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где (Q( – некомпенсированная теплота XE "Теплота:некомпенсированная" . По смыслу (Q( представляет теплоту, которая была бы поглощена в равновесном процессе дополнительно к неравновесному количеству (Q, чтобы выполнялось равенство (13.1). В случае равновесных процессов (Q( = 0, для неравновесных


(Q( > 0,
(13.11)

т.е. (Q( всегда положительна.

Общее изменение энтропии dS в открытой системе является результатом двух видов явлений: 1) необратимых процессов, протекающих внутри самой системы – “внутреннее” (internal) изменение dіS и 2) обмена теплотой и веществом с окружающей средой - “внешнее” (external) изменение dеS:


dS = dіS + dеS.
(13.12)

Из сравнения (13.10) и (13.11) можно получить:
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Таким образом, некомпенсированная теплота (Q( связана с возникновением (продуцированием) энтропии XE "Энтропия:продуцирование"  dіS. Так как неравновесные процессы идут с конечной скоростью, в термодинамике необратимых процессов вводится время t и рассматривается скорость возникновения энтропии XE "Энтропия:скорость возникновения" . Для открытых систем 
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где 
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В изолированных системах (U = const, V = const) обмена с внешней средой не происходит, dеS = 0, и протекание необратимых процессов в таких системах сопровождается возрастанием энтропии:
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Если внутри системы происходят обратимые изменения, они не сопровождаются изменением энтропии, поэтому в общем случае для изолированной системы
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В закрытой системе возможен тепловой обмен со средой, т.е. dеS = (Q/Т, тогда
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В открытой системе величина dеS/dt, связанная с процессами обмена теплотой и веществом со средой, может быть положительной или отрицательной, величина dіS/dt > 0 и общее изменение энтропии может быть положительным, отрицательным или равным нулю.

Если принять одно и тоже условие dіS/dt  > 0, то:

dS/dt > 0,если dеS/dt > 0 или если dеS/dt < 0, но по абсолютной величине |dеS/dt| < diS/dt;

величина dS/dt < 0, если dеS/dt < 0, но |dеS/dt| > diS/dt;

наконец, dS/dt = 0, если dеS/dt < 0, но |dеS/dt| = diS/dt.

Последний случай соответствует установлению в системе так называемого стационарного состояния XE "Стационарное состояние" . В отличие от равновесного, в стационарном состоянии процессы не прекращаются, а идут с постоянной скоростью, а термодинамические параметры системы не изменяются, потому что в системе проходят с постоянной скоростью приток и отток вещества и энергии. В стационарном состоянии изменение энтропии в целом (как и других термодинамических параметров) равно нулю:


dS = dеS + dіS = 0,
(13.18)

следовательно,


dS/dt = dеS/dt + dіS/dt = 0   і   dеS/dt = – dіS/dt,
(13.19)

т.е. продуцирование энтропии компенсируется потоком энтропии.

Наибольший интерес представляет определение изменений энтропии внутри системы dіS, так как оно непосредственно связано с собственными свойствами системы.

Рассмотрим закрытую систему, состоящую из двух гомогенных частей І и ІІ с разными температурами Т( и Т(. Изменение энтропии всей системы в целом dS равно сумме изменений энтропии каждой из ее частей:


dS = dS( + dS(.
(13.20)

Так как существует разность температур (Т( ( Т(), то в системе будет осуществляться теплообмен как между двумя частями внутри системы (((іQ), так и с окружающей средой ((еQ). Для каждой части системы можно записать:
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Так как система в целом закрыта, то согласно закону сохранения энергии
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и изменение энтропии за счет необратимого переноса тепла между частями І и ІІ равно


dіS = 
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Если Т( < Т(,  то тепло переходит от ІІ к І части системы и 
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 < 0. В обоих случаях это приводит к увеличению внутренней энтропии (dіS > 0), т.е. теплообмен между фазами системы приводит к продуцированию энтропии.

13.3. Химические реакции

Рассмотрим открытую систему, внутри которой установилось равновесие по отношению к температуре и давлению (T, p = const), но не достигнуто равновесие по отношению к распределению веществ, которые могут химически взаимодействовать друг с другом. Изменение энтропии внутри такой системы возможно за счет переноса вещества между фазами или химических реакций. Положим, что теплообмен системы с окружающей средой протекает равновесно.

Общее изменение энтропии такой частично-равновесной системы равно:


dS = dеS + dіS = (Q/Т + dіS, 
(13.24)

где (Q/Т – количество тепла, отданное или полученное системой при равновесном теплообмене с внешней средой, а dіS – изменение энтропии внутри системы за счет химических превращений.

Если поглощение тепла системой приводит к совершению только механической работы, то согласно первому закону термодинамики


(Q = dU + pdV, 
(13.25)

и тогда 
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При постоянных T, p выражение в скобках представляет изменение энергии Гиббса. Таким образом, изменение энтропии открытой системы в результате внутренних необратимых процессов пропорционально уменьшению ее общего термодинамическкого потенциала:


dіSТ,р = – dG/Т,
(13.27)

а скорость продуцирования энтропии в системе с реагирующими веществами пропорциональна скорости уменьшения ее термодинамического потенциала:
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Единственной причиной увеличения энтропии dіS в частично-равновесной системе являются химические реакции, самопроизвольное протекание которых приводит к изменению ее химического состава и совершению полезной работы. Если внутри системы существует неоднородность по температуре, соотношение (12.15) можно обобщить, включив в рассмотрение не только необратимые процессы химических превращений, но и теплопереноса между фазами.

Рассмотрим химическую реакцию, уравнение которой 


(1A1 + (2A2 + … = 
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где Аі – реагирующие вещества, (і – стехиометрические коэффициенты. Для характеристики полноты протекания реакции используем химическую переменную (число пробегов) реакции ( (см. разд. 11.1):


d( = dnі/(і,
 (13.29) 

где dnі – изменение числа молей вещества А при протекании реакции (dnі ( 0 для исходных веществ и dnі ( 0 для продуктов реакции). В 1922 г. Де-Донде ввел следующее определение химического сродства XE "Химическое сродство"  А через некомпенсированную теплоту:
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Сравнивая последнее уравнение с (13.16), легко установить, что


А = – ((G/(()Т,р. 
(13.31)

Скорость реакции v по Де-Донде определяется как


v = d(/dt, 
(13.32)

что с использованием уравнения (13.17) приводит к соотношению 
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Уравнение (13.33) позволяет сделать общие заключения о связи между сродством и скоростью химической реакции:

если A > 0, то v > 0 (реакция идет слева направо) или v = 0 (состояние равновесия);

если A < 0, то v < 0 (реакция идет справа налево) или v = 0 (состояние равновесия);

если A = 0, то v = 0 (вещества химически не взаимодействуют).

Если в системе может протекать одновременно несколько реакций, то уравнение (13.18) можно обобщить на все k реакций:
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Важно отметить, что положительна вся сумма, а отдельные ее члены Akvk могут быть и отрицательными. Такая ситуация возникает в случае сопряженных реакций, особенно распространенных в биологических системах, где протекание реакции с отрицательным сродством обеспечивается за счет реакции с большим положительным сродством, т.е. возникает связь между потоками.
ГЛАВА 14. ЭЛЕМЕНТЫ СТАТИСТИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ

14.1. Основные понятия. Расчет вероятности

Статистическая термодинамика устанавливает связь между макроскопическими свойствами системы и свойствами образующих систему частиц, основываясь на законах механики и теории вероятностей. Статистическая термодинамика рассматривает механику большого числа частиц. Механические переменные выступают как случайные величины с определенными вероятностями появления. Термодинамические величины рассматриваются либо как средние значения случайных величин (например, внутренняя энергия системы, находящейся в тепловом контакте с окружением), либо как характеристики распределения вероятностей (температура, энтропия, химический потенциал). Статистическая термодинамика объясняет все положения классической термодинамики, а также дает возможность разрабатывать методы расчета термодинамических функций и констант равновесия на основе получаемых опытным путем молекулярных характеристик.

Все молекулы, составляющие какую-либо систему, отличаются друг от друга своим положением в пространстве, т.е. значениями координат, а также скоростями движения и энергиями. Если считать, что эти величины могут меняться непрерывно, то любому макросостоянию будет соответствовать бесконечно большое число микросостояний.

Как уже отмечалось в разделе 3.8, для описания положения частицы используется понятие фазового пространства XE "Фазовое пространство"  – воображаемого многомерного пространства, координатами которого являются декартовы координаты атомов и проекции импульса (р = mv) на трехмерные координатные оси. Для одноатомной молекулы фазовое пространство имеет шесть координат – три координаты положения x, y, z и три проекции импульса на координатные оси рх, ру, рz. Для n-атомной молекулы требуется 6n величин, а фазовое пространство в этом случае будет 6n-мерным.

Каждая молекула системы изображается точкой фазового пространства, а микросостояние системы характеризуется набором таких точек.

Фазовое пространство разбивается на отдельные ячейки – столь малые области, чтобы изменение координат в пределах одной области не могло изменить данного микросостояния. Подсчет числа микросостояний, т.е. термодинамической вероятности состояния, в этом случае сводится к нахождению числа возможных способов размещения всех молекул по различным ячейкам фазового пространства.

Конкретное вычисление термодинамической вероятности зависит от дальнейших допущений об областях и частицах. По классической статистике Больцмана размер областей неопределенен, частицы различимы (их можно пронумеровать), а их энергетический спектр непрерывен. В квантовых статистиках учитывается, что возможные состояния системы могут быть только дискретными, и на способы распределения влияет спиновое число частиц. Для тождественных частиц с полуцелым спином (фермионов XE "Фермионы" ) выполняется запрет Паули: в заданном квантовом одночастичном состоянии может находиться не более одной частицы. Для частиц с нулевым или целым спином (бозонов XE "Бозоны" ) ограничения на способы заполнения состояний отсутствуют. Различия фермионов и бозонов приводят к тому, что ансамбли этих частиц подчиняются разным статистикам: Ферми –Дирака (для фермионов) и Бозе – Эйнштейна (для бозонов). Однако, вдали от абсолютного нуля молекулярные системы ведут себя практически одинаково, независимо от того, составлены они из бозонов или фермионов, а их особенности не проявляются в распределении. В таких случаях при подсчете квантовых состояний формально допустимо описывать систему как образованную пронумерованными частицами, рассматривать способы распределения частиц по ячейкам фазового пространства как для классических частиц по статистике Больцмана, но вводить поправку на неразличимость тождественных частиц с помощью множителя 1/N!. Тогда термодинамическая вероятность состояния XE "Термодинамическая вероятность"  системы, состоящей из N частиц, равна 


W = 
[image: image584.wmf]Õ

i

i

N

N

!

!

,
(14.1)

где ПNі! – произведение факториалов числа частиц, находящихся в каждой ячейке фазового пространства.

По формуле Стирлинга, справедливой для больших N, 


lnN! ( NlnN – N
(14.2)

или


N! ( NNе–N.
(14.3)

Подставив это значение в уравнение (14.1), получим:
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Поскольку (Ni = N, то 
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Если подставить это выражение в формулу Больцмана (3.40), то получим для энтропии:


S = klnW = k(NlnN – (NilnNi).
(14.6)

14.2. Сумма по состояниям

Рассмотрим равновесную изолированную систему, состоящую из N молекул. По закону распределения Больцмана число молекул Ni, обладающих энергией (i, пропорционально фактору Больцмана, равному 
[image: image588.wmf]kT
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где А – постоянная.

Общее число молекул равно


N = (Ni = А(
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или


N = (Ni = АZ
(14.9)

где


Z = (
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называется статистической суммой по состояниям XE "Статистическая сумма по состояниям" .

Из уравнений (14.7) и (14.9) получим отношение



[image: image592.wmf]i

kT

N

e

N

Z

i

e

-

=

,
(14.11)

которое показывает, что сумма по состояниям так относится к полному числу молекул, как фактор Больцмана к числу молекул, обладающих заданной энергией.

Важным свойством суммы по состояниям является ее мультипликативность, т.е. общая сумма по состояниям может быть представлена как произведение сумм по состояниям, соответствующих отдельным независимым видам движения:
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Рассмотрим, например, случай, когда общая энергия молекул равна 


(i = (пост,j + (об,q. 
(14.13)

Тогда
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Вместо абсолютного значения энергии (i  можно пользоваться энергией 
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(14.15)

откуда


Z = Z(
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В молекуле может быть несколько уровней с одинаковой или очень близкой энергией. Такие кратные уровни называются вырожденными. В этом случае одной и той же энергии отвечает несколько состояний молекулы, отличающихся не энергией, а каким-либо другим свойством (например, ориентацией магнитного момента).

Существование вырожденных уровней приводит к появлению в уравнении суммы по состояниям одинаковых членов, и эта сумма приобретает вид:
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где qі – число совпадающих сомножителей для уровня (i, которое называется вырожденностью уровня XE "Вырожденность уровня" , или его статистическим весом XE "Статистический вес" .

14.3. Расчет суммы по состояниям

Молекула обладает различными видами энергии, главными из которых являются поступательная, вращательная, колебательная и электронная. Для сложных молекул при не слишком высоких температурах приближенно считают, что отдельные виды движения не влияют друг на друга, а энергия молекулы равна


( = (пост + (об + (кол + (ел.
(14.18)

В этом случае статистическая сумма по состояниям равна произведению сумм по состояниям для отдельных видов движения:


Z = ZпостZобZколZел.
(14.19)

Поступательное движение. Энергия поступательного движения молекулы с массой m и скоростью v равна
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где p – импульс (р = mv).

Поступательному движению соответствует, по де-Бройлю, волновое движение с длиной волны
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Если движение молекулы происходит на прямолинейном участке l, то на этом участке должно укладываться целое число полуволн. Поэтому l = n(/2, где n = 1, 2, 3,... Отсюда следует, что
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а уровни энергии дискретны и определяются рядом квадратов целых чисел.

Сумма по состояниям
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Эта сумма для достаточно тяжелых частиц и при достаточно высоких температурах содержит ряд малых слагаемых и поэтому с достаточной точностью может быть заменена интегралом
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где а =
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Этот интеграл равен 
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Если молекула движется в ячейке, объем которой равен произведению трех отрезков v = l1l2l3, ограничивающих ее перемещение вдоль осей координат, то вследствие мультипликативности суммы по состояниям
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Рассмотрим газ, содержащий N молекул в объеме V= vN. Поступательную сумму по состояниям Q этой системы можно определить, используя сумму по состояниям Zпост отдельных молекул: Q = 
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. С другой стороны, для вычисления Q можно применить формулу (14.15), предполагая, что данная система представляет собой совокупность молекул. Но надо учесть, что молекулы неразличимы, поэтому надо ввести множитель 1/N!, учитывающий неразличимость частиц. Тогда получим
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Отсюда, применив формулу Стирлинга N! = NNе–N, находим уточненную молекулярную сумму по состояниям для поступательного движения:
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Вращательное движение. Сумма по состояниям для вращательного движения содержит статистические веса уровней gі = 2j + 1, которые определяются вращательным квантовым числом j = 0, 1, 2, 3,.. . При вращении на 360о симметричные молекулы ( раз приходят в положение, неотличимое от исходного. Поэтому часть вращательных уровней в уравнении (14.17) исключается, что учитывается делением суммы на число симметрии XE "Число:симметрии"  (.

Для вращательной энергии двухатомной молекулы квантовая механика дает уравнение:


(вр. = 
[image: image612.wmf]I

h

2

2

8

p

j(j + 1),
(14.29)

где I – момент инерции. Подставив это значение в уравнение (14.17) с учетом gі и (, получим 
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При высоких температурах суммирование может быть заменено интегрированием:
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что дает


Zвр. = 
[image: image615.wmf]I

h

kT

2

2

8

s

p

.
(14.32)

Если ввести характеристическую температуру XE "Характеристическая температура"  вращения
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то вращательная сумма по состояниям для двухатомной молекулы будет равна
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Для многоатомных молекул при расчетах нужно учесть моменты инерции молекулы относительно трех осей координат, поэтому выражение для Zвр таких молекул усложняется.

Колебательное движение. По законам квантовой механики энергия гармонического колебания дискретна и выражается формулой 


(кол,v = (1/2 + v) h(,
(14.35)

где h – постоянная Планка, ( – частота колебаний, квантовое число v = 0, 1, 2, 3, ... . Колебательные уровни не вырождены, и после подстановки (14.35) в (14.10) получим
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Введем обозначение
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тогда
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При x < 1 сумма


1 + х + х2 +... =
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тогда
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Подставляя вместо x его значения, окончательно получим
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Если вести отсчет энергии от нулевого колебательного уровня (v = 0, (о = h(/2), то (кол = vh(, и тогда
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При высоких температурах показатель степени h(/kT мал, поэтому экспоненту можно разложить в ряд, ограничившись двумя первыми членами разложения:
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Подставив это значение в уравнение (14.42), получим
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Величина h(/k имеет размерность температуры и называется характеристической температурой колебания (кол. Уравнения (14.41), (14.42) и (14.44), записанные через характеристическую температуру, приобретают вид:
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Электронная сумма по состояниям. При вычислении электронной суммы по состояниям следует учесть, что электронные энергетические уровни далеко отстоят друг от друга. Поэтому электронная сумма приблизительно равна лишь одному первому члену, которому соответствует минимальное значение энергии. Остальные члены этой суммы имеют высокие значения отрицательного показателя степени, т.е. они близки к нулю и могут не учитываться. Для простоты, энергия низшего энергетического уровня принимается за нуль. В результате получаем
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Если нулевой уровень не вырожден (gо = 1), то Zел = 1.

14.4. Расчет термодинамических величин с помощью 
статистических сумм по состояниям

Из уравнения (14.11) следует, что логарифм числа частиц Nі, обладающих энергией (і, равен
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Подставив это значение в выражение для энтропии (14.6), получим


S = k[NlnN – (Nі(lnN – 
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Вынесем за знак суммы все члены, не зависящие от индекса суммирования:


S = k(NlnN –(NіlnN + 
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Так как общее число частиц N = (Nі, а общая энергия системы (внутренняя энергия системы) U = ((іNі, то
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или для одного моля вещества (N = NA = 6,023.1023)
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Для нахождения внутренней энергии прологарифмируем уравнение (14.11)


lnZ = lnN – 
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и продифференцируем по температуре при постоянном объеме
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откуда получаем выражение для внутренней энергии


U = RT2
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Подставив это значение U в уравнение (14.54), получим выражение для энтропии через статистическую сумму:


S = RlnZ + RT 
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Энергия Гельмгольца F = U – TS. Подставив значения U и S из уравнений (14.57) и (14.58), получим


F = – RTlnZ.
(14.59)

14.5. Термодинамические функции одноатомного идеального газа

Расчет термодинамических функций (внутренней энергии, энтальпии, энергии Гиббса, энтропии, теплоемкости и т.д.) веществ требует определения статистических сумм всех видов движения. Наиболее простой расчет можно провести для одноатомного идеального газа, считая, что для него существует только поступательное движение.

Исходя из формулы (14.28), получим, что 


lnZ = ln
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Так как первое слагаемое не зависит от температуры, то
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Подставив это значение в уравнение (14.57), получим для внутренней энергии одного моля идеального газа:


U = 
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Теплоемкость идеального газа
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Поступательная составляющая энтропии идеального газа в соответствии с уравнением (14.58) равна:


S = R ln 
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Введем в это уравнение молярную массу M = mNА и выразим объем через давление по уравнению состояния pV = RT. После логарифмирования и вычисления постоянных величин окончательно получим:


S = 
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(давление выражено в Па).

Выражение (14.65) известно под названием уравнения Закура – Тетроде XE "Уравнение:Закура – Тетроде" .

В случае двухатомных и многоатомных газов необходим расчет статистических сумм по состояниям для колебательного, вращательного движений, электронной суммы в соответствии с уравнениями, приведенными в разделе 14.3.

14.6. Расчет констант равновесия

Рассмотрим некоторую химическую реакцию, протекающую при постоянных объеме и температуре:


aA + bB = cC + dD.

В соответствии с уравнением изотермы химической реакции (13.19) изменение стандартной энергии Гельмгольца


(Fо = = 
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Подставим значения энергий Гельмгольца, выраженные через статистические суммы по уравнению (14.59). После сокращения на RT получим:


clnZС + dlnZD – alnZA – blnZB = lnKс. 
(14.67)

Отсюда следует, что константа равновесия
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Суммы по состояниям Z, входящие в уравнение (14.68), содержат абсолютные значения энергий Еі (уравнение (14.10)). На практике обычно используют значения энергий 
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где
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Величина 
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 равна разности нулевых энергий продуктов реакции и исходных веществ и представляет собой тепловой эффект реакции при абсолютном нуле. Для реакций с участием простых молекул она может быть рассчитана с помощью данных о нулевых энергиях отдельных видов движения. Для сложных молекул ее можно вычислить по теплотам образования веществ при температуре абсолютного нуля.
ГЛАВА 15. РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

15.1. Электролитическая диссоциация

Электролитом XE "Электролит"  называют вещество, которое в растворе или расплаве полностью или частично находится в форме заряженных частиц – ионов. Процесс распада молекул на положительно и отрицательно заряженные ионы – катионы и анионы – называется электролитической диссоциацией XE "Электролитическая диссоциация" .

Длительное время электролитическая диссоциация рассматривалась как процесс, протекающий под воздействием электрического тока. Первая количественная теория XE "Теория:Аррениуса"  растворов электролитов была разработана С. Аррениусом в 1883 – 1887 гг. Согласно этой теории, электролитическая диссоциация происходит самопроизвольно при растворении веществ в соответствующих растворителях. В зависимости от природы электролита из одной молекулы могут образоваться два иона (например, при диссоциации NaCl, CuSO4), три (K2SO4, ZnCl2) или четыре (Na3PO4, AlCl3) иона. В зависимости от этого электролиты называют бинарными, тернарными, квартернарными.

Электролитической диссоциации может подвергаться лишь часть молекул вещества. Эта доля распавшихся молекул носит название степень диссоциации XE "Степень диссоциации"  (. Она определяется как отношение числа молекул n, распавшихся на ионы, к общему числу молекул N: ( = n/N. Степень диссоциации зависит от природы растворенного вещества и растворителя, концентрации, температуры и может меняться в пределах 0 ( ( ( 1. Вещества, полностью диссоциирующие на ионы, называются сильными электролитами, к слабым электролитам относят вещества, которые в умеренно концентрированных растворах находятся частично в ионной, частично в молекулярной формах. Следует иметь в виду, что эти понятия о сильных и слабых электролитах относятся не к самому веществу, а характеризуют его состояние в растворе, так как один и тот же электролит в зависимости от растворителя может диссоциировать полностью или в незначительной степени.

Степень диссоциации электролита зависит от концентрации, поэтому удобнее использовать в качестве меры силы электролита его константу диссоциации XE "Константа:диссоциации"  K. Рассмотрим процесс диссоциации электролита ApBq , общая концентрация которого равна c, а степень диссоциации (:


ApBq  pAz+ +qBz- 


(так как система в целом электронейтральна, то должно выполняться условие pz+ = qz- , где z+ и z- – заряды катиона и аниона).

При установившемся равновесии концентрация недиссоциированных молекул будет равна (1 – ()c, концентрация катионов c+ = p(c, анионов c- = q(c. Применяя к равновесию (15.1) закон действия масс, получим выражение для константы равновесия, являющейся в данном случае константой диссоциации:



[image: image656.wmf](

)

(

)

(

)

(

)

a

a

a

a

a

a

-

=

-

=

-

=

-

+

+

-

+

1

1

1

1

q

p

q

p

q

p

q

p

q

p

c

q

p

c

qc

pc

c

c

c

K

.
(15.1)

В случае бинарного 1-1 валентного электролита (p = q = 1; z+ = z–= 1) выражение (15.1) упрощается:
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Если вместо концентрации использовать обратную ей величину – разведение XE "Разведение"  V = 1/c (т.е. объем, в котором содержится один моль растворенного вещества), то получим
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Уравнения (15.1) – (15.3) носят название закона разведения Оствальда XE "Закон:разведения Оствальда" .

Теория электролитической диссоциации Аррениуса позволила объяснить ряд известных к тому времени фактов, но не нашедших объяснения в рамках представлений о молекулярных растворах. Известно, что такие свойства растворов электролитов как понижение температуры замерзания, повышение температуры кипения растворителя в растворах, упругость пара над раствором, осмотическое давление отличаются от значений, вычисленных по общей концентрации растворенного вещества. Для учета этих отклонений Вант-Гофф ввел эмпирический поправочный множитель – изотонический коэффициент XE "Коэффициент:изотонический"  i, смысл которого становится совершенно ясным при использовании теории электролитической диссоциации, как величины, показывающей, во сколько раз увеличивается число частиц в растворе в результате диссоциации.

Если в растворе находится N молекул, каждая из которых диссоциирует на ( ионов, а степень диссоциации равна (, то в растворе образуется ((N ионов и остается (1 – ()N молекул, т.е. общее число частиц составляет ((N + (1 – ()N. По сравнению с первоначальным числом N эта величина в i раз больше:
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Теория Аррениуса объясняет также постоянство теплот нейтрализации сильных кислот сильными основаниями, так как в этих случаях реакции нейтрализации фактически сводятся к реакции между ионами


H+ + ОН– = Н2О


C позиций этой теории ясно, почему, например, при смешении водных растворов NaCl и KNO3 тепловой эффект практически равен нулю. Хотя формально в таком растворе возможна реакция

NaCl + KNO3 = KCl + NaNO3,

в действительности все вещества находятся в результате электролитической диссоциации в ионной форме, т.е. в растворе находится смесь ионов Na+, K+, Cl– и NO3–, которые химически не взаимодействуют друг с другом.

Однако по мере изучения свойств растворов электролитов выявились и недостатки теории Аррениуса. Так, например, оказалось, что степень диссоциации одного и того же электролита в одинаковых условиях, но определенная разными методами, не совпадает. В некоторых случаях степень диссоциации становится больше единицы, т.е. вообще лишается физического содержания. Константа диссоциации, вычисленная по закону разведения (15.4), которая по теории не должна зависеть от концентрации, остается постоянной только в очень разбавленных растворах слабых электролитов.

Кроме того, одним из главных недостатков теории являлось то, что она не указывала на причины электролитической диссоциации, на источники той большой энергии, которая необходима для разрыва связей в молекулах и переходу ионов в раствор.

Причиной этих недостатков являлось то, что частицы растворенного вещества уподоблялись молекулам идеального газа, находящимся в сплошной среде растворителя, и не рассматривалось взаимодействие частиц растворенного вещества друг с другом и с молекулами растворителя.

15.2. Сольватация ионов

По современным воззрениям, основы которых заложены в работах Каблукова (1891), энергия, которая обеспечивает разрыв связей в молекуле или кристаллической решетке, выделяется в результате взаимодействия растворяемого вещества с растворителем – процесса сольватации XE "Сольватация" , а в случае водных растворов – гидратации XE "Гидратация" .

Все вещества, которые при растворении образуют ионы, можно разбить на две группы. Первую группу составляют ионофоры XE "Ионофоры"  – вещества, кристаллическая решетка которых состоит из ионов (NaCl, KNO3, Na2SO4 и т.п.). При сольватации происходит разрушение кристаллической решетки и образование свободных ионов.

К другой группе принадлежат ионогены XE "Ионогены"  – молекулярные вещества, ионы которых образуются лишь вследствие взаимодействия молекул с растворителем (HCl, CH3COOH и т.д.).

Но как для ионофоров, так и для ионогенов конечными продуктами их взаимодействия с растворителем являются сольватированные (гидратированные) ионы.

Энергии и теплоты гидратации ряда электролитов впервые были рассчитаны Борном и Габером с помощью циклов, основанных на законе Гесса. Эти расчеты и экспериментальные определения показали, что теплоты гидратации увеличиваются с возрастанием заряда ионов, а в ряду ионов с одинаковым зарядом – с уменьшением их радиуса, т.е. с увеличением плотности заряда.

Простейшая теория XE "Теория:Борна"  взаимодействия ион – растворитель предложена Борном (1920). Согласно этой теории, ионы представляют собой сферы радиуса ri с зарядом zie (zi – зарядовое число иона, e – элементарный электрический заряд), а растворитель является сплошною средой с диэлектрической постоянной D. Изменение энергии Гиббса при сольватации (Gs, по Борну, представляет разность энергий иона в растворе и в вакууме. Для расчета этой величины предлагается схема: 

1) ион разряжается в вакууме; 2) нейтральная частица переносится в раствор; 3) частица в растворе заряжается до величины заряда иона.

Электрическая работа разряжения иона в вакууме
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где (1 – электрический потенциал на поверхности иона:
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где qi – заряд иона, изменяющийся от zie до 0, (o – диэлектрическая проницаемость вакуума ((o = 8,85.10–12 Ф/м).

После подстановки уравнения (15.6) в (15.5) и интегрирования получим
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Незаряженную частицу переносят в растворитель с диэлектрической проницаемостью ( = (oD, где D – диэлектрическая постоянная (относительная диэлектрическая проницаемость). В этом переносе никакой электрической работы не совершается. В растворителе частицу вновь заряжают до значения электрического потенциала на поверхности
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Электрическая работа заряжения равна
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Суммарная работа переноса 1 моль ионов из вакуума в раствор при постоянных давлении и температуре представляет собой энергию сольватации


(Gs = – NA (A1 + A2),

откуда получаем уравнение Борна для энергии сольватации ионов:
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Дифференцированием этого уравнения по температуре получают энтропию сольватации (Ss,i , а затем и энтальпию сольватации (Hs,i:
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Теория Борна является приближенной, и рассчитанные по уравнению (15.10) энергии сольватации лишь качественно правильно отражают зависимости от заряда и радиуса ионов. В ряде случаев не соблюдается также линейная зависимость энергии сольватации от обратной диэлектрической постоянной. Это связано с тем, что в действительности вблизи иона вследствие диэлектрического насыщения диэлектрическая проницаемость отличается от ее значения в чистом растворителе. Кроме того, растворитель не является сплошной средой и обладает некоторой структурой, которая изменяется под действием ионов, которые при сольватации в большей или меньшей степени связывают молекулы растворителя. Лучше всего эти процессы исследованы в водных растворах.
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Рис. 15.1. Структура жидкой воды (а) 
и ее изменения под влиянием катиона (б)

Вода относится к ассоциированным жидкостям, т.е. к таким, у которых силы, действующие между молекулами, имеют определенное направление в пространстве и локализованы в определенных частях молекулы. Чистая вода при 0o С имеет ажурную тетраэдрическую структуру, обусловленную наличием направленных водородных связей, энергия которых составляет около 20 кДж/моль. Координационное число, т.е. число ближайших соседей около данной молекулы, для жидкой воды при 0o С равно 4. При повышении температуры координационное число увеличивается, что связывается с частичным разрушением квазикристаллической решетки и попаданием свободных молекул в полости структуры воды.

Если в тетраэдрической структуре жидкой воды одну молекулу заменить частицей, обладающей большим зарядом, например, катионом, то структура должна измениться. Две молекулы воды должны еще прочнее закрепиться на своем месте, а две другие – повернуться своими отрицательными полюсами к катиону (молекулы 1, 4 на рис. 15.1 б). В зависимости от величины заряда и размеров иона первоначальное расположение молекул воды может сохраниться или же может возникнуть новая жесткая структура, возможны также различные промежуточные состояния. Некоторые ионы могут нарушать первоначальное упорядоченное состояние, но не способствовать возникновению новой структуры; такое явление называют эффектом деструктурирования.

О.Я.Самойлов предложил рассматривать гидратацию как изменение трансляционного движения молекул воды, находящихся вблизи иона. Если молекула воды находится рядом с другой такой молекулой время (, а рядом с ионом – (i , то мерой гидратации является отношение (/(i. При (/(i < 1 молекулы воды прочно удерживаются ионом ("положительная гидратация XE "Гидратация:положительная" "), если же (/(i > 1 молекулы около иона обмениваются легче, чем в чистом растворителе, ион разрушает структуру воды ("отрицательная гидратация XE "Гидратация:отрицательная" ").

Учет структуры растворителя, а также различных сил взаимодействия, кроме электростатических, привели к развитию методов расчета энергий сольватации, которые дают лучшие результаты, чем уравнение Борна. Однако в силу сложности и многообразия сил взаимодействия в растворах до сих пор нет достаточно надежных и точных теоретических методов расчета энергии сольватации ионов в различных растворителях.

15.3. Активности и коэффициенты активности электролитов

Отклонения свойств растворов электролитов от идеальных обусловлены взаимодействием между частицами в растворах. Эти взаимодействия для ионов за счет электростатических кулоновских сил проявляются в большей степени и на больших расстояниях, чем силы ван-дер-ваальсовского взаимодействия в молекулярных растворах, и вызывают отклонения от идеальности даже в разбавленных растворах.

В связи с этим для описания свойств растворов электролитов вместо концентраций используются активности. Активность ионов XE "Активность:ионов"  определяется так же, как и активность молекул неэлектролитов. В качестве стандартного обычно выбирается состояние, в котором активность и коэффициент активности равны единице. Так для моляльного коэффициента активности используется соотношение:


ai = (imi;    
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В силу условия электронейтральности термодинамические свойства отдельного сорта ионов не могут быть определены, поэтому при описании свойств электролитов используются средние ионные активности a( и средние ионные коэффициенты активности ((.

Рассмотрим раствор, состоящий из n1 молей растворителя и n2 молей растворенного вещества. Согласно уравнению Гиббса – Дюгема XE "Уравнение:Гиббса – Дюгема" 

n1dlna1 + n2dlna2 = 0,
(15.14)

где a1 и a2 – активности растворителя и растворенного вещества. Если взять 1000 г растворителя, то n1 = 1000/M1 (M1 – молярная масса растворителя), а моляльность m = n2; тогда 
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Растворенное вещество диссоциирует на ионы с концентрацией катионов m+ и анионов m–, и можно записать:
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В уравнениях (15.15) и (15.16) активность растворителя a1 представляет одну и ту же величину. Вычитая (15.15) из (15.16), получим:


m+dlna+ + m–dlna–  – mdlna2 = 0.
(15.17)

В случае полной диссоциации растворенного электролита концентрация катионов m+ = (+m и анионов m– = (–m. Подставив эти значения в уравнение (15.16), получим:


(+dlna+ + (–dlna– – dlna2 = 0
(15.18)

или
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Таким образом, в уравнении (15.19) мы получим не активности отдельных ионов, а произведение 
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Из уравнения (15.21) следует, что
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Из изложенного видно, что активность растворенного электролита можно представить в форме общей активности a2, без учета диссоциации, или через ионные активности a+ и a–. Если выбрать для a2 стандартное состояние так, чтобы постоянная в уравнении (15.22) равнялась единице, то связь между общей активностью и активностями отдельных ионов будет представлена в виде
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Так как a+ и a– определить в отдельности строго термодинамически невозможно, то используют среднюю ионную активность a(:
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Аналогично вводятся понятия о средней ионной моляльности и среднем ионном коэффициенте активности:
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Связь между средними ионными активностью, моляльностью и коэффициентами активности устанавливается соотношением:
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где 
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 зависит от зарядного типа электролита.

Аналогичные соотношения получаются при выражении состава раствора не через моляльности, а в других шкалах – молярности, мольной доли, однако численные значения активностей и коэффициентов активности будут, конечно, другими. Количественные соотношения между ними можно получить, исходя из значений химического потенциала, величина которого не зависит от выбора концентрационной шкалы:
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где, 
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, (i и fi – рациональный, моляльный (практический) и молярный коэффициенты активности ионов i-го сорта. Стандартные состояния во всех шкалах выбираются таким образом, что в бесконечно разбавленном растворе все три коэффициента активности равны единице, а концентрации связаны между собой соотношениями:
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где no, Mo, Vo, do – число молей, молярная масса, молярный объем и плотность растворителя, а V – объем раствора. Тогда стандартные химические потенциалы связаны между собой соотношением:
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Подставив значения стандартных потенциалов в уравнение (15.28), получим для ионного коэффициента активности:
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Для средних ионных коэффициентов активности при любых концентрациях получаем:
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где d и M – плотность раствора и молярная масса растворенного вещества.

В растворе одновременно может находиться несколько электролитов, ионы которых оказывают взаимное влияние на поведение друг друга, и коэффициент активности каждого электролита будет зависеть не только от его концентрации, но и от концентрации других электролитов. Поэтому для характеристики общей концентрации ионов было введено понятие ионной силы XE "Ионная сила"  раствора I, которая равна полусумме произведений концентрации каждого иона на квадрат его заряда:
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Многочисленные исследования показали, что в разбавленных растворах коэффициенты активности электролитов одинакового валентного типа при данной ионной силе совпадают. Эти результаты были обобщены Льюисом и Рендаллом и сформулированы в виде правила ионной силы XE "Правило:ионной силы" :

В растворе с данной ионной силой все электролиты имеют значения коэффициентов активности, не зависящие от природы и концентрации вещества, а зависящие лишь от числа и заряда его ионов.
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Рис. 15.2. Зависимость логарифма 
коэффициентов активности некоторых
 1 – 1 электролитов от корня из ионной силы

Если представить зависимость коэффициентов активности от ионной силы в форме lg(( – 
[image: image691.wmf]I

, то в области разбавленных растворов получаются прямые, наклон которых одинаков для всех электролитов одного зарядного типа, т.е. получаем, что lg(( = – A
[image: image692.wmf]I

, где коэффициент A зависит только от зарядного типа электролита (рис.15.1). 

Однако эта зависимость точно выполняется лишь при очень малых ионных силах (I ( 0,01 – 0,02). Теоретическое обоснование правила ионной силы было дано Дебаем и Гюккелем в разработанной ими теории растворов сильных электролитов.

15.4. Теория растворов сильных электролитов

Термодинамический потенциал G реального раствора отличается от термодинамического потенциала Gид идеального раствора на некоторую величину G*, обусловленную межионным взаимодействием:


G = Gид + G* .
(15.32)

Химический потенциал i-го сорта ионов в реальном растворе
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Выражая концентрацию числом ионов в единице объема, для химических потенциалов ионов в реальном и идеальном растворах запишем:
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Сравнивая эти уравнения и учитывая (15.33), получим:
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Таким образом, величина коэффициентов активности ионов определяется энергией межионного взаимодействия 
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Точное определение этой величины в настоящее время невозможно вследствие недостаточности нашего знания о строении растворов и природе сил, действующих в растворе. Приближенное решение задачи можно получить на основе какой-либо модели раствора, отражающей его основные характеристики.

Основные положения теории растворов электролитов были даны в работах Дебая и Гюккеля XE "Теория:Дебая – Гюккеля"  (1923), которые исходили из следующих представлений о растворе:

1. Предполагается, что электролит полностью диссоциирован в растворе, т.е. теория применима к растворам сильных электролитов.


[image: image699.wmf]Рис. 15.3. Модель ионной атмосферы

2. Распределение ионов в растворе определяется двумя факторами. С одной стороны, благодаря электростатическому межионному взаимодействию, в растворе сохраняется распределение, подобное распределению ионов в кристаллической решетке, где каждый ион окружен преимущественно ионами противоположного знака заряда. С другой стороны, такое распределение нарушается тепловым движением ионов. В результате вокруг любого иона, выбранного в качестве центрального, образуется ионная атмосфера, состоящая как из ионов того же знака заряда, что и у центрального, так и противоположного. Любой центральный ион входит в то же время в состав ионной атмосферы другого иона, а в результате теплового движения все ионы перемещаются, меняются местами, выходят из ионной атмосферы и входят в ионную атмосферу другого иона (рис. 15.3). Таким образом, представления об ионной атмосфере являются некоторым усредненным, статистическим понятием. Размер ионной атмосферы выбирается таким, что ее заряд оказывается равным по величине и противоположным по знаку заряду центрального иона, т.е. зависит от концентрации электролита.

3. В качестве энергии взаимодействия рассматривается только электростатическая энергия притяжения и отталкивания ионов, причем рассчитывается энергия взаимодействия центрального иона с ионной атмосферой в целом, без учета дискретного распределения зарядов, а ион рассматривается как точечный заряд.

4. Растворитель представляется в виде непрерывной среды с диэлектрической проницаемостью (, поэтому взаимодействие ионов с молекулами растворителя (сольватация) не учитывается.

Электрическая энергия ионной атмосферы зависит от плотности электрического заряда и потенциала ионной атмосферы. Связь между ними можно выразить с помощью уравнения Пуассона:
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где ( – средняя величина потенциала в данной точке,

( – средняя объемная плотность заряда,

( – диэлектрическая проницаемость,

(2 – оператор Лапласа, который для прямоугольных координат равен
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Для нахождения плотности заряда рассмотрим раствор, в единице объема которого (например, в 1 см3) находится по ni ионов i-го сорта с зарядом zi. Для такого объема раствора выполняется закон электронейтральности, т.е.
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Рис. 15.4. Распределение 
зарядов в поле центрального иона

Однако, в достаточно малом элементе объема dV, находящемся на расстоянии r от иона, выбранного в качестве центрального, вследствие существования ионной атмосферы заряд будет отличаться от нуля (рис. 15.4). В этом элементе объема dV находится по dni ионов каждого вида.

Если предположить, что к распределению ионов приложим закон распределения Больцмана, то число ионов каждого сорта в этом объеме
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а заряд элемента объема, создаваемый всеми ионами, равен
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и средняя плотность заряда, т.е. величина заряда единицы объема равна
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Подставляя это значение в уравнение Пуассона (15.37), получим:



[image: image708.wmf]y

e

p

y

T

z

i

i

i

e

n

z

k

e

2

e

4

-

å

-

=

Ñ

.
(15.42)

В связи с тем, что уравнение (15.42) не имеет решения в общем виде, авторы теории предположили, что ezi(<<kT, т.е. что электростатическое взаимодействие значительно слабее энергии теплового движения. Это условие реально может выполняться лишь в достаточно разбавленных растворах. В этом случае показательную функцию можно разложить в ряд, ограничившись только двумя первыми членами разложения. Тогда для плотности заряда получим:
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Первый член суммы справа в этом уравнении по условию электронейтральности (15.38) равен нулю, и уравнение (15.42) можно записать в виде
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Так как ионная атмосфера имеет шаровую симметрию, удобно перейти от прямоугольной к сферической системе координат, в которой 
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где r – расстояние от центрального иона до точки, в которой определяется потенциал (.

Введем обозначение
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Подставив уравнения (15.45) и (15.46) в уравнение (15.44), получим дифференциальное уравнение:
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общее решение которого дает
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Для нахождения коэффициентов A1 и A2 используем граничные условия. При удалении от центрального иона потенциал уменьшается и в пределе при r ( ( потенциал ( ( 0. Это условие выполняется лишь при A2 = 0. С другой стороны, при приближении к иону (r ( 0) потенциал ( должен стремиться к потенциалу самого иона (i , т.е.
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Разложим экспоненту e–(r в ряд:
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При r ( 0 все члены разложения значительно меньше единицы и ими можно пренебречь. Тогда из уравнения (15.48), учитывая, что A2 = 0, получим:
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Из сравнения уравнений (15.49) и (15.51) следует, что
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и уравнение (15.50) приводится к виду



[image: image719.wmf]r

i

e

r

z

c

e

y

-

=

e

.
(15.53)

Общая величина потенциала ( обусловлена значениями потенциала, создаваемого ионной атмосферой (a и центральным ионом (i в данной точке ионной атмосферы. Потенциал, создаваемый ионной атмосферой на расстоянии r от центрального иона
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Энергию взаимодействия можно рассматривать как потенциал ионной атмосферы в точке нахождения центрального иона. Разлагая e–(r в ряд и ограничившись двумя первыми членами разложения, получим
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Сравнивая это выражение с уравнением (15.49), видим, что величину (( можно рассматривать в качестве потенциала, создаваемого некоторым ионом, находящимся на расстоянии 1/( от центрального и с противоположным знаком заряда, в точке нахождения этого центрального иона. Фактически же потенциал создается ионной атмосферой, поэтому величина 1/(, называемая характеристической длиной, представляет собой радиус ионной атмосферы, окружающей центральный ион.

Электростатическую энергию межионного взаимодействия 
[image: image722.wmf]*
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 можно представить как работу заряжения центрального иона от нуля до заряда q в поле ионной атмосферы:



[image: image723.wmf]y

y

q

C

q

qdq

C

dq

g

q

q

i

2

1

2

1

1

2

0

0

*

=

=

=

=

ò

ò

,
(15.56)

где C – электрическая емкость и q = C(.

Так как заряд иона qi = ezi, а потенциал ионной атмосферы, создаваемый в точке нахождения центрального иона, определяется уравнением (15.54), то
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Это основное уравнение теории Дебая – Гюккеля XE "Уравнение:Дебая – Гюккеля" , позволяющее рассчитывать различные свойства растворов электролитов.

15.5. Расчет коэффициентов активности ионов

Одним из важных следствий, вытекающих из основного уравнения, является возможность расчета коэффициентов активности ионов. Учитывая связь энергии межионного взаимодействия с коэффициентами активности (уравнение (15.36)), получаем:
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Подставим сюда значение ( из уравнения (15.46):
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В этом уравнении концентрация выражена числом ионов ni в 1 см3 раствора. Эта величина связана с молярной концентрацией ci: 
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Преобразуем это уравнение, вводя в него ионную силу 
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, переходя к десятичным логарифмам и обозначив
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После этих подстановок уравнение для коэффициентов активности ионов принимает вид:
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Уравнение Дебая – Гюккеля XE "Уравнение:Дебая – Гюккеля"  (15.62) дает возможность рассчитать коэффициенты активности отдельного вида ионов, но экспериментально можно определять лишь средние ионные коэффициенты активности. Поэтому для опытной проверки уравнения нужно перейти к средним ионным коэффициентам активности. Исходя из их определения (уравнение (15.24)), получим
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Учитывая, что система в целом электронейтральна, т.е. |(+z+| = |(–z–|, выражение в скобках представим в форме
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и окончательно получаем
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Это уравнение совпадает с эмпирически установленной закономерностью и является теоретическим обоснованием правила ионной силы Льюиса – Рендалла. Экспериментальная проверка уравнения (15.65) показала, что оно справедливо только для разбавленных растворов электролитов (I ( 0,01 – 0,02), при больших концентрациях наблюдаются значительные расхождения экспериментально определяемых величин с теоретически рассчитанными.

Ограниченность теории Дебая – Гюккеля предопределена, прежде всего, недостатками самой модели, использованной при создании теории.

Согласно модели, рассматривается только электростатическое межионное взаимодействие, которое вместе с тепловым движением приводит к образованию сферической ионной атмосферы. Это допущение справедливо только для разбавленных растворов. Увеличение концентрации приводит к уменьшению межионного расстояния, начинают проявляться силы межмолекулярного взаимодействия, например, силы Ван-дер-Ваальса, а размер ионной атмосферы становится соизмеримым с размерами самого иона. В этом случае уже нельзя рассматривать ионы как точечные заряды.

При расчетах используется разложение показательной функции в ряд с ограничением двумя или одним членом разложения, что соответствует ограничению разбавленными растворами.

Допущение о равенстве диэлектрической проницаемости раствора диэлектрической проницаемости растворителя также справедливо только для разбавленных растворов. Наконец, в теории не учитывается взаимодействие ионов с растворителем.

Все это приводит к тому, что теория оказывается применимой к очень разбавленным растворам и уравнение (15.65) является первым приближением, или предельным законом теории Дебая – Гюккеля. Попытки усовершенствования теории предпринимались как Дебаем и Гюккелем, так и другими исследователями. Во втором приближении авторы теории учли, что ионы имеют конечные размеры, и расстояние между ними не может быть меньше некоторой минимальной величины. Полученное во втором приближении выражение для коэффициентов активности имеет вид:
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где 
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, a – расстояние наибольшего сближения ионов. Эту величину можно рассматривать как средний эффективный диаметр ионов. Значение a теоретически не вычисляется, а подбирается эмпирически.

На практике часто используют также полуэмпирическое уравнение
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где C – эмпирическая постоянная. Это уравнение описывает зависимость коэффициентов активности от ионной силы в довольно широкой области концентраций.

15.6. Слабые электролиты. 
Термодинамическая константа диссоциации
Как указывалось в разделе 15.1, существуют слабые электролиты, которые диссоциируют в растворе на ионы лишь частично, а их константа диссоциации определяется законом разведения Оствальда. Рассчитанная по уравнениям (15.1) – (15.3) константа сохраняет постоянное значение лишь в очень разбавленных растворах и изменяется при увеличении концентрации. Это связано с тем, что в теории Аррениуса не учитываются межионные взаимодействия, а в уравнениях используются концентрации вместо активностей.

Рассмотрим простейший пример диссоциации слабой кислоты НА в водном растворе:


НА + Н2О L Н3О+ + А–

Применяя к этому равновесию закон действия масс, получим для константы равновесия
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где ai – равновесные активности соответствующих частиц.

В разбавленных растворах активность воды можно считать постоянной и вынести ее в левую часть. Тогда
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Величина Kd называется термодинамической константой диссоциации. В отличие от концентрационной константы диссоциации Kc, вычисленной по уравнению Оствальда, она не зависит от концентрации.

Значения термодинамической константы диссоциации можно определить по величинам концентрационных констант. Для рассматриваемого примера
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где ci – равновесные концентрации ионов и молекул, f± – средний ионный коэффициент активности, fHA – коэффициент активности молекул. При небольших ионных силах можно считать fHA ( 1, тогда


lgKd = lgKc +2lgf±.
(15.71)
Для разбавленных растворов f( можно выразить по уравнению Дебая – Гюккеля lgf( = – A
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где c – общая концентрация кислоты. В этом случае после подстановки в уравнение (15.71) получим


lgKd = lg
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которое удобнее представить в форме


lgKc = lg
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Рис. 15.5. Определение термодинамической константы диссоциации

Это уравнение прямой в координатах lgKc – 
[image: image746.wmf]c

a

. Линейность соблюдается в области, где справедливо уравнение Дебая – Гюккеля, поэтому в области больших ионных сил наблюдаются отклонения от прямой (рис. 15.5). Экстраполяцией линейного участка на нулевую ионную силу получают значение термодинамической константы диссоциации. Необходимые для расчетов степени диссоциации определяются из экспериментальных данных, например, из величин молярной электропроводности (см. гл. 19). Обычно при этом получают приближенные степени диссоциации, а, следовательно, и констант диссоциации. Для точного определения используют метод последовательных приближений.

15.7. Единая количественная теория диссоциации электролитов

Деление электролитов на сильные и слабые сложилось в результате исследований водных растворов. Расширение круга исследованных растворителей и электролитов показало условность такого деления. Возникновение электролитного раствора является результатом целого ряда процессов, протекающих при растворении вещества. В наиболее общем виде схема равновесий, учитывающая взаимодействия и энергетику процессов, разработана Н. А. Измайловым XE "Теория:Измайлова" .

Н. А. Измайлов исходил из того, что понятия о сильных и слабых электролитах относятся не к самим веществам, а к их состоянию в растворе, и все электролиты можно рассматривать с единой точки зрения.

Общая схема равновесий в растворе представляется в следующем виде:
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Молекулы электролита КА при попадании в растворитель S образуют вначале продукт присоединения КАSn, который подвергается дальнейшим превращениям: диссоциации с образованием сольватированных катиона Кc+ и аниона Аc– или ионизации с образованием ионных ассоциатов Кc+Аc– (нижний индекс "c" указывает, что частица сольватирована). Между ионами и ионными ассоциатами также устанавливается равновесие. Константы равновесия каждого процесса выражаются через активности соответствующих частиц, участвующих в этих равновесиях. В дальнейшем для упрощения записи индекс "c" опускаем.

Присоединение молекул растворителя к молекулам растворяемого вещества характеризуется константой нестойкости продукта присоединения
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В разбавленных растворах активность растворителя можно считать постоянной, в этом случае
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Равновесие между продуктом присоединения и сольватированными ионами определяется константой диссоциации K(дис:
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а равновесие между сольватированными ионами и ионными ассоциатами (ионными парами) – константой ассоциации
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Константа Kпр является константой реакции превращения продукта присоединения в ионную пару:
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Величины 
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Обычные экспериментальные методы дают возможность определять активность ионов, а вычисленная по этим данным константа диссоциации является общей (обычной):
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где aнедис представляет сумму концентраций свободных молекул электролита, молекул продуктов присоединения и ионных пар, умноженную на средний коэффициент активности:
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В разбавленных растворах коэффициенты активности всех частиц близки к единице, тогда
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Выразим активности недиссоциированных частиц через активности ионов, используя уравнения (15.74) – (15.77):
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Подставив эти значения в уравнение (15.82), получим выражение для общей константы диссоциации:
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что дает окончательно



[image: image764.wmf]ïåð

íåñò

äèñ

K

K

K

K

*

îá

+

+

¢

=

1

.
(15.85)

Из этого уравнения видно, что общая константа диссоциации выражена через постоянные величины и, следовательно, также является постоянной.

На основании уравнения (15.89) можно оценить влияние природы растворителя и растворенного вещества на силу электролита, рассмотрев некоторые частные случаи.

1) Если растворитель имеет высокую диэлектрическую проницаемость, то ассоциации ионов не происходит, Kасс ( 0, Kпр << 1 и
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2) Если электролит полностью вступил во взаимодействие с растворителем, образовав продукт присоединения КАSn , то Kнест << 1 и
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3) В растворителях с большим сродством к растворяемому веществу и высокой диэлектрической проницаемостью выполняются оба предыдущих условия, тогда
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4) Если растворитель обладает большим сродством к ионам и высокой диэлектрической проницаемостью, то K(дис ( (, Kасс ( 0 и вещество становится сильным электролитом:


Kоб ( (.
(15.89)

Количественный учет влияния растворителя на силу электролита основан на рассмотрении работы кругового процесса, состоящего из переноса вещества КА из растворителя S в вакуум, диссоциации КА в вакууме на ионы и их переноса в раствор:


Изменение изобарного потенциала 
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 при диссоциации вещества в растворе в стандартных условиях связано с общей константой диссоциации 
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, где под молекулами понимаются все недиссоциированные частицы (КАSn , КА, Кс+Ас–). 

Диссоциация в вакууме характеризуется константой 
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Изменения констант диссоциации при переходе от одного растворителя к другому при постоянной температуре определяются только разностью изменений энергий сольватации ионов и молекул:
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Приведенные зависимости являются общими и приложимы к процессам электролитической диссоциации солей, кислот и оснований.
ГЛАВА 16. КИСЛОТНО-ОСНОВНЫЕ РАВНОВЕСИЯ В РАСТВОРАХ

16.1. Кислоты и основания

Теория электролитической диссоциации Аррениуса привела к определению кислоты как вещества, способного при диссоциации отщеплять ион водорода


НА L Н+ + А–,

а основания – как вещества, при диссоциации которого выделяется ион гидроксила


ВОН L В+ + ОН–
Таким образом, носителями кислотных и основных свойств оказываются различные частицы – ионы Н+ и ОН–.

Развитая на основе этих представлений теория кислот и оснований включила разработку таких важных вопросов как нейтрализация, гидролиз, буферное действие, диссоциация воды и т.д. В то же время теория Аррениуса XE "Теория:Аррениуса"  оказалась недостаточной для объяснения ряда свойств кислот и оснований. Исследования каталитической активности кислот показали, что она не может быть приписана только ионам водорода, каталитически активными являются также недиссоциированные кислоты, т.е. диссоциация с выделением ионов водорода не определяет кислотных свойств вещества.

Изучение неводных растворов кислот, например, хлористого водорода в бензоле, показало, что хотя в таких растворах ионы водорода не выделяются, кислоты реагируют с некоторыми металлами с образованием водорода, могут быть нейтрализованы основаниями, проявляют каталитическую активность. Установлено также, что кислотные и основные свойства могут проявлять другие ионы, например, ионы 
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 и 
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 в жидком аммиаке, а многие вещества проявляют кислотные или основные свойства в зависимости от растворителя.

Установлено также, что протон в свободном виде в растворах практически не существует в заметных количествах, а находится в виде сольватированных ионов: в водных растворах в виде иона гидроксония Н3О+, в этиловом спирте – в виде иона этоксония С2Н5О
[image: image777.wmf]+
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, в уксусной кислоте – СН3СОО
[image: image778.wmf]+
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 и т.д.

В связи с этим были предложены новые теории кислот и оснований, учитывающие недостатки прежних представлений. Так, химические теории в качестве основного признака кислотно-основного взаимодействия рассматривали солеобразование, причем продукт этого взаимодействия – соль – может быть получен без участия воды. В связи с этим были введены понятия “ангидрокислота XE "Ангидрокислота" ” и “ангидрооснование XE "Ангидрооснование" ”. Например, ангидрокислота SO3, реагируя с ангидрооснованием Na2O, образует соль Na2SO4. Развитие химических теорий привело к представлениям об амфотерности водородных кислот, причем продукт присоединения кислоты к растворителю рассматривается как соль, которая называется ониевой. Так, уксусная кислота в воде образует ониевую соль H3O+.CH3COO– и проявляет кислотные свойства, а в хлорной кислоте СН3СООН является основанием и образует соль 
[image: image779.wmf]-

+

4

2

3

ClO

COOH

CH

 (перхлорат ацилония).

В теории сольвосистем XE "Теория:сольвосистем"  положения теории электролитической диссоциации распространяются на растворители, способные к автоионизации XE "Автоионизация"  2S L 
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+ 
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 (S – молекула растворителя). По этой теории, вещество, которое при растворении в данном растворителе отщепляет тот же катион, что и растворитель (
[image: image782.wmf]+
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), является кислотой. Основанием является вещество, отщепляющее тот же анион, который образуется при автоионизации (
[image: image783.wmf]-

2

S

). При взаимодействии кислоты с основанием образуется соль и молекулы растворителя S. Например, в жидком аммиаке, схему автопротолиза XE "Автопротолиз"  которого можно записать как 2NH3 L 
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, кислотой является NH4Cl, основанием – NaNH2, а продуктом нейтрализации – NaCl.

По теории Льюиса кислотой является вещество, молекулы которого могут присоединять свободную пару электронов (акцептор пары электронов), а основанием – вещество, молекулы которого могут быть донорами пары электронов.

16.2. Теория кислот и оснований Бренстеда XE "Теория:Бренстеда" 
Наиболее широкое распространение получила протолитическая теория кислот и оснований, основные положения которой сформулированы Бренстедом в 1923 г.

В качестве основного признака кислотно-основных взаимодействий Бренстед рассматривает перенос протона, и кислотой является вещество А, способное отщеплять протон (донор протонов):


А ( Н+ + В,
(16.1)

а основанием – вещество В, способное присоединять протон (акцептор протонов):


В + Н+ ( А
(16.2)

Как кислота А, так и основание В могут быть нейтральными молекулами или заряженными частицами (катионные и анионные кислоты и основания).

В растворе реакция отщепления протона (16.1) не осуществляется изолированно, в растворе должны быть частицы, способные присоединять протон, т.е. основание, в качестве которого может выступать какое-либо растворенное вещество или растворитель. Таким образом, в растворе находятся две протолитические системы и продуктами кислотно-основного взаимодействия являются новые кислота и основание:


 АI            +           ВII           L             BI          +      АII
(16.3)

 
    кислота I
       основание II
      основание I 
кислота II

Кислота АI (или АII) и соответствующее ей основание ВI (или ВII) называются сопряженной парой XE "Сопряженная пара" . Сильная кислота при этом сопряжена с относительно слабым основанием, а слабая кислота – с относительно сильным основанием.

Схема (16.3) позволяет описать ряд реакций в растворах электролитов с единой точки зрения. Ниже приводятся некоторые примеры таких реакций:


кисл. АI 
 
основ. ВII

основ. ВI 
 
кисл. АII 
реакция


HCl
+
NH3
L
Cl–
+
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Реакция автоионизации (автопротолиза) характерна не только для воды, но и для ряда других растворителей – аммиака (NH3 + NH3 L 
[image: image789.wmf]-
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+ 
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), спиртов (ROH + ROH L RO– + R
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) и т.п. Ионы, возникающие в результате сольватации протона молекулой растворителя, называют ионами лиония XE "Лионий-ион"  (гидроксониевый Н3О+, аммониевый 
[image: image792.wmf]+

4

NH

, этоксониевый С2Н5
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2

OH

), а ионы, образовавшиеся в результате отщепления протона от молекулы растворителя, – лиат-ионами XE "Лиат-ион"  (алкоголят-ион RО–).

По способности к участию в кислотно-основных взаимодействиях можно выделить несколько групп растворителей XE "Растворители" .

Апротонные растворители XE "Растворители"  не способны к автопротолизу. Они или не участвуют в протолитических реакциях (например, бензол, четыреххлористый углерод) или проявляют основные свойства (диметилсульфоксид, диметилформамид).

Протогенные, или кислые растворители способны отщеплять протон (уксусная, серная кислоты).

Протофильные, или основные растворители способны связывать протон (жидкий аммиак).

Амфотерные растворители проявляют как кислотные, так и основные свойства (вода, спирты). В определенной степени проявляет амфотерные свойства большая часть полярных растворителей, в том числе считающиеся протогенными или протофильными, что проявляется в реакциях автопротолиза.

Кислотно-основные свойства растворенных веществ определяются сродством к протону молекул растворителя. Если лиат-ион имеет меньшее сродство к протону, чем растворенное вещество, то это вещество ведет себя как основание (например, аммиак в воде). Если же молекула растворителя имеет большее сродство к протону, чем основание, сопряженное с растворенным веществом, то это вещество ведет себя как кислота (уксусная кислота в воде).

16.3. Сила кислот и оснований

Силу кислот и оснований в теории Бренстеда выражают при помощи констант кислотности и основности. Термодинамическая константа кислотности K кислоты А и термодинамическая константа основности K основания В определяются соотношениями (заряды частиц не указаны):
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В + Н+ L А                     
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Очевидно, что для сопряженной пары KaKb = 1.

Константы кислотности и основности измерить невозможно, потому что нельзя изолированно осуществить в растворе реакции (16.4) или (16.5). Обычно в протолитических равновесиях участвуют две сопряженные пары I и II, и такие реакции характеризуют константами равновесия, которые называются константами протолиза XE "Константа:протолиза" . Термодинамическая константа протолиза представляет собою константу равновесия реакции между кислотой АI и основанием ВII:


AI + BII L BI + AII                  
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В разбавленных растворах вместо активностей можно брать равновесные концентрации, тогда получают кажущиеся константы протолиза K(I,II.

Если одним из участников протолитического равновесия является растворитель S, то его активность или концентрацию можно включить в константу равновесия, так как обычно растворитель берется в большом избытке и его концентрацию можно считать постоянной; в этом случае получают условные константы протолиза. С растворителем может взаимодействовать кислота А или основание В, поэтому получают два типа констант KA,S или KB,S. Для кислоты, реагирующей с растворителем


А + S L В + SН+                  
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или
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где квадратные скобки обозначают равновесные концентрации. В классической теории, величины, определенные уравнением (16.7), называются константами диссоциации кислот. Так, например, для уксусной кислоты в воде


СН3СООН + Н2О L СН3СОО- + Н3О+
константа диссоциации
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или
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В случае основания, реагирующего с растворителем


В + S L ВН+ + S–,

условная константа протолиза
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Например, для аммиака в воде


NH3 + H2O L NH4+ + OH–
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Константы (16.12) в классической теории называют константами диссоциации оснований, хотя, как видно из уравнений, диссоциации как таковой не происходит, а напротив, протон присоединяется к основанию.

Легко видеть, что константы протолиза всегда можно представить как произведение (или отношение) констант кислотности Ka (или основности Kb) соответствующих кислот и оснований сопряженных пар.

Так, для процесса диссоциации уксусной кислоты НАс в воде константу равновесия можно представить как отношение констант кислотности уксусной кислоты Ka,HAc и гидроксоний-иона 
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Н3О+ L Н2О + Н+              
(16.14)
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Включив активность воды как постоянную величину в значение константы KHAc = 
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, получим выражение для константы диссоциации (16.9).

Константу равновесия (16.15) можно также представить как произведение констант кислотности уксусной кислоты (16.13) и основности воды:


Н2О + Н+ L Н3О+            
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Аналогично для процесса (16.12) константу протолиза аммиака можно выразить через константы основности аммиака и гидроксил-иона:


NH3 + H+ L NH4+       
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OH– + H+ L H2O           
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или через константу основности аммиака (16.17) и константу кислотности воды:


H2O L OH– + H+         
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Константа диссоциации аммиака
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Теория Бренстеда получила значительное распространение, поскольку она охватывает все кислотно-основные процессы, связанные с участием доноров (кислот) и акцепторов (оснований) протонов. Кроме того, теория дает возможность получить ряд уравнений для расчета констант электролитической диссоциации и зависимости их от свойств растворителя, в частности, от диэлектрической проницаемости среды.

16.4. Диссоциация воды

Вода является слабым электролитом и ее диссоциацию можно представить уравнением автопротолиза растворителя:


2Н2О L Н3О+ + ОН– 


Степень диссоциации воды ( незначительна. Исходя из значения удельной электрической проводимости воды (3,8.10–8 Ом–1см–1 при 18( С), можно посчитать, что при этой температуре ( = 1,4.10–9, т.е. один ион гидроксония приходится на 7,14.108 молекул воды. В связи с этим величиной ( по сравнению с единицей можно пренебречь и считать активность воды в разбавленных растворах постоянной. Тогда константу равновесия KW реакции диссоциации воды можно представить следующим образом:
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Константа KW  называется ионным произведением воды. В общем случае для любого растворителя S, подвергающегося автопротолизу по схеме 2S L S+ + S–, константу KS =
[image: image819.wmf]-

+

S

S

a

a

 называют ионным произведением XE "Ионное произведение"  среды.

Ионное произведение воды в разбавленных растворах зависит только от температуры и не зависит от добавок электролитов, в том числе кислот и оснований. При температуре 25oС эту величину можно принять равной 
1.10–14.При этих условиях в чистой воде концентрация ионов [Н3О+] = [ОН–] = 1.10–7 моль/л. Обычно принято содержание этих ионов в растворе представлять не в форме непосредственно концентраций, а через отрицательный десятичный логарифм их концентраций (активностей) рН или рОН, называемый показателем концентрации ионов водорода или ионов гидроксила:


рН = – lg [Н3О+]      или рН = – lg
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рOН = – lg [ОН-]  или  рOН = – lg
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Тогда уравнение (16.23) можно записать в виде


pKW = – lgKW = рН + рОН.
(16.25)

Таблица 16.1

Ионное произведение воды при разных температурах

(pKW = – lgKW)

_____________________________________________________

T, K               pKW                      T, K               pKW
_____________________________________________________

273,15            14,9435                   303,15           13,8330

283,15            14,5346                   313,15           13,5348

293,15            14,1669                   323,15           13,2617

298,15            13,9965                   333,15           13,0171

_____________________________________________________

При 25(С pKW = 14 и в чистой воде рН = рОН = 7. При добавках кислот к воде концентрация ионов водорода возрастает и в таких растворах рН < 7, а рОН > 7, в сильно кислых средах величина рН может стать отрицательной, тогда рОН > 14; в щелочных растворах рН > 7 и рОН < 7. При других температурах рН нейтральной Среды отличается от 7 (см. таблицу 16.1).

16.5. Водные растворы слабых кислот

Диссоциация слабой кислоты НА сводится к ее взаимодействию с водой:


НА + Н2О L Н3О+ + А–
В случае разбавленных водных растворов можно принять коэффициенты активности частиц равными единице и активность приравнять равновесным концентрациям. В этом случае по закону разведения Оствальда константа диссоциации кислоты
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где c – аналитическая концентрация кислоты, ( – степень ее диссоциации. Концентрацию ионов гидроксония в растворе можно вычислить, решив уравнение
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В случае слабой кислоты, когда ( << 1, равновесная концентрация недиссоциированной кислоты близка к ее аналитической концентрации, т.е. [НА] ( c, и концентрацию ионов гидроксония можно вычислить по простому соотношению:
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Это соотношение справедливо для тех кислот и при таких концентрациях, когда K(HA << 4c. В этих случаях рН раствора можно рассчитать из уравнения (16.28):
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Для растворов очень слабых кислот при расчете рН нужно учитывать также диссоциацию воды, так как концентрация ионов Н3О+, образующихся при автопротолизе воды, может быть сравнима в этих случаях с концентрацией ионов Н3О+, образующихся при диссоциации кислоты.

Для точных расчетов в случае концентрированных растворов следует использовать термодинамические константы диссоциации, выраженные через активности ионов. Значения pKa некоторых кислот и оснований приведены в таблице 16.2.

Таблица 16.2

pKa диссоциации некоторых кислот и оснований в воде при 25oС

__________________________________________________________

              Кислота                      pKa                     Основание                   pKa
__________________________________________________________

Уксусная
4,76
Аммиак
9,38

Монохлоруксусная
2,86
Метиламин
10,64

Бензойная
4,20
Этиламин
10,67

о-Хлорбензойная
2,92
Пропиламин
10,58

м-Хлорбензойная
3,82
Пиперидин
11,12

п-Хлорбензойная
3,98
(-Нафтиламин
3,92

Угольная
6,37
(-Нафтиламин
4,11

Адипиновая
4,43
o-Толуидин
4,69

__________________________________________________________

16.6. Водные растворы слабых оснований

Слабое основание В реагирует с водою по уравнению:


В + Н2О L ВН+ + ОН–
Константа диссоциации основания KB равна
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Концентрация ионов гидроксония в таком растворе равна
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В условиях, когда ( << 1 и K(B << 4c (концентрация [В] ( c),
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Тогда
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Обычно в справочниках приводятся не константы
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ВН+ + Н2О L В + Н3О+
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Между величинами 
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существует простая связь, которую можно установить, если в уравнении (16.27) концентрацию ионов ОН– представить через концентрацию Н3О+:
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Из сравнения уравнений (16.31) и (16.32) видно, что
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или
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Так, например, величина pKa для аммиака, приведенная в таблице 16.2, соответствует константе кислотной диссоциации иона аммония:
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Константа диссоциации основания NН3 при растворении его в воде 


NH3 + Н2О L NН4+ + ОН–
будет равна при 25o С pKB = 14 – 9,38 = 4,62.

16.7. Гидролиз XE "Гидролиз"  солей

Соль, образованная сильной кислотой (основанием) и слабым основанием (кислотой), при растворении в воде полностью диссоциирует на ионы. При этом ионы сильного электролита находятся в растворе в свободном состоянии, а ионы слабого электролита могут существовать лишь в равновесии с недиссоциированными частицами сопряженной кислоты или сопряженного основания, которые образуются при взаимодействии этих ионов с водою. В результате такого взаимодействия образуются ионы гидроксония или гидроксила. Такой процесс называется гидролизом соли, или в общем случае, когда в качестве растворителя берется не вода, а любой другой растворитель S – сольволизом XE "Сольволиз"  соли.

Рассмотрим электролит ВА, который в протолитическом растворителе S диссоциирует на ионы В+ и А– . Если В+ – катион слабого основания, то при взаимодействии с растворителем образуется основание и ион лиония:


В+ + S L B+ SН+
Если А– – анион слабой кислоты, то он при сольволизе образует слабую кислоту и лиат-ион:


А– + S L НА + S–
Таким образом, сольволиз можно рассматривать как частный случай протолитического равновесия. Рассмотрим некоторые примеры для водных растворов.

Соль сильной кислоты и слабого основания. Опишем гидролиз хлорида аммония, в котором анион хлора принадлежит сильной кислоте НСl и в водных растворах в протолитическом равновесии не участвует. Гидролизу подвергается катион аммония:
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Константа равновесия Kh, называемая константой гидролиза XE "Константа:гидролиза" , в разбавленных растворах равна (концентрацию воды считают постоянной, и она включена в константу):
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или в общем случае
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Так как в водных растворах [Н3О+][ОН–] = KW, то с учетом уравнения (16.29) получим:
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Эта константа гидролиза равна константе диссоциации кислоты, сопряженной с основанием В (сравните с уравнениями (16.33) и (16.35)).

Обозначим степень гидролиза (, аналитическую концентрацию соли – c, тогда равновесные концентрации будут равны:


[ВН+] = (1 – ()c,   [Н3О+] = [В] = (c,

а константа гидролиза
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откуда концентрация гидроксоний-ионов равна
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При незначительном гидролизе ( << 1 и приближенно можно считать
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Из уравнений (16.39), (16.42) видно, что чем слабее основание В, т.е. чем больше рК(, тем сильнее гидролиз и тем кислее становится раствор. Если концентрация соли очень мала, так что 
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, то выражение под корнем в уравнении (16.40) можно представить как
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 EMBED Equation.2  [image: image851.wmf](
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тогда [H3O+] ( c; pH ( – lgc.
Соль сильного основания и слабой кислоты. В этом случае (например, в растворе ацетата натрия СН3СООNа) гидролизуется анион слабой кислоты и происходит подщелачивание раствора:


А– + Н2О L НА + ОН–
Аналогично рассмотренному выше случаю, константу гидролиза можно представить через ионное произведение воды и константу диссоциации слабой кислоты:
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Концентрация ионов гидроксония в этом случае равна
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При незначительном гидролизе, когда ( << 1,
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Соль слабого основания и слабой кислоты. Протолитическая реакция, протекающая при растворении такой соли, заключается в обмене протоном между катионом ВН+, который является кислотой, сопряженной с основанием В, и анионом А–, являющимся основанием, сопряженным с кислотой НА:


А– + ВН+ L НА + В

В качестве примера можно привести гидролиз ацетата аммония:

CH3COO– + 
[image: image856.wmf]+
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Если (A – степень гидролиза аниона и (B – степень гидролиза катиона, то равновесные концентрации частиц будут равны:


[B] = (Bc;  [HA] = (Ac;  [A–] = (1 – (A )c;  [BH+] = (1 – (B)c,

а константа гидролиза
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Концентрацию гидроксоний-ионов в растворе можно рассчитать, например, из константы диссоциации кислоты:
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Если степени гидролиза ионов близки ((A ( (B) и одновременно значительно меньше единицы, то 
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 ( (A(B. Тогда концентрацию ионов [Н3О+] приближенно можно рассчитать по уравнению:



[image: image860.wmf]B

A

W

3

/

=

]

O

[H

K

K

K

¢

¢

¢

+

;
(16.49)



[image: image861.wmf])

p

p

(p

pH

B

A

W

2

1

K

K

K

¢

-

¢

+

¢

=

,
(16.50)

т.е. в этом случае величина рН не зависит от концентрации растворенной соли.

16.8. Кислотность XE "Кислотность"  растворов в разных растворителях. Шкала рН

Кислотность растворов существенно влияет на скорость протекания и различные характеристики химических, биологических, гидрогеологических процессов, ее необходимо знать при регулировании и контроле производства в нефтехимической, пищевой, медицинской, текстильной и других отраслях промышленности, в сельском хозяйстве. В связи с этим возникает задача выбора количественной меры кислотности, в качестве которой могут быть выбраны различные величины. Исходя из представлений Бренстеда, можно считать, что кислотность растворов определяется находящимися в растворе ионами водорода, поэтому большинство из предложенных к настоящему времени шкал кислотности основано на оценке активности ионов водорода.

В 1909 г. Серенсен предложил для выражения концентрации ионов водорода величину рН = – lg [Н+], которая и использовалась как количественная мера кислотности. Однако фактически свойства растворов зависят не от концентрации, а от активности ионов водорода, поэтому в настоящее время кислотность водных растворов определяют через активность ионов гидроксония:
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(иногда эту величину обозначают рНа или р
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В разбавленных растворах активности близки к концентрациям ((i ( 1) и величины рН можно рассчитать, исходя из аналитических концентраций.

Приведенное определение рН является теоретической мерой кислотности, так как на практике невозможно строго термодинамически, без каких-либо допущений, определить активность или коэффициент активности отдельного сорта ионов, в данном случае 
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. В связи с этим используется условная, или “инструментальная”, шкала рН XE "Шкала рН" , являющаяся наилучшим экспериментальным приближением к теоретической шкале. Измерения рН в этой шкале производят потенциометрическим методом (см. раздел 18.6.3).

Определение рН в неводных растворах имеет большое значение, так как неводные и смешанные растворители получают широкое распространение в различных технологических процессах.

Сравнение кислотности в пределах одного неводного растворителя принципиально не отличается от определения рН в водных растворах, хотя здесь могут возникать дополнительные трудности, связанные с особенностями неводных растворителей (изменение растворимости электролитов, степени диссоциации, ассоциациация ионов и т.п.). Величина рНр определяется отрицательным логарифмом активности ионов водорода в данном растворителе S:
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При оценке кислотности растворов следует учитывать протяженность шкалы рНр (от 
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), которая зависит от ионного произведения растворителя. Например, в воде при 298К протяженность шкалы равна 14 единицам, так как ионное произведение воды  KW = 1.10–14; в метаноле, где ионное произведение  
[image: image868.wmf]OH

CH

3

K

 = 10–16,5, протяженность шкалы составляет 16,5 ед., а рН нейтрального раствора – 8,25; в этаноле (
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 = 10–19,3) протяженность шкалы равна 19,3 единицы, рН нейтрального раствора – 9,65 и т.д.

В каждом случае активность ионов водорода определяется по отношению к стандартному состоянию в данном растворителе, поэтому одинаковые значения рНр не означают, что кислотность растворов одинакова, из-за различия в стандартных состояниях.

Принципиально правильный подход к решению вопроса о сопоставлении кислотности дан Бренстедом. Он предлагает сравнивать активность протона в каком-либо растворе с активностью протона в вакууме. Константа диссоциации кислоты в вакууме Ka, или константа собственной кислотности (см. уравнение (16.4)) кислоты в вакууме
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 – абсолютная активность протона в вакууме.

Абсолютные активности aA и aB связаны с активностью этих частиц в растворе 
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 и 
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, отнесенными к стандартному состоянию в данном растворителе, соотношениями:
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Абсолютные коэффициенты активности (oA и (oB определяются энергиями переноса частиц А и В из вакуума в данную среду. Абсолютная активность протона
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Значения Ka можно рассчитать из величин протонного сродства, а (o – из энергий сольватации. К сожалению, в настоящее время точность определения этих величин недостаточна, поэтому такой путь определения абсолютной активности протона практически не осуществим.

Н. А. Измайлов предложил в качестве единого стандартного состояния использовать стандартный раствор в воде, а единую величину кислотности определять как
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где 
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 – активность, отнесенная к стандартному состоянию в данном растворителе, т.е. – lg 
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 отнесен к стандартному водному раствору и его значение определяется разностью энергий сольватации протона в рассматриваемом растворителе S и в воде. Следовательно,
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Это строго термодинамическое определение кислотности. Для практической реализации шкалы рА нужно знать энергии сольватации протона в М и воде. Экспериментально можно определить лишь суммарные величины для электролита в целом, поэтому для разделения суммарных значений на ионные составляющие прибегают к различным нетермодинамическим предположениям.

16.9. Буферные растворы XE "Буферный раствор" 
Буферными называют растворы, имеющие определенное значение рН, которое мало меняется при небольших добавках сильных кислот или оснований в раствор или при разбавлении раствора. Обычно буферный раствор состоит из слабой кислоты или слабого основания и соли этой кислоты или основания, которая является сильным электролитом, например, СН3СООН + СН3СООNа; NН4ОН + NН4Сl и т.п. В более общей форме можно сказать, что буферный раствор состоит из сопряженных кислоты и основания.

Рассчитаем рН буферного раствора, состоящего из слабой кислоты НА и ее соли МА, которая полностью диссоциирована в растворе на ионы М+ и А–. Кислота диссоциирует по схеме


HA + H2O L H3O+ +А–;    
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Равновесная концентрация анионов в растворе [А–] определяется суммарным количеством ионов А–, образующихся при диссоциации соли и кислоты. Так как кислота слабая, и, кроме того, ее диссоциация подавляется в присутствии соли с тем же анионом, то практически можно считать, что равновесная концентрация [А–] равна аналитической концентрации соли cсоль. По этой же причине равновесную концентрацию кислоты [НА] можно приравнять аналитической концентрации кислоты cкисл. Тогда
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Аналогично, для раствора, составленного из слабого основания В и его соли ВА, можно получить
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Из последних двух уравнений видно, что величина рН зависит не от абсолютных концентраций растворенных веществ, а от их отношения. При разбавлении это отношение не меняется, и буферный раствор сохраняет постоянное значение рН. Фактически некоторые небольшие изменения рН происходят, если учесть, что при строгом определении вместо аналитических концентраций нужно брать равновесные активности. Разбавление раствора изменяет степень диссоциации слабого электролита, ионную силу раствора, степень гидролиза соли, что в конечном счете отражается на активности гидроксоний-ионов. Однако эти изменения малы, и на практике во многих случаях ими можно пренебречь.

Добавка сильной кислоты к буферному раствору из слабой кислоты и ее соли приводит к тому, что гидроксоний-ионы сильной кислоты образуют с анионами соли слабую кислоту. Добавка основания к такому раствору приводит к связыванию гидроксильных ионов слабой кислотой, т.е. буферный раствор сглаживает колебания рН, вызванные добавлением ионов Н3О+ или ОН– – раствор оказывает буферное действие XE "Буферное действие" .

Способность раствора к поддержанию величины рН характеризуется буферной емкостью. Буферная емкость XE "Буферная емкость"  ( – это количество молей сильной кислоты или основания, которое необходимо добавить к одному литру буферного раствора, чтобы изменить величину рН на единицу (
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Рассмотрим раствор слабой кислоты, концентрация которой равна с моль/л. Добавка к такому раствору b молей щелочи приводит к образованию соли с концентрацией b моль/л, а концентрация кислоты станет равной (с – b) моль/л. В соответствии с уравнением (16.57) в таком растворе
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а его изменение при добавках щелочи равно
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Буферная емкость такого раствора
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Если исходить из раствора слабого основания с концентрацией с моль/л, к которому добавляется сильная кислота в количестве a молей, то в соответствии с уравнением (16.58)
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Буферная емкость
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         Рис. 16.1. Зависимость буферной 
       Рис. 16.2. Зависимость буферной 

              емкости от состава кислого  
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            раствора (рК = 4; с = 0,01М) 
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Как видно из уравнений (16.61) и (16.64), буферная емкость растворов зависит от соотношения между концентрациями соли и кислоты (или основания). Когда концентрация соли очень мала (b<<c или a<< c) или близка к начальной концентрации кислоты или основания (b ( c или a ( c), буферная емкость растворов очень незначительна (( ( 0) (рис. 16.1, 16.2). Для того чтобы определить, при каких соотношениях буферная емкость максимальна, продифференцируем уравнение (16.61) по b и приравняем производную нулю:
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т.е. буферная емкость максимальна, когда концентрации кислоты и соли одинаковы, при этом рН = pKHA.

Буферные растворы можно также готовить из двух солей многоосновных кислот, например, фосфатный буфер состоит из смеси KH2PO4 и Na2HPO4. Для унификации определений рН используются стандартные буферные растворы, состав которых и значения рН определяются государственными стандартами. В таблице 16.3 приведены значения рН некоторых стандартных буферных растворов в воде.

16.10. Индикаторный метод определения рН XE "Метод:определения рН индикаторный" 
Индикаторами XE "Индикатор"  называют вещества, изменяющие окраску в зависимости от кислотности среды. Согласно представлениям Оствальда, индикаторы являются слабыми кислотами или основаниями, у которых окраски диссоциированной и недиссоциированной форм различны. Если окрашены обе формы индикатора, то индикатор называют двуцветным, например, метилоранж, бромфеноловый синий; если окрашена только одна форма, то индикатор называют одноцветным, например, фенолфталеин.

Молекула кислого индикатора HIn диссоциирует в водном растворе по схеме:


HIn + H2O L H3O+ + In–
(16.66)

Константа диссоциации индикатора
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откуда
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Из уравнения видно, что отношение концентраций двух форм индикатора [In–]/[HIn] зависит от рН раствора, а следовательно, от этого зависит и окраска индикатора. Человеческий глаз способен ощутить изменение окраски, когда концентрация одной формы становится больше концентрации другой примерно в 10 раз, т.е. когда отношение [In–]/[HIn] меняется от 1:10 до 10:1. Таким образом, интервал изменения величин рН, в котором происходит цветной переход, определяемый глазом, примерно равен:


pH = pKHIn ( 1.
(16.69)

Этот интервал называют интервалом перехода XE "Интервал перехода" , или зоной вирирования XE "Зона вирирования"  (зоной перехода). Концентрации обеих форм индикатора одинаковы при рН = рKHIn. Эту величину называют показателем титрования XE "Показатель титрования" .

В настоящее время считается, что индикаторы существуют в двух таутомерных формах, окраски которых различны, и хотя бы одна из форм является слабой кислотой или основанием. Ионы этих двух форм также окрашены по-разному, а ионы и молекулы одной и той же формы имеют одинаковую окраску. Чтобы такое вещество могло служить индикатором, в кислой среде должна преобладать одна форма, в щелочной – другая. 


Обозначим две таутомерные формы индикатора HInI и HInII, их константы диссоциации равны:
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Отношение концентраций ионных форм
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тогда для молекулярных форм получим:
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Общая концентрация индикатора c равна:
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Исходя из этих соотношений, можно рассчитать равновесные концентрации всех видов частиц в растворе:
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где



[image: image902.wmf](

)

(

)

II

I

II

I

HIn

HIn

3

HIn

HIn

t

t

]

O

[H

1

K

K

K

K

K

K

b

+

+

+

=

+

.
(16.75)

В рассматриваемом случае обе формы индикатора являются кислотами, поэтому в кислой среде индикатор находится в молекулярной форме HInI и HInII, а в щелочной – в виде ионов 
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Так как отношения [
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Рис 16.3. Зависимость концентраций различных форм индикатора от рН раствора

при этом в кислой среде преобладают молекулы второй таутомерной формы, в щелочной – ионы первой.

На рис. 16.3 изображена зависимость концентрации различных форм индикатора от рН раствора для случая, когда 
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    В кислой области окраска обусловлена недиссоциированной частью первой таутомерной формы, в щелочной – диссоциированной частью второй таутомерной формы. В таблице 16.4 приведены характеристики некоторых индикаторов.

Таблица 16.4

Характеристики некоторых индикаторов

_______________________________________________________________

                                                        Интервал                Окраска

Индикатор                        рК         перехода,    в кислой   в щелочной

                                                              рН              среде         среде

_______________________________________________________________

Тимоловый синий
1,51
1,2 – 2,8     красная        желтая

Метиловый оранжевый
3,70
3,1 – 4,4     красная        желтая

Бромфеноловый синий
3,98
3,0 – 4,6     желтая         голубая

Бромкрезоловый красный
5,10
4,2 – 6,3     красная        желтая

Бромфеноловый
6,16
5,2 – 6,8     желтая         красная

Бромтимоловый синий
7,00
6,0 – 7,6     желтая         голубая

Феноловый красный
7,90
6,8 – 8,4     желтая         красная

Тимоловый синий
8,9
8,0 – 9,6     желтая         голубая

_______________________________________________________________

Колориметрические методы определения рН заключаются в сравнении окраски исследуемого раствора, к которому добавлен индикатор, с окраской эталонных растворов. В буферных методах готовят серии эталонных буферных растворов, рН которых в каждой серии отличаются на определенную величину, например, на 0,1 или 0,2 единицы рН. К каждой серии растворов добавляют определенное количество индикатора, интервал перехода которого совпадает с областью изменений рН данной серии растворов. Индикаторы подбирают так, чтобы их зоны перехода частично перекрывали друг друга и охватывали всю шкалу измеряемых величин рН. Вначале приближенно определяют рН исследуемого раствора с помощью универсального индикатора (смесь нескольких индикаторов), а затем к раствору добавляют индикатор, у которого интервал изменения окраски соответствует предварительно определенной величине рН, в таком же количестве, что и в эталонных растворах. Окраску полученного раствора сравнивают с окраской эталонных буферных растворов. При соблюдении одинаковых условий поглощения света совпадение окрасок свидетельствует об одинаковых значениях рН исследуемого и эталонного растворов.

Михаэлис предложил безбуферный метод определения рН с использованием одноцветных индикаторов (таблица 16.5.)

Таблица 16.5

Набор индикаторов для определения рН по Михаэлису

                             Интервал

                   Индикатор                 рK              перехода          Изменение окраски


(-Динитрофенол 
  3,69
2,2 – 4,0        бесцветный – желтый

(-Динитрофенол
4,06
2,8 – 4,5        бесцветный – желтый

(-Динитрофенол
5,15
4,0 – 5,5        бесцветный – желтый

n-Нитрофенол
7,10
5,6 – 7,6        бесцветный – желтый


Все эти индикаторы являются слабыми кислотами и в сильно щелочном растворе полностью диссоциированы. Концентрация ионов индикатора зависит только от количества добавленного индикатора, следовательно, и интенсивность окраски раствора щелочи с индикатором определяется количеством последнего. Эталонные растворы готовят добавлением различных, строго определенных количеств индикаторов к концентрированным растворам щелочи, и получают набор с различной интенсивностью окраски. Для определения рН к определенному объему исследуемого раствора (например, к 10 мл) добавляют 1 мл индикатора и находят эталонный раствор, интенсивность окраски которого совпадает с исследуемым. Совпадение означает, что концентрация ионов индикатора в обоих растворах одинакова, и тогда можно вычислить, какая часть индикатора в исследуемом растворе диссоциирована, так как количество индикатора в эталонном растворе известно (например, 0,1 мл). Зная константу диссоциации индикатора и его степень диссоциации (в приведенном примере она равна 0,1), рассчитывают рН раствора по формуле (16.68).

Благодаря простоте и быстроте определений рН индикаторный метод получил широкое распространение. Однако этот метод не обеспечивает высокой точности – в лучших случаях ошибка определения составляет 0,05 – 0,1 ед. рН. Практически невозможно применять индикаторы для определения рН окрашенных и мутных растворов. На точность определений может влиять изменение температуры (температурная ошибка), присутствие различных электролитов в значительных количествах (солевая ошибка) и белков (белковая ошибка), что дает погрешности до 0,2 – 0,5 единиц рН.

16.11. Функции кислотности XE "Функции кислотности" 
В сильно кислых растворах использование шкалы рН невозможно, так как отсутствуют даже приближенные методы оценки коэффициентов активности ионов в таких растворах. В связи с этим предложены различные функции кислотности, которые определяются не через активности, а через концентрации.

Рассмотрим, например, индикатор, основная форма которого В электронейтральна и который диссоциирует в водном растворе кислоты по схеме


ВН+ + Н2О L В + Н3О+
Константа диссоциации этого индикатора
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где (B и 
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 – коэффициенты активности двух форм –основной и кислотной – индикатора при их равновесных концентрациях [В] и [ВН+].

Гаммет предложил в качестве меры кислотности использовать функцию кислотности Нo:
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Как видно из этого уравнения, значения функции кислотности зависят от коэффициентов активности, т.е. Но зависит от природы индикатора. Каждый индикатор практически можно использовать только вблизи его точки перехода, где отношение [В]/[ВН+] изменяется в пределах 100 – 0,01, поэтому для расширения шкалы Но необходимо брать несколько индикаторов. Предполагается, что отношение коэффициентов активности двух форм индикатора одинаково для ряда индикаторов одного зарядного типа (в нашем примере основная форма индикатора электронейтральна, поэтому стоит индекс “нуль” при Н). В этом случае функция кислотности не зависит от свойств отдельного индикатора, а определяется природой всей группы.

Для нахождения функции кислотности вначале определяют ее в разбавленном слабокислом растворе, используя в качестве индикатора п-нитроанилин, для которого рКа = 1,11. В разбавленном водном растворе можно принять, что (B ( 
[image: image920.wmf]+
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 = 1, и тогда Но совпадает со значением рН. Далее с помощью п-нитроанилина измеряют константу кислотности другого индикатора, немного более кислого. Для этого в слабокислой среде определяют отношения двух форм обоих индикаторов и вычисляют Но этого раствора и рKа другого индикатора. Такие измерения повторяют многократно с новыми индикаторами, доходя до концентрированных растворов. Например, функции кислотности водных растворов серной кислоты (рис. 16.4) получены с помощью 15 индикаторов.

Предложены и другие функции кислотности при использовании индикаторов иного зарядного типа. Например, для индикаторов типа 

ВН L В– + Н+
функция кислотности
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Рис. 16.4. Зависимость функции 
кислотности водных растворов серной кислоты от концентрации раствора

а для индикаторов типа

ВН2+ L В+ + Н+
функция кислотности
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Для оснований ROH, которые взаимодействуют с протоном по схеме

ROH + H+ L R+ + H2O,

Бейтс и Шварценбах предложили функцию
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Хотя все функции не дают значения активности, они оказываются полезными при оценке и сравнении кислотности концентрированных растворов кислот.

16.12. Кислотно-основное титрование XE "Титрование:кислотно-основное" 
Кислотно-основное титрование основано на том, что вблизи точки эквивалентности происходит резкое изменение рН раствора, обусловленное сильным относительным изменением концентрации ионов водорода при добавке небольшого количества титранта – кислоты к щелочи или щелочи к кислоте. Концентрацию ионов водорода можно определять различными методами. Когда нужно определить только точку эквивалентности для расчета концентрации кислоты или основания, часто используют индикаторы. График зависимости рН от количества добавленного титранта называют кривой титрования XE "Кривая:титрования" .

Рассмотрим титрование водного раствора какой-либо кислоты НА с начальной концентрацией co моль/л, к которой добавляем основание в количестве b молей. Для простоты будем считать, что объем раствора в процессе титрования не изменяется, а активности приравняем равновесным концентрациям. В титруемом растворе находятся ионы Н3О+ (в дальнейшем для упрощения записи будем обозначать их Н+), ОН–, А– и ионы металла Ме+ добавляемого основания, концентрация которых равна b, если основание сильное. В силу условия электронейтральности можно записать:
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где c –равновесные концентрации частиц.

Учитывая, что ионное произведение воды 
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Решим это уравнение относительно 
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или с учетом уравнения (16.62):
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Если кислота сильная, то 
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 = co и в определенных точках кривой титрования это выражение упрощается. В начальный момент титрования b = 0, 
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В точке эквивалентности 
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В таблице 16.6 приведен пример изменений рН при титровании сильной кислоты с начальной концентрацией 0,1 моль/л сильным основанием, а на рисунке 16.5 изображена кривая титрования (кривая 1).

Из таблицы и рисунка видно, что около точки эквивалентности происходит очень сильное изменение рН – от 3 до 10 единиц. Таким образом, для определения точки эквивалентности можно взять любой индикатор, зона перехода которого попадает в этот интервал рН.

Таблица 16.6

Изменения рН при титровании сильной
 кислоты (cHA = 0,1) сильным основанием

	Количество добавленного 
основания b, моль
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	рН

	0

0,0100

0,0500

0,0900

0,0990

0,0999

0,1000

0,1001

0,1010

0,1100

0,1500
	1.10–1
0,9.10–1
0,5.10–1
1.10–2
1.10–3
1.10–4
1.10–7
1.10–10
1.10–11
1.10–12
2.10–13
	1,0

 1,15

1,3

2,0

3,0

4,0

7,0

 10,0

 11,0

 12,0

 12,7
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Рис. 16.5. Кривые титрования

сильной (1) и слабой (2) кислот
 сильным основанием

В случае титрования сильным основанием слабой кислоты нужно учесть, что концентрация 
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 не равна начальной концентрации кислоты co , которая представляет собою сумму равновесных концентраций недиссоциированных молекул кислоты НА и ионов А–:


co = cHA + 
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Концентрацию ионов водорода вычислим из константы диссоциации кислоты KHA:
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По условию электронейтральности
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а концентрация cHA равна
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Подстановка полученных значений cHA и 
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 в уравнение (16.86) приводит к уравнению
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Если учесть, что 
[image: image953.wmf]-

OH

c

= KW/
[image: image954.wmf]+

H

c

, то полученное уравнение окажется кубическим относительно 
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 лишь в нескольких точках кривой титрования, где можно ввести ряд упрощений. В начальный момент титрования b = 0, концентрация гидроксильных ионов 
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 очень мала и ею можно пренебречь. В этом случае
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Решение этого уравнения дает
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При малых значениях констант диссоциации (KHA < 10–5) 
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<< co и последние два уравнения сводятся к выражению:
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В средней области титрования можно пренебречь разностью
(
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), тогда
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В точке полунейтрализации, когда b = co/2, 
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В точке эквивалентности b = co, а раствор имеет щелочную реакцию из-за гидролиза образующейся соли слабой кислоты, поэтому
pH >7, 
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[image: image968.wmf]-

-

-

=

OH

OH

HA

+

H

c

b

c

K

c


(16.97)

или с учетом ионного произведения воды придем к уравнению
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Величина 
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 очень мала и ею можно пренебречь, тогда концентрация ионов водорода вычисляется по формуле:
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После точки эквивалентности 
[image: image972.wmf]-

A

c

= co и кривая титрования идет так же, как и при титровании сильной кислоты.

На рисунке 16.5 показан вид кривой титрования слабой кислоты (кривая 2). Чем слабее кислота, тем больше величина рН в точке эквивалентности, тем слабее выражен скачок на кривой титрования; ограничивается также выбор индикаторов, которыми можно пользоваться при титровании.

Подобным же образом можно рассмотреть и другие случаи титрования – слабых кислот слабыми основаниями, слабых оснований сильными или слабыми кислотами и т.п.

Если в растворе находятся одновременно две кислоты, то добавляемое основание распределяется между этими кислотами в соответствии с силой этих кислот. Если у кислот НАI и НАII константы диссоциации равны KI и KII, то их отношение равно
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Рис. 16.6. Кривая титрования 
смеси сильной и слабой
 кислот

Возможность раздельного титрования двух кислот в смеси зависит от их относительной силы и концентрации. Точность титрования можно вычислить с помощью уравнения (16.100). Если, например, обе кислоты имеют одинаковую начальную концентрацию co = 0,1 моль/л, то чтобы оттитровать более сильную кислоту НАII с точностью до 1%, необходимо, чтобы в момент, когда ее оттитровано 99%, концентрация еще не связанной кислоты [НАII] = 10–3 была больше концентрации уже связанной первой кислоты [НАI]. Из уравнения (16.68) следует, что эти условия выполняются, когда KII/KI > 104.

На рисунке 16.6 приведен пример кривой титрования смеси сильной и слабой кислот. Первый скачок соответствует титрованию сильной кислоты; он небольшой, так как изменения рН происходят от величины, соответствующей значению рН в растворе сильной кислоты (диссоциацией слабой кислоты и ее влиянием на рН можно пренебречь) до рН раствора слабой кислоты. Если взять раствор соляной и уксусной кислот с концентрациями 0,1 моль/л, то вблизи первой точки эквивалентности значение рН изменяется примерно от 2 до 3 единиц. Дальнейший ход кривой титрования определяется нейтрализацией слабой кислоты.

Для определения точек эквивалентности необходимо использовать два индикатора с соответствующими интервалами перехода, например, метилоранж и фенолфталеин в случае смеси HCl и СН3СООН.

Рассуждения, аналогичные использованным при обсуждении кислотно-основного титрования, применимы также в случаях титрования, основанного на образовании недиссоциированных, трудно растворимых или комплексных соединений. В этих случаях в уравнения будут входить произведения растворимости или константы образования комплексов вместо ионного произведения воды, а также концентрации соответствующих ионов, образующих эти соединения.
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