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ПРЕДИСЛОВИЕ

Предмет химической термодинамики занимает центральное 
место в курсе физической химии, который преподают студен- 
там-химикам в университетах. Существует большое число учебни
ков по данному предмету, которые, к сожалению, зачастую недо
ступны студентам из-за малых тиражей изданий в последние годы 
либо из-за ветхости книг, изданных ранее. Кроме того, имеющие
ся русскоязычные учебники по химической термодинамике ока
зались недостаточно адаптированными для студентов — будущих 
химиков-исследователей и аспирантов, готовящихся работать в 
современных научно-исследовательских учреждениях: материал в 
изданных учебниках для химиков обычно излагается на чрезмерно 
упрощенном уровне; в них отсутствуют важнейшие разделы, свя
занные с применением химической термодинамики для описания 
свойств конденсированной и дисперсной фаз, а также высокоре
акционноспособных, в том числе каталитических, систем. Более 
того, в известных курсах химической термодинамики, ориентиро
ванных на химиков, вообще отсутствуют разделы, посвященные 
термодинамике неравновесных процессов, бурно и успешно раз
вивающейся в последние десятилетия.

Настоящий учебник предназначен ликвидировать упомянутые 
пробелы в существующих курсах химической термодинамики и 
создать надежный образовательный фундамент для современных 
специалистов-химиков, работающих в научных лабораториях ши
рокого профиля.

Учебник написан на базе лекций, прочитанных для студен- 
тов-химиков факультета естественных наук Новосибирского гос- 
университета несколькими поколениями лекторов, и посвящен 
рассмотрению основ химической термодинамики, необходимых 
специалистам-химикам при исследовании современных направле
ний химии и физической химии, прежде всего катализа и химии 
конденсированных сред (жидкой фазы и твердого тела). Издание 
рассчитано на студентов и аспирантов, получивших достаточно 
серьезную подготовку по термодинамике, квантовой механике и 
статистической физике в общефизических курсах, а также владею
щих определенными навыками математического анализа.
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Поэтому в учебнике не обсуждаются проблемы, являющиеся ос
новным содержанием общефизических термодинамических курсов. 
Изложение материала в учебнике базируется на таких фундамен
тальных понятиях химической термодинамики, как химический 
потенциал и химическая переменная. Порядок изложения мате
риала близок к классическому.

В отличие от большинства учебников по химической термоди
намике в книгу введен обширный раздел, посвященный термоди
намике дисперсных тел и поверхностных явлений.

Впервые в учебнике по химической термодинамике, ориенти
рованном на специалистов-химиков, развернуто изложена термо
динамика необратимых (неравновесных) процессов применитель
но к химически реакционноспособным системам и катализу. Эта 
часть книги составлена на основе включенного лишь в 1994 г. раз
дела лекционного курса по химической термодинамике для сту
дентов факультета естественных наук Новосибирского универси
тета. По данной тематике нет учебно-методической литературы, 
доступно излагающей этот крайне важный раздел современной 
термодинамики для студентов-химиков.

Учебная литература по этому разделу адресована либо физикам, 
либо биологам и посвящена обсуждению явлений, находящихся 
несколько в стороне от основных интересов студентов, изучающих 
химию. В то же время обсуждение явлений, близких химикам, ока
залось сконцентрированным в узкоспециальной литературе, труд
нодоступной для большинства студентов.

Раздел учебника, посвященный термодинамике неравновесных 
процессов, целиком написан В.Н.Пармоном, взявшим на себя 
смелость внести в этот раздел некоторые оригинальные дополне
ния, чтобы сделать его полезным для студентов-химиков, подклю
чающихся к научной работе в современных быстро развивающих
ся направлениях химической кинетики и катализа, в том числе 
изучающих возникновение неустойчивостей и осциллирующих 
явлений.



Материал учебника сгруппирован в три части:
I. Химическое равновесие;
II. Термодинамика растворов и гетерогенных систем;
III. Термодинамика неравновесных (необратимых) процессов.
Для облегчения восприятия материала учебника студентами,

впервые знакомящимися с курсом химической термодинамики, 
петитом введен ряд разделов с более подробным, чем в обычных 
курсах, математическим анализом обсуждаемых проблем.

Наряду с рассмотрением общих понятий и теорий в учебнике 
приведены примеры решения ряда наиболее характерных задач и 
самостоятельные теоретические и расчетные упражнения.

Предполагается впоследствии дополнить данный учебник за
дачником, адаптированным к излагаемому курсу химической тер
модинамики.

В учебнике использованы Международная система единиц СИ 
и рекомендации Международного союза по теоретической и при
кладной химии ШРАС (ИЮПАК) в соответствии с такими источ
никами, как Номенклатурные правила ИЮПАК по химии. М., 
1988. — Т. 6; Степин Б Д  Применение Международной системы 
единиц физических величин в химии. М.: Высш. шк., 1990.

Основные термодинамические понятия определены в соответ
ствии со Сборником рекомендуемых терминов. М.: Наука, 1973. 
Вып. 85: Термодинамика.

Значения фундаментальных постоянных взяты из книги: Hand
book of Chemistry and Physics, 77th edition, CRC Press. 1996—1997, 
а термодинамических параметров — из Краткого справочника фи
зико-химических величин. Л.: Химия, 1983.

Авторы выражают искреннюю признательность профессорам 
В.А.Михайлову, В.С.Музыкантову, В.А.Садыкову и А.П.Чупахи- 
ну, сделавшим при прочтении рукописи ряд полезных замечаний, 
которые были учтены при подготовке ее к изданию.

Авторы также благодарны Н.Ф.Симоновой и Н.А.Чистяковой 
за помощь в подготовке компьютерной версии рукописи данного 
учебника.



СПИСОК УСЛОВНЫХ ОБОЗНАЧЕНИЙ

А — энергия Гельмгольца 
А° — стандартная энергия Гельмгольца 
а — активность 
С — теплоемкость

Ср — теплоемкость при постоянном 
давлении

С у  — теплоемкость при постоянном 
объеме

с — скорость света 
D  — энергия связи 
Е/ — энергия /-го энергетического 

уровня системы 
G — энергия Гиббса 
<7° — стандартная энергия Гиббса

е~  — заряд электрона 
Н  — энтальпия 
Н° — стандартная энтальпия 
Һ — постоянная Планка 
к  — постоянная Больцмана 
N  — полное число молей в системе 

— число Авогадро 
Р — давление
Pq — давление, равное 1 бар =  105 Па 
D0г  — давление насыщенных паров 
R — газовая постоянная, равная 

8,31451 ДжДмоль • К)
Q — теплота; статсумма системы 
q — статсумма для одной молекулы

S — поверхность; энтропия 
S° — стандартная энтропия 
Т — температура
Т0 — температура, равная 298,15 К, 

или 25°С
U — внутренняя энергия 
U° — стандартная внутренняя энер

гия
W — работа 
X  — мольная доля 
Z  — заряд иона
е — диэлектрическая проницаемость 
Eg — абсолютная диэлектрическая 

проницаемость, или диэлектри
ческая постоянная

Ф — число фаз
Г — поверхностная концентрация 
у — коэффициент активности 
р — химический потенциал 
v — стехиометрический коэффициент 
я — осмотическое давление; число я 
Ө — угол
р — плотность; плотность заряда 
а — поверхностное натяжение 
(о — частота

О. — число способов реализации тер
модинамической системы 

 ̂— химическая переменная 
\|/ — потенциал

Фундаментальные физические постоянные
Величина Символ Значение в единицах СИ

Скорость света в вакууме с 299792458 м/с
Электрическая постоянная е0 0,885 • 10"11 Ф/м

Постоянная Планка А 6,6260755 • 10_34Дж • с
А =  А/2я 1,05457266 • 10-34 Дж- с

Заряд электрона е 1,60217733 • 10-19 Кл
Масса покоя электрона те 9,1093897 10-31 кг
Масса покоя протона тр 1,6726231 ■ 10~27кг

Число Авогадро 6,0221367 • 1023 моль-1
Газовая постоянная R 8,31451 ДжДмоль • К)

Постоянная Больцмана к 1,380658 • Ю-23 Дж/К
Число Фарадея F 96485,309 Кл/моль

Число я л 3,14159
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ЧАСТЬ ПЕРВАЯ

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

Глава 1

ОСНОВЫ КЛАССИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ

1.1. Основы понятия химической термодинамики

Классическая термодинамика (дословно — наука о движении 
тепла) относится к разделу физических наук, в которых не рас
сматривается атомная структура материи. Ее основной объект 
взаимопревращения различных видов энергии, главным образом 
теплоты и работы. Объекты, с которыми имеют дело в химической 
термодинамике, обычно называют термодинамическими системами.

Термодинамическая система — совокупность тел, способных 
энергетически взаимодействовать между собой и с другими телами 
и обмениваться с ними веществом и энергией; характеризуется не
которым набором независимых параметров. Все тела вне указан
ной совокупности представляют собой внешнюю среду.

Система называется гетерогенной, если она состоит из разных 
по свойствам частей, разграниченных поверхностями раздела. Ес
ли между любыми частями системы нет поверхностей раздела, 
система называется гомогенной (она может быть неоднородной).

Фаза — часть гетерогенной системы, ограниченная поверхно
стью раздела и характеризующаяся, в отсутствие поля внешних 
сил, одинаковыми физическими свойствами во всех своих точках. 
Например, осадок NaCl в водном растворе образует отдельную фа
зу. Если в осадке находятся два химически различных вещества, то 
каждое из них может образовывать свою фазу. Раствор над осад
ками представляет собой отдельную жидкую фазу. Заметим, что 
разные кристаллы одного и того же вещества не образуют отдель
ных фаз: все кристаллы принадлежат к одной фазе.

Термодинамические параметры — величины, характеризующие 
состояние термодинамической системы. К ним относятся, напри
мер, давление Р, температура Т, объем Қ а если система находится 
в магнитном или электрическом поле, то и магнитная индукция, 
и напряженность электрического поля соответственно, и т. д. Па
раметры делятся на экстенсивные и интенсивные.

13



Экстенсивные термодинамические параметры пропорциональ
ны массе данной термодинамической системы (например, объем). 
Значения этих параметров равны сумме значений таких же пара
метров отдельных частей системы.

Интенсивные термодинамические параметры не зависят от мас
сы термодинамической системы (например, температура).

Параметры бывают внутренними и внешними. Внешние параметры 
характеризуют внешнее состояние тел. Примером является объем. 
Внутренние параметры (например, температура) характеризуют со
стояние внутри термодинамической системы. Совокупность термо
динамических параметров определяет состояние системы.

В термодинамике выделяют несколько типов систем по их спо
собности взаимодействовать с внешней средой.

Изолированная система — система, не обменивающаяся энер
гией и веществом с другими системами.

Открытая система — система, обменивающаяся энергией и ве
ществом с другими системами.

Закрытая система — система, обменивающаяся с другими сис
темами только энергией.

Адиабатная система — система, в которой отсутствует теплооб
мен с другими системами.

Отдельные части термодинамической системы могут представ
лять собой подсистемы различных типов. Представим реакционный 
сосуд, помещенный в достаточно большой термостат, который, в 
свою очередь, окружен адиабатной оболочкой. В этом случае всю 
систему в целом будем считать изолированной. Реакционный сосуд 
может обмениваться энергией с термостатом, и поэтому реакцион
ный сосуд представляет собой закрытую систему. Если в реакцион
ном сосуде происходит химическая реакция, сопровождаемая, на
пример, выпадением осадков, то любой мысленно выделенный 
маленький объем внутри реакционного сосуда будет представлять 
собой открытую систему по отношению к переносу веществ вну
три системы.

Равновесное состояние — состояние, в которое со временем 
приходит система при постоянных внешних условиях, характери
зующееся неизменностью во времени термодинамических парамет
ров и отсутствием в системе потоков вещества и теплоты. Постоян
ство параметров во времени не должно быть связано с протеканием 
какого-либо процесса, внешнего по отношению к системе. Равно
весное состояние системы носит динамический характер.

Система называется однородной, если во всей системе ее свой
ства одинаковы.

Термодинамический процесс — изменение состояния системы, 
характеризующееся изменением ее термодинамических параметров.
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Равновесный процесс — процесс, рассматриваемый как непре
рывный ряд равновесных состояний системы.

Обратимый термодинамический процесс — процесс, после кото
рого система и взаимодействующие с ней системы (окружающая 
среда) могут возвратиться в начальное состояние. Равновесный 
процесс всегда обратим, а обратимый процесс всегда протекает 
равновесным путем. В результате проведения равновесного про
цесса в прямом и обратном направлениях система и окружающая 
среда возвращаются в исходные состояния, что существенно от
личает этот процесс от циклических неравновесных процессов.

Адиабатический процесс — процесс, при котором система не 
получает теплоты извне и не отдает ее.

Изохорный процесс — процесс, происходящий при постоянном 
объеме системы.

Изобарный процесс — процесс, происходящий при постоянном 
давлении в системе.

Изотермический процесс — процесс, происходящий при посто
янной температуре системы.

Уравнение состояния системы — функция, устанавливающая связь 
между параметрами системы. Например, давление газа — функция 
объема и температуры. Эта функция может быть и не однозначной.

Функция состояния — функция, которая определяется только 
параметрами системы и не зависит от пути перехода системы в то 
или иное состояние. Например, давление газа — однозначная 
функция объема и температуры. В то же время работа может за
висеть от пути перехода системы в конечное состояние, поэтому 
она не является функцией состояния.

При расчете изменений любых функций состояния ДФ в любых 
процессах или реакциях принято такое правило знаков: из вели
чины Ф для конечного состояния, Фкон, вычитают величину Ф для
начального состояния, Фнач:

Для решения вопроса о том, является ли рассматриваемая ве
личина функцией состояния или нет, существуют простые крите
рии. Напомним эти критерии на примере некоторой величины, за
висящей от двух переменных Х и  Y, Z(X,Y).  При изменении X и Y 
ее приращение можно записать в следующем виде:

Щ Х , Y) = Р(Х, Y)dX + Q(X, Y)dY, (а)
где ҢХ, Y) и Q(X, Y) — некоторые функции.

Это выражение может быть полным дифференциалом, но мо
жет и не быть им. Если выражение (а) представляет собой полный 
дифференциал, то исследуемая величина будет представлять собой 
функцию состояния. Напомним, что условие
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(дР/дХ)ү= № / д Ү ) х  (б)
является необходимым и достаточным, чтобы выражение (а) было 
полным дифференциалом. Нижние индексы в (б) и в аналогичных 
выражениях далее означают постоянство соответствующих вели
чин: например, (дР/дХ) ү означает, что производная вычисляется
при постоянном значении переменной Ү.

Идеальный газ — газ, равновесное состояние которого описыва
ется уравнением Клапейрона—Менделеева:

PV= nRT, (1.1)
где Р — давление, Па; V— объем системы, м ; п — число молей газа; R — универ
сальная газовая постоянная, равная в системе СИ 8,31451 ДжДмоль - К); Г — тер
модинамическая температура (К).

5 3Если давление выражать в барах (1 бар = 10 Па), объем — в м , 
то уравнение (1.1) примет вид

10 5P V =  nRT.
[Иногда R выражают и в других единицах измерения: R =

= 8,2057 • 10-2 л • атм/(моль • К) или R = 1,98721 калДмоль • К)].
Внутренняя энергия идеального газа, как это будет видно из 

дальнейшего, зависит только от температуры. Следовательно, у 
идеального газа

(dU/dV)T = 0.
Что же касается теплоемкости, то для идеального газа и она мо

жет зависеть от температуры. Это обычно связано с разморажива
нием внутренних степеней свободы молекул, например колеба
тельных, при повышении температуры.

1.2. Первое начало термодинамики.
Внутренняя энергия. Энтальпия

Классическая термодинамика является математически точной 
наукой, построенной на нескольких постулатах. Эти постулаты на
зывают началами, или законами, термодинамики, которые яви
лись результатом многовекового опыта человечества, но не могут 
быть выведены теоретически.

В термодинамике основными формами передачи энергии явля
ются работа W  и теплота Q.

Работа процесса — энергия, передаваемая одним телом другому 
при их взаимодействии, не зависящая от температуры этих тел и не 
связанная с переносом вещества от одного тела к другому. В диф
ференциальной форме величину работы можно записать так:

b W  = '£YidXi ,
/

где Yf — обобщенная сила; А} — обобщенная координата.
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В качестве обобщенной силы может выступать давление, тогда 
обобщенная координата — объем. Если система находится в маг
нитном поле, то обобщенная сила — магнитная индукция, обоб
щенная координата — намагниченность единицы объема. В общем 
случае приращение работы не является полным дифференциалом.

Полное количество работы в ходе некоторого процесса — это 
интеграл от выражения 5 Ж по соответствующим координатам:

/
Работа считается положительной, если она совершается системой.
Теплота процесса — энергия, передаваемая одним телом друго

му при их взаимодействии, зависящая только от температуры этих 
тел и не связанная с переносом вещества от одного тела к другому. 
Работа при этом не совершается. Теплота считается положитель
ной, если энергия поступает в систему, и отрицательной, если 
энергия отводится от системы.

Внутренняя энергия системы U — функция состояния системы, 
характеризующаяся тем, что ее приращение в любом процессе рав
но разности теплоты, сообщенной системе, и работы (J PdV), со
вершенной системой.

В дифференциальной форме эту формулировку можно предста
вить в следующем виде:

dU = 8 Q -  SJV. (1.2)
Написанное равенство есть не что иное как математическое вы

ражение первого начала термодинамики.
Первое начало термодинамики представляет собой закон сохра

нения энергии в применении к термодинамическим процессам.
Внутренняя энергия представляет собой совокупность всех видов 

энергии, заключенных в рассматриваемой системе. К ней относят
ся, например, кинетическая энергия движения молекул, колеба
тельная, вращательная энергия электронного возбуждения. В хи
мических процессах существенную роль приобретает внутренняя 
энергия, заключающаяся в энергии химических связей, так как на
правление химического процесса во многом определяется измене
нием энергии химических связей.

Кинетическая энергия системы как целого обычно не включается в понятие 
внутренней энергии. Например, планета Земля движется в космическом простран
стве с очень большой скоростью, но кинетическую энергию, связанную с этим дви
жением, не включают в понятие внутренней энергии термодинамической системы. 
Тем не менее в некоторых редких случаях кинетическую энергию все же следует 
включать в понятие внутренней энергии — когда кинетическая энергия системы 
как целого может быть использована на проведение химического процесса.

Потенциальную энергию в поле тяжести также обычно не включают в понятие 
внутренней энергии по ряду причин. В ряде процессов она не изменяется, а в ряде 
процессов ее значение невелико. Так обстоит дело с большинством химических
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процессов. Например, поднятие одного моля воды на 100 м требует всего 18 Дж/ 
моль, что крайне мало по сравнению с энергией химических связей и теплового 
движения при обычных температурах. Поэтому в химических процессах потенци
альная энергия роли не играет. Однако ее необходимо включать при рассмотрении 
равновесия столба газа в атмосфере, столба воды в океане, растворимости веществ 
в океане, т. е. главным образом в процессах, происходящих в окружающей среде.

Первое начало термодинамики применимо к описанию как обратимых, так и 
необратимых процессов. В некоторых случаях можно воздействовать на систему та
ким образом, чтобы необратимый термодинамический процесс протекал 
обратимым путем. Для этого, как правило, систему необходимо снабжать специ
альным устройством для совершения работы. Для пояснения этого утверждения 
удобно сослаться на пример передачи теплоты от более нагретого тела к менее на
гретому. Если оба тела привести в соприкосновение, то будет происходить само
произвольный процесс передачи теплоты от одного тела к другому до тех пор, пока 
температуры обоих тел не сравняются. Этот процесс носит необратимый характер, 
так как проведение процесса в обратном направлении без совершения работы не
возможно. Тем не менее процесс передачи теплоты можно сделать обратимым, если 
для этого использовать тепловую машину, например на основе цикла Карно, с иде
альным газом.В этом случае система наряду с передачей теплоты будет совершать 
определенную работу, которая в обратном процессе может быть использована для 
передачи теплоты от менее нагретого тела к более нагретому.

Тем не менее это не означает, что нельзя изменить температуру тела от Ту до 
Т2 в обратимом процессе без использования тепловых машин. Для этого можно, 
например, последовательно приводить тело в тепловой контакт с термостатами, 
температура которых на бесконечно малое значение превосходит температуру на
греваемого тела.

Работа системы может быть связана как с механической рабо
той расширения PdV, так и с другими ее типами (например, рабо
той против электрического поля и т. п.). Поэтому в общем случае

b W =  PdV + bW ',
где 8fV' — работа сверх работы расширения, которая обычно называется полезной 
работой.

В системах, в которых протекают химические реакции, для по
лучения полезной работы обычно применяют специальные уст
ройства (например, электроды). Если таковые отсутствуют, то по
лезная работа не совершается, т. е.

5 W '  = 0,
а первое начало термодинамики выглядит так:

dU = 8Q -  PdV. (1.3)
Очевидно, что для адиабатического процесса 8Q = 0, и поэтому

dU= -PdV.
Для изохорного процесса V=  const, поэтому dV=  0 и 8QVявля

ется полным дифференциалом:

dQv = dU.
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Для изобарного процесса Р=  const, и поэтому PdV= d(PV), т. е. 

dQP = dU + PdV = d( U + PV)

является полным дифференциалом. Выражению U + P V соответст
вует функция состояния, которую называют энтальпией Я  (тепло
содержанием):

H = U  + PV. (1.4)

Количество теплоты, которое поглощается либо выделяется в 
ходе изобарного процесса, равно изменению энтальпии системы.

Единицей измерения количества теплоты, внутренней энергии, 
работы и других энергетических величин в системе СИ является 
Дж или Дж/моль.

Теплоемкость С — отношение количества теплоты 6Q, получен
ного веществом при бесконечно малом изменении его состояния 
в каком-либо процессе, к изменению температуры dT  вещества:

С (Т ) = bQ /dT  

при постоянном давлении:

СР (Т ) = bQP/dT, 

при постоянном объеме:

CV(T )  = bQv/dT.

1.3. Энтропия.
Второе и третье начала термодинамики

В этом разделе будут кратко рассмотрены причины, побуждаю
щие химические реакции к самопроизвольному протеканию. Под 
самопроизвольными процессами понимают такие процессы, кото
рые протекают в отсутствие устройств, предназначенных для по
лучения работы. Большинство химических процессов, с которыми 
приходится иметь дело, протекают самопроизвольно при создании 
определенных условий: температуры, давления, соответствующего 
катализатора и т. д.

Простейшим физическим процессом, который протекает самопроизвольно и с 
которым очень часто приходится иметь дело, — это процесс передачи теплоты от 
более горячего тела к более холодному. Например, если привести в контакт два ку
ска металла, один из которых горячий, а другой холодный, то температура обоих ме
таллов со временем выровняется. Будем предполагать, что рассматриваемая система 
изолирована и теплопередача в окружающую среду отсутствует. Следовательно, часть 
внутренней энергии одного металла передана другому. Этот процесс теплопередачи 
происходит в отсутствие каких-либо внешних сил или устройств, вызывающих 
процесс переноса теплоты. Полная энергия системы при этом не меняется.

(1.5)

( 1.6)
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Состояние с одинаковой температурой не может быть более выгодным по энер
гии, так как полная энергия системы не изменилась. Поэтому единственным объ
яснением этого явления может быть то, что состояние с одинаковой температурой 
имеет большую вероятность существования, чем состояние с разными температу
рами, т. е. полную энергию системы в состоянии с одной и той же температурой 
можно распределить по степеням свободы системы большим числом способов, чем 
энергию в состоянии с разными температурами. Это означает, что в ходе вырав
нивания температур система из состояния с меньшей вероятностью реализации пе
реходит в состояние с большей вероятностью.

В качестве примера химического самопроизвольного процесса 
рассмотрим получение хлороводородной кислоты из газообразной 
смеси хлора и водорода. Поместим эту смесь в изолированную 
систему и нагреем. При повышенной температуре в реакторе нач
нет самопроизвольно образовываться хлороводород:

Н2 + С12 =  2НС1.

В ходе этой реакции происходит перераспределение энергий 
связей: сумма энергий связей молекул хлора и водорода меньше 
суммы энергий связей в двух молекулах хлороводорода. Обозна
чим разность энергий связей через AD. В результате реакции про
исходит выделение энергии AD, которая расходуется на нагрев ис
ходных веществ и продуктов реакции. Однако это обстоятельство 
не должно было бы служить основанием для самопроизвольного 
протекания реакции: внутренняя энергия системы не меняется, 
поскольку система полностью изолирована. Таким образом, энер
гия системы постоянна, а процесс идет. Причина самопроизволь
ного протекания процесса только в том, что термодинамическая 
система стремится принять наиболее вероятное состояние из всех 
возможных.

Вероятность того или иного состояния системы контролирует
ся числом способов, которым можно реализовать рассматриваемое 
энергетическое состояние. Например, в исходном состоянии ин
тересующая нас часть внутренней энергии, равная Д Д  была за
ключена только в энергии химических связей молекул водорода и 
хлора. Число способов, которым можно было распределить энер
гию AD среди исходных молекул, примем равным единице. По ме
ре протекания реакции температура системы за счет выделяющей
ся энергии растет и растет число способов, которыми можно 
выделившуюся часть энергии AD распределить между молекулами 
системы (как продуктов, так и исходных веществ), т. е. среди раз
личных вращательных и колебательных состояний или состояний 
с разной поступательной энергией. Число вариантов распределе
ния выделяющейся энергии резко возрастает. А чем больше число 
таких вариантов, тем выше термодинамическая вероятность.

Итак, если в изолированной системе протекает самопроизволь
ный процесс, то число способов реализации состояния системы
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возрастает, и когда оно достигает максимально возможного зна
чения, процесс прекращается. В принципе из сказанного не сле
дует, что реакция, протекая в изолированной системе, не может в 
какой-то момент начать протекать обратно с образованием исход
ной смеси хлора и водорода, но вероятность такого события нич
тожно мала, и эту возможность не имеет смысла рассматривать.

Если реактор не изолирован, а находится в термостате большой 
тепловой емкости, то все предыдущие рассуждения применимы к 
объединенной системе: реактор + термостат. Заметим, что в зави
симости от условий в качестве термостата может выступать ком
ната, в которой протекает химическая реакция, планета Земля или 
вся Вселенная.

Самопроизвольное протекание химической реакции не обуслов
лено никакими движущими силами: химическая реакция протекает 
только потому, что система переходит от менее вероятного состоя
ния к более вероятному.

Обозначим число способов, которым можно реализовать наи
более вероятное состояние системы, через О. Величина Q и ее воз
можные изменения при изменении состояния системы говорят 
нам о способности системы к самопроизвольному превращению. 
Для характеристики системы обычно используют не саму величи
ну Q, а ее натуральный логарифм, умноженный на значение по
стоянной Больцмана к:

S = k ln Q ,  (1.7)

где к = 1,3 8 066 2 1 0 23Дж/К.

Величина S  называется энтропией. Так как число способов, ко
торыми можно реализовать то или иное состояние, не зависит от 
пути перехода в него, то энтропия является функцией состояния 
системы. Она определяет направление самопроизвольных процес
сов в изолированной системе: энтропия изолированной системы 
по мере протекания процесса непрерывно возрастает. Этот вывод 
довольно легко распространить и на неизолированные системы, 
если реакции происходят в термостатах достаточно большого раз
мера, внешняя оболочка которых может рассматриваться как изо
лирующая. Таким образом, если в понятие системы включить не 
только конкретный аппарат, в котором происходит реакция, но и 
внешнюю среду, которую можно считать заключенной в изолирую
щую оболочку, то можно утверждать, что все самопроизвольные 
процессы сопровождаются возрастанием энтропии. Это утвержде
ние следует понимать только так: сумма энтропий системы и тер
мостата должна обязательно возрастать, но энтропия отдельной 
части может изменяться произвольным образом — ее значение мо
жет как возрастать, так и уменьшаться.
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dS > 0 .  (1.8)

Перейдем к изучению закрытых систем. Для этого рассмотрим 
изолированную систему, состоящую из реактора и термостата. Ре
актор можно считать закрытой системой, которая обменивается с 
термостатом теплотой. Допустим, что в реакторе протекает экзо
термическая реакция, которая сопровождается выделением тепло
ты 5 0  за какой-то промежуток времени. Эта теплота передается 
термостату. Полное изменение энтропии всей системы dS  будет 
состоять из двух слагаемых: изменения энтропии реактора dSx и 
изменения энтропии термостата dS2:

dS  =  dS{ + dS2 > 0. (1.9)

Заметим, что энтропия термостата возрастает, так как увеличе
ние внутренней энергии термостата за счет передачи ему теплоты 
5 0  сопровождается возрастанием числа способов, которыми пол
ную внутреннюю энергию можно распределить по различным со
стояниям термостата. Поскольку изменение энтропии термостата 
произошло только вследствие передачи ему теплоты 5 0  , можно 
предположить, что величина dS2 должна быть связана с 5 0  . Эту 
связь в первом приближении можно считать линейной:

Таким образом, изменение энтропии изолированной системы по
мере протекания процесса больше или равно нулю:

dS2 ~ 5 0 .

Рассматривая, например, цикл Карно, можно найти коэффи
циент пропорциональности в последней формуле. Он равен 1 /Т:

dS2 = 5 0 /Г. (1.10)

Из сопоставления (1.10) с (1.9) следует, что изменение энтро
пии реактора, который представляет собой закрытую систему, оп
ределяется неравенством

dSx > —6Q/T. (1.11)

Видно, что изменение энтропии реактора может быть и отрица
тельным. (Знак «минус» в правой части (1.11) обусловлен направле
нием передачи теплоты от реактора к термостату.) Итак, изменение 
энтропии изолированной системы определяется выражением (1.8), а 
закрытой — соответственно (1.11). Обобщив и объединив обе фор
мулы, получаем выражение, пригодное для описания энтропии 
как закрытых, так и изолированных систем:

dS>  50/7! (1.12)
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Действительно, в случае изолированных систем 8Q равно нулю, и 
из (1.12) получаем формулу (1.8).

Теперь возникает вопрос, когда в (1.12) следует ставить знак ра
венства, а когда — знак «больше».

Можно утверждать, что если в закрытой или изолированной 
системе самопроизвольно протекает химическая реакция, то 
процесс носит необратимый характер. Для пояснения этого ут
верждения предположим, что реакция протекает, например, в за
крытой системе с выделением теплоты. Предположим также, что 
реакционная система помещена в термостат большой емкости, 
что позволяет поддерживать температуру системы практически 
постоянной.

В результате протекания химического процесса выделяющаяся 
теплота передается непосредственно термостату. Если попытаться 
провести реакцию в обратном направлении, то нужно передать 
теплоту от термостата к системе без помощи каких-либо тепловых 
машин, а это невозможно, так как температура термостата не пре
вышает температуру реакционной системы. Таким образом, рас
смотренный процесс необратим. Аналогичным образом можно 
проанализировать процесс, протекающий с поглощением теплоты 
или с 5Q = 0.

Итак, самопроизвольные процессы необратимы и для них из
менение энтропии определяется выражением

dS > 8Q/T. (1.13)

Для обратимых процессов энтропия

dS  = 8Q/T. (1.14)

При этом величина 5Q / T является полным дифференциалом, т. е. 
энтропия является функцией состояния.

Итак, выражение (1.12) носит фундаментальный характер: оно 
представляет собой математическую формулировку второго начала 
термодинамики.

На основании изложенного ясно, что энтропия характеризу
ет термодинамическую вероятность состояния системы. При 
абсолютном нуле большинство чистых веществ в кристалличе
ском состоянии находятся в самом низком энергетическом со
стоянии, которое возможно для системы. Ясно, что оно может 
реализоваться одним единственным способом. Поэтому в соот
ветствии с (1.7) энтропия чистых кристаллических веществ при 
температуре абсолютного нуля обращается в нуль. Это утверж
дение можно рассматривать как формулировку третьего начала 
термодинамики.

Приведем несколько примеров расчета энтропии.
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Равновесные фазовые превращения (испарение, возгонка, 
плавление и т. д.) происходят в условиях постоянства температуры 
и давления. Эти процессы возможны только при подведении (или 
отводе) теплоты, затрачиваемой на протекание процесса. Тогда 
5Qp = ДфН. (Индекс «ф» указывает на процесс фазового перехода.) 
Энтропия при переходе системы из одного фазового состояния 
(состояние 1) в другое (состояние 2) описывается выражением

V - I Ф1 ф
При постоянных объеме и температуре имеем

д ф^ = ДфСУГф.

1. Изменение энтропии в ходе фазового превращения

2. Изменение энтропии при изменении температуры системы 
от Ту до Т2 в отсутствие фазовых переходов

При постоянном давлении
т2 т2

л о _  f5j2 _  f Cp(T)dTAS J T  J T
T\ T{

Если зависимостью теплоемкости системы от 
можно пренебречь, то

A S « Ср \ Ц  = СР\ п ү .

При постоянном объеме
СуЩТ2/Ту).

температуры

3. Изменение энтропии идеального газа
Рассмотрим изменение энтропии одного моля идеального газа 

при переходе из состояния 1 с параметрами 7^, К, в состояние 2 
с параметрами Т2, V2. Заметим, что для идеального газа внутрен
няя энергия не зависит от объема и, следовательно,

dU= CydT.
Тогда изменение энтропии

)dU+ PdV

1 1 I

Cv dT+(RT/V)dV
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Если Су не зависит от температуры, то

=  Су\п(Т2/Т{) + Л1п(К2/К,).

При изотермическом расширении газа в вакуум имеем

AS = Я Щ У 2/У {) > О,

и процесс носит необратимый характер, для него 8Q = 0, a AS > 0. 
Энтропия является функцией состояния, поэтому ее изменение не 
зависит от обратимости или необратимости процесса и определяется 
только начальным и конечным состояниями. Это видно на примере 
необратимого расширения идеального газа в вакуум.

1.4. Термодинамические потенциалы.
Характеристические функции

Выразим 5 Q из (1.14) и подставим в уравнение для первого начала 
термодинамики (1.2). Тогда в случае обратимого процесса имеем

TdS = dU + PdV  (1.15)

Уравнение (1.15) представляет собой основное термодинамиче
ское равенство. Оно содержит пять переменных, характеризующих 
систему: S, U, Т, Р, V. Из этих пяти переменных три величины — 
Т, Р и V — могут быть определены экспериментально. Изменение 
внутренней энергии A U можно измерить экспериментально лишь 
при условии постоянства объема. Величину S  из эксперименталь
ных данных прямо определить нельзя. Таким образом, эти пять пе
ременных в основном термодинамическом равенстве неэквива
лентны. Энтропию можно рассчитать, если есть информация об 
остальных четырех переменных.

Из оставшихся четырех величин две можно считать независи
мыми — например, в качестве независимых параметров можно 
взять У и Т. Оставшиеся две величины Р и  U необходимо выразить 
через независимые параметры V и Т. Обычно поступают следую
щим образом. Задают значения двух переменных, например Уи Т. 
Затем задают уравнение состояния вещества

f ( P ,V ,T )  =  0, (1.16)
например уравнение Клапейрона—Менделеева (в наиболее прос
том случае), и задают зависимость внутренней энергии системы от 
объема и температуры [или Су(Т),  или Ср(Т)]:

U= ЩТ,У). (1.17)
Уравнение типа (1.16) называют термическим уравнением со

стояния (ТУС), а уравнение типа (1.17) — калорическим уравнени

25



ем состояния (КУС). Термическое и калорическое уравнения сис
темы обычно определяют на основании опытных данных или из 
теоретических соображений.

Использование функций вида U(T,V) не всегда удобно, по
скольку не все термодинамические параметры можно однозначно 
выразить через эти функции. На практике чаще используют харак
теристические функции.

Характеристической называется такая функция состояния неза
висимых параметров, посредством которой (и производных ее по 
этим параметрам) могут быть выражены все термодинамические 
свойства системы.

Характеристические функции получают исходя из основного 
термодинамического равенства. Характеристических функций 
можно написать много: любая величина, являющаяся полным 
дифференциалом и удовлетворяющая основному термодинамиче
скому равенству, будет характеристической функцией. Например, 
непосредственно из уравнения (1.15) следует, что характеристиче
скими функциями будут: U(S, V), S( U, V), V(S, U ). Легко убедиться, 
что функция U(S,V) будет характеристической. В этом случае U 
дано, £ и  V — независимые параметры, Ри Т определяют из (1.15):

P = -(d U /d V )s, T = ( d U / d S ) v .

Энтальпия, например, будет определяться выражением

Н =  U - (dU/dV)s V.

Прибавляя и вычитая VdP, можно из (1.15) получить уравнение 
с участием энтальпии:

dH = TdS + VdP. (1.18)

Исходя из этого уравнения, можно написать следующие харак
теристические функции: H(S,P), S(H,P), P(S,H). Прибавляя и вы
читая SdT  в уравнениях (1.15) и (1.18), находим ряд других харак
теристических функций.

Среди множества характеристических функций наиболее важ
ными являются следующие:

U -  U{S,V), Н =  H(S,P) = U+ PV,
А = А(Т,V)  =  U -  TS, G= G(T,P) = H - T S  = U -T S  + PV. (1.19)

Функция А называется энергией Гельмгольца (иногда ее называют 
свободной энергией или изохорно-изотермическим потенциалом); 
функция G называется энергией Гиббса (изобарно-изотермический 
потенциал). Пары переменных (51, V) для U, (S,P) для Н, ( Т\ V) для 
А и (Т,Р) для Сбудем называть стандартными переменными. Эти че
тыре функции называются термодинамическими потенциалами.
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Термодинамический потенциал — характеристическая функция, 
убыль которой в равновесном процессе, протекающем при сохранении 
постоянства значений соответствующей пары параметров (S  и V; S  и 
Р, Т  и V; Т  и Р),  равна полной работе, произведенной системой, за 
вычетом работы против внешнего давления.

Из (1.15) и (1.19) легко получить выражения для дифференциа
лов этих функций:

dU =  TdS—PdV, dH  = TdS+VdP, dA =-SdT-PdV, dG=~SdT+VdP.
( 1.20)

Наряду с функциями (1.19) иногда используют также функцию 
Массье J  и функцию Планка Y :

J(T ,V)=-A/T ,  (1.21)

Y(T,P)=—G/T. (1.22)
Обе функции являются характеристическими. Покажем это на примере функ

ции Планка.
Для dY из (1.22) получаем

dY = (H/T2) d T -  ( V/T)dP 
и

(ідҮ/дТ)Р = Н /Т2, (дҮ/дР)т =-V/T.
Следовательно,

Н =  Т 2(дҮ/дТ)Р, V=-T(dY/dP)T.
Учитывая последнее уравнение в (1.20), находим

S = ~{dG/dT)p = Ү + ЦдҮ/дТ)Р ,
т. е. Ү— характеристическая функция. Однако функции (1.21) и (1.22) не являются 

термодинамическими потенциалами.

Рассмотрим в качестве примера другую функцию — U(T, У). Покажем, что U(T, У) 
не является характеристической функцией. Действительно, попробуем найти, зная 
U(T,V), энтропию системы. Для этого разделим первое уравнение в (1.20) на dT.

dU dS dV
S T  S T  ST'

Полагая V= const и, следовательно, dV=  0, находим

(dU/dT)v = T(dS/dT)v .

что позволяет получить уравнение для нахождения энтропии:

(dS/dT)v = (1 /Т)(ди/дТ)у.

Интегрируя это уравнение, получаем, что

5 = \ ( l /T ) (dU /dT)ydT  + ф(У),

где в выражение для энтропии входит неизвестная функция объема. Таким образом, 
функция ЩТ, V) не является характеристической: энтропия определяется через U(T, V) 
с помощью интегрального соотношения с точностью до неизвестной функции <р( У).
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1.5. Термодинамические соотношения между величинами

Термодинамические соотношения связывают различные вели
чины друг с другом, а также с экспериментально определяемыми 
параметрами. Их можно получить различными способами.

Наиболее простой способ — замена переменных. Прежде чем рассматривать 
этот способ, удобно получить ряд соотношений, которые будут использованы в 
дальнейшем.

1. Если имеется выражение для полного дифференциала

dZ  =  ҢХ, Y)dX + Q(X, Y)dY, 
то можно сразу написать следующие уравнения:

і ж \  - Q(XJ),

Применяя соотношения (1.23) к (1.20), получаем

(1.23)

(1.24)

Последние равенства в строчках (1.24) представляют собой соотношения Максвелла. 
К этим уравнениям полезно добавить еще выражения для теплоемкостей:

(1.25)

которые следуют из (1.20).
Используя выражения для S, можно легко получить уравнения Гиббса—Гельм

гольца:
А =  U -  TS = U +  Т{ д А/ д Т) у , (1.26)

G = H - T S  =  H + T ( d G / d T ) P , (1.27)

которые довольно часто используют в конкретных расчетах.
2. Энтропию рассматривают как функцию пар переменных Т, У\ Т,Р ; P,V. 
a) S =  S(T, V). Тогда для dS можно записать

dS =  (dS/dT)v dT +  (dS/dV)Td V.
Используя (1.24) и (1.25), получаем

dS =  (Су/Т)  dT +  (дР/дТ)у dV. (1.28)

Из последнего уравнения можно найти

(dS/dT)v = Cv/T, (dCv /dV)T= Т(д1Р/дТ1)у 0-29)
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б) S  =  S(T,P). Поступая аналогичным образом, получим
dS = (dS/dT)P dT  + (dS/dP)TdP=  ( CP/ T ) d T -  (dV/dT)P dP.

Отсюда находим

(dS/dT)P = Cp/ T,  (дС р/дР)т = - Т ( д 2У/дТ2) р . (1.30)

Из уравнения (1.28) легко получить соотношение между СР и Су. Если процесс 
происходит при постоянном давлении, то, разделив обе части (1.28) на dT  при Р =  
= const, находим:

СР = С у +  1\дУ/дТ)Р {дР/дТ)у.
в) S = S(P, V). В этом случае

При выводе (1.31) было применено правило дифференцирования сложной 
функции F(X,Y):

(дҒ/дХ) у  =  (dF/dZ) у (dZ/dX) ү.

3. Очень удобно использовать формулу типа
(dX/dY)z (dZ/dX)y(dY/dZ)x = - I .  (1.32)

Она следует из простых соображений. Рассмотрим функцию двух переменных
Z = Z(X,Y).

Для d Z получаем
d Z =  (dZ/dX) у dX + (dZ/dY)x dY\

Если Z считать константой, вычислим dX и dY. Полагая dZ = 0, находим
(dZ/dX) у =  ~(dZ/dY)x (dY/dX)z , 

откуда и вытекает равенство (1.32) с учетом того, что

{dX/dY)z  =  (dY /  dX) .

4. Рассмотрим теперь метод замены переменных, который будем сочетать с пер
выми тремя приемами. Например, требуется найти (dU/dP)p. Следовательно, ве
личину U в этом выражении нужно рассматривать как функцию Т и Р, тогда диф
ференциал dU  будет иметь вид

d U =  {dU/dP)TdP + (dU/dT)p dT.

В то же время стандартными переменными для U являются S  и V, т. е. следует 
рассматривать переменные S и V как функции от Т и Р. Дифференциал dU в этом 
случае будет иметь вид

dU  = TdS(T,P) -  PdV(T,P) =
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Из сравнения двух последних уравнений следует
(dU/dP)T= -Т\дУ/дТ)Р -  ҢдҮ/дР)т, (dU/dT)P = СР-  Р(дУ/дТ)Р .

Часто используют и такой прием. Если нужно найти производную (dU/dP) р , то 
сначала разделим первое уравнение из вышеприведенных на dP, а затем потребуем 
постоянства температуры. Получаем

5. Наряду с этими приемами можно использовать якобианы, что является наи
более общим методом замены переменных. Якобианом называется выражение вида

Э(ЦП = 
Э(*  Y)

Эи W
ъх дҮ _ ъи эк _ эу ъи 
ЭV ЪУ дХ дҮ дХ дҮ ' 
ЪХ ЭУ

(1.33)

Применение метода якобианов облегчается при использовании соотношения

d(U,V) = d(U,V) d(L,M) 
d(X,Y) d(L, M) д(Х,Y)

где L и М — некоторая пара переменных.
Следующее важное свойство, вытекающее из (1.33):

(dU/dX)y = d(U,Y)/d(X,Y),
— часто используется на практике.

При использовании якобианов следует иметь в виду и такое полезное соотно
шение, как

d(T,S)/d(P,V) = 1.
Оно означает, что переменные Т и S эквивалентны переменным Р и К 

Еще ряд соотношений удобен при операциях замены переменных:

d(T,S) d(T,S) д(Р, У) д(Р, У)
ЗГ7Л ~ b(P,V) д(.....) з п г т

3(5, К) = d(S,V) д(Т, V) = Су д(Т,У)
<?(••>••) d(t,У) ~Т~
d(S,P) d(S,P) д(Т,Р) СР д(Т,Р)

'  д(Т,Р) д( ) '  “Г  '
Отметим, что якобианами удобно пользоваться на начальных стадиях каких-ли

бо сложных вычислений, чтобы быстрее перейти к стандартным переменным, на
пример:

(dG) _ d(G,H) _ d(G,H) д(Т,Р) _ d(G,H) /д (А ,Н )  _
Ш ) н  ~ -Щ ЛП  ■ Ж ГҒТЖ А7Ю  '  ЖГ7ҒТ' ЖГ7Ғ)

а дальше как обычно.
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Этот пример показывает, что вычисления резко ускоряются и упрощаются, ес
ли сразу перейти к наборам стандартных переменных, среди которых наиболее 
употребительны Т,Р или Т, V. При вычислении производных по стандартным пе
ременным метод якобианов особых преимуществ не дает.

1.6. Химический потенциал

Термодинамические процессы протекают очень часто в систе
мах с переменным числом частиц. Например, в ходе химической 
реакции меняется количество исходных и конечных реагентов, 
при фазовых переходах меняется количество вещества в отдельных 
фазах и т. д. Для описания этих процессов вводят в рассмотрение 
понятие химического потенциала. На систему не накладывается 
никаких ограничений: она может быть открытой, закрытой или 
изолированной.

В ситуациях с переменным числом частиц величины U, Н, А и 
G будут зависеть не только от своих стандартных переменных, но 
и от количеств (чисел молей) отдельных веществ (л,):

U =  U(S,V,nb n2, ..., пк), Н =  H(S,P,nx,n2, ..., пк),
А = A(T,V,nx,n2, ..., пк), G =  G(T,P,nx,n2, ..., пк)

и
dU = TdS -  PdV + Z (d U /d n K)StVi„ tKdnK,

К J

dH = TdS + VdP + Z (d H /d n K)s>P! KdnK,
к J (1.34)

dA = - S d T  -  PdV  + Z (dA/dnK) Ty  KdnK,
к J

dG = -S d T  + VdP + Z{dG/dnK) TyP<n *KdnK.
к

Можно показать, что

TL(dU/dnK)Sy  n ^ KdnK =Y,(dH/dnK) s j> n j.KdnK = 
к J к

= TL{dA/dnK) Py n ^ KdnK = Z (dG/dnK) T P n dnK. (1.35)
к J к

Действительно, прибавляя и вычитая член VdP в первом уравнении системы 
(1.34), получаем

dH = TdS + VdP + 3AdU/dnK) s y tn *KdnK.
к

Сравнивая это уравнение со вторым уравнением в (1.34), можно убедиться в 
справедливости первого равенства в (1.35). Другие равенства в (1.35) доказываются 
аналогично.
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Переменные пк в (1.35) независимы друг от друга. Это означает, 
что можно положить все изменения dnK равными нулю, за исклю
чением некоторого, например dnv Получим

fd t/ 'j dnt = г дН л

S,V,nJ*i
v dfij j  _ _

dnl =

drij =
\dftj j  j  p 1

dttj.
1'  t  v n- ■

Из (1.36) следует очень важное равенство

( d U \ = ( дН )  ^ дА^ ^ д° Л
о ]/ у. V df t j )  а р  ^i**nj*i у* )Mĵ iкМ і) дП; Ш7

(1.36)

= Pi
KOni J T,V,nj+i KUni J Т,Р,пм

I •

(1.37)

Величина р;, определяемая уравнениями (1.37), называется хи
мическим потенциалом /-го компонента. Она играет исключитель
но важную роль во всех разделах химической термодинамики, по
зволяя количественно описывать системы с переносом вещества и 
изменением количеств веществ внутри отдельных систем.

Химический потенциал р,- /-го компонента представляет собой ча
стную производную любого из четырех использованных потенциалов 
данной фазы по количеству /-го компонента в данной фазе. Неза
висимо от типа выбранного потенциала значения р, равны между 
собой. Обычно величину химического потенциала относят к одному 
молю (или к одной молекуле). Заметим, что химический потенциал 
характеризует систему независимо от того, протекают в ней хими
ческие процессы или нет.

Итак, с учетом введения величины р, основные уравнения тер
модинамики можно представить в следующей компактной форме:

dU = TdS -  PdV + Z P /^« /, 
/

dH = TdS + VdP + £ p  ,<//!,,
/

dA = -S d T  -  PdV + 'Lyijdrij,
І

dG = -S d T  + VdP + £ p
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Уравнения (1.38) описывают термодинамику обратимых и необ
ратимых процессов в системах любых типов: открытых, закрытых 
и изолированных.

Из (1.38) можно найти соотношения, аналогичные соотноше
ниям Максвелла:

(dT/drij )8у п̂ .  -  (d[ij/dS)V n . , 

(дТ/дп,)8 Р п _  = ( ф , /dS )Ptnj ,

ОdP/dni)s  v n _  = - (д ^ і /д Ү )8 п. , 

(дУ/дп;)8>Р̂ . =  (ф  і/дР)8>п. ,

(dS/dni)T V nM  = - ( ф (/ д Т ) у >п. , (дР/дПі)Ту ^ м  = - ( ф i/dP)Ttnj

( d S / d n f r ' P ^  = - ( ф  і /д Т )Р>п. (дУ/дп,)Т Р п_  = ( ф і/дР)Т п . .

В случае чистого вещества последние два уравнения можно за
писать в виде

( ф /d T )P = - S ,  (д[і/дР)т= V , (1.39)

где черта над символами S  и ^означает, что данные величины от
носятся к одному молю вещества. Считая, что химический по
тенциал чистого вещества ц зависит от Т  и Р, можно записать 
уравнение

ф  = - S d T  + VdP. (1.40)

Интегрируя это уравнение, получаем

т Р
р(Т, Р) = -  J S  (T)dT + J V dP  + ц(Г0, 3>0), (1.41)

Ц ро
где Т0 и Р0 — некоторые исходные температура и давление; р(Г0, Р0) — химический 
потенциал вещества в исходном состоянии.

В то же время, дифференцируя выражение для энергии Гиббса 
по п, получаем

ц(Г, Р) = (dG/dn)TP = (дН/дп)ТР —T(dS/dn)TP = Н  -  ГС .(1.42)

Сравнение (1.42) и (1.41) показывает, что |і(Г0, Р0) можно вы
разить через термодинамические функции вещества в исходном 
состоянии:

ц(Г0, Р0) = Н  (Г0, Р0) -  TqS  (Г0, Р0).
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При исследовании химических систем выбор исходного состояния 
в качестве начала отсчета исключительно важен, и этот вопрос бу
дет рассмотрен более детально в следующих разделах.

1.7. Самостоятельные упражнения

1. У б е д и ть с я  в сп р ав ед л и в о сти  в ы р аж ен и й

d(U, V )  =  B ( U , V ) d ( L , M )
Э (Х , У )  3 (L , М  ) Э (Х , У ) ’

( Ш )  =  Э О Л У )  d(U , V )  =  . / Э ( Х , У )
U x j y  Э (Х , У ) ’ Э (Х , У ) /  Э(1/, У ) '

2 . Н а й ти  (dG ldA )H .

3. В ы р азить  ч е р е з  э кс п е р и м е н та л ь н о  н а б л ю д а е м ы е  величины  

{d2S/dUz)v . (d2S ldU dV ), {d2S ld V 2)u .

4 . Д л я  эн тал ь п ии  с тан д ар тн ы м и  п ер е м ен н ы м и  яв л яю тся  S  и Р. 
С ч и та я  С Р =  const, н ай ти  в явном  виде в ы р а ж е н и е  Н  = H(S, Р) д л я  и д е 

ал ь н о го  га за .
5. Д л я  и д еал ь н о го  газа , те п л о е м к о с ть  ко торого  н е  за в и с и т  о т  т е м 

п ер атур ы , пол учить  вы р аж ен и я  д л я  U, Н, A, G  и S .
6 . П о казать , что

(ідТ1дР)8 = ( Г/Ср) (dV /dT)p  .

7 . П р о а н а л и зи р о в а ть  ка ч е с тв е н н о е  п о в е д е н и е  за в и си м о стей  
U(S,V), H (S ,P ),A (T ,V )v\ G(T,P) при п о сто ян н о м  зн а ч е н и и  од но й  из д вух  
с тан д ар тн ы х  п ер ем ен н ы х.

8 . Т е р м о д и н а м и ч е с ка я  в ел и ч и н а  Ф м о ж е т  за в и се ть  о т л ю бой  пары  
п е р е м е н н ы х  из н а б о р а : Р . У и  Г . О б о з н а ч и м  п е р е м е н н ы е  P .V  и Г  ч е 
р ез X , У  и Z  в л ю б о м  п о р яд ке . У с та н о в и ть  связь м е ж д у  производ ны м и  
(дФАЭХ)у и (дФld X )z . Р е з у л ь та т  п р и м ен и ть  к производ ны м  (дН1дТ)р и 

(д Н /д Т іу .



Глава 2
ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОЕ ОПИСАНИЕ 

ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ

2.1. Химическая переменная

В системах, где протекают химические реакции, важной вели
чиной является глубина протекания каждой из реакций. Для ха
рактеристики глубины протекания реакции вводят специальный 
параметр, который называется химическая переменная (перемен
ная де Донде). Для ее определения рассмотрим сначала систему, 
в которой происходит только одна химическая реакция:

2>,А,- = О,
/

где А, — химическая формула /'-го компонента; vt — его стехиометрический коэф
фициент.

При такой записи химических уравнений значения стехиомет
рических коэффициентов положительны у продуктов реакции и 
отрицательны у исходных веществ.

Из стехиометрического уравнения химической реакции следу
ет, что изменения количеств всех веществ, принимающих участие 
в реакции, связаны друг с другом. (Под словами «количество ве
щества» здесь и далее будем понимать число молей этого вещест
ва.) Действительно, пусть количество вещества А к в результате 
протекания реакции на некоторую глубину изменилось на Ап(Ак). 
Тогда изменение количества любого, например /-го, вещества про
изойдет на величину Дя(А,), равную

Дя(А/) =  An(AK)Vj / \ к .

Из этого уравнения видно, что

A«(A,)/v/ = An(AK)/vK .

Следовательно, отношение изменения количества любого вещест
ва, участвующего в реакции, к стехиометрическому коэффициенту 
этого же вещества в уравнении реакции не зависит от природы ве
щества, а характеризует только глубину протекания реакции и на
зывается химической переменной £ :

$ = An(A/)/v / . (2.1)

Размерность величины £ — моль. Для описания состояния сис
темы обычно полагают, что величина £ в начальном состоянии 
равна нулю. В дальнейшем величина £ может принимать как по
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ложительные значения, если реакция протекает в прямом направ
лении, так и отрицательные, если реакция идет в обратном на
правлении. Если изменение 4 равно единице, то это означает, что 
количество актов реакции равно числу Авогадро. Масштаб изме
нения величины 4 определяется количеством веществ в системе в 
исходном состоянии. Из (2.1) легко получить выражения для ко
личества любого вещества в системе в любой момент времени. 
Действительно, учитывая, что

А«(А,) = Arij = и, -  ni0,

где я,- — количество /-го вещества при протекании процесса на некоторую глубину, 
а яй — количество /-го вещества в начальном состоянии,

получаем
пі = пі0 + & і-  ( 2 -2 )

Наряду с (2.2) очень часто будет использоваться и дифференци
альное уравнение

dn; = Vjd<4. (2.3)

Если в системе протекает несколько (R) химических линейно 
независимых реакций,

2 > &-А, =0, / = 1,2, ..., К, j =  1,2, ..., R
i

(где i — номер компонента; j  — номер реакции; v<y — стехиомет
рический коэффициент при м компоненте в химическом урав
нении j -й реакции), то глубину протекания каждой из них можно 
охарактеризовать своим значением 4у • Изменение количества /-го 
реагента по аналогии с (2.3) можно записать так:

dni = I v ;yd4y. (2.4)
j

Интегрируя (2.4), получаем выражение для количества /-го ком
понента в системе:

я/ =  пі0+* үі& -  (2.5)

Формула (2.5) очень удобна при термодинамических расчетах 
сложных систем со многими реакциями. С ее помощью легко учи
тывать, что один и тот же компонент в одних реакциях может быть 
исходным веществом, а в других — конечным.
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2.2. Стандартные состояния.
Стандартные условия

В системах с химическими процессами основной причиной из
менения термодинамических параметров являются химические 
реакции. Поскольку химические превращения весьма разнообраз
ны, возникает проблема выбора начала отсчета энергетических ве
личин, например термодинамических потенциалов. С этой целью в 
термодинамике широко применяют такие понятия, как стандартные 
состояния и стандартные условия. Рассчитывая различные величи
ны, например изменение энтальпии в реакции, далее можно нахо
дить параметры исследуемых процессов в конкретных условиях.

Учитывая, что в химических реакциях элементы друг в друга не 
превращаются, в качестве нуля отсчета берут совокупность всех 
химических элементов в виде простых веществ, находящихся в 
наиболее устойчивых формах при 25 °С. Например, углерод берут 
в виде графита, бром — в виде жидкости. Исключения сделаны для 
фосфора и олова: для фосфора принимают за базисное вещество 
белый фосфор (соединение Р4), а для олова — белое олово ф-оло- 
во), так как эти вещества более доступны. Эта выбранная совокуп
ность простых веществ образует базис для проведения термодина
мических расчетов, а каждое простое вещество, входящее в базис, 
является базисным веществом.

Для выполнения термодинамических расчетов используют па
раметры вещества в стандартном состоянии.

Стандартное состояние выбрано в соответствии с рекоменда
цией ИЮПАК следующим образом:

1) температура вещества в стандартном состоянии равна тем
пературе системы:

Т =  Дсистемы);

2) давление над веществом или давление газообразного веще
ства в стандартном состоянии (Р0) равно 1 бар:

Р = Pq =  1 бар

(1 бар = 105 Па).(Паскали рекомендованы для использования 
ИЮ ПАК с 1982 г.) Ранее в качестве стандартного состояния ис
пользовалась одна атмосфера (1 атм =  101325 Па). Несмотря на то 
что различия в единицах невелики, рекомендуется обращать вни
мание на единицы измерения давления.

3. Для газообразных веществ в качестве стандартного состояния 
выбирают гипотетическое состояние в виде идеальных газов. При
чины, побудившие к такому выбору, будут обсуждены ниже при 
рассмотрении свойств неидеальных газов.
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4. Для жидких и твердых веществ берут реальные состояния при 
Р0 = 1 бар и температуре Т. (Иногда в рассмотрение вводят и ве
щества в гипотетических состояниях — например, воду в виде газа 
при давлении 1 бар при температуре ниже 100°С или в виде льда 
при 25°С.)

Термодинамические величины, характеризующие вещества в стан
дартном состоянии, будем называть стандартными, а для их обозна
чения использовать верхний индекс «градус», например Д£Р(7).

Необходимо отметить, что на практике иногда применяют и дру
гие стандартные состояния, если это представляется более удобным. 
Для твердых и жидких веществ часто используют представление о 
стандартном состоянии при иных давлениях, а не Р0 = 1 бар. Для 
обозначения стандартных величин, относящихся к этим стандартным 
условиям, будем использовать индекс “звездочка”, например АН*.

Для смесей и растворов часто в качестве стандартного выбира
ют состояние идеальной смеси или раствора с концентрацией ве
щества, равной единице (молярности или моляльности).

Иногда в качестве стандартных состояний выбирают состояния 
с Т =  Дсистемы) и V -  V0 = 1 л.

Для проведения термодинамических расчетов необходимо рас
полагать информацией о термодинамических параметрах каждого 
вещества при любой температуре. Чтобы пользоваться такой ин
формацией, целесообразно задаться некоторым значением темпе
ратуры Tq, которое следует принять за начало отсчета. В качестве 
Т0 используют 298,15 К (25°С). Для сокращения записи вместо 
значения 298,15 К часто пишут просто 298 К или Г0. Говорят, что 
вещества в стандартном состоянии при температуре Г0 находятся 
в стандартных условиях.

2.3. Стандартные термодинамические величины 
образования веществ

Под стандартной энтальпией Ду 1Р(А,Т  ) и энергией Гиббса 
AyG°(A, Т)  образования вещества А обычно понимают изменение эн
тальпии и энергии Гиббса в реакции

I v KB K = А,  
к

где Вк — базисные вещества.

Индекс / происходит от английского слова formation. Он использу
ется для обозначения реакции образования вещества из простых ба
зисных веществ. Если вещества Вк и А находятся в стандартных усло
виях, то говорят о стандартной энтальпии, стандартной энтропии и 
стандартной энергии Гиббса образования при стандартных условиях:
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AjfP(A, T q) ,  Aj-S°(A, T q) ,  AjG°(A, Tq) .

Для энтропии обычно используют абсолютные значения S°(A, T q) .  

Это связано с тем, что для большинства веществ при абсолютном 
нуле величина энтропии в кристаллическом состоянии равна нулю. 
Если известна зависимость теплоемкости от температуры, можно 
рассчитать абсолютную величину энтропии при любой температу
ре. В справочниках приводится значение энтропии при стандарт
ных условиях с обозначением .

Для термодинамических потенциалов невозможно ввести абсо
лютные значения, так как для энергии не существует абсолютного 
нуля отсчета. Можно говорить только об изменениях этих функ
ций. Именно поэтому в химической термодинамике используют 
символ А перед обозначениями энергетических величин.

Для базисных веществ в любых стандартных состояниях прини
мают Af H °  (Т)— 0 кДж/моль и AjG° (Т)  = 0 кДж/моль. Но при про
ведении термодинамических расчетов крайне неудобно использо
вать стандартные состояния при любой температуре. Поэтому 
обычно расчет термодинамических параметров при любых темпера
турах основывается на использовании стандартных состояний при 
стандартных условиях, для которых также полагают ДуЯ°(298) = 
= 0 кДж/моль и AjG°(29$) = 0 кДж/моль. В таблицах обычно приво
дятся значения стандартных энтальпий образования соединений из 
простых базисных веществ при стандартных условиях с обозначе
ниями Д/#2°98 в Расчете на один моль образованного вещества А.

Для расчета значений термодинамических параметров при тем
пературе, отличной от 298 К, в справочниках приводится информа
ция о теплоемкостях различных веществ при различных температу
рах при стандартном давлении Р0 = 1 атм. В этом случае, например, 
стандартное значение энтальпии образования вещества А из прос
тых веществ при температуре Т  можно рассчитать, учитывая зави
симость энтальпии в стандартном состоянии от температуры в со
ответствии с уравнением (1.25), по формуле

Д /Д Ч А , Т )  =  Д ///" (А , + 
т

+ j [ c ^ A . r )  + J \ KC ^ B e r ) ] d r  (vK < 0).
'Т' К
J0

Обычно последнее выражение для краткости записывают так:
т

Af H°(A, Т )  =  Af H°(A, Т0) + J Af  C°p {T )d T \  (2.6)
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где
A fC p(T )  = Ср(А, Т) + £ v КС°Р(ВК, Г )  (vK < 0). (2.7)

к

Величина Aj-Cp(T) называется изменением стандартной тепло
емкости в реакции образования вещества А.

При выполнении расчетов необходимо помнить, что величины 
ДуЯ°(А, Tq) приводятся в справочниках в единицах кДж/моль, а 
теплоемкости — в ДжДмоль • К). Эмпирические формулы зависи
мости теплоемкости от температуры обычно представляют в виде

Ср(Т) = а + ЬТ+ с / Т 1 + сТ 2. (2.8)
Коэффициенты а, Ь, с и с' приводятся в справочниках.

В качестве примера рассчитаем стандартную энтальпию образования метана 
при 500 К:

С(графит) + 2Н2(газ) =  СН4(газ),
500

Д/ Я°(СН4, 500) =  Af H \ C H 4, 298) + J (Af a + Af b T +  Af c / T 2 + Af cT2)dT =

= -74850 + J (-57,1 + 63,37- 10 3Г +  7,54- 105/ T 2 -  17,43 • 10 6T2)dT =
298

= —80820 Дж/моль.

Величину AjG°(A,T) можно рассчитать аналогичным образом, 
интегрируя уравнение

„ 0 Гэ[Д/- G°(A, Т)]
Af G \T ) = Af G\A, Т) + J --  dT; (2.9)

ч
но можно поступить и проще, записав

Д /?(А , 7) = ДуЯ°(А, 7) -  TAf  S°(A, Т). (2.10)
Для вычисления Ay5to(7) воспользуемся уравнением, аналогич

ным (1.25):
(d[Af F ( n ] / d D P = Af C°p(T)/T. (2.11)

Интегрируя (2.11), находим
т

V ( а , л  = д/ Г ( а , То) + | Д /с ; < г ) / г а г ,  (2 . 12)

Ч
где

Af s \ А, Г0) = S°(А, То) + ^ y KS \ BK, Г0) (ук < 0). (2.13)
к
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Подставляя (2.12) и (2.6) в (2.10), имеем
т

Af G \A ,  Т) = Af H°{А, Т0) + J Ду HAf S \ A ,  Т0) +

Т

+ j  Af C 0p (T')/T'dT']. (2.14)

ч
Заметим, что из уравнения (2.10) сразу следует, что энергия Гиб

бса образования простых базисных веществ в любых стандартных 
состояниях равна нулю, так как равна нулю величина Ду Д°(ВК, 7),
а величина AjH°{BK, 7) равна нулю по определению. Это утвержде
ние распространяется и на стандартные условия: А р °  (В^ Т0) = 0.

2.4. Энергия связи

Наряду с тепловыми эффектами в термохимии часто использу
ют понятие энергии связи. Энергия связи — это минимальная энер
гия, необходимая для удаления двух фрагментов (А и В) молекулы 
АВ на бесконечно большое расстояние друг от друга при темпера
туре абсолютного нуля:

АВ -» А + В.

Эту величину часто обозначают DQ (рис. 2.1). Заметим, что 
энергия связи 7)0 всегда положительна. Величина 7)0 представляет 
собой изменение внутренней энергии AUV в предположении, что 
исследуемая система является идеальным газом:

D0 = AU(V=  const, Т  = 0, идеальный газ).

В качестве приближенного значения энергии связи можно ис
пользовать величину D298, равную изменению внутренней энергии 
при 298,15 К в реакции диссоциации:

^298 = Д^298 = 298 — ^ Ч -  (2.15)

Можно уточнить значение энергии связи, если экстраполировать 
ее к температуре абсолютного нуля с учетом зависимостей теплоем
костей обоих фрагментов и исходной молекулы от температуры:

т= о
А) = А 98+ J [ Т) + Су(В, Т ) -  Су(АВ, T)]dT  (2.16)
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Рис. 2.1. Кривая потенциальной энергии молекулы

В некоторых случаях используют понятие средней энергии свя
зи. Например, в молекуле метана можно разорвать последователь
но все четыре С—Н-связи:

СН4 -> СН3 + Н D h  

СН3 -> СН2 + Н D 2,
СН2 -> СН + Н D 3,

СН -> С  + Н Z)4.

Значения Dj — Z)4 отличаются друг от друга. Если их усреднить, 
то можно найти среднее значение энергии связи в метане:

D cp =  ( А  + D 2 + D 3 + Д * ) /4.

Аналогично можно найти средние значения энергий других хи
мических связей и использовать их в приближенных расчетах. 
Большинство значений энергий ковалентных связей лежит в ин
тервале 200—400 кДж/моль:
Молекула.........................  Н2 F2 НСІ Cl2 HI
D0, кДж/моль.................. 432,2 154,8 427,8 239,2 294,6

2.5. Закон Гесса

Энтальпии образования веществ, энергии связей и др. можно 
рассчитывать, измеряя тепловые эффекты химических реакций.

В общем случае теплота процесса будет зависеть от пути перехода 
системы в конечное состояние. Поэтому на практике используют 
такие условия, когда величина 8Q является полным дифференциа
лом. Как было видно из предыдущего (см. разд. 1.2), 8Q является 
полным дифференциалом при условиях V — const или Р — const:

dQv =dU, dQp = dH.
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Следовательно, тепловой эффект химической реакции при V= 
= const или Р = const не зависит от пути реакции и определяется 
только природой и количеством начальных и конечных веществ, 
что и представляет собой формулировку закона Гесса (1836 г.). За
метим, что в указанных условиях соответствующие теплоемкости 
также не зависят от пути и составляют

(диЛ
кдТ >V

г  - dQp _ ( дН )
р ~зт~b r J /

При проведении процесса в условиях V = const или Р = const 
подразумевается, что температура системы в конце процесса такая 
же, как и в начале, т. е. для выполнения закона Гесса необходимо 
еще одно условие: Т  = const.

Тогда изменение теплоты происходит благодаря изменению хими
ческой переменной, т. е. количеств отдельных веществ, участвующих 
в реакции. Поэтому важное значение представляет информация о 
дифференциальных свойствах термодинамических параметров 
системы (Ф) в отношении изменения химической переменной, а 
именно величины дФ/д^. Применительно к рассматриваемому 
случаю — (dU/dQj ymw. (дН/д^)ТР.

Итак, под величинами, характеризующими изменение теплоты в хи
мических процессах, Qywm Qp, и имеющими размерность кДж/моль, 
следует понимать величины (dU/d^)T y  и (дН/д^)ТР соответственно.

При рассмотрении химических процессов обычно имеют дело 
с изменением энтальпии. Для величины (дН/д^)ТР обычно ис
пользуют обозначение АД {Т,Р )  (или просто Д,Я). Нижний индекс 
г указывает, что данное изменение энтальпии связано с протека
нием реакции. Очень часто при расчетах величин типа А,Л(Т,Р)
полагают dt, равной 1 моль, но при этом считают, что система на
столько велика, что превращение одного моля не изменяет термо
динамических параметров системы. Этот прием эквивалентен вы
числению производной. Для стандартных величин используется 
обозначение АГН°(Т,Р0) = АГЯ °(7’) =  А ,Л 0.

В качестве конкретного примера рассмотрим реакцию синтеза 
аммиака

N 2 + ЗН2 = 2NH3.

Предположим, что в реакции количество водорода уменьшается 
на 1 моль. Тогда изменение количества азота и аммиака равно —1/3 
моль и +2/3 моль соответственно. Величина химической переменной
4 = 1 /3  моль. Используя табличные данные, находим, что АГЯ 298
равна —91,88 кДж/моль. Это означает, что изменение АГЯ 298 на 
-91,88 кДж происходит при изменении химической переменной
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на 1 моль. В рассматриваемой конкретной ситуации изменение эн
тальпии составляет —91,88 кДж/моль ■ 1/3 моль =-30,63 кДж.

Если записать уравнение реакции с дробными стехиометриче
скими коэффициентами:

1/2N2 + 3/2Н2 = N H 3,

то Д/.Я 9̂8 = -45,94 кДж/моль. Но изменение химической пере
менной при том же изменении состава будет равно теперь 2/3 моль. 
Поэтому реальное изменение энтальпии будет иметь то же значе
ние: —45,94 кДж/моль • 2/3 моль = —30,63 кДж.

Следовательно, изменение термодинамических функций состоя
ния определяется только изменением реального количества (числа 
молей) реагентов.

Установим связь между величинами Qv  и б^для реакции, про
текающей при постоянном объеме или при постоянном давлении. 
При постоянном давлении изменение энтальпии определяется вы
ражением

dHP = dUP + d(PV)P = dUP + PdVP.

Если в реакции участвуют газы, близкие к идеальным, то можно 
принять, что

dUP * dUv.

В химической реакции с участием идеальных газов изменение 
dVp связано только с изменением числа молей газообразных ве
ществ. Так как реакция происходит при постоянной температуре, то 
с помощью уравнения состояния идеальных газов можно написать

d(PV)P = d(nRT) = dnRT.

Таким образом, получаем
d H = d U +  dnRT, 

dQp = dQv + dnRT.

В общем случае при протекании химической реакции на малую 
глубину в пересчете на один моль превращения имеем

AfJI ~ ArU + ArnRT, Q p = Q y  + ArnRT,
где Ar п — стандартное изменение числа молей всех газообразных веществ, участ
вующих в реакции. Оно равно сумме стехиометрических коэффициентов реакции 
при газообразных веществах:

АГП — Z V,' = Дугаз '
/,газ

Точное уравнение, связывающее QP и Qv, имеет вид

QP = Qv + № rU/dV)T + P\ArV. (2.17)
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Рис. 2.2. Цикл Борна—Габера

Закон Гесса играет важную роль при анализе путей химических 
превращений и является основным законом термохимии. С его по
мощью можно рассчитать теплоты процессов, проводя их разными 
путями и используя даже гипотетические состояния или вещества.

Отметим, что в термохимии под теплотой процесса часто пони
мают не изменение энтальпии (функции состояния), а величину 
тепловыделения Q, которая имеет знак, противоположный знаку 
изменения энтальпии. Например, теплота сгорания положительна, 
в то время как изменение энтальпии в процессе сгорания отрица
тельно. Таким же образом дело обстоит и с теплотой адсорбции.

Рассмотрим в качестве иллюстрации пример применимости за
кона Гесса окисление метана до С 0 2 и Н20:

СН4 + 2 0 2 -> С 0 2 + 2Н20 , А Д
где — изменение энтальпии в этой реакции.

Такие же конечные продукты можно получить и другим путем:
СН4 -> С + 2Н2, АгН,
С "Г о2 —> со 2, А Л
2Н2 + 0 2 -» 2Н20 , ДДз,

что в сумме соответствует процессу окисления метана. В обоих 
случаях изменение энтальпии одинаково:

А ,! !  =  +  A ,jF/2 +  A f H y

В качестве другого примера применения закона Гесса рассмот
рим энтальпию образования кристаллической решетки NaCl — 
A//(NaClKpHCT) из свободных газофазных ионов (энергии кристал
лической решетки).

На рис. 2.2 приведена схема расчета энергии кристаллической 
решетки на основе экспериментально определяемых величин (цикл 
Борна — Габера):

A#(NaClKpHCT) =  А//(ионизации С1^3) -  Д//(ионизации Nara3) — 

-  Д#(испарения Na,.B) - 1 ДЯ(диссоциации С12газ) +

+ Д/Я°(ЫаС1крист).
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Исходные вещества
Д ГН

Конечные вещ ества

Д гН исс Д/-Н кон

П родукты , полученные в реакциях с участи ем
исходных или конечных вещ еств

Рис. 2.3. К  расчету тепловых эф фектов по закону Гесса

Закон Гесса можно использовать для расчета энтальпий самых 
разнообразных реакций, исходя из следующих соображений:

1) количество любого из элементов, входящих в структуры хи
мических соединений, сохраняется в ходе реакции;

2) тепловой эффект реакции можно рассчитать, если провести 
мысленно реакции с начальными и конечными веществами до од
них и тех же продуктов (рис. 2.3).

В соответствии с приведенным правилом знаков из этой схемы 
следует, что

Aftf  — АгНкон — AjH^^.
Если продукты, полученные в реакциях с участием начальных 

или конечных веществ, являются
а) простыми веществами, то величины A f l ^ n  и АГДкон пред

ставляют собой теплоты образования;
б) продуктами сгорания, то величины А,Лнач и АГЯК0Н представ

ляют собой энтальпии сгорания;
в) атомами, то величины АгЯнач и A ^ KOH представляют собой 

энергии связей с обратным знаком;
г) растворенными молекулами или ионами в растворах, то ве

личины А,Лнач и АгНкон представляют собой теплоты растворения.
Располагая информацией о значениях стандартных энтальпий 

образования (сгорания, растворения и т. д.) отдельных веществ, 
можно рассчитывать изменение энтальпии AjH° в самых разнооб
разных реакциях:

2 > ,  А,- = 0 ,
/

и
д Д ° ( Т )  =  Т )  (218)

/
ИЛИ

т
А ,Л \ Т )  = ArH°(To) + J  ArC°p (T')dT', (2.19)
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где
(2.20)= Х у/А/ Я ’(А„ Т0),

i

ArCp(T) = ^ v i C°p (<A i, T). (2.21)
І

Напомним, что в выражениях типа (2.18) — (2.21) коэффици
енты V/ положительны для продуктов реакции и отрицательны для 
исходных веществ.

Глава 3
ТЕОРИЯ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ

3.1. Полезная работа химической реакции

Если в закрытой или изолированной системе химическая реак
ция протекает самопроизвольно, то процесс носит необратимый 
характер. Для того чтобы реакция стала обратимой, необходимо 
систему, в которой она протекает, снабдить специальным устрой
ством, позволяющим получать обратимую работу благодаря про
теканию реакции, которую в дальнейшем можно было бы исполь
зовать для проведения процесса в обратном направлении. Как 
было отмечено в гл.1, полная работа системы 8 W складывается из 
работы расширения Pd V и полезной работы 8JV':

8JV = PdV  + 8W' (3.1)

В качестве полезной работы в химических системах чаще всего 
выступает электрическая работа.

С учетом уравнения (3.1) формулировку первого начала термо
динамики представим в виде

8Q = dU  + PdV + 8W'. (3.2)

Для описания необратимых процессов необходимо обратиться 
к общей формулировке второго начала термодинамики в форме

dS> 8Q/T. (3.3)

Формулу (3.3) можно представить в виде равенства, используя 
формальное дополнительное слагаемое

dS = 8 Q /T  + 8Q /T, (3.4)

где величина 8Q' > 0 представляет собой некоторую фиктивную 
теплоту. Эту теплоту Клаузиус назвал некомпенсированной тепло
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той. Заметим, что в случае обратимых процессов величина 5 0 'об
ращается в нуль.

Таким образом, изменение энтропии связано как с получением 
теплоты извне (deS  = bQ/T), так и с протеканием в системе необ
ратимых процессов внутри системы (dtS  = b Q '/l):

dS  = deS  + djS.
Ясно, что всегда

d,S > 0.

Выразим теперь величину 6 0  из уравнения (3.4) и подставим ее 
в уравнение (3.2). Получим

TdS ~  5 0 ' = dU + PdV  + bW '. (3.5)

Используя уравнение (3.5), найдем дифференциалы для всех 
термодинамических потенциалов:

dU = T d S -  P d V -  5 0 ' -  bW ', 
dH  = TdS + VdP -  5 0 ' -  b W \  (3.6)

dA = —S d T — P d V -  5 0 ' -  bW ', 
dG = - S d T  + VdP -  bQ' -  bW'.

Уравнения (3.6) позволяют описать термодинамику всех необ
ратимых процессов в закрытых системах.

В частности, из уравнений (3.6) можно получить ряд очень важ
ных следствий.

1. Полезная работа обратимого процесса 5 Ж' всегда больше по
лезной работы необратимого процесса. Для полезной работы в об
ратимом процессе иногда используют термин максимальная полез
ная работа и обозначают Ж'макс.

2. Полезная работа обратимого процесса, протекающего при 
постоянных значениях стандартных переменных, равна измене
нию соответствующего термодинамического потенциала, взятого с 
обратным знаком:

‘ 'И'макс “  ~ m S,K ‘'""макс =  - У Щ р ,
‘"П .акс = - m T,v, “  ~idG )ZR  <ЗЛ>

3. Для необратимого процесса, протекающего при постоянных 
значениях стандартных переменных, сумма полезной работы и не
компенсированной теплоты определяется только изменением тер
модинамического потенциала, взятым с обратным знаком:

5 W' + 5 0 ' = ~(dU)s> к  b fV '+ b Q ' = —(dH) s  Р
bW ' + 5 0 ' = - ( d A ) jy t bW ' + 5 0 ' = ~(dG)TP
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Из этих уравнений видно, что если система не совершает по
лезной работы, то изменение термодинамических потенциалов при 
постоянных значениях стандартных переменных равно некомпен
сированной теплоте.

4. Полная работа обратимого процесса в изотермических усло
виях определяется изменением энергии Гельмгольца, взятым с об
ратным знаком:

P d V + d W 'uaKC = -(d A )T. (3.8)

3.2. Направление самопроизвольного химического процесса 
в изолированной и закрытой системах.

Условия равновесия

Рассмотрим вопрос о направлении самопроизвольных процес
сов в системах, в которых не производится полезная работа.

Как было показано в гл.1, в случае протекания самопроизволь
ных процессов в изолированной системе энтропия системы всегда 
возрастает. Поскольку в равновесном состоянии изменение энт
ропии прекращается, в состоянии равновесия энтропия в изолиро
ванной системе достигает максимального значения:

с = с ^ °макс-
Таким образом, возрастание энтропии может служить критери

ем для определения направления протекания необратимых хими
ческих процессов в изолированных системах.

При решении конкретных задач по расчету равновесного хими
ческого состава изолированных систем поступают следующим об
разом. Сначала делают предположение о направлении протекания 
возможного химического процесса, потом определяют интервал 
изменения химической переменной, затем этот интервал разбива
ют на некоторое число малых частей. Для каждой точки разбиения 
последовательно проводят расчет энтропии. С этой целью для 
каждой точки рассчитывают температуру и давление в системе при 
условии, что процесс происходит при U=  const и V=  const. Далее 
анализируют зависимость энтропии системы от химической пере
менной. Если эта зависимость носит возрастающий характер, то 
процесс может пойти в рассматриваемом направлении. Равновесное 
состояние системы определяется положением максимума энтропии.

Химические процессы в изолированных системах изучают до
статочно редко. На практике чаще имеют дело с закрытыми сис
темами. При этом для решения вопроса о направлении протекания 
процесса используют термодинамические потенциалы: достаточно 
выяснить, положительным или отрицательным является прираще
ние термодинамического потенциала при постоянных значениях
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соответствующей (данному потенциалу) пары стандартных пере
менных. Покажем это на примере.

Полагая в (3.6) величину 81V' равной нулю, находим:

dU  = T d S -  P d V -  5 0 ',  dA = - S d T -  P d V -  5 0 ', 
dH  = TdS + VdP -  5 0 ',  dG = - S d T  + VdP -  6 0 '.

При постоянных значениях соответствующих пар стандартных 
переменных имеем:

(dU)s, V = “ «O ' * 0, (dH)s>P =  - 5 0 '  < О,
(dA)р у  = 5 0 ' 5= 0, (dG)TP = 5 0 ' ^  0.

Таким образом, протекание самопроизвольного процесса в закры
тых системах при постоянных значениях стандартных переменных 
сопровождается уменьшением значений соответствующих термодина
мических потенциалов. Однако уменьшение термодинамического 
потенциала является не причиной самопроизвольного процесса, а 
его следствием.

Если система в результате протекания процесса при постоянных 
значениях той или иной пары стандартных переменных достигает 
состояния равновесия, изменение соответствующего термодинами
ческого потенциала прекращается:

(dU)s,v = 0, (dH)s  р = 0, Ш ) Т,У = 0, {dG)TP = 0, (3.9)

и величина термодинамического потенциала достигает минимально
го значения:

U = U MHtV  Я = = Я МИН> А  =  А МИН’ G = G M HW  ( 3 1 ° )

Наиболее часто, чтобы определить направление процесса в за
крытых системах, используют энергию Гиббса, так как этот по
тенциал зависит от температуры и давления, которые являются 
интенсивными переменными и наиболее просто контролируются 
в эксперименте.

Рассмотрим в качестве примера реакцию Н2 + 0,5О2 -» Н20 . 
Будем считать, что реакционная система погружена в термостат 
большой емкости, так что его температура практически остается 
постоянной при всех превращениях в системе. Примем, что реак
ция протекает при 1000 К при общем постоянном давлении Р, рав
ном 3 бар. В качестве начального состояния возьмем смесь всех 
трех веществ с очень большим числом молей при парциальном 
значении давления каждого из компонентов 1 бар.

Пусть в результате протекания реакции в системе образуется 
1 моль газообразной воды. Используя табличные данные, можно
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рассчитать, что при таком превращении изменение S, Н  и G реак
ционной системы (без термостата) будет равно

AS  = —55,146 Дж/К, АН  =-247915 Дж, AG =-192769 Дж.

Из зн а ч е н и я  Д о с л е д у е т ,  что р еа к ц и я  п о й д ет  в с т о р о н у  о б р а зо в а 
н и я  воды .

В системах с химическими реакциями изменяются количества 
веществ, участвующих в реакциях. Для простоты изложения огра
ничимся рассмотрением системы с одной химической реакцией. 
Эти изменения удобно описывать с помощью одной химической 
переменной £, так как изменения количеств веществ связаны меж
ду собой. Величины термодинамических потенциалов U, Я, А и G 
будут теперь зависеть не только от своих стандартных переменных, 
но и от переменной Начальные количества реагентов (л/0) будут 
играть при этом роль параметров. Тогда

U = U (S ,V £ ), Н  = H(S,P,£), A = A{T,V,Q, G= G(T,P&), 
и
dU= TdS -  PdV + (dU/dt,)sу Қ ,  dH = TdS + VdP + (dH/dQS, &  
dA = —SdT -  PdV  + (dA/dt,) ’Ti dG= -S d T  + VdP + {dG/d%)TPd%.

(3.11)
Теперь имеем

S = -(d G /d T )Pi}, V= (dG/dP)T%.

Из уравнений (3.11) легко видеть, что все производные от тер
модинамических потенциалов по химической переменной при по
стоянных значениях стандартных переменных равны между собой:

(dU /d^s<v = {дН /Ъ Һ ,Р = (дА/д%)т>у=  (dG /dfyrp. (3.12)

Действительно, добавляя, например, к первому уравнению в (3.11) 
члены VdP и —VdP, после простых преобразований получаем

dH  = TdS + VdP + (dU/dtySt у сҚ. (3.13)

Сравнивая полученное уравнение со вторым уравнением в системе 
(3.11), получаем первое соотношение в (3.12). Аналогичным обра
зом можно получить остальные равенства.

Заметим, что соотношения (3.6), (3.12) и (3.13) позволяют по
лучить выражения для вычисления полезной работы в обратимом 
процессе:

д И 'м а к с

dt,
rd U \ Гая4
 ̂ d^J  о [/ Ж *

'dA \
т  у

dG
ж ) т,р

(3.14)
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Из (3.11) следует, что если процесс проводится при постоянных 
значениях стандартных переменных, то

(dU)s> у = (dU/d^S' у <Қ, оm s>P = W № s , p
(3.15)

(dA)т>у =  (dA /X )Tf у (Қ, (dG)StP = (dG/dfyTtP Қ  .

Из последних соотношений видно, что именно химическая пере
менная £ является той координатой, вдоль которой происходит изме
нение термодинамического потенциала при постоянных значениях 
соответствующих стандартных переменных. Минимум термодина
мического потенциала соответствует равновесному значению 

Если система находится в равновесии, то, не зная ее предысто
рии, нельзя сказать, какие конкретные пары стандартных пере
менных были постоянными при достижении равновесия. Поведе
ние системы вблизи равновесия можно исследовать с помощью 
любой пары стандартных переменных. Тогда любой термодинами
ческий потенциал будет в равновесии достигать минимума, если 
химическая переменная будет меняться вблизи равновесного зна
чения при постоянных значениях соответствующих пар стандарт
ных переменных. Например, система, в которой происходит хи
мическая реакция

СО + 2Н2 = СН3ОН,

при постоянных значениях Т  = 500 К и Р  = 20 бар достигает равно
весного состояния. Энергия Гиббса, как это показано на рис. 3.1, а, 
имеет минимум, а энергия Гельмгольца — нет. Ситуация корен
ным образом изменяется, если проанализировать поведение энер
гии Гельмгольца в зависимости от взяв в качестве постоянных па
раметров равновесные значения температуры и объем V = 9,809 л. 
Тогда, в соответствии с рисунком, энергия Гельмгольца в равно
весии имеет минимум (рис. 3.1,6), а энергия Гиббса — нет. Таким 
образом, все термодинамические потенциалы достигают минимума 
в состоянии равновесия, но каждый при постоянстве своих стан
дартных переменных. Энтропия системы в состоянии равновесия 
максимальна.

Итак, в равновесии одновременно реализуются равенства (3.10). 
Для систем с единственной химической реакцией в нуль обраща
ются все производные от термодинамических потенциалов по хи
мической переменной:

'dU ' = 0,
sy

'дН ' = о,
s ,p

f dA"
= 0,

ту
' dG' = 0. (3.16)

ту
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P, T = c o n s t P, V = c o n s t

Рис. 3.1. Зависимость энергии Гиббса G  и энергии Гельмгольца А  от хи
мической переменной для реакции СО +  2Н? =  С Н 3ОН, протекающей при 
500 К  [начальные количества реагентов: п0 (СО) =  1 моль, л0 (Н 2) =  5 моль, 
п0 (С Н 3О Н ) =  0]:

а — реакция происходит при постоянном давлении, соответствующем состоянию рав
новесия и равном 20 бар; 6 — реакция происходит при постоянном объеме, соответст
вующем состоянию равновесия и равном 9,809 л

3.3. Условия равновесия закрытой химической системы

Рассмотрим закрытую систему, в которой протекает только одна 
химическая реакция. Из определения величины І; (см.гл.1) имеем

dnt = v,-^,
и, следовательно, 

dU= TdS -  PdV+ZV'VidZ,,
i

dH= TdS +  VdP + I v / P /^ ,

dA = -SdT -  PdV + 1  v ; p , ^ ,

(3.17)
dG = -SdT + VdP + Z v / p /^ .

Сравнивая уравнения (3.11) и (3.17), можно заключить, что

f d U '
Ж . s y

гдН
СЩ, S,P

'дА^
Ж ту

dG
ж .

= 2>/Ц/
т,р 1

(3.18)

В отсутствие равновесия для самопроизвольных процессов

5 > ,ц , < 0 . (3.19)
І

В равновесии, учитывая (3.16), получаем

I V/P/ = 0. (3.20)
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Уравнение (3.20) является наиболее общим для описания равно
весного состояния закрытой химической системы.

Заметим: если химическая система предназначена для получения работы, то ус
ловием максимально полезной работы, учитывая (3.14) и (3.18), является

дИ'макс/ *  =  —I v / p , .  (3.21)

3.4. Химическое сродство реакции

При рассмотрении химических процессов нередко используют по
нятие химического сродства, впервые введенного де Донде (1924 г.). 
Под величиной химического сродства Аг понимают отрицательное
значение суммы

/
Ar = ~Ydv i \xi . (3.22)

/
Как следует из (3.18),

4 - = -
dU
ж ;

( д н ) _ 'дАЛ 'dG'
ж ) , ~ ~ Ж )  т V ж >

Если химическая реакция обратима,

Л ^ И 'м а к с М  = - E v /n / ,
/

а если система не производит полезную работу, то

Ar = dQ'/dt, = - 1 у,-ц/ .
/

В общем случае, когда реакция сопровождается получением 
полезной работы,

. ^^макс dQ '
А' - - Ң ~  + -3

В системах, в которых полезная работа не производится, сродство 
характеризует степень отклонения системы от состояния равновесия. 
В состоянии равновесия знамение сродства равно нулю: Аг =  0.

3.7. Самостоятельные упражнения

1. В ы вести  у р а в н е н и е  (2 .1 7 ).
2 . К П Д  то пл ив но го  э л е м е н та  р ав ен  q (%). С ко л ь ко  тепл о ты  вы д е

л я е т  та ко й  э л е м е н т  при п р е в р а щ е н и и  о д н о го  м оля в усл о в и я х  посто
я н ств а  Т и Р ?
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Г лава 4

РАВНОВЕСИЕ В СИСТЕМЕ 
РЕАГИРУЮЩИХ ИДЕАЛЬНЫХ ГАЗОВ

Для описания химического равновесия используют химические 
потенциалы реагентов. Поэтому очень важно уметь рассчитывать 
значения химических потенциалов веществ, непосредственно на
ходящихся в реакционной системе.

4.1. Расчет химического потенциала вещества

Для расчета величин ц,- можно использовать любой из четырех 
термодинамических потенциалов, но U и Н  неудобны, так как в 
качестве одной из стандартных переменных для них является энт
ропия, которая экспериментально не измеряется. Поэтому, как 
правило, в расчетах используют энергию Гиббса или, реже, энер
гию Гельмгольца. Предпочтение отдается энергии Гиббса, по
скольку G зависит (наряду с п,) от переменных Т  и Р, которые, в 
отличие от других наборов стандартных переменных, являются ин
тенсивными величинами и легко определяются на опыте. В то же вре
мя при чисто теоретических, например статистических (см. гл. 7), ме
тодах расчета гораздо чаще используют энергию Гельмгольца, 
поскольку обычные расчеты методами статистической физики вы
полняют с фиксированием размеров системы, т. е. объема.

Для расчета величин ц,-, как это следует из (1.37), к системе с за
данным содержанием всех компонентов необходимо добавить не
которое, желательно очень малое, количество /-го компонента, оп
ределить изменение AG в этом процессе и рассчитать предел 
отношения AG/Arij при Дя; -» 0. Возникает вопрос об источнике 
/-го компонента. Вообще говоря, /-й компонент может находиться 
вне системы в любом состоянии, в котором он может быть, при 
любой температуре или давлении, в реальном или гипотетическом 
состоянии, а также в разнообразной химической форме, например, 
источником метана может служить этан и т. д. Но так можно по
ступать лишь до тех пор, пока не учитывают химические превраще
ния веществ. При термодинамическом описании химических про
цессов нужно выбрать единый для всех веществ (исходных и 
конечных) нуль отсчета, чтобы учитывать изменения энергии, свя
занные с химическими превращениями. Поэтому для расчета ве
личин химических потенциалов используют введенные ранее 
стандартные состояния и стандартные условия.

Расчет химического потенциала заключается в вычислении из
менения энергии Гиббса для одного моля вещества. Эта процедура 
обычно разбивается на два этапа.
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1. Вычисление химического потенциала чистого вещества в 
стандартном состоянии, ц° или ц°(Г).

2. Расчет химического потенциала вещества в исследуемой сис
теме: ц =  Р).

За [10(Т) принимают энергию Гиббса образования 1 моля 
Ду6ь(А, Т ) (см. разд. 2.3):

ц°(Г) =  Af G°(A, Т) = ДуЯ°(А, Т) -  TAf S°(A, Т). (4.1)

Необходимо отметить, что в химических процессах количества 
элементов не меняются, поэтому в уравнении (4.1) можно опус
тить члены, связанные с простыми веществами. Уравнение (4.1) 
примет вид

= ДуЯ°(А, Т) -  TS°(А, Т). (4.2)

Заметим, что при расчете величин ДуЯ°(А, Т ) и S°(А, Т) необ
ходимо учитывать существование фазовых переходов. Пусть, на
пример, в интервале температур от Т0 до Т у  вещества происходит 
фазовый переход в точке 7ф с теплотой фазового перехода, равной 
0ф. Тогда

Тф т
Д/Я°(А, Т) = ДуЯЧА, Tq) + J С°р (А, T')dT'+  0 Ф+ J С°Р(А, Г)</Г,

S°(А, 7) = Д’ЧА, Г0) + J Ср(А, T')/T 'dT ' +

тот
+ Оф/Гф + J CJ(A, T')/T'dT'.

ч
Эти формулы легко обобщаются на ситуацию с несколькими 

фазовыми переходами.
Что касается второго этапа расчета химического потенциала, он 

будет обсужден при рассмотрении конкретных ситуаций.

4.2. Химический потенциал идеального газа
Рассмотрим систему, состоящую из смеси нескольких (К) иде

альных газов. Будем считать, что смесь идеальных газов также яв
ляется идеальной смесью. Это означает, что состояние газовой 
смеси описывается уравнением

PV = NRT,
где N  — полное количество вещества в системе.
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Найдем химический потенциал /-го вещества (А,), находящего
ся в смеси при парциальном давлении Pt. Для этого необходимо рас
считать изменение энергии Гиббса при переносе вещества из стан
дартного состояния с давлением Р0 = 1 бар в реакционную систему 
(второй этап расчета). С этой целью проинтегрируем уравнение

Получаем
Ш д Р ) т= V .

Л _
Ар = J V dP =  Я Т Щ Р і/Р^).

(4.3)

(4.4)

С учетом pJ(T ) химический потенциал /-го вещества в смеси 
равен

р,(Г, Р) = р ‘ (Г ) + R T H P t/P o),  (4.5)
где

р “(Г ) = Т) -  TS°(Ah Т). (4.6)

К сожалению, этот вывод нуждается в дополнительном обосно
вании. По определению, химический потенциал рассчитывается как 
частная производная энергии Гиббса по количеству /-го компонента 
при постоянных значениях остальных параметров, в частности дав
ления. При этом давление должно оставаться неизменным как для 
реакционной системы, так и для стандартного состояния. Это тре
бование накладывает определенные ограничения на процедуру пе
реноса вещества из стандартного состояния в систему.

Отбор малой порции газа из стандартного состояния необходимо 
осуществлять только путем отделения части газа. Тогда давление в 
стандартном состоянии будет сохраняться равным Р0. Изменение 
энергии Гиббса при этом равно нулю. Затем необходимо изменить 
давление малой порции /-го газа от Р0 Д° Л- Изменение энергии 
Гиббса определяется выражением (4.4). Ввод малой порции газа в 
систему осуществим с помощью поршня через полупроницаемую 
перегородку, пропускающую только газ А/. Одновременно необхо
димо реакционный сосуд снабдить поршневой системой, обеспечи
вающей постоянство общего давления в системе, равного Р. Изме
нение энергии Гиббса в этом случае также равно нулю вследствие 
компенсации изменений, затрачиваемых на ввод /-го газа и на рас
ширение реакционной системы. Аналогичным образом находят хи
мический потенциал с помощью энергии Гельмгольца.

Выражение (4.5) часто записывают в более компактной форме:

ц,- = +  R T \ n P j .  (4.7)
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Величина Р0 для стандартного состояния газа, численно равная 
единице давления, под знаком логарифма опущена, но это не оз
начает, что под знаком логарифма в (4.7) стоит размерная величи
на. Если в дальнейшем будут встречаться выражения типа RT\nPh 
то под этим следует понимать RTln(Pj/PQ).

Разбиение (4.7) на два слагаемых имеет глубокий смысл. Дело 
в том, что первое слагаемое зависит лишь от температуры, так как 
величина вычисляется при постоянном стандартном давле
нии, равном Р0 = 1 бар. Вся зависимость от давления заключена 
во втором слагаемом. Это обстоятельство будет использовано ни
же при нахождении константы равновесия.

Напомним, что энергия Гиббса зависит только от интенсивных 
переменных, что позволяет написать выражение для энергии Гиб
бса для произвольной химической системы (не обязательно иде
альной) с помощью химических потенциалов в виде

G=  S  (4.8)
/

Детальное обоснование (4.8) будет дано в разд. 9.2, посвящен
ном теории смесей.

Используя (4.8), можно получить выражения и для остальных 
термодинамических потенциалов:

А =  G -  PV=  I  ц,-л, - P V ,

Н =  G+ TS = £ц,-и,- + TS, (4.9)

U= G+ T S -  PV= +TS -  PV.

4.3. Константа равновесия химической реакции

Рассмотрим газофазную химическую реакцию

Iv ,-А,- = О,
/

находящуюся в состоянии равновесия. Для описания равновесной 
ситуации воспользуемся общим условием (3.20), которому должно 
удовлетворять любое равновесное состояние. Подставим в него 
выражения (4.5) для химического потенциала. Получим

+ 4,RT\n(P ,/Pa) 1 = 0.
/

Тогда в состоянии равновесия

П < Л  /Р а) ‘ = е х р Г - ^ Х  / R T \ . (4.10)
/ /
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В уравнении (4.10) слева стоит величина, зависящая только от 
парциальных давлений веществ, участвующих в реакции, а справа — 
величина, зависящая только от температуры, но не зависящая от 
полного давления или от парциальных давлений веществ. Следо
вательно, левая часть (4.10) также не зависит от парциальных дав
лений компонентов или от общего давления. Поэтому как правая, 
так и левая части уравнения (4.10) представляют собой константу, 
которая зависит только от температуры и не зависит от условий 
проведения реакции при заданной температуре. Для этой констан
ты вводят обозначение Кр(Т) или просто КР :

К р = Ш Р і/Р 0У І . (4.11)
І

Величину КР называют константой равновесия химической ре
акции. Обычно величину Pq при записи выражения (4.11) опуска
ют, и получают

К р = П Р і ^ .  (4.12)
І

Уравнение (4.12) называют законом действующих масс.
Значение КР можно рассчитать, зная термодинамические пара

метры исходных и конечных веществ:

=  e x p (-£ v ,n °  /R T j.

Величину £ v ,p °  называют стандартным изменением энергии
І

Гиббса в химической реакции и обозначают ArG°:

ArG° =  . (4.13)
/

Подставляя в (4.13) выражение (4.6) для р°, получаем

ArG° = ^ ү/Д/ Я ;(А /, Т)  -  А„ Т). (4.14)
/ /

Для слагаемых в правой части (4.14) обычно вводят обозначения:

а гн ° = „т) =

Ars° = (А„ Т)  =  S° . (4.15)
/ /

В итоге формулы для ArG°, Кр и InКР записывают в виде
ArG° = ArH° -  TArS°, (4.16)
КР = exp(~ArG°/RT), (4.17)

In K P =  - A rG ° / R T .  (4.18)
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Константа равновесия КР безразмерна. Тем не менее в литера
туре иногда имеют дело с КР как с размерной величиной. Тогда ус

ловная размерность КР равна (бар)Дү:

Zv' Лр  i _  pAv
г 0 ~ 0 ’

где введено обозначение
Av = S v /. (4.19)

/
С учетом (2.8) для величины \пКР можно записать

In КР = С{ + С2Т +  С3Т 2 + С4/ Т  + С5/ Т 2 + С61пГ, 
где

Сх = [А ^°(Т 0) - А  /г  -  Д/гІпГд ~  ДДГ0 -  0 ,5А /:Т ^+ 0 ,5 A / /T ^ ] /R ,  

С2 = 0,5 Arb/R, С3 = Afjc/eR,

С4 = [— АгЯ0(7’о) + Д/гГц + 0,5ДJj Tq + АгсГ03/3  -  Агс '/Т $ ] /R,

С5 = 0,5 А/:'//?, С6 = A/i/R,

где, например,
A r a  =  Z v / a , - .

/
В качестве примера приведем расчет константы равновесия реак
ции 2С1 =  С12. В этом случае vcl = - 2 и vci2 = 1. Прежде чем рас

считывать изменение стандартной энергии Гиббса ArG°(7), необ
ходимо найти значения ДГЯ°(7,0) и Д^У3(Г0), а также значения 
параметров Д/г, А,Ь, А /, АД, которые определяют зависимость 
стандартного изменения теплоемкости в реакции от температуры. 
Эти расчеты удобно проводить, записывая параметры веществ, 
участвующих в реакции, в виде векторов:

АДГ AfH° Af H°

A rS° s° S°

Д / г
—

а - 2 - а

А ГЪ Ь Ь

Агс с с

V ' с' С12 с'

-242,68 кДж/моль 

-107,18 ДжДмоль • К) 

-9,25 ДжДмоль • К)

2,01 • 10_3 ДжДмоль • К 2) 

0

-0,95 • 10-5 Дж • К/моль
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Используя найденные значения, получаем

\пКР = —5,58 + 0,12 • 10-3 Г +  28900/Г — 5590/Т’2 -  1,1 ИпГ.

Например, если Т=  1000 К, то InКР = 15,76. Таким образом, мож
но записать

Р а / Р а  = ехр(15,76).

Если РСІ2 * 1 бар, то равновесное давление атомов хлора 

Ра  = (РС1/К Р)0’5 = ехр(—7,88) = 3,78 • 10~4 бар.

4.4. Изотерма химической реакции

Рассмотрим вопрос о направлении самопроизвольного химиче
ского процесса и установлении химического равновесия. Для это
го проанализируем зависимость энергии Гиббса от химической пе
ременной. Согласно (3.18), в ходе самопроизвольного процесса

(dG/d^)T p = 5>/Ц/ < 0,
/

или

| ғ  =  5 > , И ?  + v , r t  in  р ,]  =  * r [ £ ( v ^ ; / / m + 2 > , i n P (]  =

= -ДГОп К р -  In П) < 0, (4.20)

где через П обозначена величина, называемая произведением ре
акции:

n  = n ^ v/. (4.21)
І

Уравнение (4.20) представляет собой уравнение изотермы химиче
ской реакции. С помощью этого уравнения можно решать вопрос 
о направлении химической реакции. Если КР > П, то реакция идет 
в прямом направлении, а если П > Кр, — то в обратном. В равно
весии П = Кр и (dG/d£,)T p = 0.

Рассмотрим в качестве примера реакцию синтеза аммиака

N 2 + ЗН2 = 2NH3

при начальных условиях Г =500 К, Р  =10 бар, Р  (N2) =1,82 бар, 
Д Н 2) = 3,64 бар, P(NH3) = 4,54 бар. Рассчитанное значение
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Рис. 4.1. К установлению химического равновесия А  =  В в газовой фазе

КР (500 К) = 0,11, ~ значение П = 4,542/(1,82 . з ,6 4 3) = 0,235. Сле
довательно, П > КР и реакция идет влево с распадом аммиака.

Процесс установления химического равновесия в системе ре
агирующих идеальных газов удобно пояснить на примере моно- 
молекулярного превращения А = В. Предположим, что сначала в 
систему было введено только вещество А. Химический потенциал 
вещества А на любой степени превращения определяется обыч
ным выражением

1*А =  +  *Т\пРк.

В координатах цА — 1пРА эта зависимость представляет собой 
прямую линию (рис. 4.1). Аналогичная зависимость для цв име
ет вид

Нв = Ив + КТХпРъ.
Начальное состояние вещества А изображено на рис. 4.1 точкой 1. 

Так как начальное давление вещества В равно нулю, то начальное 
состояние вещества В следует изобразить точкой, удаленной на — °° 
вдоль прямой цв. По мере превращения точка, изображающая со
стояние вещества А, движется вниз (по стрелке), а точка, изобра
жающая состояние вещества В, движется вверх до тех пор, пока 
химические потенциалы веществ А и В не сравняются. Состояние 
равновесия изображается точками 2 и 3.

На рис. 4.1 видно, что любое сечение прямых цА и цв прямой, 
параллельной оси абсцисс, определяет состояние равновесия, на
пример точки 4 и 5 и т. д. Положение равновесия зависит от на
чальных условий.
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4.5. Различные выражения для константы равновесия

В некоторых ситуациях используют математические выражения 
для константы равновесия, отличные от (4.12).

Если концентрацию выражать в мольных долях Xt:
Хі = Щ/N  = PJP, (4.22)

(где Р; — парциальное давление /-го компонента, Р — общее дав-
ление в системе), то после некоторых преобразований формулы (4.12) можно прийти к константе равновесия Кх, определяемой че-
рез мольные доли:

АГр=П,(2>,./Р0)''. = П ,.[^]'’,=
= п , (Р , /РУ1 п^Р /Р оУ і = КХ (Р/Р0У \ (4.23)

Здесь

К х  = П(Рі /Р У і = П Х р . (4.24)
/ /

С учетом (4.17) и (4.23) можно записать

Кх  = К ^Ро/Р)^  =  ехр(-[дгс« (7 ;р0) +  ДуЛ71п(/у/у]/Л7} = 
= е х р [ - Д rG°(T,P)/R1(4.25) 

ДrG°(T,P> = ArG°(T,P(j) + AvRTtn(P/P0)\. (4.26)

Теперь рассмотрим выражение для химического потенциала, 
записанное через мольные доли. После аналогичных (4.25) преоб
разований получаем

Ц,.(Г, Л) = РИ7'. р ч) + RT[n{ - p j \  = р’ (Т’ + RTlnXi- <4-27>
где

|ij(7 ; Р) = [1° (Т, Р0) + RTln(P/P0). (4.28)

Выражение (4.27) для химического потенциала компонента в 
смеси можно представить в виде зависимости от мольной доли в 
следующей форме:

ц, Р , Х , )  = ц*(7\Р ) + RT ЫХ, .  (4.29)

Индекс * при \і*(Т,Р) введен в (4.27) для того, чтобы отличать 
химический потенциал в данном стандартном состоянии, завися-
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щем от давления, от химического потенциала ц° ( Т, Р0) в стандарт
ном состоянии, в котором зависимость от давления отсутствует.

Отличие химического потенциала, выраженного через парци
альные давления, от химического потенциала, выраженного через 
мольные доли, заключено в различии в этих двух случаях величин 
стандартных давлений — Я ТЩ Р/Р0). Величина RT\n(P/P0) пред
ставляет собой изменение энергии Гиббса в процессе изотермиче
ского изменения давления от Р0 до Р. Следовательно, при записи
химического потенциала через мольные доли в качестве стандарт
ного выбирается состояние, в котором давление /'-го газа равно 
полному давлению смеси.

Действительно, воспользовавшись общим условием равновесия
(3.20) и подставляя в него (4.29), получаем уравнения (4.24)—(4.26), 
полностью определяющие равновесное состояние. Величина 
ArG°(T,P) представляет собой стандартное изменение энергии Гиб
бса в реакции, если в качестве стандартного состояния для каж
дого вещества берется идеальный газ с давлением, равным полно
му давлению в смеси:

Из выражения (4.25) видно, что константа равновесия Кх, в от
личие от КР, зависит от полного давления.

Если реакция исследуется при постоянных Т  и Қ то нередко в 
качестве количественной характеристики содержания реагента в 
смеси используют молярную концентрацию (в моль/л):

В качестве единицы концентрации с0 часто выбирают 1 моль/л. 
Выражая Р, из (4.31) и подставляя в (4.11), получим

= n < W f i < < * * r / P e)V' = л;<с0я г /л , ) 4\  (4.32)

V ? "  = 2> ,.ц?(г, (4.30)

С; = Пі/ у =  Рi/RT. (4.31)

где через Кс обозначена величина

К с = П (с /А 0Г'-. (4.33)
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Используя (4.32), можно выразить величину Кс через энергети
ческие параметры системы:

Кс = exp{-[ArG°(T,P0) + AvR7\n(c0RT/P0))/R7) =
= ехр[-А rG*(T,<tf/RT]t (4.34)

где
ArG°(T,c0) = ArG°(T,P0) + AvRTln(c0RT/P0). (4.35)

Зачастую при записи (4.34) и (4.35) величины с0 и PQ в явном 
виде не пишут, и формулы (4.34) и (4.35) имеют вид

Кс = ехр[-Аг(?0(Г,со)/ЛГ], (4.36)
ArG°(T,c0) = ArG°(T,P0) + AvRTln(RT).  (4.37)

Теперь рассмотрим выражение для химического потенциала, 
записанное через концентрации. После ряда преобразований, ана
логичных (4.32), получаем

Ц / ( Г ,  Р,) =  ц ° ( П  +  Д Л п
VC0 /'о '

= ц • (Г, с0) + Л7’1п(с//с0), (4.38)

где введено обозначение

р*(Т, с0) = ц° ( Г) + RT\n(c0RT/P0). (4.39)

Очень часто величины с0 и Р0 опускают.
Выражение (4.38) для химического потенциала компонента в 

смеси можно представить в виде зависимости от концентрации в 
следующей форме:

ц,- <Т,с,) = и*(7\с0) + R T ln (Ci/ c 0),  (4.40)

или
Ц ,(7 \с ,) = ц*(7\с0) + R T  InCj. (4.41)

Заметим, что величина RT\x\(cqRT/Pq) представляет собой измене
ние энергии Гиббса в процессе изотермического сжатия одного мо
ля газа от объема, равного V = RT/Pq, где Pq =  1 бар, до V0 = 1 л. 
Отсюда следует, что в качестве стандартного состояния удобно вы
брать Т=  Гсистемы, с = с0 = 1 моль/л. Действительно, воспользовав
шись общим условием равновесия (3.20) и подставляя в него (4.40), 
получаем уравнения (4.36) и (4.37), полностью определяющие рав
новесное состояние. Отсюда следует, что величина ArG°(T,c0) пред
ставляет собой стандартное изменение энергии Гиббса в реакции,
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если в качестве стандартного состояния для каждого вещества бе
рется идеальный газ с концентрацией, равной с0 :

ArG°(T, с0) = J v r f i T ,  с0>- (4-42)
/

Константу равновесия Кс  используют при изучении реакций в 
условиях постоянной температуры и объема. Напомним, что тем
пература и объем являются стандартными переменными для 
энергии Гельмгольца. Поэтому иногда говорят, что константа 
равновесия Кс определяется стандартным изменением энергии 
Гельмгольца в реакции

Кс =ехр[-ДгЛ°(7;со)/Л7],
если в качестве стандартного выбрано состояние с единичной кон
центрацией. Это выражение справедливо только в том случае, если 
реакция происходит без изменения числа молей. В общем случае 
стандартное изменение энергии Гиббса в реакции не равно изме
нению энергии Гельмгольца между веществами в стандартных со
стояниях, что видно из уравнения

ArG°(T,c0) =  Д rA°(T,c0) +  AvRT.

В большинстве ситуаций гораздо удобнее, даже при изучении 
реакций при постоянном объеме, использовать константу равно
весия Кр, так как общепринятая система стандартных состояний, 
изложенная в предыдущем разделе, может быть непосредственно 
применена для расчета значений Кр.

В некоторых случаях используют константу равновесия KN, вы
раженную через полное число частиц N-t /-го вида молекул в сис
теме. Для вывода уравнения для константы равновесия KN выра
зим парциальное давление через число частиц:

Л  =  NjRT/VNfr (4.43)

где Na  — число Авогадро.

Подставляя (4.43) в (4.11), получим

K p = m N i R T / P QVNA y '  = П ^ ,У'П  (R T / P 0VNA y i  =
І І І

= K N ( R T /  P0V N „ ) b \  (4.44)

где

K N = П N p . (4.45)
/
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С учетом (4.44) и (4.17) можно записать

KN = K ^ V N ^ R T ) 6"  =  e x p [- (V ? " ( r ,/>„)+

+AvRT\n(P{jVNA/RT))/RT\.  (4.46)

Стандартное состояние в этом случае — одна частица в объеме V. 
Выражая константу равновесия КР через Кх, Кс и KN, получаем

Кр = Щ Р / Р ^  = K ^ R T / P a f  =  KN lRT/(PQVNA) f \  (4.47) 

Видно, что если Ду = 0, то

Кр — Ку — Кг — К\ (4.48)

Рассмотрим вопрос о том, что произойдет с константой равно
весия Кр реакции Zv/A,- = 0, если все стехиометрические коэф-

/
фициенты умножить на некоторое постоянное число т. Химиче
ское уравнение будет иметь вид

'EmvjAj = 0.
І

Выражение для константы равновесия примет вид

К' = UP™’ .
у i

Стандартное изменение термодинамического потенциала

ArGof = Р0) =  mArG°.
i

Таким образом, умножение стехиометрических коэффициентов 
реакции на некоторое постоянное число т сводится к возведению 
в т -ю степень константы равновесия. Поэтому можно рассматри
вать реакцию с любым возможным значением т — это не приво
дит к ошибкам. Обычно из соображений удобства для стехиомет
рических коэффициентов выбирают наименьшие целые значения.

4.6. Решение задач по определению равновесного состава

В настоящее время разработано множество пакетов программ 
для расчета на ЭВМ химического равновесия. Алгоритмы расчетов 
в этих пакетах основаны на методах прямой минимизации соот
ветствующего термодинамического потенциала всей системы, на
пример G или А. Тем не менее аналитические решения, пригодные 
для простых ситуаций, сохраняют свое значение.
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Обычно встречаются два основных типа задач расчета равно
весного состава. В задачах первого типа требуется определить рав
новесный состав, если известно, что при температуре Т  в объем V 
внесены вещества в исходных количествах nj0. Для решения этой
задачи сначала находим ArG° реакции по формуле (4.14) и рассчиты
ваем величину КР в соответствии с (4.17). Так как объем постоянен, 
парциальное давление пропорционально количеству вещества:

Р, = ri iRT/V = (ni0+ & i ) R T / V .  (4.49)
Подставляя (4.49) в (4.12), получаем

К Р = Ц Р ?  = Щ (л,0+ ^ і Ж Т / Ү Ү і  = ( R T /  Г )д"П(«/о+ ^ і У 1 ■
‘ ‘ ' (4.50)

С помощью уравнения (4.50) рассчитываем значение а далее 
с помощью выражения

Пі = пі0 + & і (4.51)

— равновесный состав системы.
Рассмотрим в качестве примера задачу о расчете равновесного 

состава в реакции диссоциации этана С2Н6 =  С2Н4 + Н2. Пред
положим, что в сосуд объемом V при температуре Т внесено п0 мо
лей этана. Количества отдельных компонентов выразим через хи
мическую переменную:

л(С2Н6) = п0 -  $, л(С2Н4) = л(Н2) =

Используя (4.50), получаем

KP = (R T /V ) g / ( n 0- $ ) .

Решая это уравнение, находим значение
Второй тип задач: вещества в начальных количествах пю внесены 

в сосуд при температуре Т : давление в ходе всего процесса остается 
постоянным и равным Р. При решении этой задачи поступаем ана
логичным образом. Сначала рассчитываем значение константы 
равновесия через ArG°. Парциальное давление компонента в дан
ной ситуации пропорционально его мольной доле:

Р, = Prtj/N. (4.52)

Величину л, определяем из (4.51), а N  — полное число молей в 
системе — равно

N  = 1 « / = Е(л/о + ^v() = N H + £Av, (4.53)
/ /
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где
(4.54)-  Z^/o

/
— полное число молей в начальный момент времени. Подставляя 
(4.51) и (4.53) в (4.52), находим

Р; = Ңпл  + ^ i ) / ( N H + $Av). (4.55)

Подставляя (4.55) в выражение для константы равновесия
(4.12), имеем

К Р = П Р р
І

р  ” /0 +  І
N H +

pAv

Щ ,  + ^ v ) iv
n (n ,o + 5 v ,)v>'.
i

(4.56)
Решая это уравнение, получаем величину

Обратимся к рассмотрению предыдущего примера для реакции 
диссоциации одного моля этана на этилен и водород C2Hg = 
= С2Н4 + Н2 в условиях постоянного общего давления (Р = 1 бар) 
и Т =  1000 К. По справочным таблицам получаем КР = 0,33.

В то же время согласно (4.56) можно записать

К Р =Р%2/ ( п 2 - Ч 2) = 0,33.

Отсюда находим £ =  0,496. В равновесии количество этана состав
ляет 0,504 моль, а этилена и водорода — по 0,496 моль.

Эти примеры показывают, что независимо от условий проведе
ния реакции для расчета равновесного состава можно использовать 
только константу равновесия КР. Это удобно, поскольку только ве
личина КР непосредственно рассчитывается с помощью обычных 
справочных термодинамических данных.

Если в условии задачи не указаны начальные количества ком
понентов, а только исходные парциальные давления PiQ, то всегда
можно рассмотреть систему, которая содержит в начальный мо
мент времени 1 моль в сумме по всем реагентам. Это позволяет 
рассчитать и пю, так как начальные парциальные давления реаген
тов известны:

пЮ ~  Рю/Рн> 
где

Pn=ZPi0-
i

В задачах, связанных с изучением процессов диссоциации, не
редко используют понятие “степень диссоциации”. Степень дис
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социации а  представляет собой отношение числа продиссоцииро- 
вавших в данный момент молекул к исходному их числу. Величину 
а  легко связать с Если начальное количество исходного /-го ве
щества равно «да, а конечное равно лда + 4v/> т0 количество про- 
диссоциированного исходного вещества (v, < 0) равно —£v,. Сле
довательно,

а  = - ^ у / п ю.

Обратная задача — расчет КР по известной величине £, — также 
не представляет трудностей. Величину £ можно определить экспе
риментально различными способами. Например, если известно, 
что в условиях постоянного объема начальное давление в системе 
было Рн, а конечное Р, то из следующих уравнений:

Рн = NHRT/ V, Р =  (NH + ZAv)RT/ V

находим величину

$ =  (Р/Рн ~  l )NH/Av.

Аналогичным образом получаем, что в условиях постоянного 
давления

$ = (V/VH ~  1 )Nh/Av ,
где V и Кн — конечный и начальный объемы системы соответственно.

Этими формулами для расчета Е, можно пользоваться только 
тогда, когда Av * 0. Если Av = 0, то для получения информации о 
величине £ необходимы другие аналитические методы.

В настоящее время в связи с развитием вычислительной техни
ки решение задач по расчету равновесного состава производится 
на ЭВМ с помощью самых разнообразных программ.

4.7. Единственность равновесного состояния в идеальной смеси

Из рассмотрения задач на определение равновесного состава 
видно, что их решение сводится к решению алгебраических урав
нений с различными степенями искомого параметра Возникает 
вопрос о единственности решения задачи по определению равно
весного состояния. Для ответа на этот вопрос рассмотрим идеаль
ную газофазную систему, в которой при постоянных температуре 
и давлении протекает одна химическая реакция:

I v ,  А, =0.
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В соответствии с (3.18) производная от энергии Гиббса по хи
мической переменной определяется уравнением

(д О /д в Т 'Р -Ъ у г о ч  (4.57)
/

и равна нулю в состоянии равновесия. Чтобы судить о том, как 
часто величина (dG/d£) ТР обращается в нуль, необходимо проана
лизировать поведение функции (dG/dQTP в зависимости от £. С этой

целью рассмотрим вторую производную {d^G/d^)T Р

(#G/d t?)r P = (4.58)

Учитывая далее зависимость (4.7), находим

(  d 2G^

\ Ъ 1 ) т,р
- ffTVv d ln P i -  RTV \> 1 дРі

- R T }  Чіт ; и г
(4.59)

Подставляя в (4.59) выражение (4.55), получаем

(d2G/d^2)T P = (RT/N)Z(-  v,4v). (4.60)
/

Для дальнейшего изложения удобно величины N  и Av заменить 
на суммы и £vy  соответственно:

/ j

( д Ъ / Я 2)т,р = ( R T / N m v f u j / K ,  -  v ,v7). (4.61)
i,j

Выражение (4.61) не изменится, если в нем индексы i и j  поме
нять местами:

(d2G /d^2)T P = { R T /N ) - Z ( y ) n , /n j  -  vyv,). (4.62)
i j

Взяв далее полусумму выражений (4.61) и (4.62), получим

(d2G/dt,2) T р =  (R T / 2 N ) 'Z ( v 2nj / n i -  v,vy + v V . /Wy- vyv,) =
i,j

(4.63)
U

Таким образом, во всем интервале изменения величины £ спра
ведливо неравенство
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(4.64)

Следовательно, с ростом переменной £ величина (dG/dQT P может 
только возрастать, а значит, производная (dG/dty ТР может обра
титься в нуль только один раз. Это и есть единственность равно
весного состояния.

Аналогичным образом можно рассмотреть ситуацию с реакци
ей, протекающей при постоянном объеме.

( ^ в / д ^ т р  > 0.

4.8. Зависимости констант равновесия 
от давления и температуры

Продифференцируем логарифм константы равновесия КР 
по 1 /Т:

Э1пКР _ d[-ArG°(T)/RT]
д о Т п  э о Т п

= —ArH°(T)/R . (4.65)

Для константы равновесия Кс аналогичным образом находим

д\пКс/ д ( \ / Т )  = - A r U \ T ) / R .  (4.66)

Полученные уравнения позволяют рассчитывать значения ве
личин AjH0̂ !)  и ArU°(T) для химической реакции. С этой целью 
сначала при различных температурах экспериментально находят 
КР или Кс, а затем строят график в координатах InКР (\пКс) — \/Т. 
Касательная к этой зависимости имеет наклон A ^°(7 ) и АГСР(Т) 
соответственно.

Очень часто зависимость констант равновесия от температуры 
представляют в виде

d h \K p /d T = - A rH ° ( T ) /R T 2, (4.67)

din K J d T  = -Д г U \ T ) / R T 2. (4.68)

Уравнение (4.67) называют изобарой химической реакции (изо
бара Вант-Гоффа), а (4.68) — изохорой химической реакции (изо
хора Вант-Гоффа).

Заметим, что величины А,Л° или АГ1Р в общем случае зависят 
от температуры:
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Уравнения (4.69) и (4.70) носят название уравнений Кирхгофа. 
Наряду с дифференциальной формой уравнения Кирхгофа можно 
представить и в интегральном виде:

т
&rH °(T )  = ArH°(T0) + f A r C°p(T)dT,

п
Т

\ U \ T )  = Ar U°(T0) + |Д  r C°v(T)dT.

Если А ^ І Т )  не зависит от температуры, то, интегрируя (4.69), 
получаем

InKp = - A rH°/RT  + const.

Если Аг С р ( Т ) не зависит от температуры, то

V ?°(7 ) = АгН°(Т0) + Ar Cp(T  -  Tq),

InКР = - [ A ^ T q) -  Ar Cf,(T0)] /RT+  (Ar Cp/R)lnT  + const.

Перейдем теперь к рассмотрению зависимостей констант рав
новесия и равновесного состава от давления. В случае идеальных 
газов величина КР не зависит от давления. Но это не означает, что 
с изменением общего давления относительный химический состав 
равновесной смеси не может изменяться. Чтобы проанализировать 
вопрос о влиянии давления на равновесный состав, рассмотрим 
константу равновесия Кх :

Кх = Кр/Р 4v. (4.71)

Из (4.71) видно, что если реакция идет с увеличением числа 
молей (Av > 0), то рост общего давления приведет к уменьшению 
относительного содержания продуктов реакции в смеси. Таким 
образом, равновесие будет смещаться влево. Это соответствует 
принципу Ле-Шателье, качественно описывающему поведение 
системы при незначительном выводе ее из равновесного состоя
ния: на увеличение общего давления система реагирует уменьше
нием числа частиц. Если в реакции число молей уменьшается, то 
рост давления будет способствовать увеличению доли продуктов.

Зависимость константы А^от давления легко найти из уравнения 
(4.71). Логарифмируя и дифференцируя это равенство, получаем

(д\пКр/ д Т ) т = (din Кх / д Р ) т+ A v/P .
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Учитывая, что
(a In К Р /д Р )т = О,

и используя уравнение состояния идеальных газов, находим 

(din Кх/ д Р ) т = - A v / P  = - A r V*/RT,

где Ar V* - стандартное изменение объема в реакции при давлении, равном Р : 

ArV  = I  v,K; = I  v ,R T /P  = Дү R T /P .
i i

4.9. Расчет полезной работы химической реакции

Понятие полезной работы было введено в разд.1.2. Здесь рас
смотрим способы определения полезной работы реакции в обра
тимом процессе. С этой целью воспользуемся уравнением (3.21):

а И 'м и сМ  = + м,ЯГЬРЦ =  -RT(laKP -  1пП). (4.72)
І

Заметим, что результат расчета величины 3 W '/дЬ, не зависит от 
характера используемых единиц для выражения константы равно
весия и количеств компонентов в системе:

д^макс m  = R T Q n K p  -  In П РУ>) = RT(ln К х  -  In П X ? ) =
І i

= R T  (In К  с -  ІпПсУ') = R T ( \ n K N - I n U N p ) .  (4.73) 
/

Это связано с тем, что, например, переход от КР к Кх и от П Р У'
/

к происходит с помощью одного и того же коэффициента.
/
Написанные уравнения для dH ^aKC/d^ справедливы для любых ус

ловий проведения реакции: S, V = const; S,P = const; Г, V = const; 
Т,Р = const. Следовательно,

^макс ГасЛ 
УЖ ;Ж S,v

дН у| = _(дЛ\

S , Р ' ^ ' т у
(4.74)

Справедливость уравнений (4.74) следует также из равенств 
(3.18) и (3.21).

Если реакция не используется для получения полезной работы, 
то в уравнениях (4.74) вместо a if^ aKC/a^ необходимо использовать 
dQ'/d% — производную от некомпенсированной теплоты. В общем 
случае следует рассматривать сумму dW/dt,  и dQ'/d^.
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Уравнение (4.72) показывает, как полезная работа зависит от 
парциальных давлений исходных и конечных реагентов, если глу
бина превращения Д£ составляет 1 моль, но при условии, что кон
центрации всех реагентов остаются неизменными.

Для численного расчета д И^акс необходимо проинтегрировать 
уравнения (4.73) с учетом изменения содержания всех веществ по 
мере протекания реакции. Но можно величину Д И ^акс найти и 
более простым путем, исходя из уравнений (3.7). Рассмотрим реак
цию, протекающую при фиксированных Т и Р, для которой

Ломакс = ~ № ) т ,Р -  (4.75)
В соответствии с (4.8) для энергии Гиббса системы в начальном 

(<7Н) и в некотором текущем (G) состояниях можно записать

(?н = ^юР/н> в  = (4-76)

где лй(л() — число молей /-го вещества в начальном (любом) состоянии; ц,н(ц,) — 
химический потенциал /-го компонента в начальном (любом) состоянии.

Тогда
Ц/н = ]іЦТ) + RT)nPn , ц, = + Я Т Щ , (4.77)

где Рю — начальное давление /-го вещества.

Если глубина реакции равна то полезная работа при посто
янных давлении и температуре

д  Щ ,  макс =  ~ ( Ь О ) т ,  Р  =  G н ~  G  =

= я т ү р й  In(PD/P,)  -  ,1- + RTlnP/). (4.78)
/ /'

Когда реакция достигает равновесия, в соответствии с уравне
нием (3.20) имеем

^ Л .=  ^ , ( ц ;  + ЛГ1п/>,.) =  0 
/' /

(4.79)

Д Wp, макс = P T j n n  Іп(Рю/Р ір), (4.80)
/

где Pj р — равновесное давление /-го вещества.

В условиях постоянного давления Р = const

Рю = Рпюмю Pip = Pnip/ N p, (4.81)
где NH — начальное количество всех веществ: N н = 2  л/0 , л<р и Np — количества /-го

І
компонента и всех компонентов соответственно в равновесных условиях N ip = ^ п ір.

75



Подставляя (4.81) в (4.80), находим

A W jр, макс = R T Л пі0\п(пі0/ п ір) -  N H In( N H/ N  ) • (4.82)
L i

Если реакция протекает при постоянных объеме и температуре, то

А Щг, макс =  ~{ЬА )т , V =  А н ~  А ’ (4 .8 3 )

где Ан и А — энергии Гельмгольца в начальном и в некотором текущем состоянии 
соответственно.

Используя выражение (4.9) для А, получаем

А Щ. макс -  (г»ю1Чн -  Л, У) -  - Р У ) -  (4-84)
Подставляя (4.77) в (4.84), приходим к зависимости A W y  макс 

от химической переменной

AiW'Y' „акс =  Щ Р в / Р )  -  Ц У / . І Ч  +  R T l n  Р,) +  ( N -  N H)R T .

N  = S«i-
І

(4.85)

При выводе (4.85) было учтено, что PV = N R T и P^V = NHRT.
Если реакция достигает состояния равновесия, то, как и в пре

дыдущем случае, должно выполняться уравнение (3.20), тогда по
лучаем

или

А ^ V , макс = RT ZniolniPiQ/P^ + i N p - N J  ,

A макс = R T ІИ/оһКл/о/Яф) + ( N p- N H) .

(4.86)

(4.87)

Для рассмотренного в разд. 4.3 примера диссоциации С12 рас
считаем значение д Wj> макс. Допустим, что 2 моль атомного хлора 
превращаются в С12 при 1000 К и общем постоянном давлении 1 бар. 
В равновесном состоянии парциальное давление атомного хлора
равно 3,78 • 10-4 бар. Для молекулярного хлора примем, что равно
весное парциальное давление равно примерно 1 бар. Следовательно:
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ЛС1,0 =  2 моль, яс ,2 0 = О, па  р * 3,78 • 1(Г4 моль, «с ,2 р * 1 моль,
iVH = 2 моль, А'р = 1 моль. Подставляя эти значения в (4.82), по
лучаем

AW'p макс = 131045 Дж/моль.

Необходимо заметить, что если реакция рекомбинации атомов 
хлора будет протекать самопроизвольно, то реальной полезной ра
боты в такой системе получить нельзя. Этот вывод справедлив для 
всех систем: если реакция протекает самопроизвольно в отсутствие 
дополнительных устройств для получения работы, то полезная ра
бота реакции равна нулю.

4.10. Самостоятельные упражнения
1. И схо д я  из ур ав н е н и я

G = Jni\ i i ,
І

п о казать , что

dG  = - S d T  +  VdP  +  ^ j i j d r i j .
i

2 . О б с уд и ть  вопрос о  в ы бор е с та н д а р тн о го  состо яния  д л я  конс
танты  р ав но в еси я  K N.

3. П о л учи ть  в ы р аж ен и я  д л я  Д И ^ акс при постоянном  д ав л ен и и  и 

при п о сто ян н о м  о б ъ е м е , и н тегр и р уя  о д но  и то  ж е  у р а в н е н и е  (4 .7 3 ).
4 . П о ка за ть , что  вы ход пр о д укто в  м а кс и м а л е н , есл и  исход ная  

см есь  и м е е т  с те х и о м е тр и ч е с ки й  со став .
5 . Н а й ти , как в л и я е т  на со ста в  п род уктов  инертны й газ. И схо д н ая  

см есь  и м е е т  с те х и о м е тр и ч е с ки й  со став .
6 . Н а й ти , ка к  м е н я е тс я  р а в н о в е сн о е  з н а ч е н и е  хи м и ческо й  п е р е 

м ен н о й  при м ал о м  и зм е н е н и и  о б щ е го  д а в л е н и я . С  это й  цел ью  пол у
чить  в ы р а ж е н и е  д л я  дп^/дР , гд е  л/р —  р а в н о в е сн о е  с о д е р ж а н и е  /-го  

ко м п о н е н та  в см еси ; Р  —  о б щ е е  д а в л е н и е .
7 . О п р е д е л и ть , ка к  м е н я е тс я  р а в н о в е сн о е  з н а ч е н и е  хим и ческо й  

п е р е м е н н о й  при м ал о м  и зм е н е н и и  те м п е р а ту р ы .
8 . Н а й ти , ка к  м е н я е тс я  зн а ч е н и е  хи м и ч еско й  п е р е м е н н о й  при м а 

л о м  и зм ен е н и и  ко л и ч е ств а  /-го  ко м п о н е н та .
9 . П р ед п о л о ж и м , что  с та н д а р тн ы м и  со сто я н и я м и  д л я  га зо о б р а з 

ны х в е щ е с тв , у ч а с тв у ю щ и х  в р е акц и и  ^ T v /A ,—  0 , вы браны  со сто ян и я
/

с  р азл и чн ы м и  д а в л е н и я м и  Р , д л я  ка ж д о го  р е а ге н та . В ы вести  у р а в н е 

н и е  д л я  К Р .
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10 . П о л учи ть  у р ав н е н и я , о п и сы в а ю щ и е  р а в н о в е сн о е  с о сто я н и е  
хи м и ч еско й  р е а кц и и  в и зо л и р о в ан н о й  с и с те м е .

11. В с и с те м е  р е а ги р у ю щ и х  газов  р а в н о в е си е  у с та н а в л и в а е тс я  
о ч е н ь  бы стро . Н а й ти  те п л о е м к о с ть  СР д л я  та ко й  см е с и .

12 . Д о к а за ть , ч то  в с и с те м е  и д еал ь н ы х газов  с  од но й  х и м и ч е ско й  
р е а кц и е й , п р о те ка ю щ е й  в усл о в и я х  п о сто я н ств а  те м п е р а ту р ы  и о б ъ 
е м а , р а в н о в е сн о е  с о сто я н и е  е д и н с тв е н н о .

1 3 . И схо д я  из п р и нц и п а  м акс и м а л ь н о с ти  эн тр о п и и  в р ав н о в есн о й  
и зо л и р о в ан н о й  с и с те м е , п о казать , ч то  в закр ы то й  с и с те м е  d G TP <  0 . 

С ч и та ть  д л я  о п р е д е л е н н о с ти , что  х и м и ч е с к а я  р е а кц и я  п р о те к а е т  в 
с о су д е  при п о стоянны х те м п е р а т у р е  и д а в л е н и и ; р е акц и о н н ы й  сосуд  
п о гр уж ен  в т е р м о с т а т  о ч ен ь  б о л ь ш о й  е м ко с ти , которы й в свою  о ч е 
р ед ь  о кр у ж ен  и зо л и р ую щ ей  о б о л о ч ко й .

14 . В е щ е с тв о  А В  сп о со б но  д и с с о ц и и р о в а ть  в газо в о й  ф а з е  по  
у р а в н е н и ю  А В  =  А  +  В. В е щ е с тв о  А В  в ко л и ч е ств е  л0 м о л ей  при т е м 

п е р а ту р е  Г  п о м е щ е н о  в о б ъ ем  У 0. Р а в н о в е с и е  у с та н а в л и в а е тс я  бы 

стр о . Какую  р а б о ту  с л е д у е т  за тр а ти ть , чтобы  и зо те р м и ч е с ки  сж ать  
с и с те м у  о т  о б ъ е м а  V0 д о  V  ?

15 . О п и с а ть  п р о ц ед ур у  вы числ ения хи м и ч еско го  п о те н ц и а л а  с  по
м о щ ь ю  э н ер ги и  Гел ь м го л ь ц а .

Глава 5
РАВНОВЕСИЕ В МНОГОКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМАХ 

СО МНОГИМИ РЕАКЦИЯМИ

5.1. Линейно независимые реакции

Предположим, что система содержит К  веществ, которые нахо
дятся в химическом равновесии. Возникает вопрос о числе химиче
ских реакций, которые описывают химическое поведение системы. 
Ясно, что эти химические реакции должны быть линейно незави
симыми. Совокупность минимально возможного числа химических 
реакций, линейная комбинация которых позволяет записать любую 
химическую реакцию в системе, будем называть линейно независи
мым набором.

Уравнения химических реакций, протекающих в системах со 
многими веществами, в общем случае можно записать так:

Z v,y А,- = 0,
І

где индекс i нумерует вещества в системе, индекс j  нумерует линейно независимые 
реакции: i =  1,2,3, ..., K , j  =  1,2,3, .... R.
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Задача о числе линейно независимых реакций сводится к воп
росу о том, сколько может существовать линейно независимых на
боров коэффициентов v,. Число линейно независимых наборов 
равно числу линейно независимых реакций R. Эти наборы можно 
найти из принципа сохранения количеств каждого химического 
элемента. В общем случае каждое из веществ системы может со
держать N  элементов в различных количествах. Поэтому химиче
скую брутго-формулу каждого соединения представим в виде

{Лц, /̂2) •••> /̂7у}>

где nik — число атомов к-го элемента в формуле /-го вещества. Например, H2S 0 4 
в такой записи будет выглядеть как {2,4,1}, где первая цифра говорит о числе атомов 
водорода, вторая — кислорода, третья — серы.

Таким образом, любое вещество можно представить в виде мат
ричного произведения. Например,

H 2S 0 4| = |2 4 1| •
Н
О
S

Если в системе присутствует несколько веществ Aj, А2, ..., А К, 
то их также можно формально описать с помощью матричного 
уравнения:

А 1 E i
а 2

-  м  •
е 2

А К Е N

где I л,у| — атомная матрица системы; Ej, Е2 , .... Едг — химические элементы.

Поскольку количество атомов любого элемента в химической 
реакции сохраняется, можно написать N  уравнений сохранения:

= 0, j  = l,2,---,N, (5.1)
/

где определению подлежат стехиометрические коэффициенты v,-. 
Таким образом, задача свелась к стандартной задаче линейной ал
гебры — отысканию решений линейной системы уравнений.

Для этого прежде всего необходимо проанализировать матрицу 
атомных коэффициентов tty. Если ее ранг равен г, то число линей
но независимых решений и, следовательно, число линейно неза
висимых химических уравнений равно

R =  К -  г. (5.2)
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Рассмотрим систему, содержащую СбН6> C^Hg, С2Н2 и Н2. В этом случае К  =  5 
и N =  2. Матричное представление веществ, участвующих в реакции, матрица атом
ных коэффициентов и матричное уравнение имеют вид

с 6н 6 66
с 2н 6 26
с 2н 4 = 2 4
С2Н2 2 2

н 2 0 2

С
Н

Видно, что ранг матрицы равен 2 и, следовательно, число линейно независимых 
уравнений равно 3.

Химическое уравнение для линейно независимой реакции записывается сле
дующим образом:

V1C 6H 6 +  V2C 2H 6 +  V3C 2H4 +  v4C 2H 2 +  V5H 2 =  0.

Коэффициенты v(- находим из выражения

или

(V1V2V3V4V5>•

6 61 
2 6 
2 4 
2 2 
0 2

=  0 ,

6vi + 2v2 + 2v3 +  2v 4 = 0 , 

6v[ + 6v2 + 4v3 + 2v4 + 2v5 =  0. 

Решая эту систему уравнений, получаем

Соответствующие химические уравнения выглядят при этом так:

С6Нб =  ЗС2Н2, С2Н6 =  С2Н2 + 2Н2, С2Н4 =  С2Н2 + Н2.

Если к этим трем уравнениям дописать любую другую реакцию, которая может 
протекать в этой системе, то она уже будет линейно зависимой.

В рассмотренном примере число линейно независимых урав
нений оказалось равным разности чисел веществ и химических 
элементов. Это правило довольно часто работает, но не всегда. Ес
ли группа атомов, включающая в себя несколько атомов различ
ных элементов, ведет себя в химической реакции как единое це
лое, то указанное правило может привести к неверному резуіьтату. 
Например, рассмотрим систему, состоящую из радикала НСО и 
глиоксаля Н2С20 2. В этом случае К =  2, N =  3, и если формально 
рассчитать величину K—N, то получится абсурдный результат от
носительно числа линейно независимых уравнений. Применение
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же атомной матрицы дает правильный результат. Действительно, 
уравнение в матричной форме выглядит так:

НСО 111 н
н 2с 2о 2 222 о

Ранг этой матрицы равен 1. Для числа линейно независимых урав
нений получаем очевидный результат

R = К - г =  2 - 1  = 1.
Соответствующее химическое уравнение имеет вид

2НСО = Н2С20 2.

Если в последнем примере радикал НСО рассматривать как не
кий химический “элемент”, который, не изменяясь, присутствует в 
соединениях, то опять можно воспользоваться простым правилом 
для нахождения числа линейно независимых уравнений: R =  К — N. 
Так можно поступать и в других случаях.

Отметим, что если в системе присутствует несколько изомеров, 
то в атомной матрице появляется соответствующее число одина
ковых строчек. Процедура нахождения линейно независимых ре
акций сохраняется неизменной.

5.2. Химическое равновесие в системе со многими реакциями

Рассмотрим систему, в которой протекает R линейно независи
мых реакций:

I v y A i  = 0, / = 1,2, ..., К, j =  1,2, ..., R,
І

где / — номер компонента; j  — номер реакции.

Глубину протекания каждой реакции будем характеризовать 
своей химической переменной Для термодинамического опи
сания обратимся к энергии Гиббса всей системы, которая не обя
зательно находится в равновесии. Тогда для dG можно написать

dG = - S d T +  VdP+ Z(dG /  (5.3)
j

где j  меняется от 1 до R.

В то же время в рассматриваемой многокомпонентной системе 
с переменным числом частиц изменение энергии Гиббса можно 
записать в виде

dG = - S d T  + VdP + I  \Xfdrii. (5.4)
/
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Используя (2.4):
(5.5)dttj — 2  v jjd^ j ,

/
находим

dG = -& /Г  + V d P + Z  ц, I  v ^ y-. (5.6)
' j

Сравнивая (5.6) и (5.3) и учитывая независимость химических 
переменных, получаем

dG/dZ} j = Y , \ ij \ i i . (5.7)
/

Допустим далее, что реакции достигают равновесного состоя
ния при постоянных значениях параметров Т  и Р. В равновесии 
энергия Гиббса имеет минимальное значение, а производные от 
энергии Гиббса по химическим переменным обращаются в нуль:

дС/д§=  0, у = 1 ,2 , . . . ,  Л  (5.8)

Сопоставляя (5.7) и (5.8), получаем условия, описывающие хи
мическое равновесие в сложной многокомпонентной системе с 
несколькими линейно независимыми реакциями:

Iv p H / =0, j =  1,2, ..., R. (5.9)
»

Равенство (5.9) можно интерпретировать так: в равновесной 
системе каждая из линейно независимых химических реакций на
ходится в равновесии. Это проявление принципа детального рав
новесия. Принцип детального равновесия гласит, что в равновесной 
системе все возможные процессы находятся в равновесии.

Заметим, что в равновесной системе в силу соотношений (5.9) 
не все компоненты системы являются независимыми. Под неза
висимыми компонентами понимают совокупность наименьшего чис
ла веществ, присутствия которых необходимо и достаточно для об
разования всех возможных веществ и фаз. В отсутствие в системе 
химических реакций каждое вещество является независимым. Ус
ловия (5.9) накладывают R связей на систему, и поэтому число не
зависимых веществ Кнсз меньше полного числа компонентов на R:

KHft3= K - R .  (5.10)

Учитывая соотношение (5.2), находим, что число независимых 
веществ равно рангу атомной матрицы:

Кнсз = г. (5.11)

Выбор независимых компонентов не является строго однознач
ным, но и не является полностью произвольным: атомная матрица 
независимых веществ должна иметь квадратную форму с размер
ностью г х г и ее детерминант должен быть отличен от нуля.
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В рассмотренной выше системе, состоящей из CgHg, С2Нб, 
С2Н4, С2Н2 и Н2, в качестве независимых веществ можно выбрать 
любой набор из двух веществ, атомная матрица которых будет 
иметь детерминант, отличный от нуля, например С6Н6 и С2Н6.
Единственный набор, не отвечающий условию о независимости, 
состоит из С6Н6 и С2Н2.

5.3. Система уравнений, описывающих равновесие 
в системе с несколькими линейно независимыми реакциями

Рассмотрим систему с R линейно независимыми реакциями. Для 
каждой из химических реакций можно найти стандартное изменение
энергии Гиббса в реакции ArG° и соответствующее значение KPj.

Проанализируем сначала ситуацию при постоянном объеме. 
Парциальное давление каждого из компонентов

Р, = (RT/V)n ,  = (R T / V ) niQ +
V j

(5.12)

где — глубина протекания у-й реакции.

Для расчета получаем систему нелинейных уравнений:

Kpj = П  Р У  = ( « r / r ) iV ;n(n ,o  + Ev,y^ . ) v«, (5.13)
i I j

где Avj — сумма стехиометрических коэффициентов в у-й реакции:

A v y = Iv ,y . (5.14)
І

Если реакция проводится при постоянном давлении Р, то

niQ +  Z  v /y£y  ni O + 'Eyfy $ j
Pt = Pn-JN  = P ____ І_____

S  ni0 + £  v/y ̂  j

= P J_____
Y w — r z A

i \

(5.15)

и K Pj = Y l iP p  =
ni0 + £  vy%y

p ______ L_______
Щ  + I A v ^ y )

V

Vv

p Avj

где

---------------------- n ( « / 0 + Z v ^ y) v̂ ,
( N H + Z A v f i j )  1 > І

j
N  H = Z«,o-

i

(5.16)

(5.17)
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Таблица 5.1. Химические реакции в многокомпонентной системе, содержащей
с бн 6, с 2н б, с 2н 4, с 2н 2 и н 2

N Реакция % Avj

1 С2Н б= С 2Н 4 + Н 2 Кр\ $1 1
2 ^2^6 = С 2Н 2 + 2Н2 Крг 2̂ 2
3 с 6н 6 =  ЗС2Н 2 Кр3 $3 2

Эту систему уравнений можно использовать для расчета величин %j.
Рассмотрим пример сложной системы, реагирующей при по

стоянном объеме. Информация о реакциях приведена в табл. 5.1.
Пусть начальные количества реагентов равны: л0(С2Н6) =  п0, 

п0(С6Н6) = т0, п0(С2Щ)  = л0(С2Н4) = л0(Н2) = 0. Система урав
нений, описывающих равновесие, имеет вид

к Р1 = ( Л 7 7 П ^|№ | . + Ц } \
п0 -  si -  S2

К Р2 = (R T / V )2 (^2 + З43)(4, + 21;2)2
п0 -  ^1 “  ^2

К Р2 = ( R T / V ) 2 ^ 2 + З^з)3
Щ -  £з

Решая эту систему нелинейных уравнений, можно найти зна
чения равновесных параметров £ •.

Равновесный состав системы можно находить и с помощью 
ЭВМ, минимизируя энергию Гиббса (или Гельмгольца). Отметим, 
что процедура минимизации на ЭВМ предпочтительнее решения 
сложных систем алгебраических уравнений, поэтому именно на 
ней базируется большинство численных расчетов термодинамиче
ских уравнений.

5.4. О единственности равновесного состояния 
в идеальной газофазной системе со многими реакциями

Из предыдущего раздела видно, что решение задачи по отысканию равновес
ного состава сводится к решению сложных нелинейных систем алгебраических 
уравнений. Ясно, что в результате анализа будет найдено не одно решение. Тем 
не менее и в этом случае, так же как и в системах, в которых протекает только 
одна реакция, можно утверждать, что решение, отвечающее физическим услови
ям, единственно.

Предположим, что система достигла некоторого равновесного состояния, ко
торое характеризуется равновесными значениями химических переменных ^ авн. 
Перенесем начало системы координат £[, £2, в эту равновесную точку. Пред
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положим далее, что химическая система может иметь другой минимум энергии 
Гиббса в некоторой точке с координатами {jj, —> \ r- Преобразуем систему ко
ординат таким образом, чтобы новая ось прошла через точку второго предпо
лагаемого минимума. В этой ситуации можно перейти из первого минимума во вто
рой, двигаясь только вдоль координаты £[. Теперь можно применить к этой 
ситуации все те рассуждения, которые были использованы при рассмотрении про
блемы единственности в системе с одной химической реакцией. Поэтому можно 
сразу же утверждать, что предположение о существовании еще одного минимума 
энергии Гиббса в зависимости от химических переменных в идеальных системах 
неверно. Поскольку ось можно направить в любом направлении, мы приходим 
к выводу об отсутствии дополнительных минимумов и, следовательно, положений 
равновесия, за исключением найденного ранее.

Отметим, что этот вывод о единственности равновесного состояния отно
сится только к идеальным системам и его нельзя распространять на неидеаль
ные системы, в которых могут существовать локальные минимумы энергии 
Гиббса.

5.5. Самостоятельные упражнения

1. Д л я  газо ф азно й  систем ы , со сто ящ ей  из С2Н6, 0 2, Н20, С 02, 
С2Н5ОН, написать  уравнения , о п р ед ел я ю щ и е  равновесное состояние.

2 . Ч е м у  р ав на  п о л езн а я  р а б о та  о б р а ти м о го  п р о ц есса  в с и стем е , 
гд е  п р о те к а е т  нескол ько  хи м и ч е ски х  р еакц и й  о д н о в р ем ен н о ?

3. Д л я  систем ы , п ар а м етр ы  которой привед ены  в та б л . 5 .1 , у ка 
зать  три возм ож ны х н аб о р а  н езав и си м ы х в ещ еств .

4 . В газовой  ф а зе  п р о те ка ю т р ав но в есн ы е  реакц и и

А + В — С-|, С1 = С2, С2 — Сд, Сд = С4-

У к а за ть  н езав и си м ы е в е щ е с тв а . М о ж н о  л и  взять в кач еств е  н еза в и 
сим ы х в ещ ес тв  С1 и С4?

5. Д л я  систем ы , с о с то я щ е й  из К  в ещ еств , н ай ти  м акс и м а л ь н о е  и 
м и н и м а л ь н о е  в о зм о ж н о е  числ о  н езав и си м ы х р еакц и й .



Глава 6

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 
В СИСТЕМАХ С НЕИДЕАЛЬНЫМИ ГАЗАМИ

Идеальные газы состоят из атомов или молекул, которые по оп
ределению не взаимодействуют между собой и способны обмени
ваться энергией и импульсом только при соударениях друг с другом. 
В отличие от идеальных газов молекулы реальных способны взаи
модействовать между собой, вследствие чего реальные газы всегда 
неидеальны. На достаточно больших расстояниях (по сравнению 
с молекулярными размерами) между молекулами неидеальных га
зов действуют силы притяжения, а на малых — силы отталкивания. 
Эти межмолекулярные взаимодействия называются ван-дер-ва- 
альсовыми взаимодействиями. Благодаря им неидеальные газы 
могут изменять свое фазовое состояние — например, сжижаться 
или переходить в твердое состояние при понижении температуры. 
Межмолекулярные взаимодействия оказывают влияние на химиче
ский процесс и на равновесные состояния. Точный учет межмоле
кулярных взаимодействий очень труден, поэтому в химической 
термодинамике разработан формализованный подход к описанию 
химических процессов с реальными газами, который может быть при
менен к любым газам с любым характером взаимодействий. Описание 
этого подхода приведено в следующих подразделах этой главы.

6.1. Уравнения состояния реальных газов

Знание уравнения состояния реального газа и уравнения со
стояния газовой смеси позволяет получить очень важную инфор
мацию о термодинамических параметрах системы. Только при ни
зких давлениях свойства большинства реальных газов достаточно 
хорошо описываются уравнением состояния идеального газа

PV  = RT. (6.1)

При высоких давлениях оно непригодно. Уравнения, которые 
описывали бы состояние реальных газов во всем диапазоне изме
нения параметров, не известны. Тем не менее существует ряд ана
литических выражений, которые достаточны в большинстве случаев 
для практического использования. Рассмотрим некоторые из них.

Уравнение Ван-дер-Ваальса:

(Р +  a / V 2) ( V -  Ь) = R T  (6.2)

хотя и описывает состояние и газа, и жидкости, но далеко не всег
да с необходимой точностью. В частности, для высоких давлений
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оно непригодно. Значения параметров а и Ь для некоторых газов 
приведены в табл. 6.1.

Гораздо лучше свойства реальных газов в широком диапазоне 
параметров описывает уравнение Битти—Бриджмена:

P V 1 = R T [ V  + Я0(1 -  b / V )][1 -  С /(Г Т 3)] — у40(1 -  a/V) .  (6.3)

Значения параметров для ряда газов приведены в табл. 6.2.
Очень простым, хотя и неточным при высоких давлениях, яв

ляется уравнение Бертело:

PV  = RT 1 + 9 ^ к р
Ш Р ^ Т

( 1 - 6 ГК2Р/ Г 2) , (6.4)

где 7*̂ , и 7 ^  — критические параметры газа (см. разд. 10.8).

Значения критических параметров для ряда веществ приведены 
в табл. 6.3.

Таблица 6.1. Значения параметров уравнения Ван-дер-Ваальса

п° Вещество а,
2 2 л бар/моль Ь, л/бар п° Вещество

о,
2 2 л бар/моль

Ь, л/бар

1 Аргон 1,345 0,03219
2 Бензол 18 0,11540
3 Вода 5,464 0,03049

4 Метан 2,253 0,04278
5 Диоксид 3,592 0,04267 

углерода

Таблица 6.2. Значения параметров уравнения Битти—Бриджмена

п° Вещество Aq, л а 103,1/л Л0 Ю3,л Ь 103,1/л CI0 41/(л К3)

1 Аргон 1,2907 23,28 39,31 0,0 5,99
2 Азот 1,3445 26,17 50,46 -6,91 4,20
3 Кислород 1,4911 25,62 46,24 4,208 4,80
4 Метан 2,2769 18,55 55,87 -15,87 12,83

Таблица 6.3. Значения критических параметров для некоторых веществ

Вещество Лср.баР
V 10бгкр 1и »

м3/моль
Вещество V Лф.бар

Кф'Ю6,

м3/моль

Гелий 5,19 2,27 57

Водород 32,97 12,93 65 
Кислород 154,59 50,43 73 
Метан 190,56 45,99 98,60

Диоксид 304,13 74,75 94 
углерода
Этан 305,32 48,72 145,5 
Аммиак 405,5 113,5 72 
Вода 647,30 224,13 48
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В настоящее время предпочитают описывать свойства реальных 
газов с помощью вириальных коэффициентов В, С, ... в виде

PV=  RT( 1 + B /V +  C / V 2 + D / V 3 + ...)•
Коэффициенты В, С,.... зависят от температуры. Например, пола
гают, что

В(7) = Ьх +  b2/ T +  b2/ T 2 + b J T 3 +  Ь5/ Т 4 .

Значения коэффициента В(Т)  отрицательны при низких температу
рах и положительны при высоких. Температура, при которой

В(Т) =  О,

называется температурой Бойля.
Экспериментальные данные нередко изображают, пользуясь ме

тодом соответственных состояний. В этом методе давление, объем 
и температуру выражают в относительных единицах значений, ха
рактерных для критической точки.

Интересно отметить, что в этих координатах уравнение состоя
ния газа Ван-дер-Ваальса имеет форму, не зависящую от конкрет
ных значений параметров а и Ь. Действительно, в критической 
точке (см.разд.10.8) выполняются следующие соотношения:

Р КР а
41 Г— тв V 2г  кр

(дР) _  *тю 2  а
иЮ кр (Ккр-А)2 V3

кр

(А * ] RTW 6  а
[дУ2 ) Кр ( ^кр “ V4 

г кр

Отсюда
Укр -  3*. Рщ, = а/21Ьг, Ткр = Sa/27Rb (6.5)

Ь = V 3' я = 9 /8« 7 ;pKKp. (6.6)

Подставляя (6.6) в уравнение Ван-дер-Ваальса и переходя к но
вым переменным:

получаем
п =  Р/ Ркр> * Ъи

ь?II

8 =  W Kp, (6.7)

Р крУкр тт _ _
X 9 (6.8)

5 - 1 / 3 8/6 2
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Переменные л, л и 8 называются соответственными. В критиче
ской точке значения всех этих переменных равны единице. По
этому очевидно, что

р /Л ^ р  = 3/8. (6.9)

Следовательно, уравнение (6.8) с учетом (6.9) будет иметь вид

= 8 т 3
І Ж Т / З  б2"

( 6. 10)

в котором конкретные параметры а и b не содержатся. Таким об
разом, все газы должны описываться в соответственных коорди
натах одним и тем же уравнением. Эксперимент не подтверждает 
справедливости уравнения (6.10) в широких интервалах соот
ветственных параметров. Тем не менее для большинства газов в 
соответственных координатах получаются почти одинаковые за
висимости. Некоторые отличия наблюдаются для водорода, гелия 
и неона, для которых вместо истинных значений л  и т в уравнении 
(6.10) необходимо использовать эффективные, равные

n = P/(PKp + S), т =  Т/(Ткр + 8),

где давление выражено в атмосферах, температура — в градусах Кельвина.

Для описания состояния реального газа иногда применяют 
численное представление. Для этого используют такие величины:

а) изобарный коэффициент сжатия:

а  =
1

V
дУ
Ж . р

б) изотермический коэффициент сжатия:

Р = -
1 (дУ

V  [ ж т
в) изохорический коэффициент давления:

у =
дР]
Ж I

Довольно часто экспериментальные данные изображают зави
симостью сжимаемости Z

Z  = PV/RT

от Р при различных значениях параметра т:

Z  = Z(n,x).
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6.2. Летучесть
Рассмотрим химические равновесия в системе, состоящей из 

неидеальных газов. Прежде всего обратимся к изучению термоди
намических свойств одного неидеального газа. При изотермиче
ском процессе изменение А(7 в зависимости от давления неиде
ального газа описывается уравнением*

Рг
AG = j  V dP. (6.11)

Pi
Если газ неидеален, то результат интегрирования будет отли

чаться от величины RT\n(P2/P\). Для вычисления интеграла (6.11)
нужно знать зависимость V от давления. Эту зависимость можно 
аппроксимировать какой-либо функцией, достаточно точно 
описывающей поведение газа в интервале давлений от Ру до Р2. 
Однако для разных газов эти функции могут довольно сильно раз
личаться, поэтому результат интегрирования также будет прини
мать разный вид. Следовательно, единую для всех газов матема
тическую форму описания равновесия найти не удастся.

Во избежание этого разнообразия было предложено считать, 
что результат вычисления интеграла в (6.11) для неидеального газа 
имеет такую же математическую форму, как и в случае идеального 
газа, но только вместо давления следует употреблять параметр со
стояния летучесть, или фугитивность / :

Pi_
j  V d P =  Д Л п (/2//,) . (6.12)

Размерность летучести совпадает с размерностью давления. 
Каждому значению давления газа можно сопоставить значение ле
тучести:

/ = У Л  (6.13)
где у  — коэффициент летучести.

Коэффициент летучести является функцией от Т  и Р. При вы
соких давлениях или низких температурах значения летучести и 
давления могут сильно различаться.

Зависимости летучести диоксида углерода (60 °С) и водорода 
(-75°С ) от давления:

Р, бар.................................  25 50 100 200 300
У1С02) ,б а р .......................  23,2 42,8 70,4 91 112
/ Н 2), б а р .........................  25,4 107,3 232,5 380

* Здесь и далее черта над символом означает, что рассматриваемая величина 
относится к одному молю.
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Рис. 6.1. П ереход от состояния  
идеального газа (точка 1) к состо
янию  реального (точка 2)

Для расчета /  воспользуемся следующим соображением: при 
уменьшении давления реального газа его свойства все более прибли
жаются к свойствам идеального газа. Поэтому можно считать, что

f / р ->о - *  р
и что при некотором очень малом давлении Р * можно принять

f = f *  = P*.
Рассмотрим изотермический переход газа из идеального состоя

ния (оно изображено точкой 1 на рис. 6.1) в реальное (точка 3) при 
одном и том же давлении Р. Сущность этого процесса заключается 
в равновесном включении внутримолекулярных взаимодействий. 
Для его проведения сначала расширим идеальный газ до давления 
Р * по изотерме идеального газа (путь 1 —> 2, рис. 6.1), а затем сожмем 
до давления Р, но по изотерме реального газа (путь 2 —> 3, рис. 6.1). 

Изменение AG в этом процессе
Дб(ид - > р ) =  G -  бид. (6.14)

Для вычисления G и бид — энергий Гиббса реального и идеального 
газов — в качестве точки отсчета можно воспользоваться состояни
ем, обозначенным на рис. 6.1 точкой 2, в котором/*=Р* и свойства 
реального и идеального газов тождественны. Энергию этого со
стояния примем за нуль отсчета. Тогда

р  Р

G = f  VdP, Gm  = J  Vm dP, (6.15)
P* P*

где К и Гид -  молярные объемы реального и идеального газов соответственно. 

Отсюда для Дб(ид р) получаем
Р Р

Дб(ид—>р) = \ { V - V m ) d P ^ ~ \ { R T / P - V ) d P i (6.16)
р* Р*

где произведена замена Vm  на RT/P.
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В то же время, используя определение (6.12) для /, 
числить интеграл в (6.16):

легко вы-

ДС(ид —э р) = RT\n( f / f* )  -  RTln(P/P*).  
Учитывая, что f *  = Р  *, получаем

(6.17)

ДС(ид -> р) = С -  Сад = RT\n(f/P) = R T  \пу. (6.18)

Сравнивая (6.18) и (6.16) и полагая значение Р*  равным нулю, 
находим

RT\n(f/P) =RT  lny = - \ a d P ,
0

где

(6.19)

a  = RT/P -  V.
Таким образом,

(6.20)

R T \n f= R T \n P  - f a dP. (6.21)
о

Выражение (6.21) позволяет уяснить смысл коэффициента ле
тучести: его величина прямо связана с изменением А<7 в обрати
мом процессе перехода системы из идеального состояния в реаль
ное при постоянных значениях Т  и Р. Величина —R T  lny численно 
равна полезной работе, которую можно было бы получить в этих усло
виях в результате перехода газа из идеального состояния в реальное.

Заметим, что, используя формулу (6.18), можно легко рассчитать 
изменение разнообразных термодинамических параметров в про
цессе перехода от гипотетического идеального газа к реальному при 
условии постоянства температур и давления (состояния 1 и 3 на 
рис. 6.1). Учитывая, что С — характеристическая функция, получаем

G -  Сад = R T  lny,
S ~  Sm  = - R  [lny + 1\д1пу/дТ)Р],

Л -  Лад = R T  [lny -  Р (dlny/dP)j\.

Н -  Яид = - R T 2(d\ny/d7)h  (6.22)
U - V m  = - К Т \ Р Ш у / д Р ) т + 1\<Япу/дТ\Р\.

V -  Vm =RT(dlny/dP)T ,

Ср ~  с Р»л =-ПТ\2(д\пу/дТ)Р + п Л п у / д Т 2)Р].

Величину /  нетрудно рассчитать, если известно уравнение со
стояния реального газа. Дифференцируя выражение (6.21) по Р, 
находим

R7\dlnf/dP)T = V. (6.23)
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Следовательно, если уравнение состояния реального газа по
зволяет явно выразить V как функцию Р, то задача вычисления /  
сводится к интегрированию уравнения (6.23). Если этого сделать 
нельзя, можно использовать другое выражение, учитывая, что

(dlnf/dP) т = (д\п//д V) т (д V/dP) т. (6.24)

Отсюда получаем второе уравнение для вычисления величины / :

(dlnf/dV)T =(V/RT)(dP/dV)T . (6.25)

Рассмотрим два примера для расчета летучести.
П р и м е р  1. Газ подчиняется уравнению Вертело (6.4). Оно по

зволяет в явной форме выразить V как функцию от Т  и Р :

9 RT
V = R T / P  + m ^ L ( l - 6 T * , / T 2)-

Подставляя последнее выражение в формулу (6.23) и интегрируя 
его, получаем

9 рт
' « /  = In р* ш ^ г(1 -  6 Т І / Т 2) + <р(Г),

где <р(Г) — некоторая функция температуры.

Однако учитывая, что при Р  -> 0 /  -» Р, находим, что ср(7)=0. 
Следовательно, в случае газа, подчиняющегося уравнению Вертело,

9 рт
In /  = 1пР + _ _ Д _ ( 1  -  6 Т 2р / Т 2).

Отсюда находим

128 РкрТ

9РТкп - ,
Іпү = .^Е-т(1 -6 7 ,к2р / Г 2).

1 128 РкрТ  кр/

Уравнение Вертело неточно описывает поведение реальных га
зов, но из-за простоты его можно использовать для полуколиче- 
ственных и качественных оценок. В табл. 6.4 приведены значения 
у, AG° и ДСг(ид р) = Д П п у д ля  Н2 и N H 3 при различных тем
пературах и давлениях, рассчитанные по уравнению Вертело.

Как видно, при малых давлениях отклонения параметров ре
альных газов от идеальных невелики. Заметим, что для большин
ства газов поправки малы при стандартных условиях. Это очень 
важное обстоятельство позволяет в большинстве случаев пренеб
речь отличием реальных газов от идеальных при стандартных ус-
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Таблица 6.4. Значения коэффициента летучести ү и энергии Гиббса при переходе 
от гипотетического идеального состояния к реальному AG(ns -»  р) для Н2 и NH3.

(Значения рассчитаны в предположении применимости уравнения Вертело)

т, к Р , бар Т(Н2)
Д<7 (ид  -»  р), 
Д ж /м о л ь (Н 2)

•KNH3) A G  (ид -»  р), 
Д ж /м о л ь (К Н 3)

298,15 1 1,00 1,38 0,992 - 21,09
1000 1 1,00 1,49 1,00 0,028

298,15 100 1,057 138 0,427 -2109
1000 100 1,018 149 1,00 2,80

ловиях. При высоких давлениях эти отклонения увеличиваются, 
но с ростом температуры они уменьшаются.

Ниже приведен явный вид выражений (6.22) для газа, подчи
няющегося уравнению Вертело:

0 ' -  m RT>» ” 67£ / г 2 ) >

V ? -  27 _ ^іф Р
S ' S m " H R J T T ^ ’

А -  Аш  =  °>

И  -  Н ш  = m RT'»' а  -  б т ^ / т 2 ) ,

v - v m - б ^ к / г 2),
кр

Ср -  с 81 R Т’кр Р
Рид ~ Т І К ү г т ^ ‘

(6.26)

Приведенные формулы используются при составлении термоди
намических таблиц.

П р  и м е р 2. Реальный газ подчиняется уравнению

P V=  R T [  1 + B(T)/V \ .
В этом случае для расчета летучести воспользуемся уравнением 
(6.25), тогда

(ftnf/dV)T = -  ( 1 / V+  2
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Интегрируя это уравнение, получаем

1п/= -1п К +  2 B (T ) /V +  v?{T).

При расширении газа до бесконечности (при V и Р  -»0) 
/ - >  ? и ,  следовательно, In(PV) -> <р(7). Поскольку при Р -» 0 газ 
становится идеальным, воспользовавшись уравнением идеального 
газа, получаем

ф( Т) = ЩКГ).
Таким образом,

ln /=  \n(RT/V)  + 2B(T)/V.

6.3. Химический потенциал реального газа

Применение понятия летучести не ограничивается его исполь-
Р 2 _

зованием для вычисления интеграла J V dP реального газа. Это

р \
понятие оказывается важным и для определения химического по
тенциала реального газа. По аналогии с идеальным газом химиче
ский потенциал реального газа обычно записывают следующим 
образом:

ц = ц Ч Л  + RTlnlf/fo)  = Ц"(Л + R T W ,  (6.27)

где в качестве стандартного состояния взято состояние идеального газа с летуче
стью / 0 =  1 бар.

Принято считать, что стандартным состоянием для реального га
за при любой температуре Т  является состояние гипотетического 
идеального газа при = і*0 =  1 бар, в которое система может по
пасть в результате гипотетического равновесного процесса исклю
чения межмолекулярных взаимодействий.

При температуре TQ стандартным будет состояние, обозначен
ное на рис. 6.2 цифрой 1, а при температуре Т  оно обозначено 
цифрой 2. Переход от стандартного состояния (точка 2) в реальное 
(точка 5) осуществляется описанным выше способом: сначала газ 
расширяют по изотерме идеального газа до давления Р * (путь 2 -» 6), 
а затем сжимают по изотерме реального газа до давления Р (путь 
6 —> 5). Итак, энергия Гиббса состояния реального газа при тем
пературе Т и давлении .Р отличается от энергии Гиббса в стандарт
ном состоянии на величину AG процесса:

Дб(ид -» р) =  А 6(2 -> 5) = R T l n ( f 5/ f 2) = R T l n f 5. (6.28)
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Рис. 6.2. Переход из состояния при стандартных условиях (точка 1) в 
реальное (точка 5)

В этом случае выражение для AG в процессе сжатия (расшире
ния) реального газа полностью аналогично соответствующему вы
ражению для идеального газа.

Поскольку значение AG образования газа при стандартных условиях (точка 1) 
AG°(T0), а изменение AG при переходе газа из состояния 1 в состояние 2 равно 
AG°(Tq -*  7), для химического потенциала газа в состоянии, изображаемом точкой 
5, получим

р =  AG°(T0) + AG'(T0 Т) + RT\nf. (6.29)

Так как первые два слагаемых от давления не зависят, уравнение (6.29) пере
ходит в (6.27), если через р0(Г) обозначить величину

11°(Т) =  AG°(Tq) + AG°(T0 -> Т). (6.30)

Рассмотрим особенности величин AG°(T0) и  AG°(T0 ->Т). Величина AG°(T0) 
представляет собой стандартную энергию Гиббса образования рассматриваемого 
вещества Аид при стандартных условиях из простых базисных веществ В к :

£  v/c ) ид = ^ид> к
где Ащ и (Вк)„д — вещества в гипотетическом идеальном состоянии.

Если значение энергии образования Гиббса AG{ Т0) для реального вещества А из 
реальных простых базисных веществ Вк известно, например, из эксперимента, то 
стандартное табличное значение AG°(T0) легко рассчитать, проведя следующий 
цикл преобразований:

Е vKBK = А Дб(7<))
к

Е Ук (Вк)Ид = ^ к в к - Л Г 0 Е ук Іп у ^ Г о .Р о ) К < 0 )

_________ А =  Аңд_______________-R T 0 Іпүд(7’0,/>0)

1 ук(Вк)ид= А идК
где ук — коэффициент летучести вещества В*.
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AG°(T0) = AG(T0) -R T 0lnyA(TQyP0) - R T 0Z v K ln y K(T0 ,P0), (6.31)
к

где vK < 0.

Отсюда получаем

Если простые вещества близки к идеальным, то для величины AG°(T0) спра
ведливо приближенное выражение

AG°(Tq) =  AG(T0) -R T 0\nyA(T0,P0). (6.32)

Как видно из табл. 6.4, различия AG°(T0) и AG(T0) часто незначительны по 
сравнению со значением AG°(T0), или с величиной кинетической энергии молекул, 
равной МЛГо =  3718,4 Дж/моль, поэтому без больших ошибок можно в большин
стве случаев полагать, что

AG°(T0) = AG(T0).

Следовательно, за стандартное состояние в этой ситуации можно принять ре
альное состояние газа. В точных расчетах эти различия, конечно, учитывают.

До сих пор мы обсуждали величину энергии Гиббса в стандартном состоянии 
при стандартных условиях. Будем также полагать, что наряду с величиной AG°(T0) 
для вещества А известны при стандартных условиях стандартные значения энталь
пии и энтропии образования, которые также можно рассчитать с использованием 
формул (6 .22) и только что рассмотренного термодинамического цикла (для расчета 
значения энтропии S°(T0) применяют не весь цикл, а только реакцию Аид = А). За
метим, что, как правило, для расчета стандартных табличных величин используют 
не общие формулы типа (6 .22), а выражения (6.26), которые получены на основа
нии уравнения Вертело.

Перейдем к рассмотрению следующего этапа вычисления химического потен
циала газа, связанного с переходом системы из стандартного состояния при стан
дартных условиях (состояние, изображаемое точкой 1 на рис. 6 .2) в стандартное со
стояние при температуре Т, отличной от Г0 (состояние, изображаемое точкой 2 на 
рис. 6.2). Как и ранее, рассмотрим суммарное изменение AG°(T), равное

AG°(T) = AG°(Tq) + AG°(T0 —>Т) = ДН°Ш(Т) -  Т S ^ (T ) .

Величина ДЯ^д равна
т

ДЯи°д(7') = ДЯ;д(7'0)+  \ c ; „ a( T ) d T ,

то
т

A S ^ (T )  = A S ^ (T 0) + J Ср m(T)/TdT.

то
Для расчета АН°а(Т) и 5°д (Т) необходимо знать величину Срш(Т) — тепло

емкость идеального гипотетического газа, которая обычно не известна. Если ис
пользовать реальное значение Ср вместо Ср т , погрешность будет невелика. Ее 
можно определить, переписав последние выражения в виде

Т  Т
AH°m {T) = AH°m (T0) + J CpdT — j ( C p -  C°Pim)dTy

T0 T0
T  T

К°Щ(Т) = S ^ ( T 0) + J Cp/TdT- j  (C p -  C ap m )ITdT.

To To
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Итак, получаем

АСГ(Т) =  ДЯвд(Го) + \ C p d T -  Т[ S^  (Г0) + J Cp/TdT) + 5<Г(Г), (6.33)

ьс°ш(Т) = - j ( C p -  C°P m ) d T - T j ( C P-  C°P m )/T d T
L7ft

(6.34)

Величина 8 G°(T)  представляет собой погрешность в расчете ДG°(T),  если вме
сто значений СРид для идеального газа использовать реальные значения СР. Под
ставляя в выражение для 8(7°(7) формулы (6.22), получаем

«СГ(Т) = Л Л п ^  + R T ^ - ^ ^ j ^ T -  Го).
Y ( Л

Используя уравнение Вертело, находим

325СГ(Т) = -  | (1/ 2 ~  Г/ЗГ0 -  Г02 /6 Г 2). 
ТІ ^кр

(6.35)

(6.36)

Ниже приведены значения Д(?°(Г0 ->Г) и 5G°(T) для стандартного состояния 
при Г = 1000 К и Г0 =  1 атм

Вещество................................. Н2 NH 3
А(ҚТ0->7), кД/моль............. -1064 -156,2
8(7°(7), Дж/моль..................  1,64 89,7

Видно, что поправки в расчетах за счет слагаемого 8G°(7) невелики, например 
для аммиака они не превышают 0,05%. Поэтому в большинстве случаев можно ис
пользовать реальные значения теплоемкостей.

Итак, химический потенциал реального газа равен

ц = ц°(7) + R T ln f ,  (6.37)
где значения ц°( 7) находят из эксперимента или рассчитывают об
сужденным выше путем.

6.4. Химические равновесия в реальных газах

В разд. 6.1 были показаны пути нахождения летучести чистого 
неидеального газа. Однако в химических системах газы часто на
ходятся в смеси друг с другом. Тогда летучесть газа будет зависеть 
не только от его собственной концентрации, но и от химической 
природы и количества других газов. В принципе для определения 
величины fj  здесь можно поступить следующим образом. Сначала 
рассматриваемый /-й газ из состояния, изображаемою точкой 2 на 
рис. 6.2, переведем в состояние, изображаемое точкой 6, в которой 
fi*  = Pj*. Затем смесь газов при сохранении количеств каждого из 
компонентов расширим так, чтобы парциальное давление рас
сматриваемого газа тоже равнялось Р)* при полном давлении Р *.
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Далее введем небольшое количество чистого /-го газа в смесь при 
Р  * =  const и опять сожмем смесь от давления Р * до давления Р. 
Зная изменение ДG на каждом этапе, можно определить химиче
ский потенциал неидеального газа в смеси. Однако эта процедура 
требует либо экспериментального решения, либо детального зна
ния уравнения состояния смеси.

Поэтому коэффициенты летучестей газов в смесях при отсут
ствии детальной информации часто рассчитывают по приближен
ному правилу Льюиса и Ренделла:

£ = / ; х ,  = р Уі(Р )хһ (6.38)

где Xj — мольная доля /-го газа; fj  и у,{Р) — летучесть и коэффициент летучести 
чистого /-го газа при давлении, равном полному давлению Р  в смеси.

Это означает принятие допущения, что взаимодействие различ
ных молекул А и В в смеси эквивалентно взаимодействию молекул 
А...А (или В...В), в зависимости от тою, что вычисляется — уА или ув.

Для определения у, в рамках схемы Льюиса и Ренделла посту
пают так. Для каждого /-го газа по (6.7) находим значения пара
метров Kj и Xj. Заметим, что в (6.7) в качестве Р  входит полное дав
ление смеси. Используя значения этих параметров и справочные 
таблицы, находим значения у,-(яг-,т,-).

Если известны коэффициенты летучести отдельных газов в сме
си, то для равновесной ситуации получаем, используя уравнения 
(6.27) и (3.20),

К ,=  ехр[-Д G \T ) /R T ]  = Щ '  = П Л 'П у ?  = В Д ,  (6.39)
J І І / 1

где

к Р = П р ] \ к  = щ ‘ , A f i \ D =  <D- (6.40)
/

Обычно полагают, что парциальное давление /-го газа в смеси 
прямо пропорционально его мольной доле:

Pj = P X j. (6.41)

Если реакция происходит при постоянном давлении, равном Р, 
то, используя (6.39) и (6.41), можно записать

pA v
K f = ------ І ----- ^  К у п  (И,-0 + 4V; У" .  (6.42)

1 (ЛГ0 + ^ v ) 4v ү /

Уравнение (6.42) позволяет рассчитать глубину реакции £.
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Значения ArG° реакции можно экспериментально определить, 
изучая зависимость КР от давления и экстраполируя эту зависи
мость на нулевое полное давление.

6.5. Активность

Активность — очень удобное понятие при работе с неидеаль
ными системами. Активностью называется отношение летучести в 
реальном состоянии / к  летучести в стандартном состоянии Уд при 
одинаковой температуре:

а = П Г .  (6.43)
Для газов / °  = 1, поэтому для них

a = f  (6.44)
Химический потенциал вещества с учетом активности выглядит 

следующим образом:
ц = цДГ) + R Tlna, (6.45)

где ц.0 — стандартный химический потенциал при а =  1.

Константа равновесия химической реакции, записанная через 
активности,

Ка = ехр[-Дг(Г  ( T)/R T] = П а , 1. (6.46)

Для газов в силу (6.44)
Ka =Kf . (6.47)

6.6. Самостоятельные упражнения

1. Н а й ти  в ы р а ж е н и е  л е ту ч е с ти  д л я  га за , п о д ч и н я ю щ его ся  у р а в н е 
нию  В а н -д е р -В а а л ь с а .

2 . П о казать , что  при м ал о м  и п о сто ян н о м  зн а ч е н и и  ко э ф ф и ц и е н та  

а  =  R T /P -  V  л е ту ч е с ть  р ав н а  f  = Р*1Р„Д, гд е  Р —  р е а л ь н о е  д а в л е н и е , 

Р щ  —  д а в л е н и е  и д еал ь н о го  га за  при т е х  ж е  зн а ч е н и я х  п а р а м е тр о в  Г  

и V, ч то  и у  р е ал ь н о го  газа .
3 . Ч е м у  р ав на  м акс и м а л ь н а я  п о л езн а я  р а б о та  р е а кц и и  в с и с те м е  

с  н еи д е ал ь н ы м и  га за м и ?
4. П р ед л о ж и ть  п р о ц ед ур у  р а с ч е та  р ав н о в есн о го  с о ста в а  в с и с те 

м е  н еи д е ал ь н ы х  р е аги р у ю щ и х  газов  при посто ян н ы х о б ъ е м е  и т е м 
п е р а ту р е .

5. П о л учи ть  в ы р аж ен и е  д л я  р а с ч е та  та б л и ч н ы х  зн а ч е н и й  АН°(Т0) 
и S°(T0) д л я  га зо о б р азн о го  в е щ е с тв а , есл и  и зв е стн а  э н тал ь п и я  о б р а 

зо в ан и я  р еал ь н о го  с о ед и н ен и я  из р еал ь н ы х просты х в ещ ес тв .
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Глава 7

ИСПОЛЬЗОВАНИЕ СТАТИСТИЧЕСКИХ МЕТОДОВ 
ПРИ ИЗУЧЕНИИ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ 

В ИДЕАЛЬНЫХ СИСТЕМАХ

7Л. Статсуммы

7.1.1. Основные определения
Успехи квантовой механики в начале XX века дали толчок раз

витию статистической физики, а в дальнейшем и применению ее 
в различных термодинамических расчетах. Статистическая физика 
позволила рассчитывать такие термодинамические функции, как 
энтропия, все термодинамические потенциалы, теплоемкость, 
константа равновесия и др., опираясь только на знание молеку
лярных и атомных констант: массы атомов, молекул, расстояния 
между атомами, частот колебаний и т. д., в то время как в класси
ческой (феноменологической) термодинамике требуется знание 
многих величин, полученных в результате длительных экспери
ментальных исследований.

Вся статистическая физика базируется на микроканоническом и 
каноническом распределениях Гиббса. Большое каноническое рас
пределение Гиббса сводится к тому, что вероятность Щ найти сис
тему с энергией Ei пропорциональна экспоненте в степени ( -E-JkT):

W; ~ Q ^xp i-E i/kT ),

где Q, -  статистический вес /-го энергетического состояния системы.

Считается, что все г-е состояния с данной энергией Ei равно
вероятны. Вероятность нахождения системы в /-м состоянии мож
но найти, учитывая, что вероятность найти систему во всем диа
пазоне доступных энергий равна единице:

Щ  =  Q i t x p i - E j / k T ) / e x p ( - E j / k T )  =  f l ,  е х р ( - Е ; / к Т ) / ( ) ,
І

где величина Q называется статистической суммой:

Q = £ И / exp(-Ej/kT).  (7.1)
i

Статсумма играет исключительно важную роль в термодинами
ке, поскольку расчет разнообразных термодинамических величин 
начинается с вычисления статсуммы.

101



Если система состоит из N  невзаимодействующих одинаковых 
частей (молекул), то для нее

где gj и е,- -  статистический вес и энергия /-го уровня энергии молекулы.

Известно, что полная энергия молекулы может быть распреде
лена между отдельными ее видами: поступательной, вращательной, 
колебательной, электронной. Все эти виды энергии в общем случае 
дискретны. Расстояние между электронными уровнями энергии
обычно составляют 1-5 эВ (10 000-50 000 см-1), между колебательны
ми -  0,1-0,4 эВ (1000-4000 см-1), между вращательными 10-100 см-1
(1 см-1/молекула = 11,972 Дж/моль). Квантование поступательных 
степеней свободы зависит от объема системы, и для объемов около
1 см расстояние между уровнями настолько малы, что распределение 
уровней можно считать непрерывным. Если объем мал (наночас
тицы), то расстояние между уровнями энергии поступательного 
движения могут быть сопоставимы с вращательными и колеба
тельными квантами энергии.

Для многих целей достаточно хорошим приближением являет
ся предположение о независимости отдельных видов энергии мо
лекулы. В этом случае полная энергия /-го уровня представляет со
бой сумму отдельных видов энергии, а статсумма представляет 
собой произведение статсумм, соответствующих отдельным типам 
движения:

В последнее выражение добавлена статсумма сп, связанная с 
ядерным спиновым вырождением системы.

Если за начало отсчета энергии выбрать значение, соответствую
щее наинизшему энергетическому состоянию, то статсумма отдель
ного вцца движения будет характеризовать число уровней энергии, 
заселенных при данной температуре. Полная статсумма будет ха
рактеризовать полное число уровней энергии, заселенных при дан
ной температуре.

Рассмотрим выражения для различных статсумм. Заметим, что 
в соответствии с (7.1) статсуммы безразмерны.

Q = <F/N\,
где q -  статистическая сумма одной частицы:

Я =  £ £ / ехр(-е,Д 7’),

е/ = (7.2)

(7.3)
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7.1.2. Поступательная статсумма 
Величина ^пост рассчитывается по следующей формуле:

{ 2пткТ f / 2 v Һ п М к т )
‘/пост 1 ^ 2

У  = h 2 N A  J

3/2

V, (7.4)

где V -  объем, в котором находятся молекулы; т -  масса молекулы; М -  молекулярная 
масса; NA -  число Авогадро; Һ -  постоянная Планка; к -  постоянная Больцмана.

Подставляя в (7.4) численные значения, находим

«пост = 5,943 • 10 ,0(МТ)3/2К(7.5)
где М в кг/моль, V в м3, или

«пост = 5,943 ■ Ю21(МГ)У2К
где М  в кг/моль, Ив л.

—6 3Например, для атома водорода при Т  = 298,15 К и V — 10 м

«пост = 9,675 • 1023.
В дальнейшем нас часто будут интересовать величины, отне

сенные к одному молю идеального газа, находящемуся в стандарт
ном состоянии при Р  = 1 бар. В этом случае нужно в выражение для
<7П0СТ (7-5) подставить для Кего значение в м при темпераутре Т:

V = R T /P =  8,315 ■ 10'5Г.
Тогда выражение (7.5) для qnocT одной частицы приобретает вид

‘/пост = 4>941 • 1026М у 2 Т 5/2. (7.6)
Значения qnост, рассчитанные по (7.6) для атома кислорода, 

приведены ниже:
Т, К ........................ 298,15 500 1000 1500
Q ■ Ю-3 0 ................  1,53 5,59 31,6 87,1

Заметим, что если Р  * 1 атм, то

4ПОСТ = 4>941 • 1026М3/2Г5/2/Р.

7.1.3. Вращательная статсумма
Вращательные уровни энергии жестких линейных молекул (ро

татор) описываются выражением

е/ вр
к 2

8 п 21
J(J +1),
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—47 2где I  -  момент инерции молекулы, который часто задается в единицах 10 к г  м ; 
J - вращательное квантовое число, принимающее целочисленные значения 0 , 1, 2 ....

При этом статвес каждого уровня равен (2J  + 1). Напомним, что 
молекула называется жесткой, если ее моменты инерции не зави
сят от ее энергетического состояния. В большинстве случаев пред
положение о жестких молекулах оказывается оправданным.
Для жестких линейных молекул вращательная статсумма (высо
кие температуры) имеет вид

«вр = $ж2ІкТ (7.7)

где сг -  число симметрии, равное числу различных положений молекулы (не пово
ротов!), в которых молекула совпадает сама с собой и в которые она может попасть 
только путем вращений ее как целого (отражения, зеркальные повороты и инвер
сия не рассматриваются).

Введение числа а  связано с эффектами взаимодействия ядер- 
ных спинов и вращения из-за тождественности ядер. Реально это 
приводит к тому, что число вращательных состояний у молекул с 
тождественными ядрами в о раз меньше, чем у аналогичной мо
лекулы с различными ядрами. Для симметричных линейных моле
кул число а  = 2, например для Н2, N2, 0 2, НССН, а для линейных 
несимметричных молекул о равно единице, например для НС1, 
HD, HCCD.

Подставляя в (7.7) численные значения, находим 

двр = 2,4828 • 10~21Т/а,

где I  -  момент инерции в единицах КГ47 кг • м2.

Ниже приведены параметры молекул Н2 и 0 2:
н2

Равновесное межъядерное расстояние ге, нм ......................... 0,0741
Момент инерции /, 10-47 кг • м2....................................................0,46

и вращательные статсуммы при разных температурах:
Г, К .......................... ...............298,15 1000 2000
4ц, для Н2 ............... ................. 1,70 5,71 11,42

для 0 2 ................ ................. 71,6 240,2 480,4

Для жестких нелинейных молекул (высокие температуры)

о2
0,1207
19,35

^вр
7 \ 3/28п2кТ

( W a > l/2. (7.8)

где / | ,  / 2, /3 -  главные моменты инерции молекул.
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Подставляя численные значения, находим

? ,р  =  6,9342 • 10-37'3''2( /1В Д 1/2/° .

где величины fj в единицах 10-47 кг ■ м . В качестве примера при- 
ведем вращательные статсуммы СН4 и СС14, для которых моменты

инерции в единицах 10-47 кг • м2 равны 5,336 и 490,175 соответ
ственно. Число симметрии для этих молекул а  = 12:

т, К ........................................298,15 1000 2000
qBp для СН4 ............................ 36,7 225,3 637,10

для СС14 ..........................32284 198310 560900

В случае произвольной молекулы число а  можно легко найти, 
если известна группа симметрии молекулы. Например, СН4 имеет 
группу симметрии Td. В группе Td операции симметрии, включаю
щие только вращения, таковы: Е, 8С3, ЗС2. Следовательно, име
ется 12 различных положений и а = 12.

Ниже приведены значения а  для молекул, относящихся к раз
личным группам симметрии:

Группа симметрии.... . . . .c 2v C3v Qv Qv D2h D3h D4h D6h Td o h

о ..................................... ..... 2 3 4 6 4 6 8 12 12 24

Число о  можно найти и не пользуясь теорией групп. В этом случае 
необходимо сосчитать путем перебора все различные положения, в 
которых молекула совмещается сама с собой. Для определения числа 
а  не следует привлекать представлений об эквивалентных осях 
вращения, так как это в принципе неверный подход, способный 
привести к ошибкам. Например, в случае метана имеется четыре 
эквивалентные оси, проходящие через четыре связи С—Н. Так как 
вокруг каждой оси можно сделать три поворота, совмещающих 
молекулу саму с собой, то отсюда делается вывод о существовании 
12 различных положений, в которых молекула совпадает. Однако 
при этом тождественное положение учитывается четыре раза вме
сто одного. Недостающие три положения можно найти, рассмот
рев оси второго порядка.

Отметим, что все формулы для qBp приведены для случая доста
точно высоких температур, когда квантовые эффекты при вращении 
становятся несущественными. Критерий применимости классиче
ских соотношений -  температура системы должна существенно пре
вышать вращательную характеристическую температуру: Г »  Өвр, где

Өвр =  һ2/8к2Ік = 40,2771//, К (7.9)
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для линейных молекул, и

ө /вр = ^ / 8 ^  = 40,2771/7, К (7.10)

для многоатомных молекул, где индекс / относится к одному из 
трех главных моментов инерции.

В случае многоатомных молекул под характеристической вра
щательной температурой понимают максимальное значение Ө,- вр.
Заметим, что значение Ө,- вр максимально для ситуации с мини
мальным значением 7, В формулах (7.9) и (7.10) моменты инерции 
выражены в приведенных выше единицах.

Характеристические вращательные температуры для некоторых 
молекул следующие:

Молекула.............. Н2 D2 N 2 0 2 НС1 HI СН4 СС14
Өвр, К ..................... 85 42 2,85 2,07 14,5 9,0 7,5 0,08

Как видно, учитывать квантовые эффекты во вращении нужно 
только при низких температурах и для легких молекул.

Если температуры низкие, то необходимо пользоваться прямым 
суммированием при расчете <7вр. Например, для жестких линейных 
молекул с неэквивалентными ядрами

9вр = K 2J + 1 )ех р [-/(/ + 1)0вр/Г ].
}

Для симметричных линейных и нелинейных молекул с эквива
лентными ядрами используют более сложные подходы.

7.1.4. Статсуммы внутреннего вращения
Довольно часто в молекулах имеются химические группы, спо

собные к вращению вокруг связи, соединяющей эту группу с ос
тальной частью молекулы. Например, можно считать, что способ
ны иногда к такому вращению метальные группы —СН3. Заметим, 
что по-настоящему свободное вращение встречается нечасто. Дело 
в том, что потенциальная энергия молекулы, как правило, зависит 
от угла поворота группы относительно ее оси симметрии и, сле
довательно, вращение будет заторможенным. В качестве примера 
на рис. 7.1 приведена зависимость потенциальной энергии молеку
лы этана от относительного угла поворота групп СН3 вокруг связи 
С—С. Видно, что изменение потенциальной энергии при враще
нии достигает примерно 12 кДж/моль, что существенно превыша
ет величину R T  при комнатных температурах, равную примерно 
2,5 кДж/моль. Таким образом, вращение групп СН3 в молекуле 
этана будет заторможенным при комнатных температурах, и его 
следует рассматривать скорее как крутильное колебание. Вращение
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60 120 180 240 300 360
Угол поворота, град

Рис. 7.1. Зависимость потенциальной энергии молекулы этана от относи
тельного угла поворота групп СН3

растормаживается при температурах -1000 К и выше, когда величи
на R Т сравнима с высотой барьера. Если внутреннее вращение в мо
лекуле расторможено, то это приводит к потере соответствующей 
колебательной степени свободы.

В случае свободного относительного вращения метальных 
групп в молекуле этана полная вращательная статсумма молекулы

, 1 (Ак51 ^ к гТ г
" ВР =  а '  Һ*

с числом симметрии
— ° М ° Г р ’

где ам - число симметрии молекулы как целого, например, для этана ом = 6; -
число симметрии группы, например, для метальной группы = 3; /ф - момент 
инерции группы СН3 относительно оси третьего порядка; /j - момент инерции всей 
молекулы относительно оси, перпендикулярной оси третьего порядка.

АП Л
Если моменты инерции выразить в единицах КГ47 кг • м , то, 

подставляя в (7.11) численные значения, получаем

= 1,9366- l O ' V ^ V .  (7.12)

Например, в случае этана: =  5,51; 7j =  42,28. Для /ф взято
значение, равное Is / 2, где Is  -  значение момента инерции этана 
относительно оси третьего порядка, равное 11,03.

Можно сравнить значения qBp и двр с учетом и без учета внут
реннего вращения соответственно. Например, для молекулы этана 
получим, используя выражения (7.12) и (7.8),

д*вр = 0,025065Т2, двр =  0,16228 Т 3/2,
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Величины qlр , qBp и их отношение приведены ниже:
Т, К .........................................298,15 500 1000 1500 2000
д ^ .......................................... 2228 6260 25065 56396 100260
двр ..............................................835 1814 5132 9428 14515

Яч/Ящр.....................................2,67 3,45 4,88 5,98 5,91

Таблица 7.1. Колебательные частоты, характеристические колебательные темпе
ратуры и степени вырождения колебаний для ряда молекул

Молекула ше, см' 1 Ө, к
Степень
вырож
дения

Молекула сое, см'1 Ө, к
Степень
вырож
дения

н 2 4396,6 6235,8 1 СС14 458 659,0 1
d 2 3118,5 4486,8 1 775 1115,1 3

N2 2358,0 3392,7 1 218 313,7 2
с н 4 2916,5 4196,3 1 310 446,0 3

3019,5 4344,5 3
1533,6 2206,5 2
1306,2 1879,4 3

Таблица 7.2. Зависимость колебательных статсумм простых молекул от темпера
туры

Т, К
н 2 d 2 n 2 СН4 ССЦ

298,15 1,0000 1,0000 1,0000 1,007 6,101

1000 1,0018 1,0114 1,0348 2,192 2,02  103

2000 1,0463 1,1187 1,2245 16,226 2,72 • 105

7.1.5. Колебательная статсумма
Колебательные уровни энергии молекул в хорошем приближе

нии можно представить равноотстоящими друг от друга, и выра
жение для /-го уровня энергии имеет вид

екол =  (л  +  l / 2 )Av,

где п -  колебательное квантовое число, равное 0 , 1, 2 , ... ; v -  частота колебания.

При расчете поступательной и вращательной статсумм предпола
галось, что энергия отсчитывается от нуля, когда = 0 и евр = 0. 
В качестве нуля отсчета при вычислении колебательной статсум- 
мы выберем значение энергии нулевого колебательного уровня
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(л =  0). Тогда выражение для колебательной статсуммы гармони
ческого осциллятора имеет вид

Якол =  !/ [1  -  exp(-hv/kT)], 

где v -  частота колебания.

Величина hv/k  называется характеристической колебательной 
температурой:

Өкол =  ЛүД . (7.13)
Можно считать, что при температурах ниже характеристиче

ских колебания возбуждены слабо и заселен только нулевой коле
бательный уровень.

Обычно частота колебаний <ое приводится в см-1. Тогда 

Өкол =  = 1,4388сое,

где Өкол выражено в К; с =  2,9979 • 108 м/с.

Е с л и  в  м о ле к уле  и м ее тся н е с к о л ь к о  к о л е б а н и й , то  к о ле б а те ль 
н а я  статсум м а  п р е д с та в л я е т  с о б о й  пр о и з в е де н и е  к о ле б а те ль н ы х  
ста тсум м  д л я  к а ж д о го  к о ле б а н и я :

^кол П Я І кол •
/

Если колебание Ажратно вырождено, то колебательная стат
сумма этого колебания рассчитывается так же, как для невырож
денного, но потом возводится в к -ю степень. Поэтому общее вы
ражение для колебательной статсуммы с учетом вырождения 
можно записать так:

^кол П Я[ к
/ кол»

где к, -  число, характеризующее вырождение /-го колебания.

Информация о колебательных частотах и статсуммах ряда мо
лекул приведена в табл. 7.1 и 7.2.

7.1.6. Электронная статсумма
Для большинства молекул основное электронное состояние не вы

рождено. Энергия электронного возбуждения Де^, например в види
мом участке спектра поглощения с длиной волны 500 нм, составляет 
20 000 см-1. В этом случае характеристическая электронная темпера-
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тура, которую рассчитывают по формуле, аналогичной (7.13), равна 
~28 000 К. Если Д£эЛ задается в эВ (1 эВ = 8059,22 см-1), получаем

<7ЭЛ =  8059,22с//ДеэлД , К.
Оцененные значения q3Jl очень высоки для обычных условий, и в 
большинстве случаев можно принять, что

^эл — !•
Тем не менее существуют атомы и молекулы, у которых основное 

состояние либо вырождено, либо возбужденные состояния доволь
но близки к основному. Например, основное состояние молекулы
кислорода 3£ “ трехкратно вырождено по спину. Следовательно,

2
для кислорода q3Jl = 3. В случае N 0  основное состояние П Х/2■ Сле-

2
дующее возбужденное состояние П3/2 расположено близко к ос
новному и при 300 К можно считать, что основное электронное со- 
стояние N 0  -  П вырождено четырехкратно. Итак, для NO q3Jl = 4.

2
В случае атома хлора основное состояние Р3/2 вырождено че-

2
тырехкратно. Следующее возбужденное состояние Р ^ 2 лежит вы

ше основного на Де = 881 см-1. Следовательно, при высоких тем-
2

пературах состояние P j/2 может вносить существенный вклад в 
общую электронную статсумму, так как Өэл = 1268 К. Поэтому для 
атома хлора

<7эл = 4 + 2ехр(-ЭЭл/7). (7.14)
Электронная статсумма, вычисленная по (7.14), приведена ниже:

Т, К ..................298,15 1000 2000 3000
дэп..................... 4,03 4,56 5,06 5,31

В общем случае выражение для электронной статсуммы запи
сывают в виде суммы по возбужденным электронным состояниям:

Яэл = So + I  Si exp(-Ө /Г ), (7.15)
/

где g0 -  статвес основного состояния; g, -  статвес возбужденного состояния.

7.1.7. Ядерная спиновая статсумма
Ядерная спиновая статсумма связана с ядерным спиновым мо

ментом количества движения. Ее величина определяется ядерным 
спиновым вырождением. Для одного ядра со спином /

^Я Д . СП — 2 7  +  1 .
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Если в молекуле имеется несколько ядер со спином /,, то

^ЯД. СП — П (2 / , 1)-
/

В ходе химических реакций не происходит ядерных превраще
ний. Поэтому обычно <7ЯД сп для продуктов равно дад сп для ис
ходных веществ. Это означает, что ядерная спиновая статсумма не 
оказывает влияния на константы равновесия химических реакций. 
(Ситуация с qm  сп коренным образом отличается от q3Jl, так как 
электронное спиновое состояние может меняться в ходе химиче
ских реакций.) Поэтому при термодинамических расчетах условно 
полагают, что

^ЯД. СП ^ ■

Тем не менее существуют процессы, в которых наблюдается из
менение ядерных спиновых квантовых чисел. В качестве такого 
примера можно привести реакцию конверсии ортоводорода в па
раводород, в ходе которой суммарное триплетное состояние ядер
ных спинов (^„д сп =  3) меняется на суммарное синглетное состоя
ние (Зад сп = 1). Существенно, что расщепление соответствующих 
уровней достаточно велико, так как оно определяется разностью 
вращательных уровней энергии с /  = 0 и /  = 1. При температурах 
жидкого водорода около 20 К  оно сравнимо с теплотой испарения 
жидкого водорода.

7.2. Энергия Гельмгольца

Из всех термодинамических потенциалов наиболее простое вы
ражение через статсумму имеет энергия Гельмгольца:

А = -kT ln Q .

В случае N  независимых невзаимодействующих и одинаковых 
частиц

А = -k T \n (q " /W ) ,
где q -  статсумма одной частицы.

Используя формулу Стирлинга

N \ = l^ e x p i-N ) ,
получаем

А = -N kT ln (q /N )  -  NkT. (7.16)
С учетом (7.3) выражение для А будет иметь вид

А = -N kT[\n(qnocr/N )  + 1 + 1п?вр + 1пдкол + 1п^эл]. (7.17)
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Из (7.17) видно, что величину А можно представить в виде сум
мы отдельных слагаемых:

Д іост  =  ~N^ \ n ( q n0CT/N ) -  NkT,

Авр = -N k T ln q Bp, Акол = -N k T \n q K0Jl, Аэл = -N k T \n q 3Jl. (7.18)

Величина Апост включает в себя только те выражения, которые 
сохраняются для атомов.

Для одного моля реагентов

Лист = ~R T  1п ( 9 п о с т / ^ а )  -  RT■ (?■19)

Подставляя в (7.19) выражение (7.4) для qnocT, находим

А = -R T■'’пост
3 .
I ' "

2пМ кТ  
h2N A j

+ 1п(К/ТУА) + 1

= - R T ( 2,5 In Г + 1,5 In M - I n  P  + 7,71), (7.20)
где P выражено в барах, M -  в кг/моль.

Рассмотрим вращение. Для одного моля величина Авр имеет вид

ABp = -R T \n q Bp. (7.21)

Для линейных молекул, используя выражение (7.7), получаем

Аф = -ЯГІП
( Ъп21кТЛ 

ch2
= - R T  [ЩГТ/а) -  3,696], (7.22)

где /  выражено в единицах КГ47 кг • м2.

Для нелинейных молекул, используя (7.8), находим

( h h h ) V2А вр =  - R T ^
Г8п2кт '

а 1 л 2 J

= -R T [  1,5 1пГ - In а  + 0,5 In{ІхІ2Іг) -  4,971], (7.23)

где Iу, / 2 и / 3 выражены в единицах 10-47 кг м2.

Выражения для АКОЛ и Аэл можно оставить в общем виде:

*кол = -R T  1п^кол,

Аэл = -  RT\nq, (7.24)
эл-
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Таблица 7.3. Энергия Гельмгольца (кДж/моль) и ее составляющие для N 0  и СН4 
при Р  =  1 бар

т, к А̂ПОСТ ■̂вр А̂КОЛ ■̂эл Лт Л „ - А ( Т а) Лабл-^^о)

298 -41,4 -11,9 0,0

N 0
-3,4 -56,7 0 0

1000 -164,0 -50,0 - 0,6 -11,5 -226,1 -169,4 -169,5
2000 -356,7 -111,5 -4,9 -23,1 -496,2 -439,5 -440,0

298 -39,0 -8,9 0

с н 4
0 -47,9 0 0

1000 -156,1 -45,0 -6,5 0 -207,6 -159,7 -160,0
2000 -341,0 -107,4 -46,3 0 -494,7 -446,8 -447,6

В качестве примера для молекул N 0  и СН4 в табл. 7.3 приве
дены отдельные составляющие энергии Гельмгольца, а также их 
сумма Аст.

Необходимо отметить, что не всегда оба метода расчета явля
ются независимыми. В некоторых случаях для получения таблич
ных значений были использованы статистические подходы. Вид
но, что результаты расчетов статистическим методом и с помощью 
термодинамических таблиц хорошо совпадают. Это позволяет ис
пользовать оба подхода в конкретных термодинамических расчетах.

7.3. Энтропия

Зная энергию Гельмгольца, легко рассчитать энтропию:

S = - (
дТ

(7.25)

В случае поступательного движения для одного моля газа, ис
пользуя формулу (7.19), получаем

о =  R 
°пост 1Х 1п((7пост/ ^ А )

Т  допоет
*7 пост

+ 1

Из формулы (7.4) следует, что

^ п о с т / ^  Т  —  /  2<7п о с т /  Т- 

Подставляя (7.27) в (7.26), находим

^пост — Д[1п (<7П0СТ/ ^ а ) + V 2 ].

(7.26)

(7.27)
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Учитывая (7.4), получаем

*^пост ІП
2пМкТ  

A2^ a )

Л 3/2 _

N l
+ 5/2 (7.28)

Подставляя в (7.28) численные значения, получаем

^пост =  Л(1,5 1пГ + 1,5 InAf + 1пҒ + 18,605), (7.29)
SnocT = Д(2,51п7,+ 1.5 In М -  1пР + 9,21),

где Р -  в барах.

В случае вращательного движения для одного моля газа, ис
пользуя (7.21) и (7.25), находим

*$вр R In Яш, +
Т  ддвр

"  ' ?вр ЗТ  

Если молекула линейна, то при Т  »  Өвр

ддвр/ д Т -  двр/ Т
и

(7.30) 

вр

S Bp =  Д 1 п ? ! р  +  1 )  =  R + 1 ] .

і<7 Л

Выражая момент инерции в единицах 10 кг • м , для £вр по
лучаем следующее уравнение:

= m U T / o )  -  2,696]. (7.31)
Для многоатомных молекул при высоких температурах для од

ного моля газа имеем

^вр “  Л(1п двр + 3/ 2) = InIn
л/я 'Ъп2кт '
о { Һ2 )

( W з)112 + 3/2

= Д[0,5 In ily^Ij)  -  Inc + 1,5 Іп Г -  3,471], (7.32)

где / | ,  / 2 и / 3 -  в единицах КГ47 кг • м2.

В случае колебательного движения для /-го колебания можно 
записать

*  -  -  - + ['  -  ех р (- ө ' /Г )1  -  ’ ( 7 3 3 )  

где Ө/ -  характеристическая колебательная температура; энтропия рассчитывается 
для одного моля.
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Таблица 7.4. Э нтропия, к Д ж /(м ол ь  К ), н ее  составляю щ ие для N 0  и С Н 4

т, к ПОСТ вр КОЛ ЭЛ ст табл

298,15 151,3 48,2
N 0
0,0 11,5 211,0 210,6

1000 176,4 58,3 2,1 11,5 248,3 248,8
2000 190,8 64,1 6,3 11,5 272,7 273,2

298,15 143,4 42,4

с н 4
0,4 0 186,2 186,3

1000 168,6 57,5 21,5 0 247,6 248,1
2000 183,0 66,2 56,7 0 305,9 306,5

С учетом всех колебаний

^кол — X kj Sj кол,
/

где к, -  вырождение /-го колебания.

В случае .Уэл выражение для мольной энтропии оставим в об
щем виде:

S3Jl =  R[\nq3Jl + (1 /q3n) Xg,- (в,/7)ехр(-в,/7)].
»

Если энергия возбужденных состояний велика, то из (7.32) сле
дует, что

S3Jl = R \ng0. (7.34)

В табл. 7.4 показаны различные вклады в энтропию молекул N 0  
и СН4, позволяющие получить представление об абсолютных значе
ниях отдельных слагаемых, и значения полной энтропии, найденные 
статистическим методом и с помощью термодинамических таблиц.

7.4. Внутренняя энергия, энтальпия, энергия Гиббса

Зная величины А и S, легко написать статистические выражения 
и для остальных термодинамических функций. Действительно,

U = A + T S .  (7.35)

Эту формулу можно применять к отдельным видам молекулярного 
движения.

Подставляя в (7.35) выражения (7.19) и (7.26) для Лпост и SnocT, 
получим

t j  _ п т 2  1 ^ п о с т
‘'пост ~  т  ~

*7пост
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Учитывая далее равенство (7.27), находим

ипост -  3/2RT- (7.36)

Аналогичным образом для вращательного движения при Г »  Өвр
получим IIо. (7.37)
для линейных молекул и

%  = 3/ 2кт (7.38)
для нелинейных.

Выражения для £7К0Л и U3Jl оставляем в общем виде:

^кол —
kjQj ехр(-Ө //Г) 

і 1 - е х р ( -Ө ,/Г ) ’
(7.39)

иэл= R - L  £  g . Ө,- эЛе х р ( - Ө , эл/ 7 ) . ( 7 .4 0 )
*7эл /

Аналогично

Я пост =  Ц юсг +  ^  =  ^пост +  7 ? r =  5/ 2Л ^ ,
i t  =  тт i f  =  TJ Н  =  TJ
л вр и вр’ -"кол КОЛ’ /7ЭЛ УэЛ’

П  =  А +  p v  — А +  RT'-'пост л ПОСТ ^ПОСТ ’

^вр  — ^ в р ’ ^КОЛ — -^КОЛ’ ^ эл  — ^ЭЛ'

7.5. Теплоемкость

Теплоемкость газофазной системы Cv рассчитывается по урав
нению (1.25). Используя (7.36), легко находим

Оюст — /  2^>
т. е. на каждую поступательную степень свободы приходится по R/2.

Если температуры достаточно высокие, то для вращательного 
движения получаем, используя (7.37) и (7.38),

^вр — ^
в случае линейных молекул и

С ,  р =  3/ 2Я

для нелинейных молекул. Таким образом, на каждую вращатель
ную степень свободы приходится по R/2, если вращательное дви
жение полностью разморожено.
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Если температура системы ниже Өвр, то для расчета вращатель
ной теплоемкости необходимо использовать точные выражения 
для статсумм.

В случае колебаний дело обстоит несколько сложнее, посколь
ку колебания обычно полностью не размораживаются. Получим 
выражения для Скол, исходя из выражения (7.39):

"КОЛ = Л(Ө/Г)2----еХр(Ө/ Г > .
[ехр(Ө/Г) - 1]2

(7.41)

Из (7.41) видно, что если Т  -> то Скол = R. Следовательно, 
при расчете теплоемкости на каждую колебательную степень сво
боды при высоких температурах приходится величина R.
Если в молекуле несколько колебательных степеней свободы, то

"КОЛ Я і к ^ і / Т ) 2 ехР (Ө//77) 
[ехр(Ө,/7’) - 1]2 ’

где kj -  степень вырождения; Ө, -  характеристическая температура /-го колебания. 

Величину Сэл рассчитываем, исходя из (7.40):

х { 5 > < ө/ э л / Т^х Р(-ө/ эл/7^ - эл/7)ехр(-Ө,.эл/ 7 ) ] 2| .

Если близколежащие возбужденные электронные состояния 
отсутствуют, то

Сэл =  0

независимо от кратности вырождения основного электронного со
стояния.

Полные теплоемкости при постоянном объеме в отсутствие 
взаимодействия молекул между собой представляют собой суммы:

Су ~  С п о с т  + Свр + Скол + Сэл,
Ср =  Су "Ь R.

Зависимость теплоемкости от температуры при обычных и бо
лее высоких температурах обусловлена главным образом размора
живанием колебательных степеней свободы. Согласие данных Ср,
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Таблица 7.5. Значения теплоемкости Ср для NO и СН4, рассчитанные статисти
ческим методом (ст) и с помощью термодинамических таблиц (табл)

т, к

Ср, ДжДмоль • К)

N0 сн4

СТ табл СТ табл

298,15 29,17 30,06 35,64 35,03
1000 33,71 33,37 71,79 71,55
2000 36,23 37,27 94,40 93,92

рассчитанных статистическим методом и по термодинамическим 
таблицам, можно считать удовлетворительным (табл. 7.5).

Для теплоемкости СР можно выделить три предельных значе
ния: низкотемпературное, промежуточное и высокотемпературное. 
При очень низких температурах, когда

Т  «  Ө,вр»
разморожено только поступательное движение. В этом случае для 
молекул в газовой фазе имеем

С Р  =  Споет + R = S/ l R - 

В промежуточной области

V  «  т «  Өкол

вращательные степени полностью разморожены, а колебательные -  
нет. В этом случае

С Р  =  Спост + Свр +  R.
Легко найти из (7.42), что для линейных молекул

с Р  =  72Д.

(7.42)

а для нелинейных
СР = 4 R .

Если температуры высокие и
Г »  Өкол»

ТО

Ср = С _  + Свп + С _ п + R.' Р  ^ПОСТ ■ wBp ' '"КОЛ

В случае TV-атомной линейной молекулы число колебательных 
степеней свободы равно 3TV- 5 и, следовательно, при высоких тем
пературах

C p = 7/ 2R +  (3 N -  5 ) R.

118



Для многоатомных нелинейных молекул

СР = AR +  ( 3 N -  6 )R.

Например, для СН4 при низких температурах СР = 5/ 2R, при 
промежуточных -  4R, а при высоких -  13/?.

Для твердых тел при достаточно высоких температурах, когда 
атомы можно считать колеблющимися независимо друг от друга 
(выше характеристической температуры Дебая), теплоемкость Су
можно оценивать, используя правило Дюлонга и Пти, согласно 
которому одному молю атомов в твердом теле можно приписать Су 
= 3R в соответствии с тремя колебательными степенями свободы. 
В случае простых веществ это правило вполне применимо, но в об
щем случае им нужно пользоваться с осторожностью.

7.6. Химический потенциал.
Константа равновесия

Химический потенциал, отнесенный к одной молекуле, равен 

Pi- = (ЭА/ЭN j)Ttу . (7.43)

Используя (7.16), находим

\ii = -kT\n(q'i /Ni). (7.44)

При статсуммах qt в (7.44) появился дополнительный штрих.
Это связано с тем, что для анализа равновесной ситуации при рас
чете статсумм отдельных молекул теперь уже необходимо отсчи
тывать энергию от общего для всех молекул нуля (как исходных 
веществ, так и продуктов), поскольку состояние равновесия в су
щественной степени определяется внутренней энергией, запасен
ной в химических связях. Так же как и раньше, в качестве нуля от
счета энергии можно взять уровень энергии всех базисных простых 
веществ в стандартном состоянии.

В равновесии
X v/Ц,- = 0. (7.45)
i

Подставляя ц,- из (7.44) в (7.45), получаем

XV/ In(q'j/Ni) = 0,
i

из чего следует

YlNj> = n f a / ) v' .  (7-46)
i i
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Обратим внимание на то, что в (7.46) слева стоит выражение для 
константы равновесия KN.

Использование единого для всех веществ нуля далеко не всегда 
удобно. Поэтому обычно выбирают различные нули отсчета энер
гии для конечных и исходных веществ. Обозначим через AEq ве
личину

Ощ,- U«<* = ~ L U \  (7.47)
/

где Unp и 1/исх -  внутренние энергии продуктов и исходных веществ в наинизших 
энергетических состояниях; ^-внутренняя энергия /-го компонента в наинизшем 
энергетическом состоянии.

Иногда говорят, что AU° -  это энергия 0-0-перехода. Тогда вы
ражение для KN запишем в виде

Км -  ехр(-Д[7%К7) П ^ ' , (7.48)
/

где статсуммы q{ рассчитывают по разным формулам, приведен
ным в этой главе.

7.7. Выражение для константы равновесия Кр

Выражая Кр через KN с помощью (4.44), получаем

Кр = К R T
\Ду

■Л
R T  У '— =ехр(-4£/7ЛТ)П «і-Б-ттЬ- .(7  49) J i P0VNa  )

где индекс “/” относится к различным молекулам.

В выражении (7.49) удобно выделить поступательную статсум- 
му вместе с множителем RT/VNА в отдельный сомножитель:

П
/

R T  V '
4 / пост P qV N a  \ = п

/
2nM jkT

чЗ/2у(.

h2N
.(  R T  V '

2nRk (2 к к л1/2

V. " J’ A У

-іДу

P0h3N 2A

PqVN a 

Г 5/2АүПЛ/,3/2ү' =

= (820,52)Av7’5/2Av п  M ^ 2s>i, (7.50)

где M j— в кг/моль. 
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Таблица 7.6. Логарифмы констант равновесия и значения констант равновесия
для реакции 2HCI = Н2 + С12

Г, к
In Ар

ст табл СТ табл

298,15 -76,92 -76,89 3,9 10”34 4,1 10-34
1000 -24,28 -24,24 2,9 10_И 3,0 10~“
2000 -12,87 -12,77 2,6 • 10-6 2,8 • Ю-6

Комбинируя (7.49) с (7.50), получаем выражение, непосредст
венно используемое для расчетов констант равновесия:

КР = (820,52)Луехр(-Д£/°/Л7) r 5,/2Av Ц M f* v‘ П (ЛіврЯітлЯі жУ‘ .

(7.51)
ИЛИ

1пКР = 6,71 Av -  A U °/R T+  2,5AvlnТ +

+  2  In M j  + X V/ In (<7/ врЯі колЯі эл^‘ (7 .5 2 )
і і

7.8. Пример статистического расчета константы равновесия
Для расчета АЕ0 можно воспользоваться значениями энергии связей. Напри

мер, если рассматривается реакция
С12 =  С1 + С1, 

то
АЕ0 = Z)Ci_C| = 239,2 кДж/моль.

В случае равновесия
2НС1 = Н2 + С12,

АЕ0 = 2Z)(HC1) -  Д Н 2) -  ТҚС 12) = 2 • 427,8 -  432,0 -  239,2 = 184,2 кДж/моль.

В табл. 7.6 приведены данные расчета величин А^для этой реакции. Видно, что 
результаты, полученные статистическим методом и с помощью термодинамиче
ских таблиц, удовлетворительно согласуются между собой.

7.9. Статистический расчет констант равновесия 
в реакциях изотопного обмена или изомеризации

С помощью статистических методов можно довольно легко рассчитать прибли
женные значения констант равновесия реакций изотопного обмена или изомери
зации, например:

Н2 + D2 =  2HD, (а)

ла/ш-Ксилол = л<елш-Ксилол, (б)
D2 + С6Н6 = Н2 + C6H4D2. (в)
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Заметим, что в этих реакциях А\ =  0. Молекулы, отличающиеся друг от друга 
изотопным составом или являющиеся изомерами, будем называть молекула
ми-аналогами.

Простую оценку Кр можно легко получить, сделав следующие приближения:
1) массы всех молекул-аналогов равны;
2) моменты инерции всех молекул-аналогов равны;
3) частоты аналогичных колебаний у всех молекул-аналогов равны;
4) разность энергий продуктов и исходных веществ ДEq равна нулю.
Эти приближения означают, что молекулы-аналоги различаются только числом 

симметрии о. Изотопные массовые и спиновые эффекты не учитываются. Таким 
образом, для КР из (7.51) получаем

К Р = П а Г ' -  (7.53)
І

Например, для реакции (а) Кр =  4. Отметим, что чем выше температура, тем 
точнее результат приближенного расчета.

Предложенная схема удобна только для приближенного расчета констант рав
новесия, но она громоздка при нахождении равновесного состава. Более простым 
является вероятностный подход. Рассмотрим применение этого подхода к молекулам 
с общей химической формулой AlB/t_/C 1C2, ...,  Cm, где атомы А и В -  два различных 
изотопа, С[, С ,̂ ..., Ст -  другие атомы. Будем считать, что молекула АЛС1С2, ..., Ст 
обладает некоторой симметрией и что все атомы А эквивалентны. Будем также по
лагать, что замещение атомов А на изотопы В не приводит к структурным искаже
ниям и что при изотопном замещении не происходит изменения полной электрон
ной энергии молекулы. Удовлетворяют сделанным предположениям, например, 
молекулы СН4, CH3D, CH2D2, CHD3, CD4.

С позиций вероятностного подхода количество вещества А ^ В ^ С ^ ......Ст (далее
для краткости химические формулы этих соединений будем записывать в виде A(Bt_,) 
в равновесной смеси определяется только мольной долей изотопов А и В, которые 
обозначим через а и р  соответственно. Пусть в исходной неравновесной смеси ве

щества Ак, АЛ_[В, А*_2В2, ..., В* присутствуют в количествах п°к , , . . . ,  пЦ соответ
ственно. Тогда мольные доли изотопов А(а) и В(Р) будут определяться выражениями

а = (кпк + (к -  1)л°_, +. . .+  n \ ) / k N ,

Р = (л°_! + 2и*_2 + ...+  kn%)/kN,
где

N - пк +пк- 1 + — + и о

-  полное число молей в системе. Для реакций изотопного обмена N  не зависит от 
глубины превращения. Легко видеть, что

а + р = 1.
Зная величины а и р ,  можно рассчитать мольную долю любого вещества в равно
весной смеси:

Xi = X(AiBk_i) =  С У Р * " '.

Коэффициент Cj определяет число способов, которыми можно реализовать 
структуру вещества A,B^.,. В некоторых случаях, например дейтерозамещенных 
изотопов метана, величина С, представляет собой биномиальный коэффициент, но 
во многих других следует проявлять осторожность, так как изотопное замещение
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может привести, например, к возникновению цис-, транс-изомеров или других 
изомеров, которые следует рассматривать отдельно друг от друга.

Зная равновесные количества реагентов, легко рассчитать константы равнове
сия различных линейно независимых реакций, определяющих равновесное состоя
ние. Например, пусть в системе протекает реакция

= 0.
І

Заметим, что для нее Av =  0. Значение Кр этой реакции можно вычислить по 
уравнению

К р - П х , 1.
І

С учетом (7.54) получаем

Кр -  1 1C, а р  -  ( а / р ) ' р j j C j  .
i

Так как общее количество изотопа А (или В) в ходе реакции не меняется, имеем

X/v, =0.
І

Учитывая, что Av =  0, для КР получаем

КР = П С ІІ . (7.55)

Далее простым перебором точечных групп симметрии легко убедиться в том, что 
для любой молекулы типа А,ВЛ_,- произведение числа симметрии а,- на число спо
собов ее реализации Cf равно максимальному значению о* -  числу симметрии мо
лекулы А*:

<у,С, =  ак. (7.56)

Выражая отсюда С,- и подставляя в (7.55), получаем

кР-  n«v<7,)Vi =oJv П ор  -Пор.( I /
Таким образом, константы равновесия в рамках обоих подходов совпадают. В 

силу единственности равновесного состояния в системе идеальных газов найден
ное распределение (7.54) также является единственным.

Вероятностный подход для расчета мольных долей отдельных веществ проще 
применять и тогда, когда известны нулевые энергии Д£/°(А,ВЛ_() различных изо
топных разновидностей. Следует отметить, что величины Д U°(AjBk_j) нельзя брать 
непосредственно из термодинамических таблиц, так как это приведет к ошибкам 
из-за использования в качестве нуля отсчета простых веществ, а не атомов простых 
веществ. Например, в термодинамических таблицах теплоты образования для Н2 и 
D 2 равны нулю, но при использовании в качестве нуля отсчета свободных атомов 
Н и D для AU°(Н2) и AU°(D2) получим разные величины, которые и нужно при
менять в вероятностном подходе. При рассмотрении констант равновесия реакций 
изотопного замещения результат расчета ArU° не зависит от выбора нуля отсчета.

В рамках вероятностного подхода мольная доля /-го вещества равна

Х ,= Х (А ,ВЫ) ~ ехр[-Д U0(AjBk.i)/R Т\ ср.1̂ ' 1.
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Константа равновесия реакции изотопного обмена будет иметь вид

КР = ехр\-Аги ° /Я Т } и с ] ' ' ,/
ИЛИ

* Р = ехр [—Дг£ Г /Л Г ]П а 7 ' ./
Рассмотренная схема расчета равновесного состава может быть без труда рас

пространена на произвольный случай молекулы, состоящей из атомов нескольких 
разных элементов ( /=  1,2, ... , N3), каждый из которых может иметь несколько раз
ных изотопов (/ =  1,2, ... , 7УИ).

7.10. Статистическое описание твердого тела

П ри высоких температурах теплоемкость твердого тела, в соот
ветствии с законом  равного распределения теплоемкости по коле
бательным степеням свободы, долж на стремиться к величине 3R, 
если считать на один моль атомов. О днако представление о твер
дом теле как  о совокупности независимы х осцилляторов справед
ливо только при высоких температурах. П ри низких температурах 
мож но пользоваться теорией Д ебая, в которой проводится после
довательны й учет коллективных колебаний атомов твердого тела. 
С огласно теории Дебая

Су ~ З Л £ ) ( Ө д / 7 ) ,

где Qd -  температура Дебая, 2)(Өд/7) -  функция Дебая, равная

3 Од/Т V4 exDCv)
Л(ӨВ/ Л  = 3(ӨВ/Г ) 3 j .

0 [exp(y) -  l]z

Значения величин QD для ряда кристаллических веществ при
ведены ниже. Значения ф ункции Д Ө д /7 )  даны  в справочниках.

Температура Д ебая для некоторых кристаллических веществ:

Вещество........Ag Au С(алмаз) Си Mg Ni KBr Н20

Өд, К ............... 214 173 1910 313 290 375 177 192

7.11. Самостоятельные упражнения

1. Р а с с ч и та ть  п р и б л и ж е н н о е  зн а ч е н и е  ко н станты  р ав но в еси я  р е 
акц ии

с н 3с = с с н 3 + c d 4 =  C H 3C =CCD3 + CH3D.

Н а й ти  и зм е н е н и е  ArU  °, Д Д / °, A,А°, ArG  ° и А,А  ° в это й  р еакц и и  при  

2 9 8  К.
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2. Рассчитать процентный состав равновесной смеси

3. П о казать , что  ко н с тан та  р ав но в еси я  р еакц и и

Н2 +  D 2 = 2HD

при Г -»  °° с тр ем и тс я  к зн а ч е н и ю , р ав но м у четы р ем .

4 . П р и  2 9 8  К Д Д "  р еакц и и  1 ,3 -д и м е ти л б е н зо л  = 1 ,4 -д и м е ти л б е н -  

зол  р авно  0 ,71  кД ж /м о л ь . Каково  о тн о ш е н и е  равновесны х кол ичеств  
1 ,4 -д и м е ти л б е н з о л а  и 1 ,3 -д и м е ти л б е н з о л а  при этой  те м п е р а ту р е ?

5. Н а  п р и м е р е  д е й те р о за м е щ е н н ы х  м ол екул  б е н зо л а  проверить  
с п р ав ед л и в о сть  у тв ер ж д ен и я  (7 .5 6 ).

6. И с х о д н а я  см есь  с о д е р ж а л а  2 0  %  С 6Н 6 и 8 0  %  C 6D 6. Р ассч и тать  

в р а м ка х  в ер о ятн о стн о го  п о д хо д а  р а в н о в е сн о е  с о д е р ж а н и е  р а зл и ч 
ны х д е й т е р о з а м е щ е н н ы х  б е н зо л а . С ко л ь ко  л и н е й н о  н езависим ы х  
х и м и ч е ски х  р еакц и й  о п и сы ваю т х и м и ч е ско е  р а в н о в еси е  в с и стем е?  
Н а й ти  с о о тв етс тв у ю щ и е  константы  р ав но в еси я .

7 . Р е ш и ть  п р ед ы д ущ ую  за д а ч у , п о л агая , что  каж д ая  связь С — D  
п р о ч н е е  с о о тв етс тв у ю щ е й  связи С — Н на 4  кД ж /м о л ь . Т е м п е р а ту р а  
систем ы  р ав н а  2 9 8  К.

8. П р е д с к а з а ть  р а зл и ч и е  в эн тр о п и я х  а то м а  О газ и иона 0 * 3 . Т е м 

п е р а ту р у  счи тать  вы сокой.

9. П р е д с к а з а ть  р а зл и ч и е  в эн тр о п и я х  Н 2 и H D  при 2 9 8  К .

10 . С т а н д а р т н о е  и зм е н е н и е  те п л о е м ко сти  АгСр  при 2 9 8  К  в р е а к 

ции Н 20  =  Н + О Н  р авно  1 7 ,0 4  Д ж /(м о л ь  • К). Ч е м у  р авно  с та н д а р тн о е  

и зм е н е н и е  п о ступ а тел ь н о й , в р а щ а те л ь н о й  и ко л е б а тел ь н о й  с о ста в 
ны х те п л о е м к о с ти  в это й  р е акц и и ?

11. И схо д я  из с та ти с ти ч е с к о го  в ы р аж ен и я  д л я  эн тр о п ии , получить  
у р а в н е н и я  а д и а б а ты  д л я  а ) о д н о а то м н о го  газа; б ) д в у х ато м н о го  газа; 
в) м н о го ато м н о го  газа .

12 . О б о б щ и ть  в ер о я тн о стн ую  с х е м у  р а с ч е та  р ав н о в есн о го  с о с та 
ва на произвол ьны й сл учай  м о л екул ы , с о сто я щ ей  из ато м о в  н еско л ь 
ких р азны х э л е м е н то в  ( / = 1 , 2 ........N3), каж д ы й из которы х м о ж е т  и м еть

н еско л ь ко  р азны х и зотопов  (/ = 1 ,2 .........N J .
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ЧАСТЬ ВТОРАЯ

ТЕРМОДИНАМИКА РАСТВОРОВ 
И ГЕТЕРОГЕННЫХ СИСТЕМ

На практике при работе с химически реакционноспособными 
системами зачастую приходится иметь дело с гетерогенными систе
мами, которые могут существовать, например, в различных агрегат
ных состояниях и в которых возможно перераспределение различ
ных химических компонентов между сосуществующими фазами. 
При изучении химических процессов в таких системах химическая 
термодинамика позволяет ответить на ряд важнейших вопросов, 
таких, например, как максимально возможное число разных фаз, 
сосуществующих в данных условиях, соотношение количеств ве
ществ в различных фазах после установления в системе равнове
сия и т.д. Данная часть учебного пособия посвящена обсуждению 
основных вопросов, наиболее часто встречающихся на практике 
при рассмотрении равновесий в гетерогенных системах и в мно
гокомпонентных смесях.

Глава 8
ТЕОРИЯ РАВНОВЕСИЯ ГЕТЕРОГЕННЫХ СИСТЕМ

8.1. Условия равновесия в гетерогенной системе

Рассмотрим термодинамическую систему, состоящую из Ф — 
фаз и К  — компонентов. Если система находится в равновесии, то 
внутри нее отсутствуют потоки теплоты и вещества. Это означает, 
что во всех точках системы одна и та же температура, одно и то же 
давление. (Предполагается, что внешние поля отсутствуют, а гра
ницы раздела фаз — плоские.) Таким образом, равновесная мно
гофазная система характеризуется условиями

Т  = const, Р — const.
В равновесии термодинамический потенциал Гиббса G имеет 

минимальное значение. В многофазной системе его значение скла
дывается из энергий Гиббса отдельных фаз:

G = Z d G j  , (8.1)
У

где Gj — энергия Гиббса j-й фазы.



При записи (8.1) предполагается, что энергия поверхностей 
раздела фаз невелика (см. гл. 15). Величина (^-зависит от количе
ства каждого из компонентов в этой фазе:

Gj Gj(T, Р, П\р л2/, ••• > пК]>і
где rty — количество /-го компонента в у-й фазе.

Поэтому, рассматривая Gj как функцию состава, для dG при по
стоянных значениях Т  и Р находим

dG :
dGTiP = HdGj  = £  -z-Ldny  = I  nydrty , 

j  U  onij i j
где \іу — химический потенциал /-го компонента в у'-й фазе.

При выводе общих условий равновесия переход /-го компонента 
из фазы а  в фазу р можно рассматривать как химическую реакцию

А /(Х =  А /р -

В этом случае, предполагая количества всех остальных компо
нентов во всех фазах постоянными, получаем

(dG)T р = piadnia+ p^driiр.
Учитывая, что

dn-iа = -drip,
для (dG)T р  находим

(dG)T P = (p.ia -p .^ )d n ia.
В равновесии

{dG)T р =  О,
вследствие чего

И га — Мтр*

Аналогичные равенства химических потенциалов справедливы 
и для всех остальных фаз и компонентов. В итоге приходим к на
бору условий, которые должны выполняться при равновесии:

М’П -  М-12 “  — ”  Н іФ ’ 

М-21 =  М-22 =  =  М^2Ф’

VK\ ~  М-А2 — — _  М-АФ-

(8.2)

Как видно из уравнений (8.2), общее число таких условий равно 
( Ф -  1 )К.
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Условия (8.2) означают, что в равновесной системе химические по
тенциалы каждого из компонентов во всех фазах равны между собой.

Простейшим примером является жидкость, находящаяся в рав
новесии со своим паром. Выполнение условий (8.2) в этой системе 
означает равенство химических потенциалов жидкости и пара:

ц(жидкости) =  ц(пара).

8.2. Правило фаз Гиббса

Наличие набора условий, сопровождающих установление рав
новесия в гетерогенной системе, позволяет решить вопрос о числе 
термодинамических степеней свободы, которыми обладают мно
гофазные многокомпонентные системы. Под термодинамической 
степенью свободы понимают независимый термодинамический па
раметр равновесной системы, изменение которого в определенных 
пределах приводит к изменению химического потенциала одного или 
более компонентов и не вызывает исчезновения одних и образования 
других фаз или компонентов.

Число независимых термодинамических степеней свободы рав
новесной термодинамической системы называется вариантностью 
системы ( N F).

Если система не обладает степенями свободы (NF =  0), то она 
называется нонвариантной (или нульвариантной).

Для вычисления вариантности системы рассмотрим сначала 
многофазную многокомпонентную равновесную систему без хи
мических реакций. Для полной характеристики этой системы не
обходимо указать количества всех компонентов во всех фазах, что 
означает задание КФ параметров. Кроме этого необходимо также 
задать значения температуры и давления (еще два параметра). Ес
ли система находится в поле, например магнитном или электри
ческом, то необходимо добавить еще и параметры, описывающие 
намагниченность или поляризацию. Однако последние случаи на 
практике встречаются довольно редко. Поэтому далее будем пола
гать, что для описания многофазной и многокомпонентной сис
темы необходимо задать КФ + 2 параметров. Далеко не все эти па
раметры линейно независимы. Действительно, задание всех этих 
параметров позволяет определить, например, полное число молей 
вещества в каждой фазе:

nj ='Lnij, j =  1, 2, ..., Ф,
/

так как значения Пу известны. Несмотря на то что с практической 
точки зрения количество той или иной фазы может быть очень
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важной характеристикой системы, механическое изменение коли
чества какой-либо фазы без изменения ее относительного состава 
не означает изменения независимого термодинамического пара
метра. При этом не происходит изменения химических потенциа
лов отдельных компонентов.

В качестве примера можно привести жидкость, находящуюся в 
равновесии с насыщенным паром под поршнем. Изотермическое 
поднятие или опускание поршня приведет лишь к изменению объ
емов паровой и жидкой фаз. В то же время изменение объема не 
сказывается на давлении в системе. Таким образом, в рассматри
ваемом случае объем не является термодинамической степенью 
свободы. Химические потенциалы воды в обеих фазах при движе
нии поршня не меняются.

Если увеличить объем системы настолько, что вся жидкость пе
рейдет в паровую фазу, то дальнейшее увеличение объема сделает 
пары ненасыщенными и поэтому скажется на давлении. При этом 
объем уже можно рассматривать в качестве термодинамической 
степени свободы.

Следовательно, Ф параметров, характеризующих количество каж
дой фазы, нельзя считать линейно независимыми.

Итак, минимальное число параметров, которое нужно знать, 
чтобы охарактеризовать гетерогенную систему, равно

КФ + 2 -  Ф = { К -  1)Ф + 2.

Термодинамическое равновесие в соответствии с уравнения
ми (8.2) налагает К ( Ф — 1) дополнительных условий. Поэтому ва
риантность равновесной системы

NF = ( К -  1 )Ф +  2 -  К ( Ф -  1) = К -  Ф +  2. (8.3)

Это выражение называется правилом фаз Гиббса. Оно справедливо 
в отсутствие равновесных химических реакций в системе.

При возможности установления между компонентами в каждой 
фазе химического равновесия, которое описывается R независи
мыми реакциями, возникает еще R дополнительных условий, по
скольку концентрации компонентов оказываются связанными 
друг с другом уравнениями химического равновесия. В этом случае 
вариантность системы равна

NF = К -  Ф + 2 -  R. (8.4)

Если на систему наложен ряд дополнительных условий q, то ва
риантность оказывается равной

NF = К - Ф + 2 - R - q .

9  —  4 3 4 4

(8.5)
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Например, если рассматривается диссоциация исходно введенно
го в систему НС1 на Н2 и С12:

2НС1 = Н2 + С12,

то в силу сохранения количества химических элементов в качестве 
дополнительного условия можно использовать равенство кон
центраций Н2 и С12. В общем случае концентрации Н2 и С12 могут 
выступать в роли независимых параметров.

Рассмотрим некоторые простейшие примеры.
1. Однокомпонентные системы. Для таких систем

NF = K -  Ф +  2 = 3 -  Ф.

Очевидно, что Nf b это м  случае может принимать значения 2, 1, О, 
если число фаз равно соответственно 1, 2, 3.

Если фаза единственна, то NF = 2. Этому случаю отвечает, на
пример, газ. Независимыми параметрами здесь можно считать, на
пример, Т  и Р, плотность и Т  и т. д.

Если система состоит из двух фаз, то NF = 1. Этой ситуации от
вечает, например, жидкость, находящаяся в равновесии со своим 
паром. Независимым параметром может служить Т или ? и т .  д.

Если система состоит из трех фаз, то число термодинамических 
степеней свободы равно нулю. Например, система, содержащая 
твердую фазу, жидкость и пар одновременно (тройная точка, см. 
разд. 10.7). Поскольку такая система нонвариантна, то любое из
менение температуры или давления относительно их значений в 
тройной точке приводит к исчезновению одной из фаз. Типичным 
примером является тройная точка воды.

2. Двухкомпонентные системы. Для таких систем

NF = K -  Ф +  2 = 2 -  Ф +  2 = 4 - Ф .

Число фаз в системе может быть 1, 2, 3 и 4, а вариантность сис
темы соответственно 3, 2, 1, 0.

Ситуации с Ф = 1 соответствует, например, смесь двух газов. 
Независимыми параметрами могут являться Т, Р и мольная доля 
какого-либо из реагентов X.

Ситуации с Ф = 2 соответствует, например, смесь двух веществ 
в равновесии с паровой фазой. Независимые параметры — Т  и X; 
Т  и Р  и т. д. В качестве другого типичного примера можно упомя
нуть насыщенный раствор твердого вещества в жидкости.

Следует отметить, что для двухкомпонентных систем можно 
ожидать наличия нонвариантных “квадрупольных” точек, в кото
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рых сосуществуют сразу четыре различные фазы. Свойства квад- 
рупольных точек аналогичны свойствам тройных (см. разд. 10.7). 

Аналогичным образом можно рассмотреть и другие ситуации.

8.3. Летучесть и активность конденсированного вещества

Под летучестью жидкости или твердого тела понимают летучесть 
их равновесных насыщенных паров. Активность конденсированно
го вещества определяют точно так же, как и газов. Под активно
стью жидкого или твердого вещества понимают отношение лету
чести в данном состоянии к летучести вещества в стандартном 
состоянии:

В отличие от газа значение летучести / °  для стандартного состоя
ния жидкого или твердого вещества в большинстве ситуаций не 
равно единице. Поэтому в общем случае а ф/.

Существуют два подхода к описанию активности вещества в 
конденсированном состоянии.

В первом подходе, применяемом обычно к чистым (индивиду
альным) веществам, стандартное состояние выбирается при тем
пературе Т  и стандартном давлении PQ. Химический потенциал ве
щества конденсированного тела запишем так:

Из (8.7) следует, что активность при любых температурах, но 
при PQ = 1 бар, всегда равна единице. Все изменения химического 
потенциала, связанные с изменением давления над конденсиро
ванным телом, заключены во втором слагаемом, определяющем 
активность. Однако не следует думать, что активность является 
функцией только давления или концентрации. На самом деле ак
тивность зависит и от температуры, так как при одном и том же 
давлении, не равном Р0, но при разных температурах значения ак
тивности будут различными. В этом легко убедиться.

Действительно, при давлениях, отличных от Р0> активность лег
ко определить из уравнения, описывающего зависимость химиче
ского потенциала от давления:

( 8.6)

ц = р°(7’, Pq) + RTlna. (8.7)

Р
(8.8)

где V — объем одного моля конденсированного вещества.
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Сравнивая выражения (8.7) и (8.8), получаем
Р

In а = { \ / R T )  j V d P .  (8.9)

Л>
Из выражения (8.9) видно, что активность является функцией 

и давления, и температуры. Если сжимаемостью конденсирован
ного вещества пренебречь, то

Ina = V ( P - P 0) /R T .  (8.10)

В этом приближении химический потенциал конденсирован
ного вещества зависит от давления линейно:

р = р(Г, Р) = р°(Г, PQ) + V ( P ~ P Q). (8.11)

Значение а при не очень высоких давлениях мало отличается от 
единицы. Например, для воды при Р =  100 бар и Т=  298 К значение 
а = 1,076. Это также означает, что парциальное давление насыщен
ных паров жидкой воды при общем давлении 100 атм в 1,076 раза 
больше нормального давления паров воды при общем давлении 1 атм. 
Поэтому влиянием давления на величину активности зачастую 
пренебрегают, хотя это приемлемо далеко не во всех случаях.

Выражение (8.7) в принципе применимо не только к чистым 
соединениям, но и к веществам в смесях. В этом случае активность 
компонента зависит не только от давления, но и от состава смеси. 
Однако при изучении смесей чаще используют второй подход для 
описания активности.

Во втором подходе за стандартное состояние принимается со
стояние индивидуального конденсированного вещества при лю
бых давлениях или температурах. Это означает, что теперь всегда 
активность чистого вещества равна единице:

а = 1.
Химический потенциал запишем в виде

ц = ц (Т, Р) + RT\na,  (8.12)
где для обозначения стандартного значения химического потен
циала используется величина со звездочкой, чтобы подчеркнуть 
разницу с обычным подходом, в котором давление фиксировано. 
Значения стандартных химических потенциалов в обоих подходах 
связаны друг с другом соотношением

Р

Р) = \1\Т, Р0) + J VdP.

Л)
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Второй подход удобен при рассмотрении смесей и растворов, 
когда активность зависит от состава. Необходимо отметить, что в 
смесях активность составляющих компонентов является функци
ей не только состава, но и температуры, и давления.

В рамках первого подхода из уравнения (8.7) в соответствии с 
соотношением Гиббса—Гельмгольца получаем дифференциаль
ные уравнения для активности:

Э1па\  _  Э [ ( ц - ц ° ) / Д Л  _ _ Н - Н °  
. д Т ) р  дТ r t 2 ’

(8.13)

Э1п а \ = Э [ ( ц - ц ° ) / / ? Л  = _ У _
. дР ) т дР R T

(8.14)

где Н°  — мольная энтальпия в стандартном состоянии при температуре Т.

Заметим, что уравнение (8.14) не содержит мольного объема
V° в отличие от предыдущего уравнения, где имеется Н ° . Это 

связано с тем, что р° характеризует систему при фиксированном 
давлении, равном Р0, поэтому

В рамках второго подхода в ситуации с чистыми веществами 
производные от \па по Г и Р  обращаются в нуль, а в случае смесей 
формулы для (Э \па/дТ)Р и (Ә Inа/дР)т аналогичны соотношениям
(8.13) и (8.14).

По аналогии с коэффициентом летучести у вводят коэффици
ент активности, который связывает активность и мольную долю 
или активность и концентрацию:

а = ухХ; (8.15)

а = усС. (8.16)

Для газов коэффициент активности совпадает с коэффициентом 
летучести.

Вообще говоря, запись химического потенциала вещества с по
мощью активностей и выражения (8.7) является наиболее общей 
формой его описания. В этом случае константа равновесия хими
ческой реакции

к а = П а"' =  е х р І - Д ^ Ч Л /Л Л , (8.17)
/
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где
A r G \ T )  = J v t f i T )  + £ v ,.p  ; ( Г ) ,  (8.18)

i j
и суммирование по / происходит по компонентам, стандартное со
стояние которых выбирается при 1 бар, а суммирование по j  про
исходит для остальных компонентов, у которых давление в стан
дартном состоянии не фиксировано.

8.4. Химическое равновесие 
с участием конденсированных веществ

Химическое равновесие с участием конденсированных веществ 
определяется общим уравнением (3.20). Тем не менее представляет 
интерес проанализировать некоторые частные случаи равновесия 
с участием конденсированных веществ, когда последние не склон
ны образовывать твердые растворы.

Рассмотрим реакцию превращения одного твердого вещества в 
другое:

А(тв) = В(тв).

Типичным примером такой реакции являются полиморфные пре
вращения веществ, способных существовать в различных кристал
лических состояниях.

Для осуществления реакции обычно изменяют температуру 
системы при постоянном давлении. Качественные зависимости 
химических потенциалов от температуры для обоих веществ пред
ставлены на рис. 8.1, а. Видно, что обе кривые могут пересечься 
только в одной точке. Ниже точки пересечения в системе присут
ствует вещество только в одном состоянии, а выше — в другом. На 
рисунке выше точки пересечения в системе присутствует вещество 
только в форме В (цв < цА), а ниже — только в форме А (цА< цв). 
Следовательно, вводить константу равновесия для рассмотренной 
ситуации не имеет смысла.

В некоторых случаях для превращения одного вещества в другое 
наряду с изменением температуры меняют и давление. Зависимость 
химического потенциала от давления для конденсированных тел 
имеет иной характер, чем для газов: значительные изменения ц на
блюдаются только при очень высоких давлениях. С учетом зави
симости от давления химические потенциалы веществ А и В равны

р Р
ц(А,Р) = ц (А,Р0) + J Vk d P , ц(В,Р) = |ie(B,P0) + J V ъйР• (8.19)

Л> ро
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Рис. 8.1. Изменение химических потенциалов в реакции А^ = Втв в зави
симости от температуры (а) и давления (б)

Обычно величины ^  и Кв несколько уменьшаются с ростом
давления, но для качественного анализа можно предположить, что 
они не зависят от давления. Тогда

ИА = +^а(̂ —Л))> = + ҒВ(І>-Р0). (8.20)
В точных расчетах необходимо, конечно, использовать точные 

уравнения (8.19). Равновесная ситуация (цА =  цв) и сосущество
вание обоих веществ при фиксированной температуре, но при из
менении давления могут реализоваться только в одной точке. Эта 
ситуация проиллюстрирована на рис. 8.1, б. Следует отметить, что
зависимости цА и цв от давления могут пересечься, если FA < Гв .

Из рис. 8.1, б видно, что если давление в системе ниже Рравн, то 
в ней присутствует только вещество в форме В (цв < цА), а если дав
ление выше Рравн, то в системе имеется только вещество А (цА < цв).

В качестве примера такой твердофазной реакции рассмотрим 
переход графит—алмаз:

с = с'“'(графит) '“'(алмаз)- 
При равновесии двух твердых фаз

Д р  = ДГ<7° + ДГҒ ° ( Р - 1 )  = A ^ ° - T A rS 0 + ArV ° { P - \ )  = 0 .

Подставляя значения А ,Л 0, ArS°  и Ar V° из справочных дан

ных: A ^298) = *’828 кД ж /м о ЛЬ , Аг^(298) = _ 3 >372 Д ж / (М 0ЛЬ • К),
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--  --с. о
Ar V° = —1,884 ■ 10 м /моль, получаем взаимосвязь между Р (в ба
рах) и Г (в К):

1000 + 1 ,8 4 Г -  0,103Р= 0.

Таким образом, при 0 К  давление сосуществования фаз граф и т- 
алмаз равно 9708 бар, при 298 К давление равновесия — 15500 бар, 
а при 1000 К — уже 27600 бар.

Интересно рассмотреть случай, когда в реакции наряду с кон
денсированными веществами принимают участие и газообразные 
вещества, например:

А(тв.) = В(тв.) + С(газ).
Этой ситуации отвечает реакция разложения известняка

В равновесии 

или

С аС 03 = СаО + С 0 2. 

На = Ив + Нс,

На  “  Ив = Нс-

При давлениях меньше 10 бар влияние давления на химиче
ский потенциал твердого тела в большинстве случаев невелико и 
им зачастую пренебрегают, особенно когда в реакции участвуют 
газообразные вещества. Поэтому, полагая при фиксированной 
температуре = ав = 1, можно записать

И А  — Н в  =  И а - Н в -

Константа равновесия будет иметь вид

Ка = авас /аА “  ас “  Ро
Как видно, значение константы равновесия равно давлению га

зового компонента С, но это отнюдь не означает, что константа 
равновесия не зависит от термодинамических параметров веществ 
А и В. Действительно,

Ка = ехр[-Дг(7°(7)/Л71,
где

ArG \ T )  = ц°в + ц» -  ц ; .

Зависимости химических потенциалов от давления газообраз
ного компонента приведены на рис. 8.2. Видно, что при фиксиро
ванной температуре равновесие достигается только при одном оп
ределенном давлении.

136



Рис. 8.2. И зм енение химических п о
тенциалов в реакции = Втв + Сгаз 
в зависимости от давления в услови
ях, когда химический потенциал  
твердых тел от давления не зависит

Для процессов разложения твердых веществ с образованием га
зообразных компонентов вводят понятие температуры разложе
ния. Под температурой разложения понимают такое значение тем
пературы, при которой давление равновесных газовых компонентов 
в сумме равно внешнему, под которым, если это дополнительно не 
оговорено, понимают атмосферное, равное PQ.

В качестве примера рассмотрим более детально процесс разло
жения известняка. Рассчитаем температуру его разложения при ат
мосферном давлении. В этом случае величины

КР = 1, ArG°(T) = 0.

Из последнего уравнения, подставляя зависимости от темпера
туры для изменения энтальпии и энтропии, находим, что темпе
ратура разложения известняка равна 1162 К.

В случае многокомпонентной системы, в которой протекает не
сколько линейно независимых реакций с участием как конденсиро
ванных, так и газообразных веществ, химическое равновесие можно 
описать с помощью уравнений, аналогичных уравнениям (5.13) или 
(5.16). Если реакция протекает при постоянном объеме системы Қ то

Кр. = ПР1',1 = (^7 ’/T)4v/n (n f0 + j;v i,4y)Vsn < «  , (8.21)
J i i j  k

а при постоянном давлении —

=  П  P , v»

pbvj

(N о + Ey Av j ) AVj

r
П

V o

j  /
П ^ .( 8 .2 2 )

Здесь величины \y,  Avy, пі0 и NH относятся лишь к газофазным ком
понентам; величины ак определяют активности только конденси
рованных веществ. В случае необходимости можно внести в урав
нения (8.21) и (8.22) поправки, связанные с отклонениями от 
идеальности для газофазных компонентов.
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8.5. Самостоятельные упражнения

1. В л и я ю т ли в е щ е с тв а , не  у ч а с тв у ю щ и е  в р еакц и и , на  в а р и а н т 
ность систем ы ?  Р а с с м о тр е ть  сл учай  р а в н о в есн о го  п р о в ед е н и я  р е а к 
ции С а С 0 3 =  С а О  + С 0 2:

а ) в вакуум е;

б) в а т м о с ф е р е  азо та ;

в) в во зд уш н о й  с р е д е .

С читать, что воздух пред ставл яет собой м ногокомпонентную  смесь.

2 . С кол ько  с те п е н е й  свобод ы  и м е е т  го м о ге н н а я  см есь  д вух  ж и д 
ко стей  А  + В, с о о б щ а ю щ а я с я  ч е р е з  р азл и ч н ы е  п о л у н е п р о н и ц а е м ы е  
п ер его р о д ки  с чисты м и ж и д ко с тя м и ?  О б е  ж и д ко с ти  н ел е ту ч и .

3. В экс и като р  п о м е щ е н ы  три  откры ты х со су д а . В каж д о м  со суд е  
н ахо д и тся  водны й р аств о р  о д но го  из тр е х  н ел е ту ч и х  в ещ ес тв . С ко л ь 
ко с те п е н е й  свободы  и м е е т  э та  с и с те м а ?

4. С колько степ ен ей  свободы  и м е е т  в ещ еств о  в критической точке?

5. В л и я ет  ли на в ар и а н тн о сть  си с те м ы  о тсутств и е  ка ко го -л и б о  из 
ко м п о н ен то в  в неко то р ы х ф а за х ?

6. С кол ько  н езав и си м ы х ко м п о н е н то в  и с те п е н е й  свободы  им ею т  
систем ы , с о д е р ж а щ и е :

а ) С 0 2, С О , 0 2;

б ) С 0 2, С О , 0 2 при 3 0 0  К;

в) С 0 2, С О , 0 2 в усл о в и я х  хи м и ч еско го  рав но в еси я;

г) С 0 2 , С О , 0 2 в усл о в и я х  хи м и ч е ско го  р ав н о в еси я , но в ситуац и и , 

ко гд а  в со суд  п е р в о н а ч а л ь н о  вводится  то л ь ко  С 0 2?

7. С ко л ь ко  с те п е н е й  свободы  и м е е т  с и с те м а , с о д е р ж а щ а я : Fe, 
F e O , F e 30 4 , С 0 2, С О  в усл о в и ях, когда:

а ) х и м и ч е ски е  р е акц и и  о тсутств ую т;

б) х и м и ч е ско е  р а в н о в е си е  с у щ е с тв у е т?

П р и в ести  прим еры  н езав и си м ы х п а р а м е тр о в  систем ы .

8. В в акуум и р о в ан н о м  э кс и к а то р е  в о тд ел ь н ы х откры ты х с та ка н а х  
н ах о д я тся  в е щ е с тв а  М д С 0 3, В а С 0 3, С а С 0 3. Т е м п е р а т у р а  систем ы  

и зм ен я е тся  в та ки х  п р е д е л а х , что  ка ж д о е  в ещ ес тв о  м о ж е т  р а зл а га ть 
ся. С кол ько  те р м о д и н а м и ч е с ки х  с те п е н е й  свободы  и м е е т  д а н н а я  
с и с те м а ?  Ч то  п р е д с та в л я е т  соб о й  р а в н о в е сн а я  с и с те м а ?

9. Ч е м у  р ав на  п о л езн а я  р а б о та  о б р а ти м о го  п р о ц есса  в с и с те м е , 
гд е  п р о те к а е т  х и м и ч е ская  р е акц и я  с у ч а с ти е м  ко н д ен си р о в ан н ы х  в е 
щ еств ?

10. И зм ен и ть  у р а в н е н и е  (8 .2 2 )  таки м  о б р а зо м , чтобы  учесть  н е - 
и д еал ь н о сть  газо о б р азн ы х  ко м по нен то в .
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Глава 9

ТЕРМОДИНАМИКА СМЕСЕЙ

Под гомогенной смесью или раствором понимают однородную 
однофазную многокомпонентную систему. Примерами гомоген
ных смесей могут служить смесь газов, жидкий или твердый рас
твор и т.д. Смесь может быть и гетерогенной. В этом случае она 
состоит из нескольких гомогенных смесей, имеющих поверх
ность раздела.

Рассмотрим общие вопросы термодинамики смесей и получим 
основные соотношения между термодинамическими величинами, 
характеризующими смесь.

9.1. Однородные функции

Для описания гомогенных смесей важно математическое поня
тие однородной функции.

Рассмотрим гомогенную смесь, содержащую К  различных 
компонентов в количествах п^, п2,...,пк мопъ соответственно. Су
щественно, что некоторые из термодинамических функций, опи
сывающих такие системы, являются однородными функциями 
состава.

Функция называется однородной порядка т  относительно пере
менных л,-, если выполняется соотношение

/(<хл1,ал2,...,аиА) = а  mf ( n lfn2,...,nK).
Функции типаf ( n [,n2,...,nK) будем представлять в виде/(Л [,...) или 
/(л ,) , где / = 1, 2

Очевидно, что для Э//Эа справедливо
d f  _ df(anl ,an2,. . . ,anK ) n ^  df(anl ,an2, . . . ,anK ) и + 
да д(апі) 1 д(ап2) 2

. . .  +
df(anl ,an2, . . . ,anK ) 

д(апк )
пк  = тат lf ( n l ,n2,. . . ,nK ).

В термодинамике обычно встречаются функции первого (экс
тенсивные величины) и нулевого (интенсивные величины) поряд
ков. Рассмотрение однородных функций нулевого порядка особого 
интереса не представляет, поэтому ограничимся анализом свойств 
однородных функций первого порядка, к которым относятся, на
пример, G, V и др.

При т =  1 получаем
Л а п {, ...) = аДлІ5 ...) (9.1)
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и
df(anl ,an2, . . . ,anK ) df(anl ,an2, . . . . ,anK )
------------------------------------------------Ң ш ід --------”2

df(anl ,an2, . . . ,anK ) _
-  + ------------------------------  “ / ( "  2 ....... A:)-

Из последнего уравнения следует, что для однородных функ
ций первого порядка можно написать, полагая а  = 1,

Д п 1,п2,.. .,пк)  = ^ п 1 + У - п 2 + . . . + *1 пк . (9.2)

Наряду с переменными л,- в термодинамических функциях присут
ствуют также температура и давление, поскольку среди всех наборов 
стандартных переменных только они являются интенсивными вели
чинами. Например, объем системы при постоянных температуре и 
давлении является однородной функцией первого порядка отно
сительно количества отдельных компонентов. Следовательно,

V(T, Р, сел,) = a V(T, Р, л,)
и

V(T,P,  л , )=  z  
i =1

* ( dV(X, Р, п,)Л
V drij

л ,
Т,Р,пЫ]

Для любой термодинамической величины Ф(Т, Р, л,), являю
щейся однородной функцией первого порядка по отношению к 
переменным л,-, можно написать уравнения, аналогичные уравне
ниям (9.1) и (9.2):

и
Ф{Т, Р, ал,) = а Ф(Т, Р, rtj)

Ф(Т, Р, л,Д =
к
I

7 = 1

дФ(Т, Р, п,)

К dnj
(9.3)

Рассмотрим ситуацию с термодинамическими потенциалами.
Очевидно, что однородной функцией первого порядка относи

тельно л,-является энергия Гиббса G{T, Р, л,):

G{T, Р, ал,) = а G(T, Р, л,).

В то же время энергия Гельмгольца А = А(Т, Қ л,) не является 
однородной функцией относительно л,-. Действительно, если из
менить все величины л, в одинаковое число раз путем механиче-
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ского изменения размера системы, то объем системы также изме
нится в то же число раз. Следовательно, энергия Гельмгольца не 
будет однородной функцией только переменных я,-. Если же объем 
при изменении величин я,-поддерживать постоянным, то будут ме
няться концентрации компонентов в системе и, следовательно, 
взаимодействия между ее частями. Это приведет к нелинейному 
изменению величины А с изменением величин nv Таким образом,
энергия Гельмгольца не является однородной функцией только 
переменных пг

Аналогичным путем можно показать, что внутренняя энергия и 
энтальпия также не будут однородными функциями величин я,-.
Следовательно, из всех четырех термодинамических потенциалов 
только энергия Гиббса является однородной функцией относи
тельно переменных я,-, и именно ее чаще всего используют при 
термодинамическом описании смесей.

9.2. Парциальные мольные величины

Существенную роль в теории равновесных гетерогенных систем 
играют парциальные мольные величины.

Парциальной мольной величиной Ф,- называется частная произ
водная от любой экстенсивной (аддитивной) функции Ф  по коли
честву /-го компонента:

f  ӘФ(Г, Р, '

V ЭЯ; / Т, Р, tij ф I (9.4)

Обратим внимание на то, что парциальная мольная величина 
вычисляется при постоянных значениях интенсивных переменных 
Т  и Р. В дальнейшем в целях упрощения записи при обращении к 
парциальным мольным величинам не будем дополнительно ука
зывать на постоянство температуры и давления.

Величины Ф/ обычно не вводят для характеристики многофаз
ной системы в целом. Парциальные мольные величины вычисля
ют только для отдельных фаз.

В случае однородных термодинамических функций первого по
рядка величина Ф, характеризующая отдельную фазу, связана с 
парциальными мольными величинами в соответствии с уравнени
ем (9.3) соотношением

Ф = ү Ф іП , .  (9.5)
/
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Например:
0 - - £ в ; П „  V = J Y , n , .

і і
Исходя из (9.4) и (9.5), можно получить ряд полезных соотноше

ний для парциальных мольных величин. С этой целью продифферен
цируем выражение (9.5) по Лу. Напомним, что производная ЭФ/Элу

представляет собой парциальную мольную величину Фу. Получаем

^  ЭФ,
■'т Х ц я'+*>-I J

Ф/ = (9.6)

Заметим, что производная Э Ф/ /Элу- берется при постоянных 
значениях Т, Р и л,- ф  Лу. Из соотношения (9.6) следует, что

ү ӘФ/
Д' ЭЛ: 

I J
Л/ = О (9.7)

Уравнение (9.7) можно представить и в несколько ином виде. 
Действительно, учитывая (9.4), можно записать, что

I
д2Ф л ----------л,- =  О

Эл,-Эл у
(9.8)

Меняя порядок дифференцирования, из уравнения (9.8) получаем

Щ * ' -  о- (99)f 1
Отметим, что

ЭФ, = ЭФ/ _ Э2Ф
Элу Эл,- d n ^ r ij ’

так как величина второй смешанной производной не зависит от 
порядка дифференцирования.

На практике очень большое значение имеют двухкомпонентные системы. Для 
них из соотношений (9.7) и (9.9) находим

ЭФ|
Эл,

„ +дФ2„ -  о ЭФ,„ +ЭФ2„ _ п "l S T 2 " 0, ^ 7 Л1 + ^ 7 Й2 -Эл, Эя,

ЭФ, ЭФ, Э Ф2 ЭФз _ 0
Эл, 1 Эл, 1 Ди- I Ли. ^

(9.10)

Эл, Эл,
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Из уравнений (9.10) получаем важные соотношения

ЭФ, /  902
= -п 2/п \  ,

ЭФ, /  ЭФ2
Э л,/ Эл | Эл2 / Эл2

ЭФ, /ЭФ,
= -п 2/ п { ,

ЭФ2 /  ЭФ2
Э л,/ Эл2 Э л,/ Эл2

При изучении смесей обычно используют экстенсивные функции, 
относящиеся к одному молю смеси. Величину, характеризующую
один моль смеси, будем обозначать через Ф. Тогда можно записать

Ф = 0 N ,  (9.12)
где N  — полное число молей смеси.

Так как Ф — однородная функция первого порядка, то она не 
зависит от N. Это следует из (9.12). Действительно, при увеличе
нии содержания в системе каждого компонента в а  раз во столько 
же раз возрастает не только величина Ф, но и величина N. Следо
вательно, величина Ф от N  не зависит.

Мольная величина Ф зависит от мольных долей компонентов, 
которые определяют обычным образом:

а;. = n-jN.

Величина Ф связана с парциальными мольными величинами 
соотношением

Ф = £ Ф ,Х (> (9.13)
/

которое легко следует из равенств

Ф =  N 0  = Ү Ф іПі = Л^Ф /А ,-. (9.14)
/ /

Из уравнения (9.14) следует, что если Ф не зависит от N, то при
постоянном относительном составе и Ф/ также не зависит от N. 
Существенно, что если Ф — однородная функция переменных

то Ф не является однородной функцией переменных А}. Тем не ме
нее удобнее иметь дело не с полным числом молей л,- различных 
веществ, а с мольной долей /-го компонента. Существенно важное 
отличие набора переменных {«,} от набора переменных {А}}: набор
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переменных {и,-} является линейно независимым, в то время как 
набор переменных {А}} линейно зависим в силу соотношения

ЕХ ,-=1.  (9.15)
i

Тем не менее, несмотря на существование соотношения (9.15),
мольную величину Ф зачастую записывают в виде функции от 
полного набора переменных {Xi}, что бывает удобно по соображе

ниям симметрии записи величины Ф.
При переходе от переменных и,- к переменным X,- необходимо

снова получить выражения для парциальных мольных величин и 
найти соотношения между ними.

Выразим величины Ф, через Ф(Х{) . Для дальнейшего изложе

ния неважно, как записано выражение для Ф{Х,-): оно может 
включать как все переменные Xif так и только линейно независи
мый набор, в котором число переменных на единицу меньше. Не
зависимо от варианта записи величины Ф(Х{) все переменные, 

входящие в выражение для Ф(Хр  , будем считать линейно незави

симыми. Если функция Ф(Х;) записана через полный набор пе
ременных {Xj\, то переход к линейно независимому набору с по
мощью соотношения (9.15) должен осуществляться только на 
конечной стадии вычислений.

Согласно определению парциальной мольной величины, имеем

Ф ЭФ = Э (Ф ^  = ЛГ|Ф  + ф Э ^  (916)
Эи,- Эи,- Эи,- Эи,

где величина ЭЛ/Эи,- тождественно равна единице. Далее

ЭФ _ ^  ЭФ _
Эи- -“ ЭХ Эи- 

' j  J  1

ЭФ , ЭФ 1 1 ЭФ ү  у  ЭФ
2 dXt N ~  N  ЭХ A  'ЭХ,j  J  i V * j  J J

(9.17)

Подставляя выражение (9.17) в (9.16), получаем

ф. = ф + ^ _  у х —.
' ЭХ, А  'Э Х  1 j  '

(9.18)

Обратим внимание на то, что

' ЭХ,- (9.19)

144



В случае двухкомпонентной системы для Ф; находим:

Ф, -  Ф +
(9.20)

ф2 = Ф - Л Г , Ц  + (1-ЛГ2) | ^  .SX-,

Так как в двухкомпонентной системе величину Ф(Х\, Х2) мож
но всегда записать в виде функции только одной переменной, на
пример Ф(Х2), то выражения (9.20) будут иметь вид

Фі (Х2) = Ф(Х2) -  Х2дФ/дХ2,
(9.21)

Ф2(Х2) = Ф(Х2) + (1 -  Х2)дФ/дХ2.
Теперь получим соотношения типа (9.7), заменив л,- на Xj. 
Рассмотрим для этого уравнение (9.7). Переходя к переменным 

Xj и N, для производной дФі/dnj по аналогии с (9.16) получаем

ЭФ,- =  ү Э Ф , = j f Э Ф / _ ү  v  Э Ф /'

Эл- Эл,, tv э х  2 .  '
J  к  к  J  \  J  к  к /

Подставляя уравнение (9.22) в (9.7), находим

(9.22)

1 *
Э Ф /

ЭЛ}
_ V  У  У  дФ/

/, /с Л
0, (9.23)

что и является формальным аналогом (9.7). В то же время, если 
рассмотреть, например, первое слагаемое в уравнении (9.23), под
ставив в него выражение для Ф, из формулы (9.18), получим

x * / g  = ° ,  (9.24)

что и по форме напоминает уравнение (9.7).
В случае двухкомпонентной системы, считая, что Ф\ и Ф2 за

висят только от переменной Х2, из (9.24) получаем

или

у  ЛФ\ . у  d 0 2 _  л
X \~dX, + Л 2 -Ж  -  и,dX, (9.25)

d 0  j j  d 0 2
Ж 21 ІХ-2

- а д . (9.26)
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Последнее уравнение аналогично первому выражению в (9.11).
Для двухкомпонентных систем рассмотрим процедуру вычисле

ния Ф\ и Ф2  из данных по зависимости Ф от Xh так как в экспе

рименте довольно часто измеряют именно мольную величину Ф.
Пусть известна зависимость Ф(Х2). Найдем в произвольной 

точке Х2 = X2 q величины Ф\ и Ф2. Для этого рассмотрим сначала 

производную от Ф2  (Х2) по Х2:

йФ_
dX2 = К(Х2) =

d { 0 \ X l Jr 0 2X2) _  d 0 i  d 0 2 ү  
dX2 dX2 1 dX2 1 Ф\ Ф2>

где К(Х2) — тангенс угла наклона касательной к кривой, определяемой уравнением 

Ф =  Ф(Х2).

Учитывая (9.25), находим, что для любой точки тангенс угла на
клона касательной к кривой Ф(Х2) равен

К(Х2) = Ф2(Х2) -  ф , д а .

Уравнение касательной в точке Х2 0 имеет вид

Ү(Х2) = Ф(Х2< о) + К(Х2< 0)(Х2 -  Х2> о) = Фі(Х2< о) +

+ Ш Х 2< о ) - Ф і ( Х 2,о))Х2-

Из последнего уравнения легко видеть, что если Х2 =  0 (или, 
что то же самое, Х[ =  1), то

Ү(Х{ =  1) =  Ф{(Х2' о). (9.27)

Аналогично, если (Х2 =  1), то

Ү(Х2 = 1) = Ф2(Х2<о). (9.28)

Следовательно, парциальные величины в точке X2 q равны от
резкам, отсекаемым касательной, проведенной в точке Х2 0, от 
осей ординат, проведенных при Xl = І и Х2 = I соответственно. 
Эту процедуру иллюстрирует рис. 9.1.

Для двухкомпонентных систем интересны свойства производ
ных d 0 1 /dX 2 и d02/dX2. Из уравнения (9.26) видно, что
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Рис. 9.1. К  определению  парци
альных мольных величин из эк с
периментальных данных:

1 — зависимость Ф от молярной доли Ху,
2 — касательная к кривой Ф (Х2) в точке 
* 2,0

1) знаки производных йФ\/йХ2 и йФ2/йХ2 всегда противопо

ложны. Это означает, что еслй одна из величин Ф, возрастает, то 
вторая уменьшается, и наоборот;

2) если Х\ = Х2 = 0,5, то

йФ\/(1Х2 = -  йФ2/(1Х2.

Следовательно, при эквимолярном соотношении компонентов 
тангенсы угла наклона касательных к кривым Ф\ (Х2) и Ф2 (Х2) оди
наковы по абсолютной величине, но противоположны по знаку;

3) в точках экстремумов Фі(Х2) и Ф2(Х2) меняют знак. Таким
образом, максимум одной парциальной величины приходится на 
минимум другой, так как изменение знака обеих производных 
происходит одновременно, но в противоположные стороны.

Кроме того, необходимо отметить следующее:
1. Парциальные мольные величины отражают дифференциаль

ные свойства системы. Это означает, что парциальная мольная ве
личина для і-го компонента представляет собой линейный отклик 
системы в условиях, когда к ней добавляют очень малое количе
ство этого і-го компонента.

2. Парциальные мольные величины могут иметь значения, не 
свойственные исходным величинам, например может быть отри
цательный парциальный мольный объем, и т. д.

3. Для термодинамических потенциалов U, Я  и А их парциаль
ные мольные величины не совпадают с химическим потенциалом. 
Действительно, при вычислении химического потенциала с по
мощью функций U, Н и  А необходимо считать постоянными стан
дартные переменные, в то время как при вычислении парциаль
ных мольных величин постоянными являются переменные Т  и Р.
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Парциальная мольная величина совпадает с химическим потенциа
лом только для энергии Гиббса:

Gj = ( d G / d n ^ j  р = ц,-. (9.29)

Это обстоятельство играет важную роль в теории многокомпо
нентных систем, так как к химическому потенциалу можно приме
нить теорию парциальных мольных величин, а к энергии Гиббса — 
теорию однородных функций.

4. С парциальными мольными величинами можно обращаться 
как и с обычными термодинамическими величинами, относящи
мися к одному молю чистого компонента. Например, если извест
на величина (7/ = ц,-, то

dG, = ф,- = -  S, d T  + V, dP, 
где

Sj = -(Э  Gi/BT)pt„k = ~(d\ i j /dT)p

Vi = - ( B G j / d P ) Ptnk = -(Э  \1;/дР)РПк. 

Действительно,
S =  - { d G / d T ) Pflk .

Дифференцируя это уравнение по л,-, находим

s  = д2°  =
1 dnf iT  д Л д П ; )  дТ

откуда следует первое из уравнений в (9.31). Аналогичным образом 
можно получить и другие термодинамические соотношения.

9.3. Уравнения Гиббса—Дюгема

Уравнения Гиббса—Дюгема устанавливают связь между термо
динамическими параметрами и составом системы и широко ис
пользуются при изучении зависимостей каких-либо свойств сис
темы от ее химического состава.

Рассмотрим для некоторой фазы однородную функцию первого 
порядка относительно переменных л,-: Ф =  Ф(Т, Р, л,-). Это может 
быть G, V и др. Для dO  в общем случае можно записать

Л Р (7 \Л и,-) = ( ! £ )  d T * { w  dP + Z V i d n , .  (9.32)
'  Р,пі Т,п, I

(9.30)

(9.31)
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ф  =
/

И

с1Ф = ^O jd r t j  + £л .< /Ф / . (9.33)
/ І

Уравнивая правые части выражений (9.32) и (9.33), получаем 
уравнение Гиббса—Дюгема:

< 9 3 4 >1 ' /
Например, для энергии Гиббса получаем

-S d T  + V d P - Z  rtjdpLj = 0 . (9.35)
/

Отметим, что уравнение Гиббса—Дюгема справедливо во всех 
случаях, независимо от того, находится рассматриваемая система 
в равновесии или нет.

В зависимости от условий используют различные формы урав
нения (9.35). Если Т =  const, то

VdP -  Y.njd\ij = 0,
i

если Р = const, то
SdT  + = О,

/

и если Т  = const и Р = const, то

1 М и / =  0- (9.36)
/

На практике в качестве параметров удобно использовать моль
ные величины и мольные доли. Тогда уравнения (9.34)—(9.36) бу
дут иметь вид

В то же время в силу однородности функции

- S d T  + VdP -  Е * /Ф / = 0 , (9.37)
/

VdP -  Е X,d\i ,  = 0 , SdT  + Е = 0 ,

і В Д і , = 0 .  (9.38)
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Уравнение (9.38) используется наиболее часто. В случае двух
компонентной смеси при условии Т  =  const и Р =  const для вели-
ЧИН Ф/ получаем

и

X xd 0 1 +  X2d 0 2 =  0 (9.39)

Ху(д0і/дХ2) т> р +Х2( д 0 2/дХ2) т> р =  0 . (9.40)

Для GІ
X xd H  +  ^ 2 ^ 2  =  ® > (9.41)

ДЛЯ Vt
X xd V 1 +  X2d V 2 =  0.

Отметим, что из (9.40) сразу следует выведенное нами ранее 
уравнение (9.26).

Существенно, что вариантность системы не изменяется при 
учете уравнений Гиббса—Дюгема, хотя, казалось бы, эти уравне
ния накладывают дополнительные условия на термодинамиче
скую систему. Действительно, уравнения Гиббса—Дюгема явля
ются следствием однородности функции Ф, и поэтому уравнение
(9.34) выполняется всегда тождественно. Так, для величины d0j  
можно записать

(  зл ЛЭФ/ 
Ә пм л т ,  р, -  ( § +  ( § I  .

J  \ J  J  ‘  > 1 '

Подставляя это выражение в уравнение (9.34), получаем

drtj.

дП:
dtij = 0.

U \  J ) T<p<ni*j  
Это уравнение представляет собой тождество, так как

^ П іӨ Ф і /д п ^ т  P>n̂ jdn j  =  0 

/
в силу (9.7), а

(ЭФ/Э7>, njdT  = ^ Л|.(ЭФ,/ЭГ)Л 

( д Ф / Э Р ) т , „ 4 Р  =  ■ £ п І< д Ф , / д Р ) Ті„ М ,
І

что непосредственно следует из (9.5).
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В разд. 4.2 было введено представление об идеальной газовой 
смеси и выведено выражение для химического потенциала /-го 
компонента. К сожалению, для конденсированной фазы невозмож
но применить такой способ, поэтому для описания идеальных сме
сей в конденсированной фазе используют постулативный подход.

Идеальную гомогенную смесь и химические потенциалы ком
понентов определим по аналогии со смесью идеальных газов. Для 
идеального /-го газа в смеси

»i = l i° (T )  + RT\nPl = i i° (T )  +

+ RT In(PXf) = \i*(T,P) + RT In X , , (9.42)

где P — общее давление в системе; Xi — мольная доля /-го газа;

V*i(T, Р) = Iх°(Т) + RT\nP.  (9.43)

По аналогии с (9.42) определим идеальную смесь как систему, 
в которой химический потенциал /-го компонента имеет вид

lxi = t f ( T , P )  + R T \ n X i , (9.44)

где ц ■ (Т,Р) — химический потенциал чистого компонента.

Энергию Гиббса одного моля идеальной смеси

Gm  = І * /Ц/ =  I  а д  + R T Z X ,  In X , . (9.45)
/ / І

В случае неидеальной системы для G и G-, будем иметь

G = z X f t f  + R T Z X i  In Of , (9.46)
i i

Gj = \ij= p* + RTInaj. (9.47)

Активность связана с мольной долей соотношением
в/ = YА -  (9.48)

Активность иногда выражают через молярную концентрацию С;- и 
моляльность /-го компонента т{.

ai = Уi C)cr ai = У}m)mi- (9-49)
При этом разным выражениям для а,- соответствуют различные 

значения и у,-.

9.4. Идеальная и неидеальная смеси
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С учетом (9.46) уравнение Гиббса—Дюгема (9.41) при постоян
ных значениях Т  и Р  выглядит следующим образом:

X j d  In. a j  =  0 . (9.50)
/

Поскольку для идеальной системы

Z X id InXf = Y d X t = d Y X i  = 0 ,
i i i

уравнение Гиббса—Дюгема (9.50) будет иметь вид

Y X i d l n y i  = 0 .  (9.51)

9.5. Функции смешения

При рассмотрении свойств смесей для различных термодина
мических функций удобно ввести понятие функции смешения
т М  „ -Г
Ф , которая равна разности мольной величины Ф смеси и адди

тивной суммы величин Ф ] , характеризующих чистые вещества, в 
соответствии с их мольной долей Х[.

ФМ = Ф -  ү Х І Ф ] . (9.52)
/

Для двухкомпонентной системы получаем

ФМ = Ф - ( X f f i  + Х 2Ф°2)- (9.53)

9.5.1. Функция смешения для энергии Гиббса
Выражение для функции смешения энергии Гиббса непосред

ственно следует из (9.46):

—м
G = R T ^ X i ln a i .  (9.54)

І

Соответствующая парциальная мольная величина равна

<7,М = Я Т Щ .  (9.55)

По физическому смыслу отрицательная величина равна
минимальной работе, которую необходимо затратить для разделе
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ния одного моля смеси на чистые компоненты, а отрицательная

величина — (7^ — минимальной работе, которую необходимо за
тратить на выделение одного моля /-го компонента в чистом виде 
из бесконечно большого количества смеси.

В случае идеальных растворов выражения (9.54) и (9.55) при
нимают вид

— м
Сид = R T Z X j In X , ,  (9.56)

/

G™m =RT\nXi.  (9.57)
Для двухкомпонентного раствора имеем

<7М = R l \ X x\nax + Х21па2), (9.58)
которое для идеальной смеси приобретает вид

Свд = RT{X{\nXx + Х21пХ2). (9.59)
Выражение (9.59) отражает, как будет видно из дальнейшего, 

только энтропийный вклад в функцию Свд .

9.5.2. Энтальпия смешения
Учитывая, что в соответствии с соотношением Гиббса—Гельм

гольца
(d(G/T)/dT)P =  —Н / Т 2

и, следовательно,

( д ф Ы/ Т ) / д Т ) Р = -77м / г 2,
находим

Н М =  - R T ^ X p  1па; /дТ)р Xj. (9.60)

„  -М
В случае идеальных растворов для энтальпии смешения # вд с

учетом (9.56) находим

Н ^ =  - R T l J iXlid \nX l / d T ) p х г

Так как мольная доля /-го компонента не зависит от темпера-
- м

туры, энтальпия смешения Н ш  равна нулю:

Яад = 0 . (9.61)
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(9.62)

Для неидеальных систем с учетом (9.60) имеем 

н м = - Я Т 1ү і Хіі і \ а у І/Ъ Т )р
І

Парциальная мольная энтальпия смешения, как это следует из 
выражения (9.62), равна

Я,М = - R T 1(d\nyi / d T ) p X j . (9.63)

9.5.3. Объем смешения
Объем одного моля смеси определяется выражением

V =  (ЭС/Э Р)т,хг
Поэтому

V м = (двМ/ЭР)т,х, = Я Г ^ О І П  аі/ЭР)Т'Х .
і

В случае идеальных растворов для объема смешения получаем

У ш  = In Х ; / д Р) тх  = 0, (9.64)

так как мольная доля не зависит от давления.
Для неидеальных систем
_м _м
V = R T ^ X j ( d  Іпүі / Ь Р ) т х  , V)  = R T (Э \х\Чі/ЪР)т х  .

(9.65)

Учитывая, что
9.5.4. Энтропия смешения

S  = - ( d G/ d T ) p yXj,

77 М 77 М
для S  и S j  из (9.55) находим

- м ч

(9.66)

У ,М = - R
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= - Д £ * > * , ,  5 Г щ =-Л1пЛ,.  (9.67)
/

В случае идеальной смеси получаем

Поскольку Xj < 1 по определению, всегда выполняется S  вд > О 
—м

и  $  /, ид ^ 0- Отметим, что в случае смешения идеальных газов энт
ропия смешения, рассчитанная на один моль, также определяется 
выражением типа (9.67). При расчетах энтропии смешения газооб
разных систем необходимо дополнительно выполнить условие: все 
газы до смешения должны иметь одинаковое начальное давление.

Интересно, что выражение (9.67) можно получить и из чисто 
статистических соображений в предположении квазикристалличе- 
ской модели смеси.

Действительно, предположим, что в объеме Годного моля сме
си нужно поместить К  видов не взаимодействующих между собой 
молекул, размеры которых одинаковы. Полное число мест в объ
еме V равно числу Авогадро 7VA, а число молекул /-го вида — Nj. 
Очевидно, что

ZAri = N A .

Задача вычисления энтропии сводится к расчету полного числа 
(Q) способов, которыми можно разместить все молекулы в объеме 
V. Пусть сначала все места в объеме V свободны. Число способов, 
которыми можно разместить молекулы первого вида, равно

= CNi N a \

Размещая далее молекулы второго вида, находим 

р = г * 2  -
2 *А -* , N 2 !(Л/а -  N l -  N 2)\

и т. д. Для молекул к -го вида остается только NK свободных мест, 
и поэтому

Рк = 1-
Итак, полное число способов размещения молекул в смеси

я = 1 р ,
N, /V,

=  C N [ C'NK- N X-
NK

с  к * а '-
n a ~ n i - n 2 ~ >  - - n k - i  N^.N^. ...NK\ ‘
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Применяя формулу Стирлинга для больших N;, после простых 
преобразований находим

п  = KJV, /JVA) " ' <.n 2/ N a )n k . . (N k/ N a )n *

Следовательно, в соответствии с формулой Больцмана

= МпП = —A[ JV, ln(/V,/JVA) + луп слул /д ) + ...
... + NK 1п(Л*/ЛГА)] = - R T  X,  In X , . (9.68)

/
Выражение (9.68) полностью совпадает с выведенным ранее (9.67). 
Сравнивая (9.56) и (9.68), получаем

g “ = - 7 - s ” . (9.69)
Это говорит о том, что изменение энергии Гиббса при образо

вании идеальных смесей связано только с изменением энтропии 
системы.

Смесь будет идеальной, если одновременно выполнены условия 
(9.61), (9.64) и (9.68), или эквивалентное (9.68) равенство (9.56).

9.6. Избыточные функции

—м
Величину любой функции смешения Ф всегда можно пред

ставить в виде суммы двух слагаемых:
-г  М М , — Е
Ф =  Фвд + Ф > (9.70)

где Фад — функция смешения для идеальной системы; ФЕ характеризует откло-
-,-м -=м

нение величины Ф от Фид.

— Е
Величины Ф называются избыточными функциями смешения. 
Избыточная энергия Гиббса непосредственно связана с коэф

фициентами активности компонентов смеси. Действительно,

с  = Y p , x h
І

где для неидеальных систем

Gf = ц* + R T  InXj + R T  lnyt.
Ясно, что

GE = R T ^ X j l n y i  и G f  = =Л Л пү,.
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Что касается энтальпии и объема, то для них функции смеше
ния идеальных смесей равны нулю, т. е. избыточные функции сов
падают с функциями смешения неидеальных смесей. Энтропия 
смешения не равна нулю и для идеальных систем, поэтому

(9.72)

S f  — i [ t a T(+7 ^ ) AJ .

Учитывая определения избыточных функций, выражения для 
_Е —Е
H i  и V і можно преобразовать к несколько иному виду:

ттЕ — м — м — М — *
H i  = н \ гг _п  i ид н \  = H i - H i

ттЕ — м ттМ ттМ — *
Vi = У i — V  ■ - У 1 ид V ]  = V i  - Vi

Следовательно,

/Ә  1пү,л1 H i - H i

1 дТ  ;IP, Хі
R T 2

/Э  Іп ү ү ) у,-Г
1 дР ,)Т,ХІ R T

(9.73)

(9.74)

(9.75)

(9.76)

где Н* и V/ — мольные энтальпия и объем чистого компонента при температуре 
Т и давлении Р.

На практике обычно используют уравнения (9.75) и (9.76). 
Уравнение (9.76) удобно также применять для вычисления лету
чести / в  газовых смесях:

р у ._ у*
ln/, = lnP ,+  \ - LW r d P ’(9'77)

о

где Р  — общее давление смеси; Р{ — парциальное давление /-го компонента; К/ —

парциальный мольный объем газа в смеси; V* — мольный объем идеального газа 
при температуре Т и давлении Pt.
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Рис. 9.2. Структура раствора (к задаче 1)

Обратим внимание на то, что по формуле (9.77) рассчитывается 
летучесть относительно идеального состояния газа. Используя эту 
формулу, можно рассчитывать летучесть и относительно чистого
неидеального газа. В этом случае в (9.77) нужно подставлять в ка- 

— *
честве Ғ/ мольный объем чистого неидеального газа.

9.7. Самостоятельные упражнения

1. М о л екул ы  в е щ е с тв а  В стол ь  м ал ы , ч то  п о м е щ а ю тс я  в п усто тах ,
-  м -  Е

о б р а зо в а н н ы х  м о л е ку л а м и  А  (р и с . 9 .2 ) .  Н а й ти  величины  S  и S  

д л я  та ко й  см еси  в п р и б л и ж е н и и  м ал ы х зн а ч е н и й  Хв. В заи м о д е й ств и 

е м  м о л екул  А  и В п р ен е б р е ч ь .
2 . Д л я  б и н ар н о й  см е с и  и зв е стн а  за в и си м о сть  п ар ц и а л ь н о й  м оль

ной величины  0 2  о т  со став а : 0 2  (Х 2). П о казать , что

х 2 -

®1 Р У  = - т - V  ®2(Х2) + f + Ф, (Х2 = 0).
1 “ Х2 J (1 -X )2

3. Р а с с ч и та ть  м и н и м а л ь н о е  зн а ч е н и е  р аботы , которую  н ео б х о д и 
м о з а тр а ти ть  на в ы д ел е н и е  о д н о го  м оля р е а ге н та  А  из и д еал ь н о й  
см е с и  с  с о о тн о ш е н и е м  А :В  =  1 :3, есл и  и схо д н о е  ко л и честв о  всей с м е 
си с о с та в л я е т  10  м оль. С м е с ь  и д е а л ь н а , те м п е р а т у р а  см еси  3 0 0  К.

Глава 10

ФАЗОВЫЕ РАВНОВЕСИЯ

10.1. Типы фазовых переходов

Под фазовым переходом понимают переход вещества из одного 
фазового состояния в другое при изменении параметров, характери
зующих термодинамическое равновесие. Различают фазовые пере
ходы первого и второго рода. Многие переходы первого рода ши
роко известны — это процессы плавления, испарения, возгонки.
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Осуществление таких переходов обычно требует затрат (или выде
ления) теплоты. В результате переходов первого рода происходит 
скачкообразное изменение мольных величин: объема, энтропии, 
энтальпии, теплоемкости.

При переходе вещества из твердого состояния в жидкое, а затем 
в газообразное значения мольных величин энтальпии и энтропии 
вещества меняются в следующем порядке:

ЬН  (хв) < АН (ж) < АН  (г), 

S  (тв) < S  (ж) < S  (г).
(Ю.1)

В точке фазового перехода теплоемкость (в связи со скачком 
энтальпии) и изотермический коэффициент сжатия (в связи со 
скачком мольного объема) стремятся к бесконечности. Однако из
менение энергии Гиббса в этой точке равно нулю, поэтому д G — 
непрерывная функция своих переменных. Тем не менее, так как 
энтропия и мольный объем испытывают скачки, это означает от
сутствие непрерывности первых производных AG по температуре 
и давлению:

(ЭД(?/ЭТ ) Р  = - ( S 2 - S O  ф  0 , (dAG/dP)T = ( V 2 - V i ) * 0 .  (10.2)

Уравнение (10.2) можно рассматривать в качестве критерия фа
зовых переходов первого рода: фазовый переход, при котором пре
терпевают скачки первые производные от термодинамического потен
циала по соответствующим ему параметрам, называется фазовым 
переходом первого рода.

К  фазовым переходам второго рода относятся, например, пере
ход вещества в критическое состояние (см. разд. 10.8), переходы из 
парамагнитного состояния в ферромагнитное и др. Такие переходы 
не сопровождаются выделением или поглощением теплоты; энт
ропия, мольный объем остаются непрерывными функциями своих
переменных. Следовательно, первые производные от д G не ис
пытывают скачков, но этого нельзя сказать о вторых производных:

/

ч

2 л пЭ^Д G
д Т 7 )Р

дТ )Р

r d S i л 
дТ  IPч JPJ

= ~(Ср2 -  СР{) / т  *  о ,

(10.3)

b2AG
ЭТдР

( m - У і У I ф 0, ' ә 2д с ' Г ЭСК2 - К , ) ' )

дТч ^р [ э ^  Jт Эі> Jr
ф о
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Уравнения (10.3) можно рассматривать в качестве критерия фа
зовых переходов второго рода: фазовый переход, при котором пер
вые производные от термодинамического потенциала непрерывны, 
но претерпевают скачки его вторые производные по соответствую
щим параметрам, называется фазовым переходом второго рода.

10.2. Устойчивость фаз

Существенно, что равновесные фазы обычно устойчивы к ма
лым изменениям термодинамических параметров. Несложно вы
вести критерии такой устойчивости.

Рассмотрим устойчивость какой-либо равновесной фазы по отношению к са
мопроизвольному образованию внутри нее новой фазы. Можно считать, что новая 
фаза образуется внутри старой при сохранении полной внутренней энер гии и объ
ема, т. е. образование новой фазы происходит в изолированной системе. В этом 
случае энтропия системы максимальна:

S ~  ^макс-
Следовательно, в случае устойчивого равновесия имеем

dS=  0 ,  d2S<  0 .
Рассматривая энтропию как функцию объема и внутренней энергии, можно за

писать

d2S = эЛ у  . гг2 , „ Э 2SdUdV .
ы? эс/эр

—, d V 2.
ӘГ

Из математического анализа известно, что d 2S < 0, если

Ә 2S/d U2 < 0 (Ю.4)

Э2̂  Э2̂  
W 2 W 2

d2S
Ш Ү

Из уравнения 

находим
TdS = dU + PdV 

(Ә 2S/dU2)v = - \ / T 2Cv,

Ә Ш К
J V

dV2 №

’4L) = _L_ -
d v kI T 2C y [ { d T ) y

d P \  _P_
dV Jr Cy\^dT]y T \ -

(Ю.5)

Из первого условия устойчивости (10.4) получаем 

(Э 2S /W 2) y = - \ / T 2Cv <0,
т.е. система термически устойчива, если величина теплоемкости положительна:

с к >0. ( 10.6 )
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Раскрывая второе выражение (10.4), находим

1 [ l 1 7»' 2 ] .  1 ( d P \ P
T2Cy

[ r
r Г ] T2c} T

Отсюда
-(dP /dV )T > 0.

Это уравнение определяет условие механической устойчивости, которое означа
ет, что изотермический коэффициент сжатия положителен: на увеличение давления 
система отзывается уменьшением объема.

Теперь рассмотрим вопрос о химической устойчивости фазы. Ограничимся 
случаем одной химической реакции. Введем химическую переменную описы
вающую изменение системы в направлении образования новых веществ. Для сис
темы в устойчивом положении равновесия

(эсуэу Т, Р = 0

Учитывая, что

2 2для (Э (7/Э\  )т р получаем

(Э2С/Э̂ 2)Г р> 0.

(ЭС/Э4)Г р =  I  v,p(- , 
/

Эн Эц Эи.
= £  V,- = X V/ -Г-̂ - - ф  = S  V Vуц. , (10.7)

7Г,Р ' % U dnJ ^  U
где введено обозначение

й,у =  Зц/Элу.
Преобразуем выражение (10.7) к удобному для окончательных выводов виду. 

Для этого воспользуемся уравнением (9.9):

s f r " ;  =ІР/УЛ7 = °-у олу у
Отсюда найдем коэффициент

1
И» = ----- ІЦ/уЛу.

Я/ j* i
( 10.8)

Подставляя (10.8) в (10.7), находим

' a V
э^2

=  IV /P ,7  + IV/VyPy = - Х - 4 і , у Л у  + X V/VyPy = І-Чі/у(УуЛ, -  V/«y). 
/Г  p / i , j  U  ni i , j  i , J " i

, l , r  Ы ]  / * У  i * J  I * j

Заметим, что при суммировании здесь можно опустить требование у*  /, так как 
члены с у =  / вносят нулевой вклад. Поэтому

(Э2С /  Э̂ 2)г>у, = Z — H/y(vy«, -  v/fiy).
/,У ni

2 2Значение величины (3 С Д  )/■ у> не изменится, если в последнем выражении 
индексы / и j  поменять местами:

(Э2С / Э ^ 2)г>/> = Х ^ - й /у (v,«y -  vy«,).
U  nJ
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При величине fx(y порядок индексов оставлен прежним. Это можно сделать, так как

Эйу
Э l G

dnjdnj
Г Э2С '

JT ,P
dnjdrij

JT ,P

Э|іу
= э ^ ' -

у у
Взяв полусумму выражений для (Ә G/Ә\  )тр> получаем

К * 1 J Т ,Р
~  2 —  z ij

V V /
—  (v;И,- -  v,Wy) + —̂  (V,/Iy -  Vy«j)

«У
1 2 

= -  2 2P^(v/VV"/ “ ҮУ>/Л' /лу) • (10.9)

Из последней формулы следует, что величина (Э2G/d^2) T> Р всегда больше нуля, 
если все величины ц,у удовлетворяют условию

р,у < 0. (10.10)

Таким образом, в соответствии с (10.8) приходим к условию химической ста
бильности фазы:

Рн
Эр,- _ ( Э2С ^
Эи,- dnf

>0.
7Г,Р

( 10. 11)

Условия (10.10) являются необходимыми и достаточными. Условия (10.11) в об
щем случае многокомпонентных систем являются необходимыми, но не достаточ
ными, так как из выполнения (10.11) не следует в общем случае выполнение 
(10.10). Только в случае двухкомпонентной системы условие (10.11) является до
статочным для выполнения (10.10), что легко следует из (10.8).

Если известна зависимость мольной энергии Гиббса Сот состава, то, используя 
(9.18) и (9.24), находим

(#G
ЬХ}

-2 1 * ,
/

Э2С
дХ,дХі

+:ъх,хт1,т
Э2С ) 

дХ,дХт) '
( 10.12)

где N  — полное число молей вещества в системе.

В случае двухкомпонентной системы для pj ( находим, выражая G только через * 2.

Рп
1 Э2С 

N  ЪХ\
Х \.

Следовательно, двухкомпонентная система устойчива, если

(10.13)

Э2С /Э * ,2 > 0 (М ,2 ). (10.14)

Отметим, что распространение утверждения, аналогичного (10.14), на много
компонентные системы не следует из (10.12).

На практике часто используют и другое, эквивалентное (10.14), условие:

Э р ,/Э * ,> 0 ( / - 1 ,2 ) .  (10.15)
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Состояние системы в твердом, жидком и парообразном состоя
ниях можно изобразить с помощью плоских или трехмерных гра
фиков. Эти изображения называются диаграммами. Диаграмма, в 
которой по осям координат откладываются значения термодинами
ческих параметров или функций состояния, называется термодина
мической диаграммой. Если диаграмма несет информацию о фазо
вом состоянии вещества, то она называется фазовой диаграммой. 
Каждая точка на фазовой диаграмме, называемая фигуративной, 
или изображающей, несет информацию о фазовом состоянии ве
щества и значениях термодинамических параметров. Две фазы 
(или более) могут существовать в равновесной ситуации одновре
менно. Тогда они называются сосуществующими фазами. Например, 
твердая или жидкая фазы могут сосуществовать с газовой фазой. 
Нагревание твердого вещества сопровождается расплавлением, и 
все три фазы — твердая, жидкая и газовая, будут при некоторых 
строго определенных условиях по температуре и давлению сущест
вовать одновременно. Возможно одновременное сосуществование 
двух твердых и одной жидкой фазы. Точка на термодинамической 
диаграмме, соответствующая состоянию, в котором находятся в 
равновесии три фазы вещества, называется тройной точкой. Хоро
шо известна тройная точка воды при температуре около 273 К и 
давлении 1 бар.

Геометрическое место точек, отображающих на термодинамиче
ской диаграмме состояния сосуществующих фаз, называется кривой 
фазового равновесия.

10.3. Фазовые диаграммы

10.4. Равновесия в однокомпонентной системе. 
Уравнение Клаузиуса—Клапейрона

Рассмотрим равновесие в однокомпонентной двухфазной сис
теме. В соответствии с правилом фаз, такая термодинамическая 
система имеет только одну степень свободы, например Т  или Р. 
Это означает, что температура и давление фазового перехода в рас
сматриваемой системе жестко связаны между собой. Равновесие в 
однокомпонентной системе описывается уравнениями

Иа = Ир. Фа = Фр.
где а  и Р — две фазы.

Учитывая, что термодинамическими переменными являются Т  
и Р, из последнего уравнения следует, что

- S adT  + VadP = - S ^ d T  + Fp dP
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и

(10.16)
d T  r t - V a

Возможно преобразование формулы (10.16) в более удобный 
для практического использования вид. Так как изменение энергии 
Гиббса в равновесии равно нулю, то из условия

AG = АН -  TAS
находим

Д 5г =  5 гр - S a = А Н / Т .

Подставляя последнее уравнение в (10.16), получаем уравнение 
Клаузиуса—Клапейрона:

dP/dT  = А Н /T A V  . (10.17)

Необходимо обратить внимание на то, что величины AS и АН  
представляют собой изменения энтропии и энтальпии при пере
ходах между реальными состояниями, а не стандартными. При не
больших давлениях (обычно до 1000 бар) этими различиями часто 
можно пренебречь.

Значения стандартных величин А Н 0 и AS° некоторых веществ 
для процессов плавления и испарения приведены в табл. 10.1. Вид
но, что теплоты и энтропии при испарении гораздо больше соот
ветствующих значений при плавлении.

Для фазовых переходов плавления и испарения существует ряд 
простых эмпирических закономерностей, позволяющих оценивать

Таблица 10.1. Значения энтальпии и энтропии при фазовых переходах — плавле 
нии и испарении

"(0) Вещество

Плавление Испарение

Гпл.К &Н°ПЛ'
кДж/моль

Д^пл.
ДжДмоль'К)

Т  кл исп>
Д̂ °ИСП>

кДж/моль
АУнсп. 

Дж/(моль К)

1 Ag 1233,95 11,3 9,16 2436 254 104,27
2 Н20 273,15 6,0 22,00 373,15 40,66 108,96
3 so2 197,67 7,40 37,44 263,13 24,92 94,71
4

Xи

90,66 0,94 10,45 111,57 8,20 73,50
5 с 6н 6 278,68 9,84 35,31 353,25 30,75 87,05
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энтропию и энтальпию перехода, зная лишь температуру фазового 
перехода (правила Трутона). Для неполярных жидкостей

Л^исгДТ1) =  АЯисп/Т^п = 36,61 + ДжДмоль• К),
или

АА'исп (Т)  = АЯисп/Г^п = 54,4 ± 12,6 ДжДмоль - К).
Для простых веществ

S S nn(T) = ДЯПЛ /  Т ш = 10,5 ± 2,1 Дж/(моль ■ К).
Для неорганических веществ

Д^плСГ) = ДЯПЛ /  Тпл = 25,1 + 4,2 ДжДмоль • К).
Для органических веществ

Д^щі(Г) = ДЯпл /  Т пл = 54,4 ± 12,6 Дж/(моль • К).

Параметры AS и д Я  даже для идеальных систем зависят от 
температуры и давления, поэтому уравнение (10.17) нельзя про
интегрировать в явном виде. В связи с этим рассмотрим некоторые 
частные случаи.

10.5. Равновесия твердое тело — газ и жидкость — газ 
в однокомпонентной системе

При рассмотрении равновесия в таких системах обычно ис
пользуют следующие упрощения.

1. Паровая фаза — идеальный газ. Мольный объем пара подчи
няется уравнению Кр = RT/P. Мольный объем пара значительно

превосходит мольный объем конденсированной фазы: »  Va и

Fp -  Va ~ RT/P. Заметим, что это условие не выполняется вблизи 
критической точки.

2. Величина АН  не зависит от давления. Если паровая фаза, как 
это часто бывает, обладает свойствами идеального газа и для нее 
энтальпия действительно не зависит от давления, то этого нельзя 
сказать о конденсированной фазе, так как в общем случае энталь
пия зависит от давления в соответствии с уравнением

(дН/дР) т = V — Т\дУ/дТ)Р.

Однако поправки часто невелики и ими обычно пренебрегают. 
Следовательно, величину ДЯ (7) можно считать приближенно рав
ной своей стандартной величине Д Я°(7).
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Рис. 10.1. Зависимость давления паров  
воды от температуры

С учетом сделанных предположений уравнение Клаузиуса- 
Клапейрона принимает вид

dP/dT= A H ° (T )P /R T 2, (10.18)
или

d\nP/dT  = A H ° ( T ) /R T 2. (10.19)
Если интервал изменения температуры невелик и можно пре

небречь зависимостью Д Я ° ( 7 )  от температуры, то уравнение лег
ко интегрируется. Получаем зависимость Р от Т  в явном виде:

А Н ° (Т  )
In (P/Pi) = ------- I T -  1/7)), (10.20)

где параметры Рх и 7) характеризуют систему в некотором состоя
нии. Очень часто для этого используют состояние кипения (или 
возгонки). Тогда Pt = 1 бар, а 7) = T j^  (7) = Тюзг), и уравнение
(10.20) принимает вид

А Н ° (Т  )
ІпДатм) = -------- - ^ ( 1  / Т -  1 / 7 ^ ) .  (10.21)

Экспериментальные данные в соответствии с уравнением
(10.21) часто представляют в виде

In Р = - А / Т  + const.
В качестве примера на рис. 10.1 приведена зависимость ІпРот

'l
10 /7 1 для воды в интервале температур 0—374,2°С. Видно, что за
висимость линейна в большей своей части.

В следующем приближении обычно учитывают зависимость
А Н 0 (7) от температуры:

_  _  г  _
Д Я ° (7 ’) = Д Я ° ( 7 о ) +  \AC°P (T)dT.

То
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Довольно часто можно принять, что АСр (7) = const. Тогда

1пр(г) = _ Д Я Ч 7 Ь Ь Д С № + ДСА іп Г  +

+

R T
АЯ°(7о) АСр АСр

R

1п7Ь+1пР(7о).RTq R R
Из этого уравнения видно, что экспериментальные данные 

можно представлять и в таком виде:

1пР = — А / Т  + В InT + const,

где

А = [АН°{Т0) -  AC°P T0]/R, В = ACp/R,

const =
АЯ°(7Ь)

RTq

АСр
R ^ - І п Г о  + Іп P(T0).

10.6. Фазовый переход конденсированное вещество — 
конденсированное вещество без участия газовой фазы

К процессам такого типа относятся фазовые переходы твердое 
вещество — твердое вещество, твердое вещество — жидкое веще
ство, жидкое вещество — жидкое вещество. Примером фазового 
перехода твердое вещество — твердое вещество могут служить ал
лотропные превращения одной кристаллической модификации в 
другую:

S  (ромбическая) = S  (моноклинная),

а перехода твердое вещество — жидкое вещество — процессы плав
ления.

Для описания таких равновесий используют уравнение Клаузи
уса-Клапейрона в виде (10.17). С его помощью можно получить 
кривую сосуществования двух фаз, если известны зависимости

АЛ  и AV  от температуры и давления. Когда изменения парамет

ров Т  и Р  невелики, можно считать АН  и AV  постоянными и 
равными их значениям в стандартных состояниях (см. пример в 
разд. 8.4). В этом случае кривая сосуществования двух фаз описы
вается уравнением

Р -  Р, = (ДЯ°/АҒ°)1п(777}).
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10.7. Примеры фазовых равновесий (диаграмм) 
однокомпонентных систем

1. Вода. Хорошо известна нульвариантная тройная точка равно
весия лед—пар—вода с положением Т  =  273,15 К и Р~  600 Па. Для 
кривой равновесия жидкость—газ, исходящей из этой точки, зна
чение dP/dT > 0, поскольку при переходе жидкость—газ АН  > 0 и
AV  > 0. При высоких температурах кривая жидкость—пар обры
вается в критической точке (см. разд. 10.8).

Для кривой равновесия лед—пар также dP/dT  > 0, однако на
клон кривой равновесия здесь больше, поскольку АЯсуОд > Д # исп
при примерно одинаковых AV .

В то же время для кривой равновесия лед — жидкая вода вблизи 
тройной точки dP/dT < 0, поскольку особенностью воды является
Ртв < Рж> т- е- ПРИ переходе лед — жидкая вода АН  > 0, но AV  < 0. 
Возможный “выход” кривых за тройную точку описывает метаста- 
бильное состояние вещества (перегретое, переохлажденное и т. п.).

Общий вид фазовой диаграммы воды передается схемой, пред
ставленной на рис. 10.2.

2. Элементная сера. Плавление твердой серы не сопряжено с осо
бенностями в изменении плотностей фаз, которые наблюдаются 
при плавлении льда. Однако для серы хорошо известны две моди
фикации твердой фазы: ромбическая и моноклинная (их плотности
равны 2,07 и 1,96 г/см соответственно), причем ромбическая сера 
является более устойчивой при нормальных условиях. В связи с 
тем что для однокомпонентных систем в равновесии могут нахо
диться не более трех фаз одновременно, фазовая диаграмма для 
элементной серы должна содержать три тройные точки — 1, 2 и 3, 
которые отражают соответственно переход из ромбической серы в

Рис. 10.2. Фазовая диаграмма 
состояния воды
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Рис. 10.3. Фазовая диаграмма 
состояния серы

моноклинную в равновесии с газовой фазой, состояние плавления 
в равновесии с газовой фазой для моноклинной структуры и рав
новесие между ромбической и моноклинной структурами в соче
тании с жидкой фазой (рис. 10.3).

В действительности возможна и четвертая “тройная” точка 4 
метастабильного сосуществования ромбической модификации с 
жидкой и газообразной фазами.

Как и в фазовой диаграмме воды, кривая равновесия жидкая се
ра — газообразная сера обрывается в критической точке.

10.8. Критическое состояние вещества

Нагревание жидкости, находящейся в равновесии с паром, при 
некоторых довольно строгих условиях, накладываемых на темпе
ратуру, давление и объем системы, может приводить к внезапному 
исчезновению границы между жидкой и газовой фазой. Состояние 
вещества (или смеси веществ), возникающее при исчезновении раз
личия между фазами, находящимися в равновесии друг с другом (на
пример, между жидкостью и ее паром, между двумя жидкостями и 
др.), называют критическим состоянием. На фазовой диаграмме в 
этой точке кривая сосуществования жидкости и пара обрывается. 
Точка на термодинамической диаграмме, соответствующая крити
ческому состоянию вещества, называется критической точкой. 
Критические состояния вещества свойственны не только систе
мам с равновесием типа “жидкость — ее насыщенный пар”, но 
иногда также системам с равновесием несмешивающихся жидкос
тей и даже аморфных или кристаллических твердых фаз.

Параметры системы в критическом состоянии (Ркр, Ткр, Ккр, 
состав Хкр и т. п.) называют критическими параметрами. За преде
лами критического состояния в “сверхкритическом” состоянии, 
т. е. в случае равновесия жидкость—пар при более высоких тем-
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Рис. 10.4. И зотерма системы газ—жидкость  
для чистых веществ

пературе и/или давлении, чем Гкр и Ркр, сосуществование рассмат
риваемых фаз невозможно, и система превращается в однофазную 
(гомогенную). В этом смысле критическое состояние является 
предельным случаем двухфазного равновесия.

В критическом состоянии поверхностное межфазное натяже
ние (см. гл. 14) на границе раздела сосуществующих фаз равно ну
лю. Поэтому вблизи этого состояния могут наблюдаться большие 
флуктуации плотности вещества и самопроизвольно образующиеся 
и термодинамически стабильные высокодисперсные структуры — 
аэрозоли, пены, эмульсии (см. гл. 14). Это легко фиксируется экс
периментально и свидетельствует об особенности данной области 
существования вещества: для нее характерны наличие опалесцен
ции, замедление установления теплового равновесия, изменение 
характера броуновского движения, аномалии вязкости, теплопро
водности и т. п.

При приближении к критическому состоянию термодинамиче
ские свойства сосуществующих в равновесии фаз (плотность, теп
лоемкость и др.) изменяются постепенно,-без скачка. Именно по
этому критическое состояние наблюдается лишь при равновесии 
изотропных фаз (аморфных, жидких и/или газообразных) или 
кристаллических фаз с одним типом решетки.

Из простого анализа изотермы системы газ—жидкость (рис. 10.4) 
видно, что в критическом состоянии давление в системе не изме
няется при изотермическом изменении объема. Действительно, 
для температуры Ткр особенности состояния вещества в точке А'на 
рис. 10.4 описываются уравнениями

(ЭУУЭЮ«р = 0, ( А >/ЭИ2)1ф- 0 .

Данные уравнения называются уравнениями критического со
стояния вещества. Этому состоянию отвечает бесконечно высокая 
сжимаемость вещества, как и в фазовых переходах первого рода.
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Поэтому очевидно, что при обходе критической точки со сто
роны температур и давлений, превышающих Гкр и Р кр, у веществ 
должен наблюдаться максимум изотермической сжимаемости

Очевидно, кроме того, что при таком “обходе” критической 
точки из области существования одной фазы к области существо
вания другой теплота осуществленного “фазового” перехода равна 
нулю: А Н  = 0. Это, а также высокую по сравнению с жидкостью 
подвижность “сверхкритической фазы” и отсутствие в ней капил
лярных явлений с успехом используют в промышленности для ре
ализации многих трудоемких и энергоемких процессов экстрак
ций, синтеза высокопористых материалов и др. Примером такой 
технологии является получение растворимого кофе путем его экс
тракции из зерен в сверхкритическом С 0 2.

10.9. Общая теория двухкомпонентных двухфазных систем

Общая теория двухфазных двухкомпонентных систем позволя
ет установить связь между термодинамическими параметрами, 
описывающими состояние системы. Аналогичным образом может 
быть построена общая теория многофазных многокомпонентных 
систем.

Рассмотрим две фазы — а  и (3, в которых присутствуют два веще
ства 1 и 2. Будем считать, что величины (7ф (индекс “ф” — фа
за а  или Р) зависят только от трех переменных: Т, Р  и Х ^ ,  где — 
или или Х 2ф. При описании таких систем будем исходить из 
общих уравнений равновесия в интегральной

Так как химический потенциал представляет собой парциаль
ную мольную величину, то из (9.21) и (10.22) следует

Ga -  ^ 2 а /  дХ2а) = Сгр -  Т 2р(ЭСр /  ЭТ2р),

(10.24)

Ga -  (х2а - 1 )(dGa /  дх2а) = Щ -  (*2р -  1)0 ёр /  эх 2р).

M-lcx ”  P ip ’ Р2а ~  P2P ( 10.22)

и в дифференциальной форме

Ф щ  =  Ф іР ’ Фг« = Фгр- (10.23)
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Вычитая из второго уравнения первое, получим

dGa /  дХ2а = Э(7р /  ЭЛ'зр . (10.25)

При выводе (10.25) предполагалось, что зависимости Ga и Gр 
от состава определяются только величинами Х2а и Л^р соответ
ственно. Если вместо Х2а и Х2р использовать Х{а и X то анало
гичное уравнение будет иметь вид

dGa / d X la = ЭСр/Э2Г1р. (10.26)

Уравнения (10.25) и (10.26) можно записать и без указания 
конкретного компонента в форме

dGa /  дХа = ЭСр /  Э2Гр
или

d G a /  дХіа = ЭСр /  Э2Г,р (/ = 1, 2). (10.27)

Перейдем к рассмотрению дифференциальных уравнений (10.23). 
Для ф 1а можно записать

Ф і«  = </ Ge, -
v Эл 2a

Учитывая, что

jT; ЭСа

= dGa - ^ - d X 2 a - X 2ad
dX 2a

ӘСa

ЭЛГ2a J

flfGa = ^ ^ d T  + ^ - d P  + ̂ - d X  2a =
Э T

= - S ad T  + V adP +

dP dX2a 

dGa

d X 2a
dX 2a j

для ф (а получаем

dViia= - S a d T  + V a d P - X 2ad ^ - .
dX2a

Для ф 1р можно записать аналогичное выражение:

Фщ = -5р«/г + VvdP -  .
о Х  2р

Уравнивая теперь ф 1а и ф ір  и учитывая соотношение (10.26),
находим

( S v - S a ) d T - ( V p - V a )dP + 

+ {X2p - X 2a)d(dGa/dX 2a) = 0 (10.28)
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или

( S v - S a ) d T - ( V p - V a ) d P  +

+ (Х 2р - Х 2аЩдСр/дХ2р) = 0.  (1029)

Аналогичные выражения можно записать, заменив Х2а и Х2̂  на

Х\о. и ^ір соответственно. Раскрывая выражение для d(dGa/dXl a ) , 
находим

d2Gaдв а d S а. 1тп ОУа in  ч V» и 1тл - и  1 Н------------------иР Н-------------г —  О Л
дХ2а дХ2а дХ2а 

Подставляя последнее выражение в (10.28), получаем

2а

( * y p - J a ) - ( ^ 2p-J r2a) | ^

(K p -K a )-(JT2p - j r 2e)rf:
dV,
™2а

?2r
+ (X2p - X 2a)d— f d X 2a = 0.

d T -  

dP +

(10.30)
dX2a

Отметим, что в (10.30) величину Ga можно заменить на Gр, Xia 
на Хф соответственно. Поэтому уравнение (10.30) можно записать 
в следующей общей форме:

( 5 p- S a ) - ( . V * ta) | r
ІФ

( у ^ - у а) - а , г х Іа) / Х ^

d T -  

dP +

+ (Xls> - X ic) d d- ^ d X la = 0,
Щ ф

(10.31)

где индексы /' = 1 или 2, а "ф" = а или р.
Уравнение (10.31) является наиболее общим уравнением, опи

сывающим термодинамику двухфазных двухкомпонентных сис
тем. Оно носит название уравнения Ван-дер-Ваальса. Отметим, 
что в этом уравнении используются только величины, относящие
ся к одному молю фазы а  или р.
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Довольно часто на практике применяют несколько иные выра
жения для описания двухфазных двухкомпонентных систем, в ко
торых используют как мольные, так и парциальные мольные ве
личины. Из уравнений (10.23)

получаем

где i, j  = 1 или 2.

Ф i а ~  Ф i р

(—S  /а + S  ф )dT  + (V ia —V /р )dP +

+ Ф
Э Х

dXja
уа

Фф (10.32)

Так как в равновесии
АЦ/ — Ц/р M-iot —

то для величины AS і = Siр -  Sia можно записать

A S i = ( H v - H i a ) / T  = A H i / T ,

где д Hi  = Я /p - Я / а -

Для определенности предположим, что в (10.32) j  = 2. Тогда
имеем

Фір _ Э
0 Х 2р Э Х 2р

Фгр _ Э

Gp -  ^2р

Э Х 2р Э Х 2р 

Аналогично

G p +  (1 -  Х 2р)

Э£р  ̂
Э Х 2р

Э(7р

=  - * 2 р
Э2 (7р

Э Х 22р

ЭХ2Р
_ /, _ у  ч d2gP 
-  U  Х 2р) 2 

Э л 2р

Ф і а  v  Э 2 б !а  Ф 2 а  _  п  v  ч ^ ^ а  — ~Х2«_о > — U -л2а*эх2а эх2а ’ ЭХ2а э х

(10.33)

(10.34)
2а

Подставляя уравнения (10.33) и (10.34) в (10.32), получаем сле
дующих два уравнения:

^ j r - d T -  m d P  + Jf2p ^ d X 2ft -  X 2a^ - d X 2„ = 0,
'  Э Х -- - J  K *2P ЭХ|а

d2Ga—^r~ d T  -  AVidP -  (1 -  X 2p) dX2p + (l -  X 2ot) ̂  </X2ot = 0,
1  Э Х 2р Э Х 2а

(10.35)
где дҒ; =Ғ ф  -Й ,а-
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Уравнения (10.35) широко используют при описании двухфаз
ных двухкомпонентных систем. Из вывода уравнений (10.31) и 
(10.35) следует их эквивалентность.

10.10. Уравнения фазового равновесия 
двухфазных двухкомпонентных систем

Под уравнением фазового равновесия будем понимать зависи
мость какого-либо одного термодинамического параметра от дру
гого при постоянном значении третьего. Их удобно получать из 
общих уравнений (10.35). Уравнения (10.35) содержат четыре па
раметра, но всегда можно из этих двух уравнений исключить один 
термодинамический параметр и получить одно уравнение с тремя 
параметрами, из которых только две величины являются незави
симыми в полном соответствии с правилом фаз.

Рассмотрим сначала уравнения фазового равновесия при пос
тоянстве состава одной из фаз, например a -фазы. Если Х2а = const 
и, следовательно, dX2a = 0, то уравнения (10.35) принимают вид

- Л Т -  AV\dP + Х ц  ^ - d x 2Р = 0,
1 оЛ 2р

Щ г - d T -  Д VidP- (1 -  X 2f, ) ^ d X ^  =  0. 
г  дХ%

Выражая из первого уравнения (Э2бф /  dX2$)dX2$ и подставляя 
во второе, получаем

ГЭР'| А Я |%  + ДЯ2^2Р 
* T ) x ia T(AViXl f + A V iX v ) '

В этом уравнении величины Х ^  и Х2р могут зависеть от темпе

ратуры наряду с д Hi  и АУ,- Выражение для (дР/дТ)х ^  легко по
лучается из (10.36) заменой индекса р на а  в правой части.

Уравнение (10.36) можно записать в более компактной форме:

(дР/дТ)Х2а = АНЭф /  ТАУЭф ( (10.37)

где

АН эф = АН  1 ̂ jp  + АН  2^2р >

AV эф  = AV l X j p  + AV 2 ^ 2 р  .
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Для конкретности здесь и в дальнейшем условимся индекс "Р" 
приписывать фазе с более высоким значением мольной энтропии. 
Например, если рассматривается равновесие между жидкостью и 
паром, то индекс "Р" отнесем паровой фазе.

Аналогичным образом при = const находим

( З Х ^  
ар

-  АГ1АЯ 2 ~ AK2A#1 

Х2а (АЯіЛГір + А Н 2 X 2 ^)
dXfy

(ЭХ  2р

 ̂ э т
A V IA H 2  -  A V 2A H I

Jx 2а T{A V \X y  + AV 2 X 2 $) ЭЧ?р
а х \

Если Т  = const, то

( дХ2а)  =
{ дР

^д^2p^
дР

' дХ2р ' 
\ЭХ2а;

A V  lX jp  +  A V  2-^2р 

-  X 2J ( d 2 G a  /  Э Х ^ )  ’

A V l X , „  +  Л У 2 Х , „

T (xv  -  хгa)02cp /  ax%) ’

(АКі-Уіі, + AK2*2<.)№2£ -  / ЭХ}а) 
T (A V iX y  + a v 2x 2 р)(э2Ср /  ЪХ%)

Если P = const, имеем

(10.38)

(10.39)

(10.40)

(10.41)

(10.42)

( Э Х 2а ^
дТ )Р

(  Э*2р )
дТ\ )Р

АН  і2Гір + ДЯ2-^2р

п х ц - х ^ с ^ д а / а х ^ ) '

А Н \Х [а + А Н  2-У2а
^ 2 р - ^ 2 а ) ( Э 2^р/Э2Г22р) ’

' М Г2р ]  ( А Я і2 Г 1а +  А Н 2 Х 2 а ) ( д 2 О а  /  d X j j  

J X 2 a  ) р  ( Д Я і2 Г ,р +  А Я 22Г2р )(Ә 2 (7р /  Э2Г22р ) '

(10.43)

(10.44)

(10.45)

Отметим, что в уравнениях (10.36)—(10.45) использованы парци
альные мольные величины и реальные давления. Однако можно 
применить и иной подход к описанию кривых фазового равновесия 
с использованием активности и стандартных мольных величин.
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Ранее в разд. 8.3 были рассмотрены два подхода к определению 
химических потенциалов конденсированных тел. В принципе 
можно использовать оба подхода. Однако применение уравнения 
(8.12) более удобно, так как фазовые равновесия обычно исследу
ют в широком интервале концентраций, на концах которого на
ходятся чистые вещества с активностями, принятыми равными 
единице. Таким образом, химические потенциалы ц/а и запи
шем в соответствии с (8.12). Уравняв их, получим

V+x(T,P) + RT  In aia(T , Р , X ia) = ц*р(7\Р) + RT  In аф( Т , Р , Х ф) ,

или

где

аф( Т , Р , Х ф) = A Gj(T,P)
aia( T , P , X ia) Р RT

(10.46)

АОі(Т,Р) = ііф( Т , Р ) - ц іа( Т ,Р ) .

Уравнение (10.46) описывает равновесие в интегральной фор
ме. Чтобы получить из него уравнение в дифференциальном виде, 
возьмем дифференциал от обеих его частей, предварительно пе
рейдя к логарифмической форме:

где

аф( Т , Р , х ф) A H j ( T , P ) dT  
aia( T , P , X ia) R T 2

A V i(T ,P )  
RT

dP,  (10.47)

A H i(T ,P )  = Н ф ( Т , Р ) - Н іа(Т ,Р) ,

AV](T ,P)  = V ^ { T , P ) - V i a { T , P ) .

Напомним, что величины А Н і ( Т ,Р ) и AV i(T ,P )  представля
ют собой стандартные изменения энтальпии и объема для чистых 
веществ в условиях Т =  Т (системы) и Р =  Р (системы). Поэтому 
они не зависят от состава.

Интегрируя выражение (10.47), получаем

In
аф( Т , Р , Х ф) діа( Т , Р , Х і а=\ ) 
aia( T , P , X ia) ' аф( Т , Р , Х ф =1)

= ] M i<££ l d T - ^ ^ P )dP,
R T ‘ Pi RT

(10.48)

где Tj и Pj — некоторые выбранные за начало отсчета температура и давление.
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При изучении равновесий жидкость — пар обычно в качестве 
температуры 7} берут ту температуру, при которой давление паров 
над чистой /-й жидкостью равно заданному Р, а в качестве давле
ния Р[ берут давление насыщенных паров над чистой жидкостью 
при заданной температуре Т. Активности чистых веществ обычно 
полагают равными единице. Таким образом, уравнение (10.48) мож
но записать в виде

In
аф(Т,Р,Хф)  
ai0L( T ,P ,X ia)

Т а Н * ( Т , Р ) м  ?Л  Уі(Т,Р)  
7} R T 2 ]Pi R T

d P . (10.49)

Последнее уравнение позволяет рассчитывать зависимости со
става фаз от температуры при Р = const и от давления при Т  =  const. 
Отметим, что правая часть (10.49) не зависит от состава. Следова
тельно, и отношение активностей компонента в обеих фазах не за
висит от состава. Примеры, иллюстрирующие применение этого 
подхода, будут приведены в следующем разделе.

Глава 11

ТЕРМОДИНАМИКА РАСТВОРОВ

Данный раздел посвящен описанию термодинамики и ряда 
свойств жидких и твердых растворов. Для этого вида смесей ха
рактерно сосуществование с газовой фазой, поэтому их поведение 
обладает рядом специфических особенностей, что и заставляет вы
делить их в отдельный раздел. Изложение материала проведено в 
основном на примере жидких растворов. Однако это не исключает 
приложения основных выводов и к твердым растворам, для которых 
установление равновесий осуществляется, конечно, намного мед
леннее, чем в жидкости, из-за малой подвижности вещества в твер
дой фазе. Особенно важны такие приложения для твердых раство
ров, получаемых при затвердении жидких расплавов, для процессов 
соосаждения или сокристаллизации из жидких растворов и т. д.

11.1. Классификация растворов

Общепринята следующая классификация растворов на основе 
представлений об избыточных термодинамических функциях:

1) и де а ль н ы е  растворы : Н Е = 0 ;  

- Е

S E = 0;

-  Е

-  Е
V = 0 ;

-  Е
2) р е гу л я р н ы е  растворы : Н ф 0; S  — 0; V = 0 ;
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3) атермальные растворы: ^1
гп II о * 0; V E * 0;

4) реальные растворы:
-  Е -  Е

* 0;
— Е

*0 .Н ^  0; S V

В литературе можно встретить также понятие “совершенный
раствор — идеальный при всех концентрациях. Регулярные раство
ры состоят из веществ, молекулы которых имеют близкие размеры; 
атермальные, наоборот, содержат молекулы с резко различающи
мися размерами (например, растворы полимерных молекул и т. д.).

11.2. Давление пара над растворами.
Закон Рауля

Рассмотрим раствор двух веществ 1 и 2, находящихся в равно
весии с газовой фазой. Равновесие жидкой и газовой фаз опреде
ляется равенством химических потенциалов обоих веществ в обеих 
фазах — жидкой (ж) и паровой (п):

P/ж — РтО —
Поэтому в общем случае для неидеального раствора можно за

писать

Р*ж + R T ln a bк = \i°in + R T l n f i  

и
f i ~  а /жехр[—(р°п ~  \̂ *Ж)/КТ\.  (11.1)

Соотношение (11.1) должно выполняться и для чистого /-го 
компонента, для которого

fi  = f i° ’ аЬк = 1-

Это позволяет записать

ехр[-(|і°п -  ^ ) / R T ]  = f ° .

Следовательно, значение летучести /-го компонента над раство
ром определяет соотношение

f i = f ? a r  (112)

Вводя коэффициенты летучести и активности, получим

Л УіП Р'і У°ІП УіЖ’
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где Үщ и — коэффициенты летучести и активности /-го компонента в паровой 

и в жидкой фазах соответственно; Р° давление над чистой /-й жидкостью; ү°п — 
коэффициент активности паров чистой /-й жидкости.

Величина Р° зависит в принципе от внешнего давления, но
этой зависимостью очень часто можно пренебречь. Следователь
но, в идеальных системах парциальное давление /-го компонента в 
насыщенном паре над конденсированной смесью пропорционально 
его мольной доле в конденсированной фазе. Это формулировка за
кона Рауля. Полное давление равно сумме парциальных давлений 
всех компонентов:

Существует и частная формулировка закона Рауля для случая, 
когда один из компонентов является нелетучим. В этой ситуации 
полное давление пара в системе определяется только давлением 
пара растворителя, которое зависит от его мольной доли в соот
ветствии с (11.3). Считая, что мольная доля растворителя в жидкой 
фазе равна Х2, можно записать

где Х{ — мольная доля нелетучего компонента в жидкой фазе.

Таким образом, относительное уменьшение давления пара над 
жидкостью равно мольной доле нелетучего компонента. Это вторая 
формулировка закона Рауля, имеющая важное, но более частное 
значение.

Отсюда

Если газовая фаза идеальна, то

У in ~  У ІП ~  1
и

(11.3)

Если обе фазы идеальны, то

Р,= РІХ,.

Р = ЪРГ

Р =  Р°Х2,

или
( Р ° -  Р)/Р° = 1 - Х 2 = Х ь (11.4)
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Закон Рауля в широком интервале концентраций хорошо вы
полняется только для молекул с близкими структурами, например 
бензола и толуола.

11.3. Растворимость газа в жидкости.
Закон Генри

Рассмотрим процесс растворения газа в жидкости. В равнове
сии для растворяющегося компонента выполняется равенство

ц(в газ.фазе) = ц(в жидк.фазе).
Химический потенциал растворяемого газового компонента в 

рассматриваемых фазах равен

цг =  ц° + R T \ n f  Шк =  Рж + R T\na ,

где а — активность растворенного газа в жидкости.

Уравнивая химические потенциалы, получаем

ц; + R T I  п / =  + R T\na .  (11.5)

Отсюда
a = Kr f ,  (11.6)

где Ар — константа Генри:

Кү = ехр[—(|ij£ — \lt )/RT].

Выражение (11.6) представляет собой закон Генри.
В идеальной системе концентрация растворенного газа в кон

денсированной фазе пропорциональна парциальному давлению 
газа над раствором. Действительно, в этом случае

а = Х и / =  Р.
Тогда

Х = К ГР, (11.7)
где X — мольная доля газа в жидкости; Р — парциальное давление растворенного 
газа над жидкостью.

Выражение (11.7) применимо и к реальным растворам, но при 
малых парциальных давлениях растворяющегося газа, когда отли
чием коэффициента активности от единицы для растворенного га
за можно пренебречь.

Очень часто закон Генри записывается в виде

С = К ГР, (11.8)
где С — концентрация газа в жидкости, например молярная, моль/л.
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Отметим особенности использования величины в формуле
(11.5). Коэффициент активности растворенного вещества стре
мится к единице при малых концентрациях. Это позволяет опре
делить величину непосредственно из уравнений (11.5) и (11.6):

К  =  ц°г + R T \n (P /X ) /x ^  = ц°г + R T \n { \ /K T).

Величина 7?7’1п(1/АГг) описывает изменение энергии Гиббса од
ного моля растворяемого газообразного вещества при переходе из 
газовой фазы в жидкую.

11.4. Предельно разбавленные растворы

В очень разбавленных растворах уменьшается взаимодействие 
между молекулами растворенного вещества (но, естественно, не 
между молекулами растворителя и растворенного компонента). По
этому можно полагать, что все растворы при сильном разбавлении 
становятся идеальными относительно растворенного соединения.

Интересно установить характер зависимостей термодинамических величин от 
мольной доли компонента, присутствующего в системе в малом количестве (Х2). 
Для этого воспользуемся уравнением

ЭФ,
Щ /ЭФ2 _  _  

дХ2 а д , (11.9)

где Ф\ и Ф2 — любые парциальные мольные величины. Видно, что при Х2 -» О

ЭФі /ЭФ2
W2j W 2

-> о.

Для выполнения последнего соотношения необходимо

ЭФі
ЭХ*

0 и ЭФ2
ъх> * 0,

или

( 11.10)

ЭФ[ const и
х2 -»о

ЭФ2
Ш

—» ев. ( l l . l l )

Рассмотрим, какие термодинамические величины удовлетворяют соотношени
ям (11.10), а какие (11.11). Для этого обратимся к идеальным двухкомпонентным 
системам.

Величины парциальных энергий Гиббса определяются соотношениями

Pi = + R T  ln(l — X2) ц2 = Ц2 +
Дифференцируя оба уравнения по Х2, при Х2 -> 0 получаем 

д щ /д Х 2 = - R T / ( l - X 2)\x ^ 0 ^ - R T ,  

дц2/д Х 2 = R T / Х 2|^ 2_>о 00 •
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Итак, Ц[ и ц2 подчиняются соотношению (11.11). При малых значениях Х2 для 
Pi и ц2 будем иметь

И  = Hi -  RTX2 ,

|І2 = 1̂2
Рассмотрим энтропию:

Si = - j f =  5Г -Л1п(1 -Jr2)|j Si,

S2 = - ^ = S 1 - 1 U  n ( l ^ 2)|v o ^

где и S2 — энтропии чистых жидкостей.

Следовательно, энтропия также относится к случаю, описывае
мому уравнениями (11.11). При малых значениях Х2

Si = +RX2, S2 = S 2 - R  lnX2.

В случае идеальных растворов такие парциальные величины, 
как энтальпия, объем, теплоемкость, остаются такими же, как и 
для чистых жидкостей. Поэтому можно думать, что в реальных 
системах, содержащих один из компонентов в малых количествах, 
эти парциальные величины для обоих компонентов испытывают 
малое возмущение. Следовательно, энтальпия, объем, теплоем
кость будут описываться уравнениями (11.10).

Реально, как показывают эксперименты, растворы неэлектро
литов можно считать идеальными, если Х2 < 0,01, а в случае изо
топных молекул — практически при любом значении Х2. Что ка
сается растворов электролитов в воде (гл.12), то для них условия 
идеальности выполняются лишь при Х2 < 10 6.

11.5. Фазовые диаграммы 
двухкомпонентных жидких растворов

Для наглядного отображения свойств жидкости и пара в бинар
ных смесях обычно строят диаграммы трех типов (рис. 11.1):

1) равновесное давление пара — состав при Т — const (рис. 11.1,
а, , г, ж)\

2) равновесная температура — состав при Р = const (рис. 11.1,
б, д, з);
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'Г— P=const r=const

p°

h  l X2 1
a

r=const
6

P=const

г
r=const

r=const

и

Рис. 11.1. Виды фазовых диаграмм жидкость—пар

3) равновесный состав газа — равновесный состав жидкости 
при Т =  const (рис. 11.1, в, е, и).

Координату Х2 обычно приписывают веществу с более высоким
давлением пара или с более низкой температурой кипения. Для 
диаграмм первых двух типов вдоль оси абсцисс откладывают од
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новременно мольную долю второго вещества в паре — Х2п и в жид
кости — Х2ж.

На диаграммах температура — состав кривая пара Т\Х2п) опи
сывает зависимость равновесной температуры от состава пара при 
фиксированном давлении пара, а кривая жидкости Т(Х2ж) описы
вает зависимость равновесной температуры системы от состава жид
кой фазы при том же постоянном значении давления пара. В этом 
случае кривая пара проходит выше кривой жидкости.

На диаграммах давление—состав кривая жидкости ҢХ2ж) опи
сывает зависимость равновесного давления пара от состава жидкос
ти при фиксированной температуре всей системы, а кривая пара 
ҢХ2п) описывает зависимость равновесного давления пара от состава
паровой фазы при той же фиксированной температуре. В этом слу
чае, наоборот, кривая жидкости лежит выше кривой пара.

Построение фазовых диаграмм двухкомпонентных жидких рас
творов предполагает нахождение кривых фазового равновесия 
жидкость—пар.

Для описания фазовых диаграмм температура — состав и дав
ление — состав двухкомпонентных жидких растворов удобно ис
пользовать формулу (10.49), которая в явной форме включает в се
бя коэффициенты активности. Как обычно, будем считать, что 
индекс “Р“ относится к паровой фазе (п), а “а “ — к жидкой (ж). 
Найдем зависимости Т(Х2п) и Т\Х2ж) при Р = const, а также Р(Х2п)
и Р(Х2ж) при Т  = const.

Рассмотрим случай с Р = const. Тогда уравнение (10.49) будет 
иметь вид

*1 пУі ПІ _  f &НІ ( Т  Р)| „ Г ^ Л п ]  =  Г! 
1*/жҮ/ж-І JT

dT.
R T

Полагая в (11.12) / =  1 или 2, находим

(1 “  “  *2ж)Үіж =  ex p [cp !(7 )],

*2пҮ2п/ *2жҮ2ж =  ехр [ф 2( 7 ) ] ,  

где

_  l e J t ^ Z P ) Г дФі(Л= J
R T

сіт, ф2m = J
R T

( 11. 12)

(11.13)

dT ; (11.14)

a T{ и T2 — температуры, при которых давление насыщенных паров 
над обеими чистыми жидкостями равно заданному значению Р.
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Если величина ү известна при различных температурах и дав
лениях, то уравнения (11.13) удобно преобразовать к форме

* 2П(Т) = F2( i - F l)/(F2- F l), Х2ж(Т) = (1 - Ғ 0 / ( Ғ 2 - ғ {), (11.15)
где

ғ і =  (Ү іж Л іп) ехр[Фі(7)], Ғ2 =(ү2ж/Ү2п) ехр[<р2( 7)].

Решая (11.15) относительно Г, можно построить кривые жид
кости и пара.

Рассмотрим случай с Т =  const. Тогда из уравнения (10.49) по
лучим

In Ь УһТ.Р)
R T dP, (11.16)

где P° — давление паров над /-й чистой жидкостью, Р — полное давление насы
щенных паров над смесью.

X:ш У i.I ж
х ;/ж Y/1

ехр[Я.,(Р)],
/п

где введено обозначение

Ч Р )  -  -  J
ч

А УкТ.Р)  
R T

Если зависимости ү/а и ү,-р от Т  и Р  известны, можно записать 
следующую систему уравнений:

(1 -*2п)Ү іп  
(1 -*2ж )Ү іж

ехр[А-! (Р)], ^2п  У 2п 
^2жҮ2ж

= ехр[Х2(Р)].

Отсюда получаем уравнения для Х2п и Х2ж:

X2n{P) = L2( l - L 0 / ( L 2 - L {), Х2ж(Р) = ( l - I j J / d j  - I , ) ,  (11.17)

где
L \ = (Ylж/Үіп)ехР[^і(/,)1. Һ  = (Ү2ж/Ү2п)ехР[^2(/>)1-

Если паровая фаза идеальна и мольным объемом жидкой фазы 
можно пренебречь, то

^ = 71ж Л °/Л  Р2 = У2жР°2/Р- (11.18)
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Подставляя (11.18) в (11.17), получим

v _ v ^ V -Ү ькЛ 0) у  _ v ^-Ү іж Л ° 
л 2п Ү2ж „о _оч 5 л 2ж У2ж'

р (ЪжРг ~ ҮіжЛ ) ~УіжР2 ~ У\жр і
(11.19)

Из выражений (11.19) следуют уравнения для кривой пара:

ҮіжҮ2жЛ° р 2Р =
У2жР2 ■‘̂ 2п(Ү2ж̂ >2 Үіж І̂ )

( 11.20)

и жидкости:

Р =  У\жР 1 +  Х2ж(У2жР2 ~  ҮіжЛ° )• ( 11.21)

Если жидкая фаза также идеальна, то

Х2п =  Р2 (Р ~  Р1 ) /Р( Р2 ~  Р°1 ) ’ Х2ж =  (Р ~  Р °1 У ( Р2 ~  Р°1 )•
( 1 1 .22)

Из (11.22) получаем выражения для кривых пара

Р =  Р02 Р\/[Р°2 — Х2п(Р2 -  Р°{ ) (11.23)

и жидкости

Р =  Л° Х2ж(Р2 ~  Л°)- (11.24)

Уравнения (11.23) и (11.24) позволяют установить связь между 
Х2п и Х2ж при Т  = const:

*2п  = Х2жР °2/[Р 1 +  Х2ж(Р °2 ~  Л0)]- ( Н .2 5 )

Заметим, что уравнения (11.19) и (11.25) можно легко получить 
и исходя из закона Рауля в форме (11.3).

Рассмотрим более подробно свойства фазовых диаграмм жид
ких бинарных растворов, которые могут неограниченно смеши
ваться в любых мольных соотношениях. В качестве примера на 
рис. 11.2 приведена диаграмма температура — состав системы то
луол — бензол при фиксированном давлении. Кривые фазового 
равновесия построены по формулам (11.15) в предположении иде
альности системы. Эти кривые очень близки к эксперименталь
ным. Видно, что обе кривые образуют фигуру, называемую “лин
зой” (“сигарой” или •‘‘рыбкой”).
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Рис. 11.2. Диаграмма состоя
ния температура—состав
для системы толуол—б ен 
зол (Р  =  0 ,53 бар)

Если фигуративная точка расположена над кривой пара, напри
мер точка А на рис. 11.2, то система находится только в парооб
разном состоянии. В соответствии с правилом фаз у нее три неза
висимые степени свободы, например Р, Т  и Х2. Ниже кривой
жидкости (точка G) система находится только в жидком состоя
нии. В этом случае она обладает также тремя степенями свободы.

Представляет интерес область фигуративных точек, заключен
ная между кривыми жидкости и пара. Для описания этой области 
рассмотрим последовательное охлаждение исходной газообразной 
системы, состояние которой изначально описывается точкой А. 
По мере охлаждения системы изображающая точка двигается сна
чала вертикально вниз до пересечения с кривой пара — точка В.

В этой точке система становится двухфазной, хотя количество 
жидкой фазы пока близко к нулю. Последующее понижение тем
пературы, например до значения в точке С, происходит в двухфаз
ной области. Здесь система имеет две термодинамические степени 
свободы. Изображающая точка С не отвечает реальному состо
янию системы.

Чтобы найти состав каждой фазы, через точку С проводят пря
мую, параллельную оси абсцисс, до пересечения с границами об
ласти в точках Е  и D. Состав пара соответствует абсциссе X2(D), а 
жидкости — Х2{Е). Отрезок ED, представляющий собой часть пря
мой, проведенной параллельно оси абсцисс через фигуративную 
точку до пересечения с ближайшими линиями кривых фазового 
равновесия, ограничивающими область с фигуративной точкой, 
называется нодой (или конодой). Значение абсциссы в точках Е и 
D соответствует составу жидкой (точка Е) и газовой (точка D) фаз. 
Фигуративная точка, характеризующая газовую фазу, движется 
вдоль кривой пара, а фигуративная точка жидкой фазы движется 
вдоль кривой жидкости.

Пользуясь диаграммой, наряду с составом отдельных фаз в точке 
С можно определить и относительное количество каждой из фаз.
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Предположим, что количество исходной газообразной системы 
(точка А) равно одному молю. Тогда количество второго компо
нента равно Х2(Л) и л и , что  то  же самое, Х2(С), где Х2(С) —значение 
абсциссы в точке С. При охлаждении системы до температуры, со
ответствующей точке С, количество газовой фазы будет равно не
которой величине, которую обозначим через пп, а ее состав будет
определяться абсциссой в точке D. Количество жидкой фазы обозна
чим через Пу̂ , а ее состав будет определяться абсциссой в точке Е. 
Учитывая, что количество молей в обеих фазах равно единице и 
что количество второго компонента в обеих фазах равно Х2(С), по
лучаем следующую систему уравнений:

пп + пж = 1,
X2(D)nn + Х2(Е)пж =  Х2(С).

Отсюда легко найти, что

пп _ Х 2(С) -  Х 2(Е)
7 ^  Х 2 ( Ь ) - Х 2 ( С У

Полученная формула отражает правило рычага: отношение коли
честв газовой и жидкой фаз обратно пропорционально отношению 
длин отрезков, на которые изображающая точка С делит ноду ED.

Правило рычага применимо не только к рассмотренной диаг
рамме, а вообще к диаграммам самых различных типов, в которых 
имеются кривые фазового равновесия, выделяющие двухфазные 
области.

Перейдем к рассмотрению диаграмм давление — состав для би
нарных жидких растворов. В качестве примера на рис. 11.3 изобра
жена рассчитанная фазовая диаграмма той же системы толуол — 
бензол в предположении идеальности и при фиксированной тем
пературе. Видно, что даже в случае идеальных растворов состав га-
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зовой фазы может не совпадать с составом жидкой фазы. Составы 
обеих фаз совпадают только тогда, когда в идеальной системе

Моделью идеального раствора может служить жидкая или твер
дая смесь молекул, близких по составу и строению, например 
смесь С6Н6 с C6H5D и  т . п . На практике полностью идеальные рас
творы встречаются редко.

Изложенная теория фазовых диаграмм для растворов доста
точно удобна на практике, если известны зависимости коэффи
циентов активности от состава, температуры и давления. Если 
эта информация отсутствует, то необходимо использовать общую 
теорию двухфазных систем.

Для изучения поведения полного давления неидеальных рас
творов можно воспользоваться уравнением (10.40). Величина Ga 
в соответствии с (9.45) для идеальной смеси равна

f f « = U -  * ! , > ;  + \  + ЛГ[(1 -  ЛГ2а)1п(1 -  Х2а) +X2J n X 2a,

откуда получаем

Э2с 0/ЭХ?а = RT/XtaX2a. (11.26)

Считая, что газовая фаза идеальна, в соответствии с (11.26) имеем

Э2ё„/ЗЛ-22п = ЯТ/Х1пХ2п. (11.27)

Величины AVjB пренебрежении объемом жидкой фазы равны 

AVi = RT/P  ( /=1 ,2 ) .  (11.28)

Подставляя (11.27) и (11.28) в (10.40), получаем

Л

или

dP
кЛГш;

r d l n P Л
V )

= Р *2п -  X-2ж

х ^ а - х ъ у

= р *2n - X 2ж

Х 2п (! -  X 2П )

Последнюю формулу часто используют при анализе поведения 
реальных растворов.
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Диаграммы рис. 11.2 и 11.3 представляют собой наиболее прос
тые типы диаграмм. Для неидеальных систем, неограниченно сме
шивающихся в жидкой фазе, диаграммы обычно с максимумами 
или с минимумами, как на рис. 11.1.

Поведение систем, описываемых диаграммами рис. 11.1—11.3, 
подчиняется ряду закономерностей, называемых правилами Гиб
бса—Коновалова.

Первое правило Гиббса—Коновалова гласит: в равновесии пар 
обогащен тем компонентом, прибавление которого к смеси вызывает 
понижение температуры кипения.

Действительно, рассмотрим, например, диаграмму на рис. 11.2. 
В ситуации, изображаемой точкой С, система двухфазна и пар обо
гащен по сравнению с жидкостью вторым компонентом с мень
шей температурой кипения. Прибавление второго компонента 
приводит к увеличению его мольной доли как в жидкой, так и в 
газовой фазе. Для сохранения давления в системе необходимо, 
чтобы изображающая точка из ситуации, описываемой точкой С, 
сдвинулась вниз и вправо. Таким образом, температура кипения 
смеси понижается.

Это правило легко следует и из выражения (10.43): если

&Н\Х1$ + ^

( Х 2 а - Х 2р)-
d2Gr

дХ-2а

то Х2а — Х2р < 0 и, следовательно, содержание второго компонента 
в паре ф-фаза) выше, чем в жидкости.

Второе правило Гиббса—Коновалова: в точках экстремумов со
став пара и жидкости одинаков. Это правило легко вытекает из со
отношений типа (10.44):

_  ( х г„ - х и ^ / з х } а

d x l J p  Д Я |Л Г ,р  +  Д Я 2Х 2р
= 0, если Х2а — Х2р = 0.

Растворы, состав пара и жидкости которых одинаков, называ
ются азеотропными. При кипении или перегонке состав азеотропа 
не меняется, и этот раствор невозможно разделить на чистые ком
поненты с помощью перегонки.

Из рис. 11.1 вытекает, что если на диаграмме давление —состав 
наблюдается максимум, то на диаграмме температура — состав бу
дет минимум, и наоборот. Этот вывод следует из вида выражений 
(10.41) и (10.44), так как при прохождении через точку экстремума
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Рис. 11.4. Диаграмма состоя
ния температура—состав си с
темы вода—фенол

(Х2р = Х2а) знаки производных (dX2^JdP) Т и (дХ2^/дТ)Р меняются 
противоположным образом.

Третье правило Гиббса—Коновалова: в изобарических или изо
термических условиях состав обеих фаз меняется в одном направ
лении, что следует из уравнений (10.43) и (10.44). Действительно, 
при изобарическом изменении температуры величины (дХ2а/дТ )Р 
и (дХ2р/дТ)Р имеют один и тот же знак. Аналогичный вывод сле
дует и из рассмотрения уравнений (10.40) и (10.41): состав обеих 
фаз меняется в одном направлении при изотермическом изменении 
давления.

Если в жидком состоянии смесь веществ может расслаиваться, 
то этому соответствует более сложная диаграмма, пример которой 
приведен на рис. 11.4.

Отметим, что различие в составе пара и жидкости используется 
при перегонке жидкостей с целью их разделения.

11.6. Эбулиоскопия

Из опыта известно, что если в жидкости растворен нелетучий 
компонент, то температура кипения жидкости повышается. Рас
смотрим это явление более подробно на примере идеальной сис
темы. Давление пара растворителя в такой системе определяется 
законом Рауля:

Р = Р°2 (Т)Х2, (11.29)

где Х2 — мольная доля растворителя.

При кипении давление пара равно 1 бар независимо от того, 
имеем ли мы дело с чистым растворителем или с раствором. Сле
довательно, в соответствии с (11.29) в случае растворов происходит
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повышение температуры кипения. Так как Р  =  1 бар = const при 
Т =  7 ^ ,  то, дифференцируя (11.29), получаем

дР _ ЪР°2(Т )  
Э Т  дТ

Х +  р ° д Х 2 _ 0
Xl Pl I f  ~  °-

Отсюда

д In Р°2 ( Т )/д Т  =  - д  InХ2/дТ.

Подставляя —д InХ2/д Т  вместо д \пР/дТ  в уравнение Клаузи
уса-Клапейрона, получаем

- д  InХ2/д Т =  А ЯИСП/R T 2.

Поскольку Х2 = І—Хү, а Ху — малая величина (будем считать 
раствор разбавленным), то, принимая Т ~ Тшп, получим

дТ/дХ, = R T ^ „ /A H w:a.

Переходя к конечным разностям, можно записать

A T  R Ткип Х^/АНиСП (11.30)

Уравнение (11.30) определяет повышение температуры в зави
симости от мольной доли добавленного компонента. В случае раз
бавленных растворов (Xj <  1) величину Х 1 можно определить че
рез моляльность следующим образом:

У m
1 m + t /M

и m M ,

где т  — моляльность; М  — молекулярная масса молекул растворителя в к г/моль. 

Подставляя (11.47) в (11.30), запишем

А Т = Е т , (11.31)
где Е  — эбулиоскопическая постоянная, равная

Е =  R T KlinM /AH llcn.

Метод эбулиоскопии иногда используется для определения мо
лекулярных масс, так как, зная Е  и измеряя АТ, можно определить 
моляльность раствора, а зная массу растворенного вещества, легко 
рассчитать его молекулярную массу. Значение Е  составляет 0,529 
для воды и 6,09 для камфоры. Для более точного определения мо
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лекулярной массы желательно использовать вещества с возможно 
большими значениями Е.

Полезно получить формулу (11.30) из общего выражения (10.43). Так как в жид
кой фазе растворен нелетучий компонент, в газовой фазе будем иметь

^ір = 0, Х2̂  = I’
а для разности Х2а — Х2р получим

*2а -  %  = *2а "  >■
Подставляя (11.26) в (10.43), приходим к формуле (11.30) для повышения тем

пературы кипения.

11.7. Правила Вревского

Первое правило Вревского гласит, что при повышении темпера
туры смеси определенного состава ее пар обогащается тем компо
нентом, который обладает большей парциальной теплотой испаре
ния. Это правило представляет собой простое следствие уравнения 
(10.39). Действительно, для стабильных фаз всегда выполняется 

2-  2
условие Ә б/р/ЭЛ^р > 0- Объемом жидкой фазы по сравнению с 
объемом газовой фазы можно пренебречь и, считая газы идеаль
ными, для AVj можно записать

AVi ~ AV2 -  RT/P.

Подставляя последнее выражение в (10.39), находим

(д*2р/дТ )Х 2а =
АН 2 -  АН I

та2с  р /э х 22р

Если А Н 2  > А Н \, то пар будет обогащаться вторым компонентом, 
и наоборот.

Второе правило Вревского гласит, что если на фазовых диаграм
мах давление — состав (температура—состав) имеется максимум 
(минимум), то при повышении температуры в азеотропе увеличива
ется мольная доля компонента с большей парциальной теплотой ис
парения; если на фазовых диаграммах давление — состав (темпе
ратура — состав) имеется минимум (максимум), то при повышении 
температуры в азеотропе увеличивается мольная доля компонента с 
меньшей парциальной теплотой испарения. Напомним, что для азе
отропа выполняется условие

%  = *2а- 01.32)
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Для определенности предположим, что а  — жидкая фаза, а р — 
газовая. Выясним поведение величины Х2а (или Х2̂ ) с изменением
температуры в условиях азеотропа. Для этого рассмотрим величи
ну ( д Х ^ д Т ) ^ ,  где индекс “аз” означает “азеотроп”. Если из пер
вого уравнения системы (10.35) выразить величину dP и подста
вить во второе, то с учетом равенства (11.32) и

dX2 = dX2 р
получаем

A V 1 АН2 — AV 2  АН  1 
TAVi

d T =  dX2a
ІЭЛГ^

'ІЭ Gсс

Э
1 - Х 2а 1 - А У2 '

A F j j

Считая газы идеальными и пренебрегая мольными объемами 
жидкостей, имеем

АН  2 — АН  I 

д2аJ d 2Gc. а

V3X2р эх?а)

(11.33)

Из уравнения (11.33) видно, что знак величины ( д Х ^ д Т ) ^  за

висит от соотношения величин АН 2 и АН  1, с одной стороны, и 
2_ 2 2_ 2

Ә Gр/ЭЛ^р и Ә @а /дХ 2а — с другой. Рассмотрим соотношение
между последними величинами с помощью уравнения (10.41). 
Легко убедиться в том, что в случае идеальной паровой фазы урав
нение (10.41) будет иметь вид

(M jg 'l _  Э2с а / Э ^ а

Это уравнение описывает зависимость Х2р от Х2а. Применительно к 
рассматриваемому случаю эти зависимости могут быть двух типов в 
соответствии с рис. 11.1,е и 11.1,«. На рис. 11.1,б в точке Х2̂  = Х2а 
производная (дХ2̂ /дХ2а) т меньше единицы. Это означает, что при 
Х2 = 0 производная (дХ2̂ /дХ2а) т > 1 и, следовательно, кривая пара 
вблизи Х2 = 0 расположена правее кривой жидкости. Это возмож
но только тогда, когда на кривой давление — состав имеется мак
симум (рис. 11.1,г). Итак, на рис. 11.1,е азеотропный состав харак-

2—  2 2—  2
теризуется соотношением Э Gр/ӘА^р > Ә Ga /dX 2a.
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Рис. 11.5. Диаграммы, иллюстрирующие второе правило Вревского

Рис. 11.6. Диаграммы, иллюстрирующие третье правило Вревского

Обратившись к уравнению (11.33), видим, что (<дХ2а/д Т )да > О,

если А Н 2  > А Н  1 . Следовательно, с ростом температуры вели
чина Х2а будет расти, и смещение азеотропа будет иметь вид, по
казанный на рис. 11.5,а. Существование минимума на кривых 
давление — состав приведет нас к противоположному выводу 
(рис. 11.5,6).

Аналогичным образом можно рассмотреть и остальные случаи, 
относящиеся ко второму правилу Вревского.

Третье правило Вревского гласит, что если на фазовых ди
аграммах давление пара — состав (температура — состав) име
ется максимум (минимум), то при изменении температуры из
начально азеотропного раствора состав пара и состав азеотропа 
меняются в одном направлении; если на фазовых диаграммах 
давление пара — состав (температура — состав) имеется ми
нимум (максимум), то при изменении температуры изначального 
азеотропного раствора состав пара и состав азеотропа меняются 
в противоположном направлении. Эти положения проиллю ст
рированы рис. 11.6.
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Для анализа этих утверждений рассмотрим величины (дХ2а/дТ)аз — 
выражение (11.33) и (дХол/ д T )v — выражение (10.39). Поделив

Х2а
их друг на друга, находим

(дХ1а/д 1 )ю /& Х п /д Т )х  -  Э СР/Э^ Р  . (11.34)
2“  э с а Э 0 „

э 4 ,

Знак выражения (11.34) определяется знаком знаменателя. Ра
нее было показано, что если на кривой давление пара — состав 
имеется максимум, знаменатель положителен и, следовательно, 
составы пара и азеотропа будут изменяться в одном направлении. 
Для кривых с минимумом это изменение будет носить противопо
ложный характер.

Необходимо отметить, что в условиях, близких к критическим, 
правила Вревского могут нарушаться.

11.8. Равновесие жидкая смесь — кристалл.
Уравнение Шредера

Рассмотрим ситуацию, когда в жидком состоянии два компо
нента смешиваются при любых соотношениях, а в твердом состоя
нии они не образуют раствора и при кристаллизации выпадают в 
отдельные фазы. В качестве простейшего примера рассмотрим 
смесь о-ксилола с Тш  = 245,5 К  и .w-ксилола с 7^, = 225 К и ответим 
на вопрос, при каких температурах будет замерзать смесь этих ве
ществ. Самый простой ответ — при промежуточных. Однако эта 
смесь может замерзать и при Т=  212 К, т. е. при температуре более 
низкой, чем температуры плавления обоих компонентов.

Для объяснения этого явления обратимся к термодинамическо
му анализу и выведем уравнение кривой плавления смеси как 
функции состава: Тш = T ^ X j) .  В состоянии плавления система
состоит из двух фаз: жидкой и твердой. Жидкая фаза содержит оба 
компонента. Твердая фаза состоит только из одного вещества.

В общем случае в состоянии плавления система имеет две сте
пени свободы, например Т  и Р. В эксперименте двухфазные сис
темы часто исследуют при постоянном давлении. В этих условиях 
число степеней свободы будет равно единице. Это означает, что 
при равновесии состав жидкой фазы однозначно определяется 
температурой.
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Перейдем к выводу уравнения для кривой равновесия. С этой 
целью рассмотрим сначала первый компонент. Для него выполня
ется соотношение

и
М-ітв Нтж

^ітв _ М̂іж + R T

Это уравнение запишем так:

1па1ж = -(^Ьк -  \» \n )/R T -

(11.35)

(11.36)

Дифференцируя обе части (11.36) по температуре при постоян
ном давлении, получаем

d\naxJ d T = A H \ ( T ) /R T 2, (11.37)

где Д#|* (Г) — стандартная теплота плавления первого компонента.
Уравнение (11.37) называется уравнением Шредера. Если жид

кая смесь идеальна, то

а\ж ~  ^ІЖ’

уравнение (11.37) будет иметь вид

д\пХ1ж/д Т  = АЯГ ( T )/R T 2. (11.38)

Можно вывести уравнение Шредера и несколько иначе. Про
дифференцируем уравнение (11.35) для случая идеальной системы. 
Получим (индекс “ 1” опущен)

+ d(R T  InХ ж).

Отсюда

-S * b = - К  + R InXx d T +  RTd ІпХж 
и

d  InX J d T  = [Sk (T) -  ( T) -  R Ы у /Л Г ,  (11.39)

где Sx(T) и sjn (T) берутся для чистых веществ.

Сравнивая (11.39) и (11.38), получаем

АН* (Т) = TAS*(T) -  R T ln X ^
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Из последней формулы следует, что

АН* (Т) * TAS*(T),

если Хж ф 1. Это не удивительно, так как равенство

А Н *(Т) = TAS*(T)

может выполняться для чистых компонентов только в одной точке — 
в точке плавления. Следовательно, изменение парциальной моль
ной энтропии при переходе вещества из одной фазы в другую оп
ределяется выражением

A S*(T ) = S k (T) -  S*B(T) -  Д1гъГж.

Появление члена —ЛІпА^ связано с энтропийным фактором, он
отражает возможность реализации структуры раствора многими 
способами, поскольку Хж теперь меньше единицы.

Вернемся к рассмотрению уравнения (11.38). Если предполо
жить, что величина АН* (Т) слабо зависит от температуры, то урав
нение (11.38) можно легко проинтегрировать. Получим

—  *

1пЛГ|ж = - ^ р ( 1 / Г -  І/^ңл). (11.40)

Аналогичным образом можно получить уравнение, устанавли
вающее зависимость температуры плавления системы от мольной 
доли второго компонента:

in*2* = - ^ p a / r - (11.41)

Разрешая (11.40) и (11.41) относительно Т  в предположении, 
что энтальпии переходов слабо зависят от температуры, находим

ВДж) = —

а д . )  = —

АН] -  Я Т1пл\пХ 1ж 

Ъ п л ^ г  (Т )

(11.42)

Д ^ 2 - Л 72пл1п^2ж
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Рис. 11.7. Диаграмма плавкости 
системы КС1—AgCl

Рис. 11.8. Зависимости хи
мического потенциала от тем
пературы:
1 — твердое вещество; 2 — жидкость; 
3 — жидкость с добавкой

Кривые, соответствующие уравнениям (11.42), изображены на 
рис. 11.7 ( QBDE и ЕР соответственно). Эти кривые описывают со
существование жидкой и твердой фаз. Кривые, описывающие со
существование жидкой и твердой фаз, называются кривыми плав
ления, или кривыми ликвидуса.

Из рис. 11.7 видно, что введение добавки в чистые компоненты 
понижает температуру плавления. Это происходит по следующей 
причине. Известно, что жидкие тела при понижении температуры 
замерзают, т.е. при температуре, превышающей температуру плав
ления, химический потенциал жидкой фазы цж меньше химиче
ского потенциала твердой фазы |ij.B. Ниже точки плавления ситу
ация обратная. Кривые и цж в зависимости от температуры
имеют отрицательный наклон, так как dG /dT= —S , а энтропия ве
щества всегда положительна. Кривая цж имеет больший наклон по 
абсолютному значению, так как »УЖ > STB. Зависимости щ.в и цж схе
матически изображены на рис. 11.8.

Если в жидкость введена добавка, то ^  уменьшается в силу со

отношения цж = Цж + в то время как величина m.B не
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меняется. Это приводит к смещению кривой 1^(7) влево и к по
нижению температуры плавления.

Вернемся к рис. 11.7. Из него видно, что существует точка Е  пе
ресечения кривых Т\(Х-}) и Т2(Х2). Она называется эвтектической. 
В этой точке сосуществуют три фазы: жидкая эвтектического соста
ва и две твердые (чистые вещества). Соответственно Хэвт и Гэвт — 
состав и температура эвтектики. Термин "эвтектика" в переводе с 
греческого означает “легкоплавящийся”. Прямая Т\Х2) = Тэвт на
зывается прямой солңцуса. Ниже этой прямой система всегда нахо
дится в твердом состоянии. Диаграмма, представленная на рис. 11.7, 
носит название диаграммы плавкости.

Перейдем к обсуждению свойств системы с диаграммой плав
кости, изображенной на рис. 11.7. Если фигуративная точка рас
положена над кривыми ликвидуса, то система находится в жидком 
состоянии. В соответствии с правилом фаз, у нее три независимые 
степени свободы, например Р, Т и Х2. Ниже прямой солидуса сис
тема находится в твердом состоянии: это механическая смесь твер
дых кристаллов двух чистых веществ. В этом состоянии (точка К) 
у системы две степени свободы, так как в отличие от жидкого (точ
ка А) состояния система двухфазна.

Рассмотрим медленное охлаждение системы, которая находи
лась сначала в состоянии, изображаемом точкой А. При охлажде
нии системы изображающая точка движется сначала вертикально 
вниз до пересечения с кривой ликвидуса — точка В. В состоянии, 
изображаемом точкой В, начинают выпадать кристаллы первого 
вещества, а раствор насыщен первым компонентом. Дальнейшее 
охлаждение, например переход в точку С, происходит в двухфаз
ной области. Поэтому точка С не отражает реального состояния 
системы и соответствует двум фигуративным точкам, возникаю
щим при проведении ноды: точка D (жидкая фаза) и точка / ’(твер
дая фаза). Фигуративная точка, характеризующая жидкую фазу, 
движется вдоль кривой ликвидуса, а фигуративная точка твердой 
фазы (чистый первый компонент) — вниз вдоль оси ординат. Со
став жидкой фазы соответствует абсциссе X2(D). Фактически кри
вые ликвидуса описывают растворимость обоих компонентов друг 
в друге в зависимости от температуры. Например, растворимость 
первого компонента (5)) во втором при температуре, соответст
вующей точке С на рис. 11.7, равна

51! = 1 ~X2(D).

Воспользовавшись правилом рычага, можно рассчитать отно
сительное количество каждой из фаз для смесей, фигуративные
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точки которых находятся внутри двухфазных областей. Например, 
для системы рис. 11.7 в точке С:

лж = FC = Х 2(С)
= х 2ф ) - х 2( с у

При дальнейшем охлаждении системы до Т  — Тэвт (точка N) 
смесь распадается на три фазы: два чистых механически смешан
ных твердых компонента и эвтектическая жидкая смесь, состав ко
торой определяется положением точки Е. Эвтектическая смесь 
имеет одну степень свободы. Заметим, что в любой точке на пря
мой солидуса система состоит из трех фаз: двух твердых, соответ
ствующих чистым компонентам, и одной жидкой эвтектического 
состава.

Если теперь в обратном процессе, приготовив из исходных ве
ществ эвтектический состав, нагреть его, то состав расплавится при 
более низкой температуре, чем температуры исходных веществ. Воз
никает вопрос, откуда кристаллы “знают”, находятся ли они в смеси 
или взяты в виде чистых веществ. Это можно объяснить, например, 
тем, что мелкие кристаллы обладают очень развитой поверхностью. 
На поверхности кристаллов всегда имеют место флуктуации, когда 
возникают мельчайшие капли расплавленного вещества. Если 
кристаллы различных веществ находятся в соприкосновении друг 
с другом, эти мельчайшие капли сливаются и образуют расплав. 
Если температура равна или выше Тэвт, то возникшая флуктуация 
не исчезает, и начинается образование расплава. Расплав из мик
роскопических зародышей распространяется на весь образец за 
счет выигрыша энергии Гиббса при смешении.

В заключение этого раздела упомянем о некоторых качествен
ных соображениях по поводу растворимости, которые могут пред
ставлять практический интерес. Из рассмотрения уравнений (11.40) 
и (11.41) следует, что

в ряду веществ с равными или близкими теплотами плавления 
(температурами) растворимость в одном и том же растворителе тем 
выше, чем ниже температура плавления.

11.9. Криоскопия

Явление понижения температуры плавления раствора по срав
нению с чистым растворителем применяется в методе, носящем 
наименование криоскопии. Криоскопический метод часто исполь
зуют для определения молекулярных масс растворенных соедине
ний. Сначала установим связь между понижением температуры 
плавления раствора и его концентрацией.
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Уравнение (11.38) выполняется тем лучше, чем более разбавлен 
раствор, т. е. чем ближе он к идеальной системе. Если значение Х\ 
близко к единице, то можно записать

1пХ{ =  1п(1 -  Х2) -  ~Х2. (11.43)

Подставляя (11.43) в (11.38), находим

-d X 2/d T =  AH'm (T )/R T 2.

При малых значениях Х2 можно принять, что Т~ Тт  и ДН„л (Т)~  

~ (Тш) = Д ^ п л  • Тоща

R T 2
dT/dX2 = - — ^ .  (11.44)

Д ^ І І Л

Переходя в (11.44) к конечным разностям, получаем

R T 2
А Т = - — ^ Х 2. (11.45)

Д ^ П Л

Последняя формула определяет понижение температуры плав
ления в зависимости от мольной доли добавленного компонента. 
Переходя от мольной доли к моляльности, для понижения темпе
ратуры плавления находим

R T 2
\АТ\ = - — ^ M m  = -K m , (11.46)

Д ^ П Л

где тп — моляльность; М  — молекулярная масса молекул растворителя в кг/моль; 
К  — криоскопическая постоянная, равная

K = R T ^ M / H m .

Величина К  равна 1,84 для воды и 40 для камфоры. Отметим, 
что криоскопические константы значительно превышают эбули- 
оскопические. Поэтому криоскопический метод чаще используют 
для определения молекулярных масс, чем эбулиоскопический.

11.10. Твердые растворы.
Правила Гиббса—Розебума

До сих пор рассматривались системы, которые неограниченно 
смешиваются в жидкой фазе и совсем не смешиваются в твердой. 
В случае систем, неограниченно смешивающихся в твердой и жид-
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ГС Рис. 11.9. Диаграмма плавкости 
системы Си—Ni
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кой фазах, диаграмма состояний имеет вид, аналогичный равно
весию в системах жидкость — пар (см. рис. 11.2). Примером такой 
фазовой диаграммы может служить диаграмма равновесия жид
кость — твердое (диаграмма плавкости), изображенная на рис. 11.9. 
Отношение количеств твердой и жидкой фаз и в этом случае оп
ределяется правилом рычага, например, для ситуации, изображен
ной на рис. 11.9:

Из рисунка видно, что если состав расплава не совпадает с со
ставом твердой фазы, то можно производить разделение смеси пу
тем последовательного расплавления и отделения твердых и жид
ких частей системы.

Вид фазовых диаграмм с неограниченно смешивающимися 
твердыми компонентами в жидкой и твердой фазах полностью 
аналогичен виду диаграмм, описывающих равновесие ж идкость- 
пар. Термодинамическое описание систем жидкость — твердое 
совпадает с описанием систем жидкость — пар. Аналогично пра
вилам Гиббса—Коновалова формулируются правила Гиббса—Ро- 
зебума для описания равновесий в системах твердый раствор— 
жидкий раствор.

Первое правило Гиббса—Розебума гласит: жидкий раствор обо
гащен по сравнению с твердым раствором тем компонентом, при
бавление которого к системе понижает температуру плавления.

Второе правило Гиббса—Розебума: в точках максимума или ми
нимума на кривых диаграмм плавкости состав твердой и жидкой фаз 
одинаков.

Третье правило: состав обеих фаз меняется в одну сторону при 
изобарическом изменении температуры или при изотермическом из
менении давления.

п
п

ТВ

ж
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Для равновесия жидкость—пар наиболее характерными явля
ются диаграммы, приведенные на рис. 11.1. В качестве примера 
системы с азеотропом на рис. 11.10 приведена диаграмма темпе
ратура-состав для смеси этанол — тетрахлорид углерода при дав
лении 1 бар.

Более сложным примером служит диаграмма температура—со
став для системы фенол—вода, для которой при низких температу
рах происходит расслоение жидкости на две фазы, представляющих 
собой раствор фенола в воде и раствор воды в феноле (см. рис. 11.4).

Диаграммы, описывающие равновесие жидкость — твердое те
ло, в ряде случаев аналогичны диаграммам жидкость—пар с пол
ным смешиванием в обеих фазах. Примером может служить диаг
рамма плавкости системы NaCl—AgCl, LiCl—NaCl и Cu—Ni (см. 
рис. 11.9). Примером диаграммы, подчиняющейся уравнению Шре
дера, может служить диаграмма плавкости системы КС1—AgCl (см. 
рис. 11.7).

В общем случае диаграммы плавкости имеют более сложный 
вид. Например, в системе K N 03—N aN 03 наблюдается образова
ние твердых растворов (рис. 11.11). Рассмотрим различные облас
ти этой диаграммы более подробно.

11.11. Примеры фазовых диаграмм
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Область А, ограниченная снизу линиями ликвидуса abc, представ
ляет собой жидкую смесь обоих компонентов. Область В  — смесь 
жидкости и твердого раствора K N 03 в N aN 03. Состав фаз определя
ется положением ноды, проведенной от одной границы до другой. 
Область С аналогична области В. В ней присутствуют две фазы, одна 
из которых — жидкая смесь обоих веществ, вторая — твердый раствор 
N aN 03 в K N 03. Области D и Е  представляют собой твердые раство
ры: область D — раствор небольшого количества K N 03 в N aN 03 как 
растворителе (твердый раствор I), а область Е  — раствор небольшого 
количества N aN 03 в K N 03 (твердый раствор II). В области F нахо
дится двухфазная механическая смесь обоих твердых растворов: 
K N 03 в N aN 03 и N aN 03 в K N 03. В любой из областей состав и ко
личество каждой из фаз находят с помощью нод.

Если два компонента при изменении их относительного состава 
могут образовывать новые химические соединения, то это харак
терным образом отражается на фазовых диаграммах. Примерами 
являются диаграммы плавкости систем Н20 —ҒеС13 (рис. 11.12) и 
диаграмма А1—Mg (рис. 11.13).
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Рис. 11.14. Диаграмма плавкости j f c  
системы Au—Sb при Р  =  1 бар jqqq
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Максимумы, наблюдаемые на диаграмме, соответствуют обра
зованию устойчивых химических соединений. В точках максиму
мов, как это следует из второго правила Гиббса—Розебума, состав 
жидкой и твердой фаз совпадает. Эти точки, в которых темпера
тура плавления максимальна, называются дистектиками (что озна
чает “трудноплавящийся”). О смесях, состав которых в жидкой и в 
твердой фазах одинаков вследствие образования новых химических 
соединений, говорят, что они плавятся конгруэнтно. (“Конгруэнт
ный” означает “совпадающий”.)

В некоторых случаях образующиеся соединения начинают рас
падаться, еще не достигнув экстремальной точки. Такова, напри
мер, система Au—Sb (рис. 11.14). При этом на кривых фазового 
равновесия наблюдаются изломы. В этих случаях устойчивых со
единений не образуется. Точка С на этом рисунке называется пе- 
ритектической (переходной). В этой точке, как и на всей кривой 
ВС, состав жидкости не совпадает с составом твердой фазы, и про
цесс плавления является инконгруэнтным. Точка дистектики не до
стигается.

11.12. Регулярные растворы

В настоящее время создана относительно последовательная 
термодинамическая теория свойств регулярных растворов.

Термодинамическое описание поведения регулярных растворов обычно осно
вывается на квазикристаллической модели жидкости, в которой предполагается, 
что каждая молекула находится в одном из узлов квазикристалли ческой решетки. 
В случае двухкомпонентного раствора в каждом узле этой решетки можно с веро
ятностью Ху обнаружить молекулы первого типа, с вероятностью Х2 — молекулы 
второго типа. Каждая молекула в растворе обычно окружена несколькими (Z) со
седями. Поэтому любая молекула с вероятностью Ху будет иметь в качестве соседа 
молекулы первого типа, а с вероятностью Х2 — молекулы второго типа. Будем пред
полагать, что взаимодействие молекул в растворе ограничивается только взаимо
действием с ближайшими соседями, а с остальными молекулами оно равно нулю.
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Взаимодействие двух молекул первого типа будем характеризовать энергией 0С| (; двух 
молекул первого и второго типов — энергией а 12; двух молекул второго типа — энер

гией а22. Полная энергия взаимодействия молекул в одном моле раствора Um

Um = {NK/2)Z{au XxX{ + 2ап ХхХ2 + а 22Х2Х2).

Величину а 12 можно представить в виде

(Х|2 = (cxj | + а22)/2 + Да.

Тогда для Unз получим

Um = (Nh/2)Z{au Xx + 2AaX,J2 + а 22Х2).

Энергия взаимодействия в исходных чистых веществах до смешения равна

^ВЗ = { N J 2 ) Z { a n X{ + a22T2).

Следовательно, внутренняя энергия смешения равна

— М — _ Ли = £/вз -  и:,; = N̂ ZАаХ\Х2 = ЛХ,Х2, 
где

А =  NAZAa.

Так как для регулярных растворов изменения объема при смешении не проис
ходит, по определению можно записать

Итак,
и  м = я м .

Нм = NaZ АоХ хХ2 = лх,х2.
:М

Поскольку для идеального раствора Н = 0 ,  избыточная энтальпия опреде
ляется уравнением

Я  Е =АХ ,Х2 = АХ2(I -  Х2).

Следовательно, измеряя Я  , можно определить величину А. Например, в соответ
Т-Г Е

ствии с последним выражением значение Я максимально при Х2 =  1/2 и равно

Я  Е = - А 
п  м акс ^  п -

Зависимость Я  от состава для системы бензол — СС14 приведена на рис. 11.15. 
Кривая этой зависимости представляет собой параболу с максимумом при Х2 = 0,5.

— Е — Е
Видно, что абсолютные значения Я  невелики. Обычно значения Я гораздо 
меньше энергий химических связей.

_ е
Так как для регулярного раствора S  = 0, то

G Е = Я  Е = АХ,Х2 = АХ2( 1 -  *2).
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— E — E — E
Зная G , легко найти G\ и G] ■

G\  =  AX2 , G2 =  AX \ . (11.47)

Для активности и коэффициентов активности обоих компонентов справедливы 
выражения

In у, = { A /RT )Xi  = Ғ Х І  In у 2 = (A/RT)X ,2 = FX?,

у ,= е х р  (FX%), y 2 =exp(FXf),  (11.48)

о, = X x exp(FX$), a2 = X 2 exp(FX?),
где

F =  A / R T =  4 H ^ KC/RT.

-  M
Представляет интерес проанализировать зависимость величины G от пара

метра F, определяющего энергию взаимодействия с соседними молекулами.
— м

На рис. 11.16 показана зависимость величины G / R T  от Х2 при различных
— М

значениях параметра F. Значение G / R T  рассчитывали по формуле

G М/ R T  =  Хх\пах + X2lna2 =  ( l - X 2) ln ( l -X2) + Х2\пХ2 + FX2( l - X 2). (11.49)

— М
Из рис. 11.16 видно, что величина G <0, если параметр / ’меньше некоторого 

критического значения / кр. Если F  > Ғ^,  то в некотором интервале значений Х2
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— м
вблизи 0,5 величина G становится положительной. Это означает, что компонен
ты не будут смешиваться и раствор расслаивается. Например, из вида кривой 5сле- 
дует, что для этой ситуации расслаивание наблюдается в интервале от / до и.

— м
Так как величина G имеет максимум при Х2 -  0,5, значение Ғм легко найти 

из уравнения

G M(X2 =  0,5) =  0.

Используя (11.49), получаем
Ғм — 4 1п(0,5) =  2,7726.

Следует отметить, что жидкие смеси устойчивы не при любых значениях Ғ <  Ғм, 
что видно и из рис. 11.16. Применяя условие (10.14) к (11.49), легко показать, что 
смеси будут устойчивы лишь при Ғ й  2=Ғкр. Если значение / ’попадает в интервал 
между 2 и 2,7726, то могут наблюдаться метастабильные состояния: несмотря на от
рицательную энергию смешения Гиббса, смесь при некоторых составах будет рас
слаиваться.

Найдем условия, накладываемые на параметр взаимодействия А условием ре-
-  Е -  Е — Е

гулярности раствора S = 0. С этой целью найдем S , исходя из величины G :

s E = - ( д с Е /дТ)Р =  - ( ! £ )  е д .

Следовательно, величина А не зависит от температуры, что, в свою очередь, оз
начает, что теплота смешения регулярного раствора не зависит от температуры.

Перейдем к рассмотрению фазовых диаграмм регулярных растворов при Т =  const. 
Давление пара над раствором (кривая жидкости) определяется выражением

Р =Я,°(1 -  Х 2) exp(FX])  + PfX2 exp[F(l -  Х 2)2].

Проанализируем это уравнение на наличие экстремумов (напомним, что экс
тремумы на диаграммах давление — состав свидетельствуют об образовании азео
тропов):

дР /дХ 2= \2ҒХ2( \ - Х 2) -  1]{Р,0ехр(Ғ2ф  - Р 2°ехр[Ғ(1-*2)2]>.

Первый множитель обращается в нуль, если

X -  1/2 ± [1/4 -  1/2/ ] 1/2.
Видно, что реальные экстремумы могут существовать только при Ғ  > 2. Второй 

множитель обращается в нуль, если

X — 0,5[1 -  1//)1п(/>,°/Р£)].

Так как величина X  меняется только в пределах от 0 до 1, то это накладывает 
определенные ограничения на величину Ғ :

|Ғ| * |1п(Л°//>2°)|.

11.13. Атермальные растворы
— Е

Атермальные растворы обычно характеризуются малыми значениями Я  , ко
торые в пределе можно положить равными нулю. Такое поведение часто характер
но для растворов полимерных молекул в низкомолекулярных растворителях. В этих 
растворах давление пара растворителя очень сильно отклоняется от закона Рауля
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даже при очень малых мольных долях полимера (-0,001). Это связано с тем, что по
лимерная молекула не представляет собой жесткого образования, а благодаря под
вижности ее сегментов может занимать разнообразные положения в растворе, что 
означает возрастание эффективной мольной доли растворенного вещества.

Рассмотрим энтропию раствора полимера на очень простом примере. Для этого 
рассчитаем число способов, которыми можно разместить гибкие полимерные мо
лекулы в растворе в рамках квазикристаллической модели, в которой каждый мо
номерный сегмент полимерной молекулы и каждая молекула растворителя могут 
занимать только один из узлов квазикристаллической решетки. Для простоты пред
положим, что все полимерные молекулы имеют одну и ту же молекулярную массу 
и, следовательно, содержат одинаковое число мономерных единиц, которое обо
значим через г.

Рассчитаем число способов, которым можно разместить к-ю молекулу полимера, 
если в растворе уже присутствует (£—1) молекула. Ясно, что (А:—1) молекула занимает 
(А—1)г узлов. Для удобства расчета будем рассматривать раствор с постоянным чис
лом узлов, равным Ад, где Ад — число Авогадро. Таким образом, первый (концевой) 
сегмент к-й полимерной молекулы можно разместить в растворе [Л/д — {к — 1)г] спо
собами. Следующий сегмент можно будет разместить Z способами (Z — коорди
национное число), но часть мест может случайно оказаться занятыми сегментами 
полимерных молекул, введенных в раствор ранее. Доля этих случайно занятых 
полимерными молекулами узлов будет представлять собой отношение занятых 
полимерными молекулами мест к общему числу узлов. Так как количество заня
тых узлов после введения первого сегмента к-й молекулы составляет (k—\)r  + 1, 
то доля свободных мест равна [Ад—(к— 1)г—1]/Аа . Таким образом, число возмож
ных размещений первых двух сегментов полимерной молекулы будет составлять 
[Ад — (к— 1)г]2[Ад— ( к -  1)г - 1]/Аа . Для третьего сегмента число возможных разме
щений составляет (Z-1)[Aa— ( к -  1)г— 2]/Аа , где множитель (Z -1) (вместо Z) учи
тывает, что одно место в координационной сфере уже занято предыдущим сегмен
том, а множитель [Ад—(к— 1)г — 2]/А а учитывает долю свободных мест в растворе. 
Продолжая аналогичным образом, получаем, что число размещений (£2Л ) к-й по
лимерной молекулы равно

I Аа - ( £ - l ) r - 1 А д-(& -1)г -2
Пк =  -  [Ад -  (к -  l)r]Z А -V  ------ ( Z -  1) ААд Ад

—(Z — 1)
Аа - ( * - 1 ) г- ( г- 1 )

*А
Z (Z - 1)г

а А ^ 1
где о  — число симметрии, равное 1 или 2, так как полимерные молекулы с после
довательным соединением мономерных звеньев не могут обладать высокой сим
метрией. Общее число размещений П всех полимерных молекул, число которых 
обозначим через Np, равно

Np

IP*
£2 = Л

Z ( Z - l ) r - 2

NA  оЛГд1

N
Np\

p А а ! ( А д - г ) ! ( А д - 2 г ) ! .....[NA - r ( N p -  1)]!

(Аа - г)!(Ад - 2 г) ! .....[NA - r { N p - \ m N A - r N p)\

Z ( Z - l ) r~2'
аЛГд'

N> na '-
(*a -rNp)\-
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Учитывая, что
Л/д -  Np г =  Ns,

где Ns — число молекул растворителя, можно записать

П = Z (Z - 1)г-1

М  J
/V./>(ЛГу+ rNp)\

NS'-
Переходя к энтропии, находим

S  =  к In П = —k(NP In фр +  Ns  In ф^) — kNp \|/, 
где

Ф/> = rNP / (Ns  + rNp ), =NS/ (N S +  rNP ), 

у  =  ln[o/(2r)] -  ( r -  2)ln(Z — 1) + r -  1.

Величины (рри (f>s  имеют простой физический смысл — это объемные доли ве
ществ, присутствующих в растворе, в предположении, что отдельные сегменты по
лимерной молекулы и молекулы растворителя имеют один и тот же объем. Следует 
заметить, что рассчитанная величина энтропии относится не к одному молю рас
твора, а к его доли, равной (Ns  + NP )/(NS + rNP ). Следовательно, мольная энт
ропия раствора будет равна

= - R N
S = S(Ns + Npr)/(NS + NP) = 

N N,- i__— In <pp +   — In mo -  R  L—— \u.
_ NS + N P N s  + N p  T,5J N s  + N P y

(11.50)

Найдем теперь энтропию смешения. В случае чистого растворителя Np =  0 и 
Ns  = NA. Используя формулу (11.50) для этой ситуации, находим, что мольная энт

ропия растворителя S s  равна

SJ = 0.

В случае чистого полимера =  0 и Np = N A/r.  Снова используя формулу 

(11.50) для мольной энтропии чистого полимера S p , находим

S р = —R\|/.
В итоге для мольной энтропии смешения получаем

5м -  S -
n l

Ns+NpS p  — 7?[Zp In фр "Ь Zyln ф^,

где
ХР =  NP / ( N S + NP ), Xs  = NS / ( N S + NP ). 

Для избыточной энтропии находим

=Е
S -----R[Xp 1п(фр/Ар) + Xs  ln(vs /Xs )].

Т;Е
Так как избыточная энтальпия равна нулю, для G справедливо 

С Е = - T S E = R7\Xp\n(q>p/Xp) + Xs ln(<f>s /Xs )].
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ФР= гХРЦ 1 + (г -  \)ХР\, Ф5 = (1 -  Х Р)А\ + (г -  1)Х/>],

— Е
формулу для G можно преобразовать к виду

С Е = RT{Xp\nr — 1п[1 + (г — 1)А>]>.

Из последнего равенства легко получить, например, выражение для коэффи
циентов активности молекул растворителя:

Іпүу =  ( г -  \)ХР / [ \  + ( r -  1 )ХР ].

Если значение ХР мало, например Хр =  0,01, и если значение г  взять равным 
101, то для величины In ys  найдем: In ys =  —0,192. Давление паров растворителя в 
этом случае будет составлять примерно 81% от давления насыщенных паров над 
чистым растворителем, в то время как для идеального раствора это давление со
ставляло бы 99%. Таким образом, в случае атермальных растворов даже при очень 
малой мольной доле добавки отклонения от закона Рауля могут быть очень велики.

Учитывая далее, что

11.14. Химические превращения в растворах

Рассмотрим химические процессы в растворах. Обратимся сна
чала к идеальным системам. Химический потенциал /-го раство
ренного вещества удобно определить в соответствии с (9.44):

ц,- = ц* + R T l n X j .  (11.51)

Пусть в системе протекает реакция

I v ,  А, =0.
i

Константа равновесия для нее имеет вид

Кр = ехр(-дгС!0/Л7), 
где

A rG° = Lvyn*
/

представляет собой стандартное изменение энергии Гиббса в ре
акции.

При рассмотрении химических реакций в растворах в качестве 
параметра, определяющего содержание /-го вещества в системе, 
обычно используют не мольную долю, а молярную концентрацию 
С, (моль/л). В случае идеальных растворов все вещества, присут
ствующие в системе, имеют один и тот же мольный объем V . Это 
означает, что в одном литре раствора находится Vq/V  м о л ь  веще
ства независимо от состава, где К0 = 1 л. Если мольная доля /-го
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вещества Xj, то количество этого вещества в одном литре, т. е. его 
концентрация, равно

Ci = XiCQV0 / 7 ,

где с0 =  1 моль/л.

Подставляя величину Х( из этой формулы в (11.51), найдем вы
ражение для химического потенциала компонента в зависимости 
от его концентрации:

Ц/ = |if  + R T ln (V /V 0) + Я Т Щ с{/с0) = ц: + R T ln (Ci/c0), (11.52) 

где

ц; = ц? + R T \n (V /V 0).

При записи выражений типа (11.52) величину с0 часто опускают.

Величина R T \n (V /V 0) представляет собой изменение энергии 
Гиббса в процессе разбавления одного моля вещества от чистого
состояния, в котором оно занимает объем V , до состояния с еди
ничной концентрацией, в качестве которой в рассматриваемом
случае используют с0 = 1 моль/л. Величина R T \n {V /V q) может 
быть весьма значительной. Например, для воды при Т=  Т° ее зна
чение равно -9959,2 Дж/моль.

Константа равновесия Кс в растворах имеет вид

к с = Ц с/ ' = ехр{-[ДгС?°(Г, Р) + Д үД Л п (Ғ /К 0)]/Л Г  =

= ехр[-Дг(?0(Г, cq)/RT], 
где

ArG °(T,c0) = I v j p ^ r .c o ) .
i

Величину ArG°(T, с0) можно рассчитать по разности энергий 
Гиббса для стандартных состояний с единичной концентрацией 
участвующих в реакции веществ.

Следует отметить, что в отличие от газовой фазы разность энер
гий Гельмгольца по стандартным состояниям мало отличается от 
аналогичной разности энергий Гиббса:

ArA(T, с0) = Ar G(T, с0) “  АпРУ  .

214



Значение PV  обычно невелико, например для воды при Р -  1 бар 
оно составляет 1,8 Дж/моль. Этой величиной в большинстве слу
чаев допустимо пренебречь по сравнению с RT, поэтому можно 
приближенно полагать, что

\ А \ Т ,  с0) = ArG \T , с0).

Зависимость констант равновесия Кх  и Кс  от температуры и 
давления определяется следующими уравнениями:

(д \пКх /д Т )Р = ArH °/R T 2,

(д InКх /д Р )т= Ar V°/RT,

Э _  У ^ °  _  А, /  Э 1пАг У ^  = 
дТ  ) р к т 2 А [ дт )р

/Ә InК л  A.V° (  Ә 1пД_К° \
( “ ЭР- ) т  ~ ~RT ~  Avl  дР ) т ~ 

где

д г н °  = 2>,дя;
/

— стандартное изменение энтальпии в реакции;

\ v °  =
i

— стандартное изменение объема в реакции; в случае идеальных 
растворов

\ у ° =  5 > , Ғ ;
/

а  — изобарный коэффициент расширения растворителя, равный

ос = (din V /д Т )Р\

(3 — изотермический коэффициент сжатия, равный

р = (д \п У /д Р )т.

Из первого уравнения (11.54) видно, что произведение 
R T 2(d \пКс /д7)руж е не равно стандартному изменению внутрен
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АГН°
-----5 — Ava,
R T 1
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ArV°
R ү  Д^Р,



ней энергии в реакции ArU°. Значение этого произведения зависит 
не только от параметров реакции, но и от способности раствори
теля к расширению при нагревании. Аналогичные рассуждения 
вытекают и из рассмотрения второго уравнения (11.54). Величины 
а  и (3 для ряда веществ приведены ниже:

н 2о СН3ОН с 6н 6 Си

а  - 103, К  1.................. 0 ,2 0 7 1 ,2 5 9 1 ,2 3 7 0 ,0 4 8

р -  1 (Г 6, бар- 1 ......... 4 8 104 9 2 0 ,5 5

2
Используя эти данные, можно сравнить значения ArH °/R T  и 

Диск, а также ArV °/R T  и Ди|3. Например, предположим, что стан
дартное изменение энтальпии в реакции составляет 100 кДж/моль 
и 300 К. Тогда для ArH °/R T получим значение ~10-1 К-1 , а для

Диос = а  = 10 К . Таким образом, в большинстве случаев терми
ческим расширением растворителя можно пренебречь.

Перейдем к сравнению следующей пары величин. Для определен
ности примем, что значение ArV° близко к значению мольного объ-

3 —з —1ема воды и равно 18 см . Тогда для ArV °/R T  получим 10 бар , а

для Дор = 10 4 бар *. Следовательно, влияние сжимаемости рас
творителя может быть несущественным, но это нужно специально 
проверять.

Для неидеальных растворов необходимо учитывать отличие ко
эффициентов активности от единицы и использовать точные урав
нения

к„  = П < '  = П * / '  n ? ,v' = ехр[-Д (11.55)
/ / /

к„  = Г К '  = П c j' П У1' = ехр[-Д (11.56)
І І І

Коэффициенты активности в этих формулах не идентичны.
В случае использования константы равновесия Кс для неидеаль

ных растворов в качестве стандартного состояния удобно выбирать 
гипотетический идеальный раствор с концентрацией 1 моль/л, в ко
тором взаимодействие молекул растворенного вещества друг с дру
гом отсутствует, а взаимодействие с молекулами растворителя ос
тается. В этом случае коэффициент активности будет учитывать 
только взаимодействие молекул растворенного вещества между 
собой.
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Если система снабжена специальным устройством для получе
ния полезной работы, то, используя выражения (11.51) или (11.52), 
можно легко по аналогии с формулой (4.78) получить выражение 
для полезной работы в обратимом процессе для реакции, проте
кающей в идеальной системе:

Д^»акс= -<ДС)г,Р= 1п № о / *;)  -  K v/O i/ '+ X r in
І І

(11.57)

Д И 'ш кс' -(Л С )г,р=  Д П > (о 1п(с,0/ с , ) -  ^ ( ц '+ Д П п с , . ) .
/ /

Если реакция достигает равновесия, то тогда

Д^шкс=Л7-Е«;0 1пиГ,оМ/р).
/

(11.58)

А Ж макс= 1п(с/о /с/р)>
і

где Л/о(сю) и ^/р (с»р) ~  начальная и равновесная мольные доли (молярные кон
центрации) /-го компонента соответственно.

Если система неидеальна, то

А ^ м а к с =  1п(а /о /д|)  -  5Zv/(p,- + Л П п а ,) .
/ <

Если реакция достигает равновесия, то тогда

А ^ м а к с =  Д П > / 0  ln (fl/o/fl/p)> (11.59)
/

где а,, и — активности /-го компонента на некоторой стадии процесса, в ис
ходном состоянии и по достижении состояния равновесия соответственно.

Уравнение изотермы реакции в растворах в общем случае за
писывается в виде

^ а к с / ^ =  ЛТ’Оп Ка -  1пП), (11.60)

где Ка определяется уравнениями (11.55) или (11.56), а величина 
П представляет собой произведение
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11.15. Методы измерения активности 
и коэффициентов активности

Нахождение коэффициентов активности — важнейшая задача 
при описании реальных термодинамических систем.

11.15.1. Общая характеристика 
методов измерения коэффициентов активности

Все методы, используемые для определения коэффициентов 
активности, можно разделить на прямые и косвенные. Прямые 
методы основаны на измерении равновесных физических вели
чин, позволяющих непосредственно рассчитывать значения коэф
фициентов активности. К ним относятся методы измерения дав
ления пара, коэффициентов распределения веществ между двумя 
несмешивающимися жидкостями, ЭДС в электрохимических эле
ментах и т. д. В косвенных методах коэффициент активности од
ного компонента смеси рассчитывают через известные коэффици
енты активности других компонентов путем интегрирования 
уравнения Гиббса—Дюгема. В настоящем разделе будут приведе
ны некоторые примеры методов измерения коэффициентов ак
тивности.

11.15.2. Определение коэффициентов активности 
по парциальному давлению пара

Обычно используют два метода стандартизации коэффициен
тов активности: в симметричной и несимметричной системах 
сравнения.

Рассмотрим двухкомпонентную систему. В случае симметрич
ной системы сравнения полагают, что активности и коэффициен
ты активности чистых компонентов равны единице:

Of =  1 , У/ =  1 .

Тогда давление пара /-го компонента описывается уравнением

р. = а Р ° = Х  у Р °11 иі11 Л it I11
и

Я/=Л/Л°, у/=Р//(Р/°^) = Л/Л>ид,
где Рінд — парциальное давление /-го компонента над идеальным раствором.

В симметричной системе сравнения предполагается, что в слу
чае идеального раствора оба компонента подчиняются закону Рау
ля. Симметричный метод измерения коэффициентов активности 
иллюстрирует рис. 11.17 на примере второго компонента.
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Рис. 11.17. Схема определения 
коэффициентов активности в 
симметричной (Р2 сравнивает- 
ся с Р2< „д) и несимметричной 
(Р\ сравнивается с Л , ид) сис" 
темах сравнения

В несимметричной системе сравнения предполагается, что у 
первого компонента, именуемого растворенным веществом, коэф
фициент активности равен единице в бесконечно разбавленном 
состоянии, а у второго вещества, именуемого растворителем, ко
эффициент активности равен единице в чистом состоянии. Итак,

Л  = ах/К г  = Үі*Х1/К Г, Р2 =  а2Р°2 =  ү2Х2Р°2 , 

а для коэффициентов активности получаем

у^Л^ЛП^і/Л.ид, уі=Рг/(ХгР$) = Г г / һ , ш -  <U-«D
Таким образом, в случае несимметричной системы сравнения 

первое вещество следует закону Генри, а второе — закону Рауля.
Связь между yj и у[ легко найти из условия, что давление 

не зависит от системы нормировки коэффициента активности:

Л = У\Х\Р\ = і\Ху/КГ-
Отсюда получаем

У1 һ \  = Р [ к г -

Следовательно, величины Yj и у [ отличаются друг от друга на 
постоянный множитель.

Таким образом, в несимметричной системе сравнения коэффи
циент активности первого чистого вещества равен

УІ = Р{КГ. (11.62)

Симметричная система часто используется при рассмотрении 
смесей органических жидкостей, а несимметричная — при анализе 
растворов газов, солей и т. д.
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11.15.3. Коэффициент распределения вещества 
между несмешивающимися фазами

Коэффициент распределения исследуемого вещества между 
двумя несмешивающимися фазами (например, вода и СС14) опре
деляется выражением

К  = °СС14 / а Н20  = а а  / д р »

где ас с |4 = аа и аң2о = ар — коэффициенты активности вещества, растворенного 

в СС14 и Н20  соответственно.

Это выражение вытекает из равенства химических потенциалов 
компонента в обеих фазах. Действительно,

Не = Vb>
или

ц* + R T \n a a =\i*b + R T \n a b.

Из этого уравнения следует

к  = аа / ° р  = Сі Уі / С 2У2-

Если известен коэффициент активности, например, для первой 
фазы, то, зная К, можно рассчитать значение у2. Обычно поступа
ют так: для неводной фазы при малых концентрациях в области 
применимости закона Рауля для идеальных систем неэлектролиты 
часто имеют значение у1? близкое к единице. Следовательно,

К =  C J  С2у2.

Поэтому измеряют зависимость С |/С 2 при различных концентра
циях и экстраполируют эти значения к нулевым концентрациям. 
Полученное в результате экстраполяции значение принимают за 
константу равновесия К, которую и используют далее при расчете 
величин у2.

11.15.4. Косвенные методы определения 
коэффициентов активности

Косвенные методы основаны на применении уравнения Гиб
бса—Дюгема. Согласно уравнению Гиббса—Дюгема (9.51)

X {d  In У! + X2d  In у2 = 0.
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Рис. 11.18. Косвенный метод определения  
коэффициента активности растворенного 
вещества [заштрихована площадь, числен
но равная интегралу в правой части урав
нения (11.63)]

1пү2

Интегрируя это уравнение, получим

*1

|П̂ 7 # Г ,  -  J < V *,*n n  ft- о ‘ .63)
х2

Для расчета логарифма (11.63) обычно строят зависимость Х2/Х\ 
от In ү2 и численно интегрируют эту функцию. К сожалению, от
ношение Х^/Х^ -» °° при Х2 -» 1, и это резко снижает точность кос
венных методов расчета коэффициентов активности. Иллюстра
ция этого метода дана на рис. 11.18.

11.15.5. Изопиестический метод измерения 
коэффициентов активности

В изопиестическом методе поступают следующим образом. 
Предположим, что имеется два раствора двух нелетучих компо
нентов в каком-либо растворителе, например КС1 и MgCl2 в воде. 
Равновесное давление паров воды над этими растворами различ
ное. Если теперь эти два раствора, находящиеся в двух разных со
судах, поместить в закрытую камеру и выдержать некоторое время 
при постоянной температуре, то над обоими растворами устано
вится одинаковое давление пара, так как вода перейдет из того со
суда, над которым давление пара воды было больше, в сосуд с 
меньшим давлением пара. Этот переход воды будет продолжаться 
до тех пор, пока химические потенциалы паров воды над обоими 
растворами и жидкой воды в обоих растворах не станут равными:

ц* + R T \ n a x = ц° + Л 7 ’1п/> = ц̂ к + R T  In а2. 

Следовательно,
а \ = а2-

Измеряя массу воды после установления равновесия в каждом 
из сосудов, находим концентрацию растворенных веществ и моль
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ную долю воды. Таким образом, можно определить отношение ко
эффициентов активности воды в различных сосудах, поскольку из 
последнего уравнения следует, что

*1Ү1 = 
и

У І І У 2  = х 2/ х 1.
Коэффициенты активности растворенных веществ находят не

прямым образом в соответствии с (11.63).

11.15.6. Осмотические давление и коэффициент
Явление осмоса заключается в диффузии молекул растворителя 

через полунепроницаемые мембраны, пропускающие только рас
творитель и разделяющие чистый растворитель и раствор (или рас
творы с различной концентрацией). Рассмотрим систему, состоящую 
из чистого растворителя и раствора, разделенных полунепрони- 
цаемой мембраной. Химический потенциал растворителя в рас
творе равен

ц2 = Ц2 + R T \ n a 2, (11.64)

где -  химический потенциал чистого растворителя.

Отсюда

Ц2 “ Р2 = -RTXnai -

Если раствор близок к идеальному , то для разности -  Р2 
можно записать

- И 2 = - R T I n X 2 = - R T l n ( l - X l ) * R T X l , (11.65)

где A'j — мольная доля растворенного вещества.

Теперь можно поставить вопрос: какое давление Р  следует при
ложить к раствору, чтобы химический потенциал растворителя в 
растворе стал равен химическому потенциалу чистого растворителя? 
Изменение ц под влиянием давления определяется выражением

Р

Дц = j V d P ,
ро

где V — парциальный мольный объем растворителя.

Считая, что V не зависит от Р, получаем

Д\ L = V ( P - P ° )  = n V ,  (11.66)
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где я — осмотическое давление, равное п = Р — Р

Уравнивая выражения (11.65) и (11.66), находим

nm = -{R T /V )\n X 2,
или

71 m * R T X x/ V  = cRT, (П.67)

где с — концентрация растворенного вещества.

Осмотическое давление, как это следует из формулы (11.67), 
численно равно тому давлению, которое производил бы идеаль
ный газ, взятый в концентрации с растворенного вещества.

Измерение осмотического давления можно произвести с по
мощью полунепроницаемых мембран, пропускающих только рас
творитель. В этом случае растворитель диффундирует сквозь мемб
рану в раствор до тех пор, пока давление жидкости в сосуде с 
раствором не скомпенсирует разность химических потенциалов.

Следует отметить, что формула (11.67) не очень точна. Лучшие 
результаты дает другая формула. Учитывая (11.64), для химическо
го потенциала растворителя в растворе можно записать

p = 7tF +ц° + R T \na . (11.68)

Если давление Р таково, что ц = ц°, то из (11.68) получим

к = ~ (R T /V )ln a . (11.69)

Величину а можно рассчитать, если известно давление пара 
растворителя над раствором.

Тогда
7i = -R T \n (P /P ° ) /V ,  (11.70)

где Р — давление паров растворителя над раствором; Р °  — давление над чистым 
растворителем.

Формула (11.70) гораздо точнее описывает данные по осмоти
ческому давлению. Таким образом, осмотическое давление прямо 
связано с активностью растворителя.

Перейдем к рассмотрению понятия “осмотический коэффици
ент” . Под величиной осмотического коэффициента g понимают 
отношение

g = я /я вд, (11-71)

где я — реальное осмотическое давление; яид — осмотическое давление в идеальном 
растворе с той же концентрацией растворенного вещества.
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Зная коэффициент g, можно получить информацию о коэффи
циенте активности растворенного вещества:

п = - R T \n a 2/ V  = gnm  = -g R T  In X2/ V . 

Отсюда получаем
In a2 = g \nX2,

или
lny2 = ( g -  \)\nX 2. (11.72)

Чтобы связать осмотический коэффициент g с коэффициентом 
активности растворенного вещества yj, воспользуемся уравнением 
Гиббса—Дюгема (9.51). Подставляя в него правую часть (11.72), 
находим

Xxd In у! + X2d [ ( g -  1)\пХ2] = 0.
Отсюда

d  ln Yl = -(X 2/X x)d [ (g -  \)\пХ 2]. 

Интегрируя (11.73), можно рассчитать Yl.

(11.73)

11.15.7. Критерий Редлиха—Кистера 
(критерий термодинамического соответствия)

Критерий Редлиха—Кистера представляет собой интегральный критерий, по
зволяющий проверить согласованность данных по величинам yt и у2 двухкомпо
нентных систем.

Избыточная энергия Гиббса двухкомпонентной системы определяется выраже
нием

G E = RT(Xx In у, + Х2 \п іг).

Это уравнение удобно записать в виде

G E/ R T = X x In У! + А^іпуз.

Дифференциал этого выражения

d[ G Е /RT\ = dXx 1пу| + dX2 lny2 + Xxd ln y x + X2 d  lny2.

Учитывая, что согласно уравнению Гиббса—Дюгема (9.51)

Xxd  lnyt + X2d  lny2 = 0,
получаем

d[ G E/RT] =  dXx In у, + dX2 lny2.

Поскольку dXx = -d X 2, находим

d [ G E/RT[ = \n(y2/y l)dX2.
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Интегрируя последнее уравнение, получаем
1
|іп (ү2/ ү , ) ^ 2 =  j d [ G E/RT\ = [ G E(X2 = 1) -  С V ,  = 1)]/Д71 =
О

= RT\n Y2°  -  RT\nyl)/RTl =  1п(ү2° / у \ ) ,  (11.74)

где у 2 и y f -  коэффициенты активности чистых веществ. Если, как это часто 
принимают,

гЗ = ур = 1,
то

Jln(y2/ y 1)JA'2= 0. (11.75)
0

Уравнение (11.75) и представляет собой критерий Редлиха—Кистера. 
Отметим, что из (9.51) для двухкомпонентной системы вытекает равенство

t/InYj d  1пү2 
dX2 '' ~d]q = -X2 : Xt,

что можно рассматривать в качестве дифференциального критерия согласованнос
ти данных по величинам Yj и ү2.

Таким образом, для анализа согласованности данных можно использовать два 
критерия: интегральный и дифференциальный.

11.16. Самостоятельные упражнения

1. П р о в ер и ть , с о гл ас у етс я  л и  зако н  Р ау л я  с у р а в н е н и е м  Ги б б са—  
Д ю ге м а .

2 . О п и с а ть  тр е хко м п о н ен тн ы й  регулярны й раствор .
3 . П о л уч и ть  у р а в н е н и е  зав и си м о сти  д ав л ен и я  п а р а  в д в ухко м п о 

н ен тн о й  с и с те м е  о т  со став а .
4 . П о стр о и ть  ф азо в ы е  д и а гр а м м ы  д л я  д в у х ко м п о н е н тн о го  р егу 

л я р н о го  р а ств о р а  при Т  =  co n st при зн а ч е н и я х  кон стан ты  F  =  ± 1 ,5  и 
д а в л е н и я х  н асы щ ен н ы х паро в  н ад  чисты м и ко м п о н е н там и  1 и 3  торр.

5 . П о казать , что  в двухком понентны х раств о р ах  кривы е парц и ал ь 
ного д ав л ен и я  обо и х  ком по нентов  о б л а д а ю т сл ед ую щ и м и  свойствами:
1) д л я  л ю б о го  с о ста в а  о тн о ш е н и е  т а н ге н с а  у гл а  н акл о н а  касател ь н о й  
к та н ге н с у  у гл а  н акл о н а  пр ям о й , с о е д и н я ю щ е й  р а с с м а тр и в а е м ы е  
то чки  с  н а ч а л о м  о тс ч е та  м ольной д о л и  /-го  ко м п о н е н та  (Х-, =  0 ), д л я

о б о и х  ко м п о н е н то в  одинаковы ;
2 )  е сл и  ка с а те л ь н а я  к кривой п ар ц и а л ь н о го  д а в л е н и я  пер в о го  ко м п о 
н е н та  при ка ко м -то  с о ста в е  п р о хо д и т ч е р е з  н а ч а л о  о тс ч е та  м ольной  
д о л и  п ер в о го  ко м п о н е н та  (Х 1 =  0 ), то  к а с а те л ь н а я  к кривой п а р ц и а л ь 

н о го  д а в л е н и я  в торого  ко м п о н е н та  п р о хо д и т ч е р е з  н ач ал о  о тс ч е та  
м о л ь н о й  д о л и  э то го  ко м п о н е н та  при Х 2 = 0 . П р е д п о л а га е тс я , ч то  га 

зо в а я  ф а з а  и д е а л ь н а .
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6 . П о ка за ть , что  в д в у х ко м п о н е н тн ы х  р а ств о р а х  с п р а в е д л и в о  
у р а в н е н и е

dP 'j _  Х 2жР -\ d P

dX2n Р : ~ ( 1 ~ Х 2ж)Р(*Х 2ж

7 . Р а с с ч и та ть  м и н и м а л ь н о е  зн а ч е н и е  р аб о ты , н е о б х о д и м о й  д л я  
вы д ел ени я  1 м оль в е щ е с тв а  А  из р е гу л я р н о го  р а ств о р а  в е щ е с тв  А  и 
В, ко то р ы е н ахо д и л и сь  в и схо д н о м  р а с тв о р е  в с о о тн о ш е н и и  1 :3. Ко 
л и ч ес тв о  и сход ной  см е с и  10  м оль. Э н та л ь п и я  с м е ш е н и я  при о б р а зо 
вании  р е гул я р н о го  экв и м о л я р н о го  р а с тв о р а  р а в н а  - 1 0 0  Д ж /м о л ь , 
те м п е р а т у р а  р а ств о р а  3 0 0  К.

8 . З ав и с и м о с ть  ко э ф ф и ц и е н та  акти в н о сти  о д но го  из ко м п о н ен то в  
д в у х ко м п о н е н тн о й  систем ы  и м е е т  вид

In ү1 =  а х |  +  с Х % .

Д а в л е н и е  н асы щ ен н ы х паро в  н ад  чисты м и ж и д ко с тя м и  р авно  P f  и 

Р £  с о о тв етс тв е н н о . Н а й ти  ко н стан ты  Ген р и  д л я  о б о и х  ко м по нентов .

9 . П о стр о и ть  ф а зо в ы е  д и а гр а м м ы  д а в л е н и е  —  со став  д л я  р егу
л я р ны х  раств о р о в .

10 . П о казать , ч то  д л я  а те р м а л ь н о го  р а ств о р а  п о л и м е р а  д а в л е н и е  
н асы щ ен н ы х пар о в  р а ств о р и те л я  о п р е д е л я е тс я  в ы р а ж е н и ем  P s  =

=  р os<Pse x P (<Pp)-
11. М о ж н о  ли по о с м о ти ч ес ко м у  д а в л е н и ю  о п р е д е л и ть  м о л екул я р 

ную  м ас с у  р а ств о р ен н ы х  в е щ е с тв ?

Глава 12

РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Под электролитом понимают вещество, молекулы которого в 
растворе способны распадаться на ионы. Это происходит обычно 
под влиянием молекул растворителя. Электролиты подразделяют 
на сильные и слабые. Сильные электролиты практически нацело 
распадаются в растворах на ионы. В случае сильных электролитов 
молекулы растворителя зачастую образуют настолько прочные 
комплексы с заряженными частицами, что энергия образования 
этих комплексов значительно превосходит энергию связей внутри
молекулярного взаимодействия в исходных молекулах. Образование 
комплексов ион-молекулы растворителя — следствие процесса 
сольватации. Примером сильных электролитов могут служить 
азотная кислота, хлорид натрия и т.д. В случае слабых электроли
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тов диссоциация на ионы происходит лишь частично. Примером 
слабого электролита может служить уксусная кислота.

Распад электролитов на ионы увеличивает число частиц в рас
творе и тем самым обусловливает существенное различие разбав
ленных растворов электролитов и неэлектролитов. Наблюдаются 
рост осмотического давления, понижение давления паров раство
рителя над раствором (отклонения от закона Рауля), рост темпе
ратуры кипения и замерзания и т. д. Поэтому растворы электро
литов требуют отдельного термодинамического описания.

В данном разделе термодинамические свойства растворов элект
ролитов рассматриваются главным образом с помощью коэффици
ентов активности ионов в рамках теории Дебая—Хюккеля.

Сначала полезно рассмотреть процесс сольватации отдельных 
ионов. Заметим, что энергия связей ион — молекула растворителя 
обычно сопоставима с энергией ковалентных связей в молекулах.

12.1. Формула Борна для энергии сольватации
Под процессом сольватации будем понимать процесс перехода 

иона из вакуума в раствор. Этот процесс аналогичен процессу рас
творения газа в жидкости. Под энергией сольватации понимают из
менение энергии Гиббса в процессе сольватации. Одно из наиболее 
простых, хотя и не очень точных выражений для энергии сольва
тации, дает формула Борна. Представим ион в виде сферической, 
равномерно заряженной оболочки радиуса г. Энергия образования 
этого иона в вакууме

9 1 I q 2
WB = 1-т-----(q/r)dq = - ± -  Ц- ,в о 4я£0 vy/ 4 4яе0 2г

где Q — заряд иона; q — текущий заряд; eg — электрическая постоянная.

Если ион образуется в растворе с диэлектрической проница
емостью, равной е, то работа по образованию иона Wp будет оп
ределяться выражением

Ъ  -  4 ІГ 0 О2/ ^ -

Разность этих работ равна изменению энергии Гиббса в процессе 
сольватации ASG при переходе иона из газовой фазы в жидкую:

1 Q2
- A s G = W , - W p = - ^ - J F ( l -  1/е). (12.1)

Если величину Q выразить через заряд электрона
Q = Ze,
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то выражение для —AS G  примет вид

Если г выражено в A, a AG — в эВ, то

Z 2-A cG  = 0,721 _ ( 1  -  1/е) эВ. 
г

Если A G выразить в кДж/моль, то

- A S G = 963,17___ (1 -  1/е) кД ж / м о л ь . ( 12.2)

Из формулы (12.2) следует, что

—AgG ~ Т?' и —A$G ~ 1 /г.

Интересно выяснить, действительно ли экспериментальные зна
чения подчиняются указанным зависимостям. Для ответа на этот 
вопрос необходимо знать абсолютные значения энергий сольвата
ции отдельных ионов. К  сожалению, определить экспериментально 
энергию сольватации отдельного иона невозможно. Действительно, 
рассмотрим эксперимент по измерению тепловыделения в процессе 
растворения какой-либо соли, например NaCl. Растворение соли 
можно представить в виде двух последовательных процессов:

Nap + С1-г -> Ы а+льв + С1^льв А Я  (сольватации)

В сумме: NaClTB -> N a ^ bB + С1^льв АЯ (растворения)

Таким образом, изменение энтальпии при растворении равно 
сумме энтальпии решетки и энтальпии сольватации:

ДЯ(растворения) = ДЯ(решетки) + ДЯ(сольватации),
где Д#(сольватации) представляет собой сумму теплот сольватации ионов 
Na+ и С1‘г .

Значение ДЯфешетки) можно определить из различных экспе
риментальных данных. Величину ДЯ(растворения) измеряют экспе
риментально. Успешные оценки энергии сольватации отдельных 
ионов были сделаны с привлечением различных теоретических сооб
ражений. Таких подходов существует достаточно много и больший-

NaClpg -> Naj!" + С1‘ АЯ (решетки)
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ство из них дают согласующиеся результаты. Значения А^Я(соль- 
ватации) и Д ^сольватации) есть в справочниках. В табл. 12.1 
приведены некоторые значения ДSH  и Д ^ , чтобы иметь качест
венное представление о порядке величин для процесса сольвата
ции различных катионов в воде (процесса гидратации).

Энтальпия сольватации одновалентного катиона в среднем 
близка к —420 кДж/моль; двухвалентного к —1850 кДж/моль; трех
валентного к —4100 кДж/моль. Видно, что предположение о квад
ратичной зависимости теплоты сольватации от заряда катиона 
приближенно выполняется. Отметим, что теплота сольватации 
протона (—1108 кДж/моль) резко отличается от теплот сольвата
ции других одновалентных катионов, в связи с тем что сольвата
цию протона следует рассматривать как двухстадийный процесс.
На первой стадии происходит образование иона гидроксония Н30 + 
(АН = —648 кДж/моль), а затем происходит обычная сольватация 
иона гидроксония с энтальпией процесса примерно —460 кДж/моль. 
Таким образом, отличие энтальпии сольватации протона от ос
тальных одновалентных катионов связано с дополнительной хи
мической реакцией образования иона гидроксония.

Рассмотрим зависимость теплоты сольватации от радиуса иона. 
Если за ионные радиусы принимают кристаллические радиусы гкр, 
оцененные по данным расстояний в кристаллических решетках, то 
расчет энергий сольватации по формуле Борна дает завышенные 
примерно на 25% значения. Это связано с неправильностью опи
сания среды как непрерывной, особенно вблизи иона. По формуле 
Борна можно рассчитывать достаточно точно энергии сольватации 
частиц с большими размерами по сравнению с размерами молекул

Таблица 12.1. Теплоты, энтропии и энергии Гиббса сольватации некоторых ионов

Ион 'крист- нм
(Полинг)

-A jtf, кДж/моль -Д Д  Дж/(моль К) —ASG , кДж/моль

Li+ 0,06 531,4 92,0 506,3
Cu+ 0,096 610,9 94,6 581,6

Ag+ 0,126 489,5 66,5 472,8
Mn2+ 0,046 1878,6 227,2 1811,7

Ca2+ 0,099 1615,0 183,7 1560,6

Be2+ 0,031 2514,6 338,9 2414,2

Al3+ 0,05 4707 436,8 4577,3

Fe3+ 0,067 4418,3 440,6 4288,6

La3+ 0,115 3330,5 304,4 3238,4
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растворителя. Тем не менее и в рамках формулы Борна качественно 
зависимость АН  от кристаллического радиуса иона выполняется.

Что касается энтропии сольватации, то для нее выполняется 
приближенное уравнение

AsS= А -  В/гкр.

Выражения типа формулы Борна широко используют при опи
сании химических процессов в растворах благодаря их простоте.

12.2. Уравнение Пуассона

Описание термодинамических свойств ионов в растворах через 
активность и коэффициенты активности осуществляют в рамках 
теории Дебая—Хюккеля. В самом простом варианте теории будем 
считать все ионы точечными.

Очевидно, что, несмотря на равномерное распределение ионов 
по объему раствора, вблизи положительных зарядов плотность от
рицательных зарядов выше, чем в среднем по раствору, и, анало
гично, вблизи отрицательных зарядов плотность положительных 
зарядов больше. Это означает, что потенциал электрического поля 
иона в растворе конечной концентрации отличается от потенциала 
иона в бесконечно разбавленном растворе и зависит от общей кон
центрации электролита. Поэтому наша первая задача заключается 
в вычислении электростатического потенциала отдельного иона в 
зависимости от расстояния до его центра. Хотя распределение за
рядов вокруг любого иона в каждый момент времени не является 
сферическим, тем не менее если усреднить эти распределения по 
всем ионам одного типа в растворе, получится сферическая кар
тина. Для нахождения усредненного потенциала необходимо ре
шить сферически симметричное уравнение Пуассона:

A ' F ( r )  = - _ L p ( r ) ,  ( 1 2 . 3 )
е08

где Д — оператор Лапласа; Ч'(г) — электростатический потенциал центрального 
иона и окружающих его зарядов; р(г) — плотность зарядов на расстоянии гот цент
рального иона.

Плотность зарядов р(г) создается всеми зарядами в растворе. 
Так как раствор электронейтрален, то средняя плотность зарядов 
по раствору <р> равна нулю, а средняя плотность положительных
зарядов <р+> равна средней плотности отрицательных зарядов
<р >. Вблизи рассматриваемого иона средняя плотность зарядов 
не равна нулю, так как на приближение к одноименному заряду 
энергия затрачивается, а на приближение к разноименному — вы
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свобождается. Тогда на расстоянии г от рассматриваемого иона
концентрации положительных л (г) и отрицательных п (г) ионов 
изменяются в соответствии с законом Больцмана:

п+(г) = п+с х р (~ и +/кТ ), п (/*)= n~exp(U~/кТ), (12.4)
где

U+ = Z +e^(r), U~ = Z~e'¥(r),

Z  — абсолютное значение заряда иона в единицах заряда электрона; п+ и п~ — сред
ние концентрации анионов и катионов.

Если в растворе присутствуют ионы с разными зарядами, то для 
р(г) получаем

p (r )  = e [ Z Z ; n l ( r ) - Z Z j n J ( r ) ] ,
I j

где Z f  и Z j  — заряд /-го катиона иу'-го аниона по абсолютной величине соответ

ственно; nf (г) и п ~(г)— концентрации /-го катиона и у'-го аниона, выраженные 

в числе частиц в 1 м3; е — абсолютная величина заряда электрона.

Используя уравнения (12.4), получаем для р(г) следующее вы
ражение:

Р(г) = e{Z Z f n f  exp[~ e Z ^ (r ) /k T ]  -
i

- I  z jn j  exp[e Z j^ (r ) /k T ]}. (12.5)
j

Разлагая экспоненты в выражении (12.5) в ряд и ограничиваясь 
в каждом разложении двумя слагаемыми, получаем

«7 І-
/ j  i j

В силу электронейтральности раствора величина

Z Z ; < - Z Z J / jJ =0.  
1 j

В итоге для р(г) получаем

Р (г) =
е \ ( г )

к Т I
( 12.6)

где суммирование распространено на все катионы и анионы, при
сутствующие в растворе.

231



Подставляя выражение (12.6) в (12.3), находим

Д У (г)

Введем обозначение

I
ч Ш щ г } .

i

X2

(12.7)

( 12.8)

Если концентрацию ионов измерять не в числе ионов в 1 м3, а 
в моль/л, то для л,- можно записать

=  c w  103,

где Cj — концентрация /-го компонента в моль/л.

Тогда

10 3e2N A 
eg екТ

z c , z f . (12.9)

Обычно вводят обозначение

/  = 0,5£ C ,Z ? . 
/

( 12.10)

Величина /  называется ионной силой раствора. Ее размерность — 
обычно моль/л (молярность). Коэффициент 0,5 введен в формулу
(12.10) для удобства: при создании ионной силы с помощью ши
роко применяемых одно-однозарядных электролитов ионная сила

2
равна концентрации. С учетом (12.10) для % имеем

X2 2 103e2/VA г 
808ИТ

( 12.11)

2 —2Размерность х равна м . Следовательно, величина 1/х имеет 
размерность длины.

При подстановке в формулу (12.11) числовых значений находим

X2 = 2,529 • 1023//еГ, м 2, 
и

X = 5,03 10й ( //е 7 У /2, м-1.
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( 12.12)

Если величину 1/х определять в нм, то

1 /  X =
е0е 

10J ’ezN>
кТ
~Г

1/2
= 1,988 • 10- з Г ^ ' /2 , нм.

Подставляя в формулу (12.12) численное значение е для воды при 25 °С, равное 
78,25, и Г =  298,15, находим

1/Х =  0 ,304 /7 /, нм.
Для одно-однозарядного электролита

1/Х =  0,304/ТС, нм, (12.13)

где С выражена в моль/л.

Величину ионной силы обычно выражают через молярные концентрации. Ана
логичным образом выражают и активность раствора электролита. В практических 
работах очень часто в качестве единиц концентрации используется моляльность. 
Это связано с тем, что взвешивание можно производить более точно, чем измере
ние объема, с одной стороны, а с другой — моляльность не зависит от температуры.

12.3. Решение уравнения Пуассона
С учетом выражения (12.11) уравнение Пуассона выглядит следующим образом:

ДЧ/ =  Х2Т. (12.14)
Это уравнение называется уравнением Дебая—Хюккеля.

В случае сферической симметрии оператор Лапласа Д имеет вид

в силу чего уравнение Дебая—Хюккеля (12.14) трансформируется в

d 2V +
dr2 г dr

Для решения этого уравнения заметим, что

іЛгЧЧ _  < £ *  2d_V
г 1 ,2  г dr '
r dr dr

Поэтому удобно ввести новую функцию

F =
дифференциальное уравнение для которой имеет вид

(d2F /d r2) - x 2F = 0.

Решение уравнения хорошо известно:

F =  С,ехр(-хг) + С2ехр(хг). 

Переходя к функции 4х, получаем

У = C{exp(-xr)/r + С2ехр(хг)/г.
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Теперь необходимо найти постоянные С, и С2. Ясно, что С2 =  0, так как Т(г) 
должно стремиться к нулю при г  -»■ » . Постоянную С( можно найти из условия, 
что при г  -» 0 величина Ч* стремится к потенциалу точечного заряда, равного Ze/  
(4 л е0ег). Следовательно,

С, =  2е/(4тсе0е) 
и

Т =  Ze/(47teoer)exp(-xr). (12.15)

Из (12.15) видно, что потенциал спадает в е раз на длине 1/х- 
Потенциал (12.15) создается за счет ионов, окружающих централь
ный ион, поэтому говорят, что вокруг центрального иона сущест
вует ионная атмосфера. Величину 1/х называют радиусом ионной 
атмосферы. Радиус ионной атмосферы уменьшается с ростом ион
ной силы. Как следует из формулы (12.13), при С= 1 моль/л радиус 
ионной атмосферы близок к 0,3 нм.

12.4. Коэффициент активности ионов

В растворах электролитов невозможно изменять концентрацию 
только катионов, не меняя при этом концентрацию анионов. По
этому экспериментальные данные позволяют определить только 
среднеионный (т.е. усредненный по катионам и анионам) коэф
фициент активности. В теории дело обстоит иначе: она позволяет 
рассчитывать коэффициенты активности отдельных ионов.

Коэффициент активности ионов рассчитаем, зная разность хи
мических потенциалов реального и идеального растворов:

R T ln y  =  Мр “  Цвд-

Напомним, что разность Цр — цвд равна работе по равновесному 
"отключению" взаимодействий. Будем считать, что ионы в раство
ре взаимодействуют между собой в основном благодаря своим за
рядам, т. е. электростатически. Энергию этого взаимодействия 
можно рассчитать как разность работ по заряжению ионов в бес
конечно разбавленном растворе и в растворе с реал>ной, отличной 
от нуля концентрацией. Величина межионного взаимодействия 
определяется энергией взаимодействия иона со своей ионной ат
мосферой. Для расчета энергии этого взаимодействия необходимо 
знать электростатический потенциал Ч/а(г), который создается 
только за счет ионной атмосферы. Его легко найти, если из пол
ного электростатического потенциала Ч'(г) вычесть потенциал, со
здаваемый центральным ионом:

В Д  = 'Viг) -  [ехр(тсг) -  1).
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Зная электростатический потенциал ионной атмосферы, мож
но рассчитать потенциал, создаваемый ионной атмосферой в 
центре координат, т. е. в месте расположения центрального иона. 
При г -» О величина 4^(0) равна

'Fa(O) =  -Zex/(4ne0e).
Отсюда видно, что потенциал ионной атмосферы зависит от ве

личины заряда центрального иона. В идеальном растворе, в кото
ром электростатическое взаимодействие растворенных ионов от
сутствует, ионной атмосферы нет и нет потенциала в месте 
расположения центрального иона. Отсюда следует, что отличие 
реального раствора от идеального заключается во взаимодействии 
ионной атмосферы и центрального иона. Энергия этого взаимо
действия и будет определять коэффициент активности иона. Для 
расчета энергии этого взаимодействия необходимо рассмотреть 
процесс заряжения центрального иона от нуля до Ze с одновре
менным заряжением ионной атмосферы. В процессе заряжения 
этот потенциал изменяется: если заряд центрального иона равен 
промежуточному значению д, то потенциал ионной атмосферы в 
центре координат будет составлять величину

^ а(°) =  “ ЯСЛ4™^)-
Таким образом, энергия взаимодействия Ев3 иона со своей ион

ной атмосферой определяется выражением
Ze 2

£ ВЭ =  “  J  -  ~ 8 ^ Х -

Мольная энергия взаимодействия равна

Следовательно,
= вяепе^АХ-

R T  1пу =

и

или

где

1пу =
Z 2e2 ( I  • Ю 3 « Ч У

3 2 \т л!/2 
_А

о - ч  е0ект  ,

In у =  —A j l ,

%П£пЕкТ

А =
Z2e 2 • 103e2JVAV /r2

8я£0е£ 7 |

(12.16)

(12.17)

(12.18)

(12.19)е0е к Т
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Рис. 12.1. Зависимость коэффици
ента активности от ионной силы I  
раствора:
1 — теория; 2 — эксперимент

Величина А содержит единственный параметр, характеризующий 
ион, — заряд Z. Поэтому удобно величину А представить в виде

А = AqZ 1,
где

Л(\ —
е2 ( 2 - l 0 3e2NA^ l/2

(12.20)

( 12.21)0 Sne0ekT \ е Qe k T  

Подставляя в формулу (12.21) численные значения, находим

А0 = 4,205 • 106/( е7)3/2.

Для водных растворов при 25 °С

Aq = 1,1789.

Для часто используемого на практике одно-одновалентного 
электролита

In у = -1,1789Z2VT. (12.22)

Из (12.22) следует, что величина у меньше единицы. Это неуди
вительно, так как при заряжении центрального иона в присутст
вии ионной атмосферы приходится затрачивать меньшую работу, 
чем при его заряжении в бесконечно разбавленном растворе. За
висимость In у от Z 2 подтверждается на эксперименте, но область 
применимости уравнения типа (12.18) для водных растворов огра
ничена ионной силой 0,03 моль/л. Зависимости, предсказанные 
теорией и реально наблюдаемые, приведены на рис. 12.1. Видно, 
что при высоких значениях ионной силы теория и эксперимент 
сильно расходятся.
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12.5. Теория Дебая—Хюккеля во втором приближении

Теория Дебая—Хюккеля позволяет учитывать конечные разме
ры ионов. Ранее ионы предполагались точечными. Будем теперь 
считать, что центральный ион представляет собой равномерно за
ряженную сферу радиусом а.

Решение уравнения Пуассона сохраняется:

'F = CieXp(-x r)/r.

Величину константы Cj будем определять из условия, что на
пряженность электрического поля Е  системы на границе и о н -  
раствор равна одному и тому же значению независимо от способа 
вычисления. С одной стороны, согласно законам электростатики, 
напряженность электростатического поля при г = а равна напря
женности, создаваемой центральным ионом:

Ze
\г=а 4л80гг‘ г= а

Ze
4яеQsa2 ’

(12.23)

а с другой

Е  = —g ra d e r)  = С{ехр(-%г)х/г + С1ехр(-%/-)/г2
и

Ci =

(12.24)

(12.25)

Е(г = а) = С1ехр(~ха)(1 + ха)/а  .

Приравнивая (12.23) к (12.24), получаем

Ze exp (ха)
4h£q£ 1+ уа

Потенциал ионной атмосферы определяется точно так же, как 
и раньше:

^ ( r )  =  С,ехр(~xr)/r -  (Ze/4ne0e r ) . (12.26)

Подставляя в (12.26) выражение (12.25) для потенциала ионной 
атмосферы на границе ион—раствор, получаем

V J r  = а) = Ze га
ЧЛЕдвД 1 +  Xй

Повторяя предыдущие рассуждения, для In у находим

(Ze)2In у = га
SneQekT 1 + ха (12.27)

Если величину а устремить к нулю, то получится выражение 
для In у, выведенное ранее.
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Итак,

Іпү - - А - Л — , 
l + B j l

где величина А определяется уравнением (12.19), а В равна

(12.28)

В =
Г \  n1/2
'2  • 103Л̂ А '

V, ь0ЕпгкТ
где

(
Вп = 2 10 3Na 

EqeIcT

а = BQa ,  

\ l / 2

(12.29)

(12.30)

Подставляя численные значения и выражая а в нм, получаем

В = 5,03д/(е7)1/2.

Для водных растворов при 25 °С величина В равна

В = 3,29 а.

При радиусе иона, равном 0,3 нм, В * 1, и для коэффициента 
активности находим приближенное уравнение:

In у ш - А - Л - .  (12.31)
1 + J l

Следует отметить, что использование уравнений (12.28) и (12.31) 
не приводит к существенному улучшению согласия теории с опыт
ными данными, так как не предсказывает экспериментально на
блюдаемое увеличение у при достаточно больших ионных силах 
раствора (см. рис. 12.1).

12.6. Среднеионный коэффициент активности

Как уже отмечалось, эксперимент позволяет измерить лишь среднеионные ко
эффициенты активности. Рассмотрим этот вопрос более детально.

Обратимся к наиболее общему случаю электролита типа MmL/, диссоциирую
щего на ионы по уравнению

MOTL/ otMZm + /Lz l ,

I _ 7+ __
где Z  и Z — абсолютные значения (по модулю) зарядов частиц М м и LZL .

Это химическое уравнение указывает на результат протекания реакции, но ни
чего не говорит о равновесии.
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Энергия Гиббса исходной соли, растворенной в числе л молей и имеющей кон
центрацию, равную С, может быть записана в виде

<7=л(ц° +RT  In а)=л(ц° +RT  In C+RT  In у) , (12.32)
где ц° — стандартное значение химического потенциала соли в растворе; а — ак
тивность соли в растворе; у — коэффициент активности соли.

Кроме того, энергию Гиббса этой же соли в растворе можно записать через хи
мические потенциалы отдельных ионов в виде

G = л(дац£, + /ц ° + даДГ1п[М] + Ш Чп|Х] + даЛГ1пум + IRT l n y L) ,  (12.33)

где [М] и [L] — концентрации катионов и анионов, равные т С и  1C соответственно; 
Ум и Yl — коэффициенты активности катионов и анионов соответственно.

Это же выражение для G можно записать в виде

G = л{дац£, + /ц° + mRT ln[M] + IRT ln[L] + (т + l)RT  In у±} , (12.34)

где введен среднеионный коэффициент активности у±.

Сравнивая соотношения (12.32) и (12.34), получаем выражение для активности 
соли

а=тті' (Су ±) т+1. (12.35)

Выразим среднеионный коэффициент активности через параметры исходных 
ионов. Сравнивая (12.33) и (12.34), находим

(да + t)RT\п у± =  даЛПпум + IRT lnyL.
Учитывая, что

1пум =  ~Ao(Z+)2------Л —  ,
1 + B0a+f l

lnyL =  -A q(Z  )2
I I

1 + B0a ~ J l

(12.36)

где a+ и a — ионные радиусы частиц М и L, 

имеем

А , / 1
^ Ү± = ~да+7

/  m(Z+ )2 /(Z )2

\ + Baa+S l  1 + Bna ~ J l
(12.37)

Если а+ = а - а ,  то выражение (12.37) можно записать в более простой форме:

1пу± = - Aaf l ( m ( Z  ) + l(Z  )
да + / 1 + BqCiJI

(12.38)

Вследствие электронейтральности раствора

m Z + = IZ~
и, следовательно,

m (Z +)2 = IZ +Z~  и / (Z - )2 = m Z + Z ~ .
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Поэтому для среднеионного коэффициента активности с уче
том последних соотношений получаем

In ү± = -A qZ+Z~/1 /{  1 + B0a j l ) .  (12.39)

Уравнение в форме (12.39) называется уравнением Дебая— 
Хюккеля второго приближения.

Если член B0a j l  мал по сравнению с единицей, то

In ү+ = - A qZ+Z  J l .  (12.40)

Уравнение (12.40) называется предельным уравнением Дебая— 
Хюккеля. Границы применимости предельного уравнения для раз
личных растворителей приведены ниже:

Вода Метанол Этанол Бензол 
Спред.......................... 0,03 0,0015 0,0001 0,00003

Для одно-одновалентного электролита выражение (12.40) при
нимает вид

ln Y ±= - V 7 .  (12.41)

Границы его применимости близки к границам применимости 
предельного уравнения Дебая—Хюккеля.

Хорошее согласие с экспериментом дает полуэмпирическое 
уравнение

A0Z+Z  / I  

1 + BqoJ I
+ B'l, (12.42)

где константы В0 и В' подбираются для лучшего согласия с экспериментальными 
данными.

Рассмотрим, как изменится выражение для активности соли, если в растворе 
одновременно присутствуют две соли с различными катионами, но с одинаковым 
анионом:

MmL/ + / і А  ,

K*L, -> *кА  + glA .
Будем считать, что обе соли в количествах л( и и2 растворены и образуют рас

твор с концентрациями Ct и С2 соответственно. Тогда энергию Гиббса растворен
ных солей можно записать в виде

(?1 = И|(Ц|* + RT In a t ) + и2(цЗ + ЛТ 1па2)
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и

G = лі[/яцм + /hl + mRT 1п(/иС[) + IRT ln(/C[ + qC2) + mRT In үм + 

+IRT In yl ) + Л2[£цк + №L + kRT In(kC2) +
+qRT ln(/C[ + qC2 ) + kRT In ү^ + qRT In Yl ].

Отсюда получаем, что

где

«1 = ('яС,үм )т [(/С1 + qC2)yL]' = (mCl)mdCl + qC2)1 y'+±m, 

<*2 = (*С2үК)Л[(/С, +qC2)yL]q = (kC2)k(ICi+qC2) * y $ ,
(12.43)

J+m _ vm I 
' 1 ,±

v * + ?  _  g 
'2 ,±  _ ' K ' L - (12.44)

12.7. Влияние ионной силы 
на степень электролитической диссоциации

Ионная сила достаточно сильно влияет на свойства слабых 
электролитов. Рассмотрим диссоциацию слабого электролита АВ:

АВ = А" + В+.

Константа равновесия этой реакции равна

Ка
аА~ а в + 

а АВ

СА~ С В+ 

САВ

V  V
TAB

(12.45)

Обычно предполагают, что коэффициенты активности у_ и у+ 
зависят от ионной силы, в то время как коэффициент активности 
Удв нейтральной молекулы -  нет. Если в растворе наряду с А-  и В+ 
присутствуют и другие ионы, то при расчете полной ионной силы
необходимо учитывать вклад как от ионов А- , В+, так и от всех до
бавленных в раствор ионов. Если константа равновесия известна,
то уравнение (12.45) позволяет рассчитать концентрацию ионов А"
и В+ для любых ситуаций.

Из уравнения (12.45) следует, что при небольшой ионной силе 
степень диссоциации слабого электролита возрастает с ростом 
ионной силы, так как коэффициенты активности ионов у_ и у+
меньше единицы.

12.8. Стандартное состояние ионов в растворах

В качестве стандартного состояния для растворов электролитов 
принято выбирать гипотетический раствор с единичной концент
рацией, например 1 моль/л, в котором электростатическое взаи-
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модействие ионов друг с другом отсутствует. В качестве начала от
счета термодинамических величин принимают, что для иона Н + в 
водном растворе при 25 °С

A fi° =  0, AjH° = 0 , AjS°=  0.

Эта система стандартных состояний может быть использована 
для расчета энергетических параметров химических реакций на
ряду с широко применяемой в электрохимии системой стандарт
ных электродных потенциалов (см. следующий раздел). Например, 
необходимо рассчитать стандартное изменение энергии Гиббса в 
реакции, протекающей в водном растворе:

Fe3+ + Cu+ =  Fe2+ + Cu2+.

Используя справочные данные по энергиям Гиббса образова
ния отдельных ионов, находим A f i i w  = -58,79 кДж/моль. Раз
ность редокс-потенциалов в этой реакции составляет 0,618 В, по
этому стандартное изменение энергии Гиббса в реакции

ArG298 = -59,63 кДж/моль.

Как видно из этого примера, результаты обоих типов расчетов 
согласуются с точностью до 1 кДж/моль.

12.9. Кислотно-основные равновесия

Кислотой, по Бренстеду, называют вещество, молекулы кото
рого способны отдавать протон другим молекулам. Например,

НС1 + Н20  = С Г  + Н30 +.

Молекула НС1 в данном случае -  кислота. Катион Н30 + также яв
ляется кислотой, так как он способен отдавать протон молекулам 
воды.

Основанием называют такое вещество, молекулы которого спо
собны принимать протон от других молекул. Например,

N H 3 + Н20  = NH4+ + ОН-
или

NaOH + Н20  = Na+ + ОН- .

Наиболее часто в роли растворителя кислот и оснований ис
пользуется вода, и мы рассмотрим далее (в целях простоты и крат
кости) только водные растворы.
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12.9.1. Диссоциация воды
Чистая вода является одновременно слабой кислотой и слабым 

основанием, поэтому она может участвовать в реакции кислот
но-основного равновесия:

Н20  + Н20  = Н30 + + ОН".

Константе равновесия этой реакции К  соответствует выражение 

К =  а(Н30 +)а(0Н ")/а2(Н20 ),

где а(Н30 +), а(ОН") и а(Н20 ) -  активное™ соответствующих веществ.

Обычно считают, что в различных разбавленных водных рас
творах величина а(Н 20 ) мало меняется, и ее полагают равной еди
нице. Следовательно, можно принять, что

К щ = я(Н30 +)а(0Н ").

В этом случае Kw называется ионным произведением воды.
Считая, что отличие концентраций от активностей мало, мож

но записать

к .  =  [н3о+нон-1.

Величина Kw хорошо известна при различных температурах. 
При 25 °С

K w29S =  ^ 0 0 8  ‘ 1 0 _ 1 4  М 0 Л Ь 2/ Л 2 .

В чистой воде концентрации ионов Н30 + и ОН" одинаковы. 
При 25 °С они равны

[Н30 +] = [ОН"] = Д 7  = 10_? моль/л.

Активность ионов водорода Н30 + обычно измеряют в шкале 
водородного показателя pH:

pH =  -Ig{a(H30 +)>.

Если концентрация невелика, то можно пренебречь различием 
активностей и концентраций и положить

pH -  -lg[H 30 +J.
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12.9.2. Диссоциация кислот и оснований
Диссоциация кислоты в общем виде описывается уравнением

НА + Н2О = А + Н30 +.
Константа диссоциации в приближении малого отличия концент
раций от активностей имеет вид

Ка = [Н30 +][А-]/[НА|.
Аналогично в случае основания имеем

В + Н20  = ВН+ + ОН" 
и

Кь =  [ВН+1[ОН-]/[В].
По аналогии с pH константы равновесия для кислот и основа

ний (рКа или рКь соответственно) довольно часто выражают в еди
ницах рК:

РКа = -lg Ка, рКь = -lg Кь.
Если рассмотреть кислотно-основную диссоциацию для сопря

женной пары В и ВН+:

В + Н20  = ВН+ + ОН", Кь,

ВН+ + Н20  = В + Н30 +, Ка, 
то, сложив их, получим

Н20  + Н20  = Н30 + + ОН", K w.
Следовательно,

а д ,  = к .  ■

Реакцию В + Н20  = ВН+ + ОН" часто называют реакцией гид
ролиза; ее константа равновесия обозначается как Kh. Для нее так
же выполняется равенство

КаКһ = К У> •
Кислоты и основания бывают сильными и слабыми. Сильными 

кислотами и основаниями называются такие соединения, которые 
нацело диссоциируют при любых концентрациях. К сильным 
кислотам относятся НС1, HBr, HI, НС10 и др. К сильным осно
ваниям относятся КОН, NaOH, ПОН. К слабым кислотам отно
сятся СН3СООН, H2S 0 3. К слабым основаниям относится, на
пример, N H 3.

Слабые основания и кислоты диссоциированы в растворах 
обычно не полностью.
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12.9.3. Диссоциация сильной кислоты
По определению, сильная кислота диссоциирована на 100% при любой кон

центрации:
НА + Н20  =  А" + Н30 +

Для оценки константы диссоциации сильной кислоты можно условно принять, 
что кислота называется сильной, если в одномолярном растворе она диссоцииро
вана на 99%. В этом случае константа

Ка =  [Н30 +][А_]/[НА] -  1 • 1/0,01 = 100.

Следовательно, кислоты, константа диссоциации которых заведомо превосхо
дит 100, могут рассматриваться как сильные.

Рассмотрим теперь вопрос, когда в растворах сильной кислоты можно пренебречь
диссоциацией воды. Пусть концентрация сильной кислоты равна Са. Тогда [А- ] = Са. 
Катионы гидроксония возникают за счет диссоциации как кислоты, так и воды. 
Учитывая электронейтральность раствора, можно записать

[А ] + [ОН'] =  [Н30 +],
или

Са +  [ОН-] =  [Н30 +].

Подставляя из последнего выражения концентрацию [ОН- ] в уравнение рав
новесия для воды, находим

K w =  [Н30 +]([Н30 +] -  Са).

Уравнение для определения концентрации ионов гидроксония выглядит так: 

[Н30 +]2 -  Са[Н30 +] -  K w =  0.
Отсюда получаем

[Н30 +] =  CJ2  + (Са2 /4  + K w ) ,/2.

Если Са/2  »  ^ K w , то концентрацию Н30 + можно рассчитать с учетом членов 
первого порядка малости по формуле

[Н30 +] = Са + K w /С а.

Если считать, что [Н30 +] =  Са, то погрешность этого приближения составляет 

K w /С а ■ 100%. Например, если для растворов при 25°С концентрация сильной 

кислоты равна КГ6 моль/л, то погрешность пренебрежением диссоциации воды со
ставляет всего 1% при расчете концентрации Н30 +. Следовательно, если концент

рация сильной кислоты меньше КГ6 моль/л, то концентрацию Н30 + следует рас
считывать по точной формуле. В ином случае можно принять, что

[Н30 +] =  Са.

12.9.4. Диссоциация слабой кислоты
На практике, особенно в биохимии, нередко приходится иметь дело с водными 

растворами слабых кислот.
Рассмотрим диссоциацию слабой кислоты НА:

НА + Н20  = А" + Н30 +.
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В этом случае необходимо рассчитать концентрации четырех частиц в водном 
растворе: Н30 +, ОН- , А", АН. Для этого необходимо использовать четыре уравне
ния: уравнение диссоциации кислоты, уравнение диссоциации воды, уравнение 
материального баланса для кислоты и уравнение электронейтральности:

Ка =  [Н30 +][А-]/[НА],

K w =  [H30 +][0H"J,

Са =  [А- ] + [НА],

[А- ] + [ОН- ] =  [Н30 +].

Разрешая эти уравнения относительно [Н30 +], находим уравнение для расчета 
его концентрации:

[Н30 +]3 + ЛГа[Н30 +]2 -  ( K w + КаСа)[ЩО+) -  Ka K w = 0 .

Рассмотрим, когда можно пренебречь диссоциацией воды. С этой целью пре
образуем последнее уравнение к виду

[Н30 +]2 =  K w +  А-вСв{[Н30 +1/([Н30 +] + Ка)»}.

Правая часть этого выражения состоит из двух слагаемых: первое содержит па
раметры диссоциации воды, а второе -  кислоты.

Обратим внимание, что всегда для выражения в фигурных скобках справедливо 
соотношение

‘ [Н30 +]/([Н 30 +] + Ка) й  1.

Рассмотрим ситуацию, когда

» К аСа.

Следовательно, концентрация ионов Н30 + в нулевом приближении может быть 
рассчитана практически без учета слабой кислоты:

[н3о +] = ■
Следующие поправки в расчете зависят от соотношения между Ка и J K W .
Если

*<,« &
и, следовательно,

Ка «  [Н30 +], 
то

[Н30 +]/([Н 30 +] + Ка) ш 1 
и

*

[Н30 +] = ( K w + К0Са) 1/2 -  7 а7 +  0 , 5 ^ ^ .

Концентрации остальных частиц и степень диссоциации а равны:

[ОН-] = -  о ,5KaC J ^ ,

[А- ] = KaC j j K ^ , 

а~Ка/К„.
В этом случае степень диссоциации кислоты существенно меньше единицы.
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Если

К а »  ^

и поскольку концентрация протонов примерно равна ^K w , то и

Ка »  [H30 +J.
Тогда уравнение третьего порядка для определения концентрации протонов 

принимает вид
[Н30 +]2 = Kw + Са [Н30 +1.

Решая его, получаем

[Н30 +] = 0,5 Са + ( X W + 0,25 Сд2)1/2 -  + 0,5 Са
и

[ОН-] = -  0,5 Ce, [А- ] -  Сд, а  -  1.
В этом случае степень диссоциации кислоты равна единице. Влияние диссо

циации кислоты и диссоциации воды на pH аддитивно, но вклад кислоты в pH со
ставляет 50% от максимально возможного вклада. Это связано с тем, что кислота,
диссоциируя, меняет соотношение между Н30 + и ОН". В результате половина про

тонов от кислоты расходуется на нейтрализацию ионов ОН- , так как при

[Н30 +] = [ОН]- =

внесение в систему протона требует уничтожения гидроксила.
Рассмотрим теперь ситуацию с

К  «  *дС0{[Н30 +]/([Н30 +] + Ка)).
Так как выражение в фигурных скобках всегда меньше единицы, всегда выпол

няется неравенство
к « к аса.

Здесь возможны три случая:

1) ^д»  , са« 4 к ^ ;

2) Ка « Т ^ Г ’ Са » 4 ^ >
ъж а » 4 к : ,  С д »  v * ; .
В первом случае концентрация кислоты мала и, следовательно, [Н30 +] Ка. 

Уравнение для расчета [Н30 +] имеет вид

[Н30 +]2 = К„ + Сд[Н30 +].
Тогда кислотность среды будет определяться главным образом диссоциацией 

воды, и для концентраций частиц и степени диссоциации получим

[Н30 +] -  J k ;  + 0,5Ca, [ОН"] -  -  0,5Сд,

[А-] = С, о - 1 .
Во втором случае диссоциацией воды можно пренебречь, так как

[Н30 +] »  Ка
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и

[Н30 +] =  (Kw + KaC f 2 -  ( В Д ,/2,
а также

[ОН-] -  K J (K aCa:)|/2, [А ] = (KaCa) i/2, ос = (Ка/С а) {/2.

В третьем случае, наиболее часто встречающемся на практике, можно пренеб
речь величиной Kw по сравнению с А'аСа{[Н30 +]/([Н 30 +] + Ка)}. Действительно, 

предположим, что [Н30 +] »  Ка. Тогда условие

К  «  а д і н з о + і / а н з о і  + Ка)} 

превращается в исходное для рассматриваемого случая Kw <К КаСа.

В другом предельном случае, когда [Н30 +] <  Лд,необходимо сравнить величи

ны Kw и Са[Н30 +]. Но в этой ситуации концентрация протонов при наличии кис

лоты всегда больше у]Кw , а так как Са »  yjKw , то и Kw «. КаСа. Таким образом, 
диссоциацией воды можно пренебречь всегда. В итоге получаем уравнение

[Н30 +] =  KaC J  ([Н30 +] + Ка).

Разрешая его, находим

[Н30 +] = - 0 ,5 ^  + СКаСа +  0,25 * а2) |/2,

[ОН-] = K J [  Н30 +],

[А"] = [Н30 +[ -  [О Н ! = [Н30 +], а  = [А~]/Са = [Н30 +]/Са.

Для степени диссоциации кислоты а  зачастую записывают уравнение

Ка =  <х2Са/(1 -  а).
Если

Са »  Кф 
то

[Н30 +] -  (КаСа) {/2 -  0,5А-а -  (АдСа) 1/2,

[ОН-] -  K J {K aCa) X/2,

[А ] = [Н30 +] = (/ГаСа) |/2, а  = (Ка/С а)'/2,
а если

Са «  Ка, 
то

[Н30 +] = Са.

Что касается концентраций остальных частиц и степени диссоциации электро
лита, то

[ОН-] = K J C a, [А- ] = Са, а  ~ 1.

Рассмотрим, например, диссоциацию уксусной кислоты при 25°С в растворе с 
концентрацией 0,1 моль/л:

СН3СООН + Н20  = СН3СОО" + Н30 +, Ка = 1,8 10"5.
В рассматриваемом случае

KaCa » K w, Ка » ^ , c a » V * 7 ,  Са » К а.
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Следовательно,

[Н30 +] = (КаСа)'/2 =  1,34 • 10“3 моль/л.

Результаты по рассмотрению диссоциации слабой кислоты приведены в табл. 12.2.

Таблица 12.2. Диссоциация слабой кислоты

Соотношение 
между КаСа и K w

Соотношение 
между Ка, Са и

Концентрации продуктов диссоциации 
кислот и воды

Kac a « K w [Н30 +] = ^  + 0,5 Кас а/ ^  

[ОН"] -  ^  -  0,5КаСа/ ( к ^  

[А ] = КаСа/ ( Г „

«  -  к а/ { к ^

[Н30 +] = + 0,5 Са

[ОН"] = -  0,5 Са

[А- ] -  Са 
а  = 1

Ка Са »  Kw Ka » ( t ^
Са « ( к ^

[Н30 +] -  + 0,5Са 

[ОН"] = ^  -  0,5 Са
[А ] -  Са

а = 1

к а « { к ^

с а » { Г „

[Н30 +] = (А„ + КаСа) х/2 -  (КаСа)'/2 

[ОН"] -  K j ( K aCa) {/2 

[А'] = (КаСа) 1/2 

а  -  {K JC a)Xt2

Ka » f c

c a » f o

[Н30 +] = -0,5 Ад + (КаСа + 0,25Аа2) ,/2 

[ОН"] = А,ЛНзО+]
[А- ] -  [Н30 +] -  [ОН"] -  [Н30 +] 

а -  [А"]/Сд -  [Н30 +]/Сд 
Ка = а2Сд/(1—а)

к а » К

с а » К
с а »  Ка

[Н30 +] -  (АаСд ) 1/2 -  0,5Ад -  (АдСд ) ,/2 
[ОН-] = Kw/(KaCa ) 1/2 

[А ] -  [Н30 +] -  (AflCfl ) ,/2
а  -  (Ад/Сд)1/2

К а »  ^  
с  а »  -[к^

с а «  к а

[Н30 +] -  Сд 
[ОН-] -  K J C a

[А- ] -  Сд 
а  = 1
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12.9.5. Смесь двух сильных кислот
Пусть концентрации кислот равны Cj и С2 соответственно. Будем считать, что

С„ c2 » V К ^ .
В этой ситуации

[Н30 +] =  С, + С,.

12.9.6. Смесь сильной и слабой кислот
Пусть сильная кислота имеет концентрацию С\, а слабая (НА) -  С̂ . Уравнение 

для определения равновесного состава легко следует из равновесия для диссоци
ации слабой кислоты:

Ка =  [Н30 +1 [А-]/[НА] =  (С, + [А"]) [А-]/(С2 -  [А"]). 

Отсюда находим:

[А']2 + [А1(С, +  Ка) -  КаС2 = 0.

Решая это уравнение, находим величину [А- ] и остальные величины.

12.9.7. Диссоциация двухосновной кислоты, 
сильной по первой ступени и слабой по второй

Этот случай сводится к предыдущему, где нужно считать, что С| =  С̂ .

12.9.8. Смесь сильной кислоты и сильного основания
В этом случае сильная кислота создает высокую концентрацию частиц Н30 +, 

а сильное основание создает повышенную концентрацию частиц ОН”. Это озна
чает, что равновесие диссоциации воды нарушено, и поэтому происходит реакция 
нейтрализации. В равновесной ситуации среда будет или кислой, или щелочной, 
в зависимости от соотношения между концентрациями сильного основания и силь
ной кислоты в исходном растворе.

12.9.9. Буферные растворы
Растворы слабых кислот (оснований) с солями этих же кислот (оснований), но с 

катионом сильных оснований (кислот) образуют буферные растворы. Буферный рас
твор характерен тем, что его pH слабо реагирует на разбавление и на добавки кислот 
и оснований. Типичной буферной смесью является смесь СН3СООН + CH3COONa с 
концентрациями около 0,1 моль/л. В этом случае концентрация аниона практически 
полностью определяется исходной концентрацией соли, которая нацело продиссо- 
циирована, а концентрация непродиссоциированной формы кислоты практически 
полностью определяется исходной концентрацией кислоты. В итоге получаем

Ка =  [СН3СОСГ][Н30 +]/[СН3СООН] = ссшш [Н30 +]/С|СИСЛОТЫ.
Отсюда установившееся значение pH раствора в целом определяется уравнением 

PH — РKg І8( ̂ СОЛи/^кислоты) •
Последнее уравнение называется уравнением Гендерсона. Видно, что разбавле

ние приготовленного буферного раствора вообще не должно сказываться на вели
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чине pH раствора. Если, например, в буферный раствор добавить кислоты НС1 в 
концентрации, меньшей Ссшш и Сироты это приведет к тому, что протон добав

ленной сильной кислоты свяжет анион СН3СОСГ и, следовательно, концентрация 
недиссоциированной кислоты возрастет на величину концентрации хлороводород
ной кислоты, а концентрация анионов уменьшится. Следовательно,

pH =  рК  + lg{(CC0JIH -  [НС1])/(Синела + [НС1])}.

Видно, что если концентрация НС1 составит 0,01 М, то при pH исходного рас
твора 4,75 изменение pH составит всего 0,087.

Глава 13

ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ

Химические процессы можно непосредственно использовать 
для получения электрической энергии с помощью электрохими
ческих элементов. В отличие от других химических систем в элек
трохимических элементах реакции окисления и восстановления 
разделены пространственно. Это позволяет управлять химически
ми реакциями на электродах и получать разнообразные химиче
ские продукты. Кроме того, электрохимические элементы широко 
применяют для расчета термодинамических параметров индиви
дуальных веществ, а также в различных измерениях, например 
концентраций, pH и т.д.

13.1. Классификация электродов

Под электродом понимают проводник, погруженный в электро
лит. Электролит может быть жидким, твердым и т.д. Каждый 
электрод характеризуется электродным межфазным потенциалом — 
разностью электростатических потенциалов (или напряжений) меж
ду электродом и находящимся в контакте с ним электролитом. 
Электродные потенциалы измеряются в вольтах (В).

Электроды классифицируют по химической природе веществ, 
участвующих в электродном процессе.

Электроды первого рода — системы, у которых значение элект
родных потенциалов зависит от активности окисленной (или вос
становленной) формы.

К таким электродам относятся металлы, погруженные в рас
твор, содержащий ионы этого же металла. Например, серебро, 
опущенное в раствор его растворимой соли AgN03. На электроде 
происходит реакция

Ag+ + е~ = Ag°.
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К электродам первого рода относится также водородный элект
род, который представляет собой черненую платину, погруженную 
в раствор кислоты и обдуваемую потоком газообразного водорода. 
На электроде происходит реакция

Haq + е~=  1/2 Щ  (газ).

Потенциал водородного электрода, у которого активность 
ионов водорода равна единице и летучесть газообразного водорода 
равна 1 бар, принимается за нуль отсчета стандартных электрохи
мических потенциалов. Такой электрод называют нормальным во
дородным электродом и обычно обозначают НВЭ.

Все приведенные выше электроды обратимы по отношению к 
катиону. Но существует небольшое количество электродов перво
го рода, обратимых по аниону, например, хлорный электрод, уст
роенный аналогично водородному. На нем протекает реакция

V2 С12 (газ) + е~ = СГ.

К электродам первого рода относятся также амальгамные 
электроды, в которых восстановленная форма вещества представ
ляет собой металл, растворенный в металлической ртути. Напри
мер, в случае амальгамы таллия:

Т1+ + е~ (Hg) = Tl(Hg).
л

Для электродов первого рода принята запись в виде М , М
или Мл+| М°. Здесь Ми+ — окисленная форма (Ох), М° — восста
новленная форма (Red) вещества электрода (например, металл). 
Вертикальная черта обозначает границу раздела двух фаз.

Электроды второго рода — системы, у которых значение элект
родных потенциалов не зависит от активности окисленной и вос
становленной формы металла, а определяется активностью анио
нов, не принимающих участие в окислительно-восстановительных 
превращениях.

Такие электроды состоят из металла, покрытого его труднора
створимой солью и погруженного в раствор, содержащий анионы 
этой соли. Электрод обратим по отношению к аниону. Типичный 
электрод второго рода — хлорсеребряный электрод, который пред
ставляет собой металлическое серебро, покрытое осадком хлорида се
ребра и погруженное в раствор, содержащий анионы хлора. На этом 
электроде происходит окислительно-восстановительная реакция

AgCl + е~ = Ag° + СГ.
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Концентрацию анионов в растворе можно сделать постоянной, 
если использовать насыщенный раствор хлорсодержащей соли, на
пример КС1. Это позволяет использовать хлорсеребряный электрод 
в качестве очень точного и стабильного электрода сравнения.

В качестве электрода сравнения часто употребляют и каломель
ный электрод, на котором происходит реакция

l/2 Hg2Cl2 + е~ = Hg° + С Г.

Для электродов второго рода принята запись в виде М°, М^Х^,, X .

Здесь МдХ^ — соль, гидроксид и т.д., нанесенные на металл, X — 
ион в растворе электролита.

Электроды третьего рода — системы, у которых значение элект
родного потенциала не зависит от активности окисленной и восста
новленной формы, а определяется активностью катиона в растворе.
Этот электрод состоит из металла, на котором осаждены две труд
норастворимые соли. Например, серебро, покрытое сначала хло
ридом серебра, а затем хлоридом свинца. Электрод погружен в 
раствор растворимой соли свинца, например PbN 03. На этом 
электроде идет процесс

AgCl + е~ + У2 рЬ2+ = Ag° + У2  РЬС12-

Для электродов третьего рода принята запись
М к + 

(2)М »), M ,„X m,M 24Y „ M f2;  или M »|M ,„X „|M 2 tY, 

М 1лХт  и M 2/kYj — труднорастворимые соли первого и

в виде 
. Здесь

второго

металлов, нанесенные на первый металл; — катион второго
металла в растворе электролита.

Встречаются окислительно-восстановительные электроды, зна
чение электродного потенциала которых зависит от активности 
окисленной и восстановленной формы ионов в растворе. Этот элект
род состоит обычно из металла (платина, палладий и т.д.), инерт
ного в отношении окислительно-восстановительных превращений 
и погруженного в раствор, содержащий ионы как высшей, так и 
низшей форм окисления. Например,

Fe3+ + е" = Ғе2+

При обозначении окислительно-восстановительного электрода 
указывают природу нейтрального металла в виде Ox, Red (Pt), на
пример Fe3+ Fe2+(Pt).
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13.2. Механизм образования электродных потенциалов

М еханизм образования электродных потенциалов рассмотрим 
на примере водородного электрода. Н а этом электроде молекула 
водорода диссоциирует с образованием  протона в растворе и 
электрона в платине:

!/2 н 2 (газ) = H aq + e “ ( P t ) .

П ри этом металлическая платина заряж ается отрицательно, а 
раствор — полож ительно, вследствие чего возникает разность п о 
тенциалов между платиной и раствором. П оэтому при рассм отре
нии равновесия для приведенной реакции диссоциации необхо
димо учесть, что Н , покидая платину, соверш ает работу против 
электрических сил. Таким  образом , в равновесии

Уг№  2) = M(Ha+q) + ц[е(РГ)],

где |i[e(Pt)] — химический потенциал электрона в платине, член p.[e(Pt)] связан с 
контактной разностью потенциалов. Более детально он будет рассмотрен позднее.

Раскры вая это вы раж ение, получим

1/2 Ц ”( Н 2)  +  1/2 Л Г 1 п / ( Н 2)  =

= ц°(Н+) + R T In а (Н+) + яҒ[<р(р) -  ф(Рг)1 + np[e(Pt)],
где cp(Pt) — электрический потенциал платинового электрода; ср(р) — электриче
ский потенциал раствора;/(Н2) — летучесть газообразного водорода; а(Н+) — ак
тивность катионов водорода в растворе; п — заряд протона или число электронов, 
участвующих в реакции; F — число Фарадея (F -  96485 Кл/моль).

П ри выводе этого вы раж ения было учтено, что протон образу
ется сначала на поверхности платины , а затем переходит в раствор 
с соверш ением  работы против сил электрического поля, которая 
описы вается слагаемым

« / ’[ср(р) -  cp(Pt)].

Для разности cp(Pt) -  ф(р) находим:

,  ч p 0 ( H  +  ) +  r t p [ c ( P t ) ] - l / y ° ( H 2 )

<p(Pt) “  Ф(Р) = ------------- -̂ р----- А------

R T } fl(H+) R T  a( H +)
+ —  l n ^ = = =  = ф (H2) + ^ l n  .------=  +

+

n F 1 Л h 7)
m m

j n Щ  ' F
(13.1)
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где

Ф°(Н2)
ц°(Н +) -1 /9>10(Н 2)

nF
(13.2)

представляет собой стандартный электродный потенциал водо
родного электрода, принимаемый равным нулю для указанных вы
ше стандартных условий.

Полагая, что для газообразного водорода летучесть и давление 
совпадают, находим

Л Г. а(Н ) х  m*(Pt)1 _<p(Pt) -  ф(р) = <р"(Н2) + ^ | „ = =  + ^

= Ф(Н2) + (13.3)

где Л Н 2) — давление водорода. 

Величину

R T  а(Н ) 
ф(Н2) = Ф°(Н2) + ^ l n j = = (13.4)

обычно называют потенциалом полуэлемента, или электродным по
тенциалом. Эту величину записывают в общем виде

ф = ф° + R T t
n F ln

а( Ох) 
«(Red) ’

(13.5)

где а(Ох) и a(Red) — активности восстановленной и окисленной форм ионов в 
растворе соответственно. Для температуры 298,15 К значение RT/Fравно 0,02569 В.

В рассмотренном выше случае окисленной формой является 
протон, а восстановленной — молекулярный водород. Выражение
(13.5) для потенциала полуэлемента носит общий характер.

В случае электродов первого рода, на которых протекает реакция

Мл+ + пе~ = М°

Под величиной ф° понимают

Ф° = [ц0(М л+) -  ц°(М )]/ n F . (13.6)

Рассмотрим потенциал электродов второго рода на примере 
хлорсеребряного электрода, на котором идет реакция

Ag + C laq = AgCl + e(Ag) •
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В результате электрод заряжается отрицательно, а раствор — по
ложительно, но не за счет перехода ионов Ag+ в раствор, а за счет 
ухода из объема раствора на хлорсеребряный электрод анионов 
хлора. На перенос анионов хлора из раствора к электроду затра
чивается работа против сил электрического поля, равная

Z(C \~)F  [(p(Ag) -  ф(р)],

где Z (C l  ) — заряд аниона хлора, равный -1 .

Если опять ввести число электронов п, участвующих в процессе 
переноса анионов хлора, то последнее выражение примет вид

-«/^[cp(Ag) -  ф(р)].

Приравнивая химические потенциалы, получаем

p°(Ag) + R T  In a(Ag) + p°(C laq) + R T  In a(CIaq) =
= p°(AgCl) + RT  In a(AgCl) -  /j.F[(p(Ag) -  q>(p)] + /7p[e(Ag)].

Д ля величины (p(Ag) -  cp(p) находим

+

p°(AgCl) -  p°(Ag) -  ц°(С1 ) + /jp[e(Ag)] 
cp(Ag) -  cp(p) =  --------------------------p p ------ 9-----------------

gfln а(Чс|) = ф° + gT|n.-ai^ g .D ,+ ііИАеМ
"  a(C laq)a(Ag) " a(C laq)fl(Ag) ?

+

, (13.7)

где

Ф°
p°(AgCl) -  p°(Ag) -  p°(Claq) 

nF (13.8)

Эта величина называется стандартным электродным потенциалом 
хлорсеребряного электрода, ее определяют относительно стандарт
ного водородного электрода.

Отметим, что в случае хлорсеребряного электрода в большин
стве случаев полагают, что активности твердых тел равны единице. 
Тогда

<p(Ag) -  <р(р) = ф" + =ч>“ -  f f l n o C l " .  (13.9)
fl( C1aq)

Аналогичным образом вводят значения стандартных электрод
ных потенциалов для любых электродов. Их значения приводятся 
в таблицах. Стандартные электродные потенциалы для разных 
электродных процессов (пар реагентов) могут варьироваться в до-
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статочно широких пределах, например от Е °  , „ =-3,045 В до
Li+ /Li°

Е °  = +2,03 В . Металлы, у которых стандартный электрод-
Ри /  Ри°

ный потенциал меньше нуля, способны вытеснять водород из рас
творов кислот.

13.3. Напряжение гальванического элемента

Под гальваническим элементом понимают два электрода, соединен
ных проводником. Классическим примером гальванического элемента 
является элемент Даниеля—Якоби, в котором протекает реакция

Zn + Cu2+ = Zn2+ + Си.
Напряжение гальванического элемента — это предельное значе

ние разности электродных потенциалов (напряжений) <рп — <рл при 
токе через элемент, стремящемся к нулю. В этом определении фп 
(срл) — электродный потенциал правого (левого) электрода.

Создадим гальванический элемент из двух электродов первого 
рода:

М (О M f+ м * + м (2) -

Обычно слева принято записывать электрод с более отрица
тельным значением ф°. Одинарная вертикальная черта означает
границу раздела фаз. Внутри одной фазы присутствующие веще
ства записывают через запятую. Двойная черта означает жидкост
ное соединение двух электролитов, которое осуществляется обыч
но с помощью различных электропроводящих мостиков.

Исходя из общей формулы (13.5), запишем выражения для по
тенциалов обоих электродов:

о , R T , « і ( ° х) о , R T , fl2<0 x )
Фі Фі + ПіҒ 1па і(К ей)’ ф2 ф2 + n2F ln a2(R ed )’

где Я[ и «2 — число электронов, переносимых к электродам.

Напряжение гальванического элемента определяется разно
стью величин ф! и ф2 :

а2(Ох)
Е =  Ф2“  Фі = Ф2

R T  а ,(  Ох)
"  -  *  +

” j . 1 Фі +  Г “ Ъ ІПп2Ғ  a2(Red)
Z  Z

R j 1 fl2 I(Ox)fl12(Red) 
-.hrП\П2Ғ (13.10)

а2 (Red)aj (Ox)
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где

Е ‘ = Е °  + ц И М (2))] -  ц И М (1))1 /  F. (13.11)

Величину с  называют стандартной разностью электродных но- 
тенциалов:

0 ^ ( М ^ ) - ц - ( М , 21) _  ^ ( М ^ - ^ С М , , , )
^  л2/? п хҒ  •

Каждое слагаемое в правой части представляет собой значение 
стандартного электродного потенциала, приведенного к одному 
электрону.

Последний член в формуле (13.11) связан с контактной разно
стью потенциалов двух металлов, которая не входит в расчеты тер
модинамических параметров реакций, протекающих в гальваниче
ском элементе. Поэтому его всегда опускают. Экспериментально 
исключение контактной разности потенциалов из величины на
пряжения элемента достигается исследованием электродных реак
ций в элементах с "правильно разомкнутой цепью", в которых из
мерение разности потенциалов двух электродов проводится между 
одинаковыми металлами. Например, к металлу М(2) присоединя
ют первый металл М ^ , и к измерительному прибору подсоединя
ют проводники, сделанные из первого металла.

Напряжение гальванического элемента записывают в виде:

Е =  Е° + R T
ПуП2Ғ In

z  z  
^ '(O x J a j^ R e d )  

“  .
^ (R ec O flj^ O x )

(13.13)

Уравнение (13.13) называется уравнением Нернста. Оно играет 
важную роль при описании электрохимических процессов. С по
мощью этого уравнения рассчитывают термодинамические пара
метры электрохимических реакций.

13.4. Типы электрических цепей в гальванических элементах

Гальванический элемент, предназначенный для получения 
электрической работы, представляет собой замкнутую электриче
скую цепь. Гальванические элементы могут состоять из электро
дов, погруженных в один и тот же электролит или в электролиты 
разной природы. В зависимости от того, имеет ли место перенос 
ионов через жидкостную границу, электрические цепи называют 
цепями без переноса и с переносом.
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Цепь без переноса — это цепь без жидкостной границы, на
пример

Pt(H 2 )|НС1| AgClj A g.

Здесь оба электрода погружены в один и тот же раствор. Цепь 
с переносом — это цепь с жидкостной границей, например
Zn|Zn2+||Cu2+|C u : здесь элементы погружены в растворы различ
ной природы. Контакт между двумя растворами обеспечивается с 
помощью специальных приспособлений, например солевым мос
тиком, состоящим из трубки, заполненной смесью влажного же
леобразного вещества агар-агара с солью сильного электролита 
(K N 03).

Цепь может быть концентрационной. Работа элементов с такой 
цепью осуществляется за счет выравнивания концентраций элект
ролита. Эти цепи могут быть как с переносом, так и без переноса. 
Например, элемент

Ag| AgNO 3 (С , )|| AgNO 3 (С 2 )| Ag

представляет собой цепь с переносом. Соединение двух растворов 
разной концентрации может осуществляться как с помощью со
левого мостика, так и с помощью мембраны, пропускающей толь
ко ионы серебра.

Примером концентрационной цепи без переноса может слу
жить элемент

Pt(H2) I НС1( Cj) I AgCl I Ag I AgCl I HC1( C2) | Pt(H2),

где C| и Cj — концентрации электролита.

13.5. Использование электродных потенциалов для определения 
термодинамических величин

Гальванические элементы являются удобным инструментом 
для экспериментального определения термодинамических парамет
ров индивидуальных веществ и химических реакций. Процессы в 
гальванических элементах обратимы, и электроды могут работать 
как в качестве катодов, так и в качестве анодов, в зависимости от 
типа составленной пары. Существенно, что электрохимические 
элементы совершают полезную работу практически без работы 
расширения.
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13.5.1. Определение стандартного электродного потенциала Е/

Рассмотрим процедуру определения Е °  на примере хлорсереб- 
ряного электрода. Для этого составим цепь без переноса, в кото
рой хлорсеребряный и водородный электроды погружены в рас
твор НС1. Согласно (13.4) и (13.9), напряжение элемента равно

<p(Ag) -  <р(Н2) = <p°(Ag) -  ср°(Н2) + -р  In------=--------— .
t  fl(Claq)«(Haq)

Будем считать, что давление водорода в водородном электроде 
поддерживается постоянным и равным 1 бар. Тогда напряжение 
элемента

Е - & -  ^ T ln a (C laq)0(H ^ )  = -  ^ ln a ( H C I ) ,

где а(НС1) =  o(Ciaq)a(Hjq) — активность раствора хлороводородной кислоты.

Переходя к концентрациям и считая НС1 сильным электроли
том, получаем

Е  = Е° -  (2RT/F)lnC -  (2RT/F)lny±. (13.14)

В соответствии с уравнением Дебая—Хюккеля можно записать

1пү± = —A jC  + / ( С ) ,  (13.15)

где/(С ) — некоторая функция, которая отражает отклонение величин 1пу± от пре
дельного из уравнения Дебая—Хюккеля.

Таким образом,
2RT

Е +  (2RT/F)(\nC  -  A jC )  = Е ° ----

Отсюда видно, что, рассматривая величину Е  + (2RT/F) х 
х (In С — A jC )  как функцию от С и экстраполируя полученную за
висимость к С = 0, легко найти значение E Q.

13.5.2. Определение ДrG°, К, ArH °, ArS°, ArCp, Q, W  и у± 

Рассмотрим процедуру нахождения ArG° на примере реакции 

восстановления ионов металла Мл+ молекулярным водородом:

Ми+ +"/2 Н2 = М + й н+.
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Эту реакцию можно представить в виде суммы двух электрод
ных полуреакций:

72 Н2 = п Н+ + пе~,
Мл+ + пе~ = М,

происходящих на электродах в гальваническом элементе

Pt,H: Н ,О н М п+ М

Стандартная разность электродных потенциалов для рассмат
риваемого элемента равна

£° =  ф”(М) -  ф»(Н2) =

Ц ^ М ^ - Ц ^ М )  _  ^ ° (Н30 + ) - ^ ° ( Н 2) 
пҒ ~ Ғ (13.16)

Изменение стандартной энергии Гиббса ArG° реакции восста
новления ионов металла в растворе определяется выражением

ArG° =  ц°(М) + п ц°(Н+) -  ц°(Ми+) -  |ц ° (Н 2). (13.17)

Сравнивая выражения (13.16) и (13.17), находим

ArG° = -пҒЕ °. (13.18)

Соответственно для константы равновесия реакции, происхо
дящей в гальваническом элементе, получаем

In K = n F E °/R T . (13.19)

Измеряя в эксперименте зависимость Е °  от температуры, легко 
получить величины А^У° и A f t 0:

А^° = пҒ{дғР/дТ)Р,
А Д °  =  A rG° + TAfS0.

Используя формулу
С р  = (,д Н /д Т )р ,

для АгСр получаем

АгСр = пҒТ(д2ғР/дТ2 )Р.
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Для расчета теплоты химического процесса существенно, что в 
гальваническом элементе происходит равновесный процесс, для 
которого

Q = 7 V °  = пҒТ(дғР/дТ)Р.
Кроме того, в процессе функционирования гальванического эле

мента в условиях Р, Т = const совершается полезная работа, равная
W '=  -AG(T,P) = nFE.

Коэффициенты активности определяют по уравнению (13.14).
Измеряя в эксперименте Е, используя значение и зная концент
рации растворов, в которые опущены электроды, можно рассчи
тать коэффициенты активности.

13.5.3. Определение ионного произведения воды
Для определения ионного произведения воды можно исполь

зовать цепь
Pt(H2)|N aO H , NaCl|AgCl,Ag.

Если давление водорода равно 1 бар, то напряжение элемента бу
дет описываться выражением

Е  = £° -  (Л77/)1п[<7(СГа,)а (Н +)1.

Величину я(Н ач) можно выразить через ионное произведение 
воды:

а(Н+щ ) = К„/а(ОН~щ ).
Тогда

Е  = Е ° -  ( R T / m W C T ^ K J a i O H - ) ]  =
= Е ° -  (RT/F)lnKw-  ( Д Г / / ) 1 п [ а ( С Г а<1) М О Н 1 ] .

Если концентрация NaCl равна концентрации NaOH, то в об
ласти применимости предельного уравнения Дебая—Хюккеля
можно положить а(С Г ач) = о(ОН- ).

В этом случае

Е = Е °  -  (RT/F)\nKw.

Таким образом, значение Kw можно определить, экстраполируя 
измеряемые значения напряжения гальванического элемента Е  к 
нулевым концентрациям NaOH и NaCl при условии их равенства.

Аналогичным образом с помощью гальванических элементов 
определяют константы диссоциации слабых кислот и слабых ос
нований.
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Глава 14

ДИСПЕРСНЫЕ СИСТЕМЫ

Существенную роль в химии, природе и технике играют дис
персные системы и связанные с ними явления. Дисперсной систе
мой называют двух- или многофазную гетерогенную систему с 
сильно развитой поверхностью между фазами, одна из которых 
представляет собой дисперсионную среду, а другая (меньшая по ко
личеству, с малыми частицами) — дисперсную фазу.

Дисперсные частицы с размерами порядка десятков и сотен на
нометров в последние годы принято называть наночастицами. Су
щественно, что многие свойства наночастиц обычно оказывается 
возможным описывать на языке термодинамики дисперсных фаз, 
не рассматривая атомную природу вещества. Лишь при размерах 
частиц в несколько нанометров и менее, когда наночастицы уже 
обычно называют кластерами атомов или молекул, при обсужде
нии физико-химических свойств становится необходимым учиты
вать квантовые эффекты.

14.1. Классификация дисперсных систем.
Поверхностное натяжение

По агрегатному состоянию различают следующие основные ти
пы дисперсных систем (дисперсная фаза — дисперсионная среда):

эмульсии — жидкости в жидкости;
золи — твердые частицы в большом количестве жидкости; при

з
этом золи с размерами частиц <10 нм представляют собой колло
иды, с более крупными частицами — суспензии;

аэрозоли — частицы конденсированной фазы в газе;
гели — структурированные коллоидные системы с жидкой дис

персионной средой;
пены — большое количество газа в жидкости, и т.д.
Принципиальной особенностью дисперсных систем является 

наличие развитой межфазной границы (поверхности), и термоди
намические характеристики вещества, находящегося на этой гра
нице, существенно отличаются от соответствующих характеристик 
вещества внутри фазы.

Дело в том, что на молекулы, находящиеся на поверхности, 
действуют силы, втягивающие их внутрь, в то время как в объеме 
равнодействующая сил, действующих на молекулу, в среднем рав
на нулю. Поэтому при диспергировании системы приходится за
трачивать определенную работу по разрыву ван-дер-ваальсовых 
связей внутри объемной фазы. Следовательно, диспергирование
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сопровождается ростом внутренней энергии системы. Ясно, что 
такое увеличение потенциальной энергии системы пропорци
онально поверхности дисперсной фазы, и поэтому обычно говорят 
о поверхностной энергии. Роль поверхностной энергии исключи
тельно велика для малых частиц, в которых значительна доля мо
лекул, находящихся на поверхности. Для образцов макроскопиче
ского размера вкладом энергии поверхности можно пренебречь по 
сравнению с энергетическими характеристиками всей системы.

Нетрудно оценить характерный размер частиц дисперсной фа
зы, при котором можно ожидать заметное проявление эффектов 
поверхности. Так, если частицы имеют характерный радиус R, а 
размер молекул фазообразующего вещества равен а, то объем VnoB, 
занимаемый частицами, находящимися непосредственно в припо
верхностном слое, будет составлять

Упо» ~ W*.
Поскольку при этом объем Иобщ частицы равен

доля вещества, находящегося непосредственно на поверхности, 
составляет

Упоъ/Уо6щ “ Зд/Л-
Очевидно, что при типичных значениях а ~ 10 А =  1 нм =  10-9 м 
уже при размере частиц R ~ 1000 А = 100 нм =  0,1 мкм на поверх
ности будет находиться 3% вещества дисперсной фазы.

Молекулы на поверхности образуют особый слой, который 
можно назвать поверхностной пленкой. Эту пленку нередко выде
ляют в отдельную поверхностную фазу. Поверхностная фаза отли
чается рядом своих свойств от объемной фазы — например, по 
способности адсорбировать и растворять примесные вещества. 
Поэтому рассмотрение поверхностных явлений представляет су
щественный интерес.

Трудность заключается в том, как очертить границы поверхно
стной фазы. Чтобы избежать этой трудности, вводят понятие из
бытка той или иной величины (избыточной функции) в поверхно
стном слое. Избыточные поверхностные функции будем помечать 
индексом “j ”.

Рассмотрим понятие избыточной функции поверхностного 
слоя на примере плотности системы, состоящей из жидкости и ее 
пара. Вдали от поверхности раздела плотность каждой фазы по
стоянна. Вблизи поверхности раздела она может меняться. Введем
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на единицу площади поверхности раздела избыточную функцию 
количества вещества ns, которая представляет собой интеграл от 
разности двух величин:

+00

ns = Л р ( * ) - Р вд (z )]d z ,
- С О

где z  — координата, перпендикулярная поверхности; р(г) — реальная плотность в 
обеих фазах; рид(г) — плотность вещества в идеальной системе, не учитывающей 
поверхностных эффектов.

Величина рнц(г) постоянна и равна плотности жидкости до гра
ницы раздела фаз, а затем она скачком уменьшается до постоян
ного значения плотности пара при бесконечном удалении от гра
ницы раздела. Рассчитанная таким образом величина ns зависит от
положения границы, на которой идеальная функция плотности 
скачком изменяется от одного значения до другого. Поэтому по
ложение границы обычно выбирают в такой точке, в которой ве
личина ns обращается в нуль.

Аналогичным образом вводят избыточные поверхностные функ
ции и других величин.

Количественно термодинамические особенности систем с раз
витой поверхностью раздела учитывают с помощью специальной 
величины а, носящей название поверхностного натяжения (иногда 
эту величину называют также избыточной поверхностной энергией). 
Величина о описывает изменение потенциала Гиббса системы 
вследствие наличия в ней межфазной границы с общей площадью S:

G = Gv + gS, (14.1)
где

o = (dG/dS)P tT , (14.2)

Gy— потенциал Гиббса системы без учета межфазной границы.

В объеме механическая работа определяется как PdV, и произ
веденная системой работа считается положительной, если dV>  0. 
На поверхности наоборот: увеличение площади поверхности оз
начает совершение работы над системой. Поэтому выражение для 
элементарной работы запишем в следующем виде:

5 W =  -o d S . (14.3)

В большинстве случаев поверхностное натяжение считают не
зависимым от кривизны поверхности. Если работу выражать в Дж,
а площадь в м , то единица измерения а  — Дж/м , или Н/м. Послед
нее отражает тот факт, что, например, для систем типа жидкость/газ 
поверхностное натяжение можно измерять на “весах Ленгмюра” как

265



силу, действующую на жесткий тонкий элемент единичной длины, 
находящийся непосредственно на границе раздела двух фаз. Зна
чения с  могут изменяться в очень больших пределах:

Жидкий гелий Вода Бензол Гексан Жидкое золото
т, к ....... .............4 298 288 298 1300
а ,  м Н /м .. ..........0,22 71,99 28,22 17,89 1350

Поверхностная энергия обычно мала по сравнению с энергиями 
химических и фазовых превращений. Так, даже для золота в случае, 
когда все золото диспергировано до частиц размером R = 10 нм, и

з
поэтому общая площадь межфазной границы в 1 см системы со
ставляет громадную величину А ~ 1000 м2/см3, суммарная поверхно-з
стная энергия составит только 1,3 кДж/см (или, что то же, 13 кДж 
на моль золота), т.е. более чем на порядок уступает типичным зна
чениям АН  для химических реакций.

Тем не менее поверхностное натяжение играет существенную 
роль во многих хорошо известных явлениях — например, в капил
лярных, в тенденции к приобретению капельками жидкости фор
мы шара (т.е. тела с минимальной геометрической поверхностью) 
и слипанию капелек, и т.п.

Явление смачиваемости твердых тел также определяется по
верхностным натяжением. Рассмотрим трехфазную границу “г а з -  
жидкость—твердое тело” (рис. 14.1). Переместим эту границу в на
правлении увеличения поверхности жидкости на величину dS. 
При этом потенциал Гиббса системы изменится на величину

dG — ~Gr_TBdS  + Gr_y^dS + Gŷ _TBdS,

где индексы у поверхностного натяжения относятся к соответствующим границам 
раздела.

Очевидно, что самопроизвольное смачивание произойдет при 
условии dG < 0, или, что то же,

° Г - Ж  ° Ж - Т В  ~  ° Г - Т В  ^  0 -

Чем меньше величина аж_тв, тем лучше условия смачиваемости.

Рис. 14.1. Схема п о
верхностного натя
жения на границе 
фаз

Рассматривая баланс сил на трехфазной 
границе, нетрудно найти значение угла сма
чиваемости Ө:

®г-тв — ^ж-тв <V*COS Ө.

Это выражение называется уравнением 
Юнга и очень важно для описания капилляр
ных явлений. В природе и технике с капил
лярными явлениями связаны, в частности,
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Прочность

Соотношение 
массы твер
дой фазы к 
массе жидкой 
фазы

Рис. 14.2. Влияние капиллярных сил на прочность тела, состоящего из 
дисперсных частиц

подъем жидкости к листьям по тонким сосудам растений, проник
новение жидкостей в пористые тела, породы и материалы с трещи
нами, а также повышение механической прочности влажных пес
чанистых грунтов за счет капиллярного слипания частиц. Отметим, 
что прочность таких грунтов имеет максимум в зависимости от со
держания влаги (рис. 14.2).

Ряд веществ способен существенно изменять (как правило, 
снижать) поверхностное натяжение за счет преимущественного 
распределения молекул этих веществ на границе раздела фаз. Та
кие вещества называются поверхностно-активными веществами 
(ПАВ), или детергентами (“разрушителями”), и широко использу
ются. Типичными представителями ПАВ являются мыла (натрие
вые соли карбоновых кислот С8 — С16) и синтетические моющие 
средства (СМС).

Поверхностно-активные свойства веществ обусловлены ди- 
фильностыо (или амфифильностью) их молекул. Так, молекулы 
мыл и СМС имеют гидрофобный углеводородный “хвост” и гидро
фильную “головку” (диссоциирующую солевую, например карбонат
ную или сульфитную группировку, цвитгер-ионную группировку и 
т.п.). При этом за счет гидрофобно-гидрофильных взаимодействий 
в системах с водными растворами такие молекулы “выстраивают
ся” на поверхности раздела “водный раствор/гидрофобная твердая 
или не смешивающаяся с водой жидкая фаза”, ориентируя гидро
фильные “головки” в сторону воды, а гидрофобный “хвост” — в 
сторону гидрофобной фазы (рис. 14.3).

Движущей силой такого выстраивания молекул ПАВ является 
снижение потенциала Гиббса за счет гидрофобно-гидрофильных 
взаимодействий. Одновременно происходит и снижение силы по-

(частица плава- содержание (нет капилляр- 
ет в жидкости - влаги (капилляр- ного слипания) 
нет капилляр- ные силы стяги-
ных сил) вают частицы)
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в о д а  м а с л о

мицелла мицелла
Рис. 14.3. Схема действия ПАВ Рис. 14.4. Структура нормальных
на границе гидрофильной и и обратных мицелл из амфи-
гидрофобной фаз фильных молекул

верхностного натяжения, увеличение смачиваемости твердой фа
зы и т.д.

_з
На границе с воздухом ПАВ снижают а н 0 с 70 • 10 до

“ 3 225 • 10 Дж/м , т. е. до значения поверхностного натяжения жид
ких углеводородов. Аналогичное явление наблюдается на границе 
водный раствор ПАВ — углеводородная жидкость, что создает 
предпосылки для образования мелкодисперсных систем за счет 
возникновения структур типа мицелл, микроэмульсий, бислойных 
мембран, везикул (пузырьков) и т.п.

Мицеллами называют ассоциат из молекул ПАВ (обычно в ко
личестве от нескольких десятков до нескольких десятков тысяч), 
ориентированных, например, в водных растворах гидрофобными 
“хвостами” друг к другу (нормальные мицеллы). В гидрофобных (не
полярных) растворителях образуются обратные мицеллы (рис. 14.4).

Размер мицелл очень мал — от единиц до сотен нанометров. 
Мицеллы могут рассматриваться как предельное состояние эмуль
сий, когда внутри капелек практически не остается жидкой фазы.

Мицеллы обладают способностью солюбилизации (т.е. вклю
чения в свой состав) молекул и даже сверхмелких частиц поверх- 
ностно-инактивных веществ. Именно на этом основано моющее 
свойство мыла и СМС.

Поверхностно-активные вещества имеют колоссальное значе
ние для феномена жизни, так как они образуют клеточные и дру
гие мембраны и т.п.

14.2. Равновесие поверхностных фаз

Выделение поверхности раздела в особую поверхностную фазу 
не влияет на число степеней свободы термодинамической систе
мы, поскольку увеличение числа фаз сопровождается таким же 
увеличением числа независимых параметров, в качестве которых 
необходимо рассматривать площади поверхностей раздела.
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Принцип сохранения энергии для поверхностной фазы будет 
иметь вид

8QS = dUs — adS, (14.4)

где Us — избыточная поверхностная функция внутренней энергии.
В случае равновесных процессов можно ввести энтропию для 

поверхностных фаз и по аналогии с объемными фазами записать:

dUs = TdSs + adS.

В отличие от площади S  энтропию поверхностной фазы будем 
обозначать Ss.

В системах с переменным числом частиц необходимо учитывать 
дополнительные слагаемые, связанные с химическим потенциа
лом цй компонентов поверхностных фаз:

Щ  = TdSs + cdS  + Z\iisdnis.

Необходимо отметить, что поверхностное натяжение о нельзя 
рассматривать в качестве аналога давления, так как о зависит толь
ко от физико-химических свойств поверхности раздела и не может 
изменяться произвольным образом. Поэтому

dHs = dUs = TdSs + <jdS + 1  »isdnis,

dG<. = dA. = -S .d T  + adS + £  u .d n ..

В условиях равновесия двух соседствующих фаз а  и р и разде
ляющей их поверхностной фазы энергия Гельмгольца А всей сис
темы постоянна:

А = Аа + Ар + As = const.
Величина dA равна

dA = dAa + dAp + dAs =

= - S adT  -  PadVa + 1  »iadnia -  SpdT -  PpdVp +

+ 1 Ц/р^/р -  SsdT  + odS + Z \ i isdnh .

Из последнего уравнения следует, что в условиях постоянства 
температуры, объемов и величины поверхности раздела химиче
ские потенциалы компонентов равны между собой:

Ц/а =  Н  = Vir (14.5)
Температуры всех фаз в равновесии также равны между собой.

Для дисперсных фаз с неплоскими границами раздела особое 
значение приобретает механическая устойчивость. Рассмотрим ус
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Рис. 14.5. К расчету элемен
та поверхности

ловие механического равновесия для 
искривленных поверхностей. Для это
го обратимся к энергии Гельмгольца. 
Изменение dA в условиях Т  = const и 
rij = const имеет вид

dA = —PadVa -  PprfFj} + adS = 0.Ц4.6)

Из (14.6) видно, что в случае иск
ривленных поверхностей

Так как общий объем системы в 
равновесии постоянен, то

*Уа =
и уравнение (14.6) переходит в следующее:

(Ра -  Рр) = odS/dVa. (14.7)
Если

dS/dVa = О,

то граница раздела плоская, и имеем обычное условие механиче
ского равновесия

= P f

В случае неплоской поверхности раздела (рис. 14.5)

dVa = ASdN,

где dN— приращение нормали к поверхности; под поверхностью Д5 понимают не
большой элемент поверхности.

Небольшой элемент поверхности dS  можно охарактеризовать 
двумя взаимно перпендикулярными дугами, соответствующими 
двум радиусам кривизны гх и г2. Поскольку длины дуг равны г15Ө1 
и г2602, то элемент поверхности имеет площадь

A S  — П^2^0|^02'

Если произойдет смещение поверхности при ее расширении на 
величину dN, то радиусы возрастут на величину dN, а приращение 
поверхности составит

dS  = (г, + r2)dNdQidQ2 =  A-STl/r, + \ /r2) d N -  dVa( \ /r x + 1/г2).
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Отсюда
(14.8)dS/dVa = (1 /г, + 1 /г2).

Подставляя формулу (14.8) в выражение (14.7), получаем

(7>а - Р р )  =  а ( 1 / г , +  1/г2). (14 .9 )

При выводе уравнения (14.9) предполагалось, что центры кривиз
ны находятся в а-фазе.

Уравнение (14.9) отражает равновесие поверхностей пленки и 
свидетельствует о наличии в дисперсной частице избыточного по 
сравнению с окружающей средой давления, называемого лапласо- 
вым давлением. В случае сферической поверхности получаем урав
нение Лапласа—Юнга:

(Ра -  Рр) = 2о/г. (14.10)

Если давление определять в барах, величину о — в мН/м, а радиус — в нано
метрах (нм), то с учетом числовых коэффициентов последнюю формулу можно за
писать в удобной для практических расчетов форме:

(Ра -  Рр) = 20о/г. (14.11)

Рассчитанные значения давления Лапласа для капель воды раз
личного размера при 25 °С и Р=  1 бар (а = 71,96 мН/м) приведены 
в разд. 14.3. Как видно, лапласово давление для частиц радиусом 
около 1 нм может достигать тысячи и более бар.

Для пузырька, находящегося в газовой фазе и образованного 
пленкой жидкости, учет существования двух поверхностей дает

^внутри — -^снаружи — ^ а / г -

В случае капиллярного поднятия высота столба жидкости 

^ — ^®ж-г/г [2&(рКОНд — Ргаз)1»
где ож.г — поверхностное натяжение на границе жидкость—газ; г — радиус мениска 
жидкости в капилляре; рконд и рт  — п л о т н о с т и  ж и д к о й  и  газовой фаз соответ
ственно.

Значение г связано со значением радиуса капилляра г0 и угла 
смачиваемости Ө уравнением

г = /о /  cos Ө .

Наличие избыточной поверхностной энергии приводит к само
организации формы высокодисперсных тел. Так, очевидно, что 
форма жидкой капли при отсутствии внешних сил, соответствую
щая минимуму поверхности раздела фаз, будет сферической. Фор
ма кристаллических тел в силу анизотропии их свойств по разным 
направлениям кристаллических осей определяется равенством
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внутренних давлений под всеми гранями монокристалла. Это со
ответствует известному правилу Вульфа:

Cj/Гі ~ const,
где а, — поверхностное натяжение на грани i; п — длина перпендикуляра (норма
ли), опущенного из центра тяжести микрокристалла на соответствующую грань.

14.3. Давление насыщенного пара 
над диспергированным веществом

Для получения выражения для химического потенциала моле
кул вещества жидкости, находящейся в сферической капле, про
дифференцируем (14.1) по п:

Ц = МІ(Л>)+ \V
О

дп К (Р0> + \V d P  + (14.12)

где Р — равновесное давление пара над каплей; Р0 — давление 1 бар; V — моль 
ный объем жидкости; г — радиус капли.

Следовательно, химический потенциал конденсированного ве
щества в капле выше, чем в системе с плоской поверхностью раз
дела фаз. Таким образом, равновесное давление насыщенных паров 
над жидкой каплей (Р) также выше, чем над плоской поверхно
стью (Р °). Иными словами, равновесный пар над каплей пересы
щен по сравнению с равновесным паром над плоской поверхно
стью той же жидкости.

Если капля находится в равновесии со своим паром, химиче
ские потенциалы молекул в капле и в паре равны. Тогда имеем

Р _

ц = ц°(2>0) + \V d P +  (2-0) + й T i n />. (14.13)

Лр
Учитывая, что для плоской геометрии поверхности раздела мас

сивных фаз выполняется соотношение
Р

Ц* W  + \V d P =  <Р0) + Я Т Ы Р -  (14.14)

Л>
(где Р° — давление пара над плоской поверхностью жидкости), по
лучаем окончательное выражение для равновесного давления пара

Р
над сферической каплей, пренебрегая малой величиной
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(14.15)2aV
RTr

Выражение (14.15) называют формулой Кельвина (Томсона) для
давления насыщенного пара над диспергированным веществом.

Это же уравнение можно получить и из несколько иных сооб
ражений, учитывая лапласово давление. Из условия механическо
го равновесия следует, что внутри капли давление выше, чем сна
ружи. Это приводит к тому, что химический потенциал жидкости 
внутри капли выше, чем под плоской поверхностью. Согласно об
щим условиям равновесия, химические потенциалы конденсиро
ванного вещества капли и пара одинаковы:

M i W  + \ V d P -  Ц°П(Р0) +

где Ра — лапласово давление в капле. р а
Учитывая уравнение (14.14) и пренебрегая малостью f V dP, 

находим I

1 V dP =  R T  In
Р°

Подставляя в последнее уравнение величину Ра — Р, где Р = Рр, 
из выражения (14.10) и считая, что жидкость несжимаема, вновь 
приходим к выражению (14.15) для давления паров над жидкой 
каплей.

Учитывая равенство

V = М / р,

где М  — молярная масса (кг/моль); р — плотность (кг/м ), выра
жение (14.15) часто записывают следующим образом:

Р_ 2Мо 
1пр° Я7>р’

где г  выражено в м.

(14.16)

Из последней формулы следует, что чем меньше радиус части
цы, тем выше равновесное давление насыщенных паров. Это оз
начает, что в неоднородной системе, содержащей частицы разных 
размеров, должно происходить укрупнение мелких капель. Для ка
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пель воды при 25°С (о =  71,96 мН/м; Р °  = 3,17 • 10 2 бар) подста
новка числовых значений в формулу (14.16) приводит к выражению

Р /Р °  = ехр(1,045/г),
где г  выражено в нанометрах.

Зависимость величины равновесного пересыщения паров боды 
при 25 °С от радиуса капель иллюстрируют данные, приведенные 
ниже (25 °С): •

Радиус, нм............................................ 0,5 1 3 10
Давление Лапласа, бар.................... 2880 1440 480 144
Пересыщение, Р /Р  0 ................... ......8,1 2,84 1,42 1,11
Число молекул воды в капле.... ......18 140 3780 1,4-105
Д£7крит, кДжДмоль капель)............ 45,2 180 1620 18 000

Как видно, для малых капель пересыщение может быть доволь
но значительным.

Следует отметить, что применимость формулы (14.15) к мелким 
каплям (с радиусом, меньшим 10 нм), когда пересыщение стано
вится большим, не является достаточно обоснованным, так как 
размер капель соизмерим с размером молекул.

Рассмотрим, как влияет диспергирование вещества на процес
сы плавления и растворимости. Так как химический потенциал ве
щества в мелких частицах выше, чем в массивных, для дисперги
рованного вещества следует ожидать понижения температуры 
плавления и увеличения растворимости.

По аналогии с выражением (14.12) химический потенциал кон
денсированного вещества в твердой диспергированной частице 
можно представить в виде

Р  _

Мтв = Щ°в + j Vd P +  (14.17)
Л>

Р

Для упрощения изложения член J  VdPb  дальнейшем опустим,

Л)
так как при внешних давлениях Р  около 1 бар его влияние несу
щественно.

Рассмотрим процесс плавления. На рис. 14.6 изображены ти
пичные зависимости химических потенциалов твердой и жидкой 
фаз от температуры вблизи температуры плавления. Из-за увели
чения химического потенциала вещества при диспергировании 
кривая зависимости химического потенциала твердых дисперсных 
частиц от температуры лежит выше соответствующей кривой для 
массивных твердых частиц. Видно, что точка пересечения кривых
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жидкой фазы и мелкодисперс
ной твердой фазы смещена влево 
по сравнению с точкой пересече
ния кривых макроскопических 
систем. Следовательно, темпе
ратура плавления понижается.

Рассчитаем изменение тем
пературы плавления. При плав
лении мелкодисперсных частиц 
химические потенциалы жид
кой фазы и твердых дисперс
ных частиц, как это видно из 
рис. 14.6, равны

К  =  Р™ + 2<**7г. 

Воспользуемся соотношением

Рис. 14.6. Зависимости химических 
потенциалов от температуры для 
жидкой (7), твердой (2) и твердой  
мелкодисперсной (J) фаз

э ( Р ж - № / Э Т  = -A  S  ,

где AS — изменение энтропии при переходе из твердого состояния в жидкое.

Из сопоставления этих двух уравнений находим

_  т
^  = -  J  VASdT.

Тпл

Величину AS удобно заменить на АН/Т, где АН — изменение эн
тальпии при фазовом переходе. Тогда, полагая, что величина АН  сла
бо зависит от температуры вблизи фазового перехода, легко получить

Т  = Г™ ехр(-2оЙ >Д Я ), (14.18)

где Тш — температура плавления массивной твердой фазы.

При малых значениях показателя экспоненты, разлагая экспо
ненту в ряд, находим

А Т =  -2 а У Т пя/гАН.

Для частиц льда размером 10 нм понижение температуры плав
ления составляет около 2 К. (В расчетах для твердых частиц исполь
зовали значение о жидкой воды.) Однако, например, Тш  металли
ческого серебра при диспергировании частиц до размера 2г = 5 нм 
снижается на 350 К  относительно массивного серебра (Тш  = 1234
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К), что является очень существенным для многих практических 
приложений.

Теория растворения мелкодисперсных частиц аналогична те
ории испарения жидкой капли. Растворимость мелкодисперсных 
частиц повышается по сравнению с крупными частицами, и это 
повышение можно описать уравнением типа (14.15):

ln(c/c0) = 2aV /R T r , (14.19)

где с — равновесная концентрация растворенного вещества над дисперсными час
тицами (растворимость); с0 — равновесная концентрация растворенного вещества
над массивными частицами (растворимость); V — мольный объем растворяюще
гося вещества; г — радиус растворяющейся частицы.

Уравнение (14.19) называют уравнением Гиббса—Фрейндлиха- 
Оствальда и иногда записывают в виде

ПР(г) = ПР00ехр(2оҒ/Л7>),

где ПР(г) и ПРдо — произведения растворимости дисперсной и макроскопиче
ской фаз вещества.

Соответственно кристаллизация вещества из раствора возмож
на лишь при пересыщении раствора на величину, определяемую 
выражением (14.19) и значением г для присутствующих в системе 
зародышей твердой фазы.

14.4. Образование мелкодисперсной фазы 
при гомогенном зародышеобразовании

В связи с большим давлением равновесного пара над малыми 
частицами в исходно гомогенной среде первые конденсированные 
частицы (зародыши новой фазы) могут появиться лишь при зна
чительном пересыщении пара.

Рассмотрим термодинамику процессов гомогенного зародыше- 
образования новой фазы на примере образования капель воды в 
паре. Согласно уравнению (14.15), в пересыщенном паре в равно
весии могут находиться только те капли, размер которых удовлет
воряет соотношению

'•крит = 2oV /[R T \n{P /P °)\. (1 4 .2 0 )

Это равновесие неустойчиво: капли меньшего размера испаря
ются и исчезают, а капли большего размера растут за счет конден
сации пара. Рассчитаем концентрации капель радиусом г в пере
сыщенном паре.

276



Рассмотрим образование капли как химическую реакцию:

пА = Ап.

Константа равновесия данной реакции равна

К =  ҢАп) /Р п = exp[—ArG°/(RT)],

где ҢАп) — давление капель, рассматриваемых как совокупность больших молекул; 
Р — реальное давление пара.

Запишем выражение для изменения стандартной энергии Гиб
бса при образовании одного моля капель воды из стандартного со
стояния пара:

д ,с °  = ЛГА[л (ц і -  (!•„) + 4 * Л ]  =

=  ЛГА [ | л г 3/ П ( ц °  -  й )  +  4 it r 2o | ,

где п — число молекул воды в капле, равное (4/з )rc/*V V ; ц° и р° — химические 
потенциалы для массивных фаз.

Величина

^ - p ° n = R T  In Р°,

где Р° — давление насыщенного пара над плоской поверхностью жидкости. 

Следовательно, для капель справедливо выражение

ArG° =  NA[4/3nr3/V )R T \n  Р° + 4пг2с].

Подставляя это выражение в формулу для константы равнове
сия, находим

Р(Ап) = Pnexp[~ArG° RT] =

= exp{-N A[ - ( y 3nr3/7 )R T ln (P /P °) + 4пr2o]/RT}. (14.21) 

Величина

Д(7(зар, г) = NA[ - ( y 3nr3/V )R T \n (P /P °)  + 4 я Л ]  (14.22)

представляет собой изменение энергии Гиббса в процессе образо
вания одного моля капель (зародышей) радиусом г из пара с дав
лением Р. Зависимость Д(7(зар,г) от г при Р>  Р °  имеет максимум 
при том же самом значении гкрих, при котором капля находится в 
равновесии с паром, давление которого равно Р.
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Рис. 14.7. Зависимости  
энергии образования Гиб
бса зародыш ей капель 
воды при различных сте
пенях пересыщ ения водя
ного пара при 25 °С:

1  — пересыщение 8,1; 2 —  2,84

Подставляя в выражение для Д(7(зар,г) значение радиуса для 
критического зародыша из уравнения (14.20), получаем

ДСкриг = 1бЫАт 3К 2/3 [Л П п (/> /Р “) |2, (14.23)

^  ̂ крит — П̂ОВ — (14.24)

Рассмотрим гомогенное зародышеобразование в чистом водя
ном паре при 25 °С. Коэффициент поверхностного натяжения ра
вен 71,96 мН/м. В разд. 14.3 приведены данные, характеризующие 
зародыши новой фазы. Видно, что при пересыщении, равном 8,1, 
критический зародыш радиусом 0,5 нм состоит из 18 молекул во
ды. Равновесное давление этих критических зародышей составляет 

“ 35около 10 бар. Это означает, что даже при таких больших пере
сыщениях водяного пара зародыши новой фазы в системе отсут
ствуют. В реальных облаках пересыщение водяного пара обычно 
не бывает выше 0,1%, поэтому ожидать гомогенного образования 
капель воды в атмосфере не следует. Таким образом, гомогенное 
зародышеобразование может быть отнесено к чрезвычайно редким 
явлениям в природе.

Кривые, описывающие зависимости Д(7(зар,г) от радиуса капли 
воды при 25 °С при различных степенях пересыщения, приведены 
на рис. 14.7. Они рассчитаны в соответствии с уравнением (14.22), 
в которое подставлены числовые значения:

Дб(зар,г) = -347,4 ?  1п(Р/Р°) + 544,6 г 2 , кДж/моль,

где г — в нм. Из рис. 14.7 видно, что с ростом пересыщения мак
симум Д(7(зар,г) снижается и соответствует меньшим значениям 
радиуса частицы.
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14.5. Термодинамическая устойчивость дисперсных систем

Вообще говоря, дисперсные системы должны быть термодина
мически неустойчивыми (нестабильными) из-за наличия избытка 
поверхностной энергии и стремиться к объединению всех фазовых 
частиц в одну фазу за счет коагуляции (слипания). Однако при та
ком объединении фазовых частиц энтропия смешения системы 
растворитель — взвешенные дисперсные частицы уменьшается, 
что сопровождается возрастанием энергии Гиббса. Таким образом, 
устойчивость дисперсных систем будет определяться изменением 
энергии Гиббса в процессе коагуляции.

Несложно вывести условие термодинамической устойчивости 
дисперсной фазы путем упрощенного рассмотрения термодина
мики дисперсной системы по Ребиндеру—Щукину.

Рассмотрим дисперсную систему, содержащую п{ молей рас
творителя и п2 молей частиц диспергированной фазы. Очевидно, 
что при смешении растворителя и частиц диспергированной фазы 
должно произойти увеличение энтропии системы. Ребиндер и 
Щукин сделали сильно упрощенное, но отражающее суть явления 
предположение, что для смеси частиц сильно различающегося раз
мера энтропию смешения можно оценить по формуле Больцмана 
через увеличение термодинамической вероятности системы (см. 
разд. 9.9)

S M Пү ІП
п 1 + п2

+ я2 In + п2
~ п 2 > ‘

Для типичных дисперсных систем п2 -С пү (например, при раз-
_о

мере частиц дисперсной фазы г ~ 10 м и  объеме этой фазы 0,1% 
от общего объема системы, «10  ). Поэтому, учитывая спра
ведливость приближений

и

, л. + п2 .In —___ £ * п2 /  щ
«1

In Пі+П2
«2

нетрудно получить

S M ~ Яп2[1п(щ/п2) + 1] = ,

где р =  In(« і/«2) + 1 “ ln(«i/«2)- Вследствие лишь довольно слабой 
(логарифмической) зависимости от отношения величина р
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изменяется в не очень широких пределах и обычно лежит в ин
тервале 15—30.

Общее изменение энергии Гиббса системы при смешении оп
ределяется выражением

G м  = -  TS  м » n2NA(4iir2o  -  £кТ),
'У

где Щ  = «2^ a — ч и с л о  диспергированных частиц; 4тсг — геометрическая поверх
ность (сферической) частицы фазы.

Д л я  самопроизвольного образования дисперсной фазы необхо
димо, чтобы G м < 0; этому условию будет соответствовать нера
венство

АпР’о < $кТ.

Таким образом, термодинамическая устойчивость диспергиро
ванной фазы с заданным размером частиц является действительно 
возможной, однако для этого необходимо, чтобы поверхностное 
натяжение на границе раздела фаз не превышало некоторого кри
тического значения:

° к Рит ~ P k T /d 2,
где d  — линейный размер частицы фазы; Р' = p/а , а  — безразмерный параметр, за
висящий от формы частицы (для сферических частиц а = 4л).

__О

Для сферических частиц с г ~ 10 м значение с крит составляет 
десятые или даже сотые доли мДж/м2.

Системы с а < о крит являются термодинамически устойчивыми 
и называются лиофильными, с о > окрих — неустойчивыми и на
зываются лиофобными.

Таким образом, снижение поверхностного натяжения на гра
нице раздела фаз приводит к стабилизации дисперсных систем и 
даже диспергированию макроскопических фаз. Один из способов 
уменьшения поверхностного натяжения — это введение в систему 
небольшого количества ПАВ.

В коллоидах неорганических веществ возможна и кинетическая 
(нетермодинамическая) стабилизация диспергированных частиц 
за счет, например, электростатического заряжения частиц в ходе 
гидролитических процессов и образования ионной шубы из элект
рических зарядов вокруг частиц. Наличие такой шубы препятст
вует столкновению и, следовательно, коагуляции частиц. Так, экс
периментально известно, что искусственно приготовленные золи 
(коллоиды) сильно диспергированного золота могут оставаться 
стабильными в течение сотен лет. В то же время удаление с кол
лоидов ионной шубы путем, например, добавления в жидкую фазу
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больших количеств электролита или изменения pH жидкой фазы 
до точки нулевого заряда, когда гидролитические процессы не 
приводят к появлению электростатического заряда у частицы, вы
зывает быструю коагуляцию системы.

Коллоидные и иные высокодисперсные системы играют огром
ную роль в геологических и многих технологических процессах. 
Известны минералы, представляющие собой затвердевший слепок 
высокодисперсных систем (опалы).

Самопроизвольное диспергирование конденсированной фазы 
происходит и вблизи критических точек (см. разд. 10.8), для которых, 
как указывалось, характерно уменьшение о до нулевого значения.

Глава 15 

АДСОРБЦИЯ

Любая поверхность способна захватить (адсорбировать) молекулы 
из газовой или жидкой фазы. Адсорбцией называют концентрирова
ние газа или растворенного вещества из объема в поверхностном слое 
на границе раздела с твердым телом или иной конденсированной 
фазой. Твердое тело при этом называют адсорбентом, а адсорби
руемое вещество — адсорбатом. Явление удаления адсорбирован
ного вещества с поверхности называют десорбцией. (Существует 
также явление абсорбции, заключающееся в объемном поглоще
нии газа или пара абсорбентом).

15.1. Поверхностная адсорбция

Различают физическую адсорбцию, происходящую за счет дис
персионных (ван-дер-ваальсовых) взаимодействий молекул адсор
бата с адсорбентом, образования водородных связей и других сил 
электростатического характера, и химическую адсорбцию (хемо
сорбцию), происходящую за счет образования химических связей 
между адсорбатом и адсорбентом. Для физической адсорбции ха
рактерны теплоты адсорбции -2-^5 кДж/моль, для химической ад
сорбции значения теплот обычно превышают 10 кДж/моль. Хими
ческая адсорбция может сопровождаться диссоциацией молекул 
адсорбата и другими его химическими превращениями.

Специально приготовленные твердые адсорбенты (например, 
силикагели, оксиды алюминия, активированные угли) имеют ог
ромную удельную поверхность, измеряемую сотнями и даже ты
сячами квадратных метров на грамм адсорбента.
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В простейшем случае равновесие между молекулами в газе (М) 
и молекулами на поверхности (Мп) можно записать как химиче
скую реакцию:

М =  Мп.

Константа равновесия записывается обычным образом:

К =  а(Мп)/а(М ) = Гуп/Р у ,

где a(Mn) — активность поверхностных молекул; а(М) — активность (летучесть) га
зофазных молекул в газовой фазе; Г — концентрация адсорбированных молекул,

2 2выраженная в моль/м или молек/см ; Р  и у — давление и коэффициент активности 
молекул; уп — коэффициент активности поверхностных молекул.

Если адсорбированные молекулы заполняют малую долю по
верхности, то можно считать уп = 1. Если давления невелики, то 
можно положить у ~ 1. Тогда для величины Г получим

Г =  Кг Р, (15.1)

где Кг , как и в случае растворения газа в конденсированной фазе, называют конс
тантой Генри.

Уравнение (15.1) описывает уравнение изотермы адсорбции 
Генри. В принятой модели концентрация поверхностных молекул 
пропорциональна давлению в системе.

Зачастую вместо понятия “поверхностная концентрация” ис
пользуют понятие “степень заполнения”. Дело в том, что поверх
ность не обладает бесконечной емкостью. Если адсорбированные 
молекулы плотнейшим образом упакованы на поверхности, это — 
максимальное заполнение поверхности. Соответствующая поверх
ностная концентрация отвечает максимально возможной кон
центрации при заполнении поверхности в виде монослоя — Г^. 
Под степенью заполнения понимают величину

ө = Г/Г... (15.2)

Следовательно, уравнение (15.1) можно написать в следующем виде:

Ө = КТР/ Г„. (15.3)

Линейный закон, определяемый выражением (15.3), выполня
ется при небольших степенях заполнения.

15.2. Изотерма адсорбции Генри
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Учет степени заполнения приводит к более реальной картине 
заполнения монослоя. В этом случае равновесие следует записы
вать так:

М + свободная поверхность = Мп.

Если полное число мест на поверхности Nn, то число свободных 
мест равно (1 — Q)Nn (Ө — степень заполнения поверхности), а за
нятых — QNn. Если при этом полагать, что все центры адсорбции 
идентичны и нет бокового (латерального) взаимодействия между 
адсорбированными молекулами, то константа равновесия адсорб
ции К  в этом случае равна

*  = ІУпӨүп/[^ п (1 -Ө )/] .

Приняв f  ~ Р, получаем

К =  Өүп/[(1 -  в)Р].

Предположив үп = 1, имеем

K  = Q /[ ( l-Q )P l  (15.4)
или

Ө = KP/(l + КР). (15.5)
Уравнение (15.5) представляет собой уравнение изотермы 

Ленгмюра. Зависимость Ө от Р для этой изотермы изображена на 
рис. 15.1.

Если Р мало (КР 1), то уравнение Ленгмюра переходит в 
уравнение Генри:

Ө = КР.

Для анализа эксперименталь
ных данных по адсорбции уравне
ние изотермы Ленгмюра удобно 
представить в следующем виде:

Р/в  =  1 /К  + Р.

Уравнение адсорбции Ленгмю
ра легко следует из простых кине
тических соображений. В равнове
сии число молекул, улетающих с 
поверхности в единицу времени, 
равно числу молекул, попадаю
щих на поверхность за это же вре
мя. Число молекул, улетающих в

15.3. Изотерма адсорбции Ленгмюра

Рис. 15.1. Изотерма адсорбции 
Ленгмюра
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единицу времени с поверхности # дес, равно
•̂ Уцес — д̂ес®»

где кдес — коэффициент, характеризующий скорость десорбции.

Число молекул, адсорбирующихся на поверхности іҮадс, про
порционально давлению и незанятой поверхности:

^адс =  КадсО “  в )Л
где «ад,. — коэффициент, характеризующий скорость адсорбции.

Отсюда, приравнивая 7Удес =  N ^ ,  находим

Ө (̂япг/̂-гтрг) Р/[ 1 (̂ядгjKne.c)lР\ •
Сравнив это выражение с (15.5), получаем

К  кадс/клес

15.4. Изотерма адсорбции БЭТ*
Если адсорбирующийся газ находится при температуре ниже 

критической, то нередко наблюдают полимолекулярную адсорб
цию, особенно при давлении газа вблизи давления насыщенных 
паров его конденсированной фазы. Полимолекулярную адсорб
цию в простейшем случае можно описать следующей системой хи
мических уравнений:

М + свободная поверхность -» М
М + Mj -> м 2

М + М ^! -> М,-,
где М,' — кластер, состоящий из / молекул.

Кластеры различного строения показаны на рис. 15.2.
Обратимся к анализу уравнений, описывающих адсорбцию 

данного типа. Для простоты все коэффициенты активности поло
жим равными единице. Степень заполнения поверхности класте
рами из /' молекул обозначим через Ө/, константу равновесия об
разования /'-го кластера обозначим через К,. Долю свободной 
поверхности обозначим через Ө0. Тогда 

К\ = Ө| /%Р,
К2 ~~

(15.6)

* Так сокращенно обозначают уравнение Брунауэра—Эммета—'Теллера.
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Константы равновесия Кь вообще гово
ря, не одинаковы. Однако для простоты 
расчетов можно полагать, что все констан
ты равновесия с / > 2 равны друг другу:

*2 = *3 = ....  = */ = U P °,

Рис. 15.2. Кластеры при 
полимолекулярной ад
сорбции

где Р° — давление насыщенных паров.

Это предположение означает, что кластер, в состав которого 
входят только две молекулы, в отношении адсорбции и десорбции 
подобен чистой жидкости. Конечно, это очень грубое приближение. 
Тем не менее оно позволяет получить простые аналитические вы
ражения для описания процесса полислойной адсорбции. В этом 
случае уравнения (15.6) принимают вид

К\ — Ө і/Ө0 Р,
\ /Р °  = Ө2/Ө,Р, (15.7)

1 /Р °  = &і/еНІР.

Выразив Ө,- через Ө0, получаем 

өі =  Ку Р  Ө0,
Ө2 = (Р /Р °) = (Р/Р  °) К^Р Ө0,

Ө3 =  ( Р/Р°) Ө2 = (°)2 Ө0, (15.8)

Ө/ =  (Р/Р °) в ,-, = (Р /Р  ° Г '  КХР Ө0.

При сохранении числа мест адсорбции на поверхности 

Өо +  Өі +  Ө2 +  . . .+  Ө,- + . . .  =  1,

получаем
Ө0 + К{ РӨ0[ 1 + (Р /Р °) + (Р /Р °)2 + ...] =

= (Ө0 + К1РӨ0) / [ І - ( Р /Р ° ) ]  = 1.
Отсюда

Ө0 = [1 -  (Р/Р  °)]/[1+ КХР -  (Р/Р  °)]. (15.9)

Количество молекул на поверхности при полимолекуляр
ной адсорбции

=  ЛГП (Ө, + 2Ө2 + З03 +... + /Ө, + ...), (15.10)

где Nn — максимальное заполнение монослоя.
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Рис. 15.3. Типичный вид изо
термы адсорбции по БЭТ

£ / « ,  = КХР (!^ Ц Р /Р ° )‘

Величина \ i ( P / P ° ) '  1 представляет собой производную ряда

\ ( Р / Р ‘У 1 по (Р /Р  °). Следовательно,

~£Н Р/Р°)‘ 1 = 1/[1 -  (Р /Р У .<\2

Итак,

а̂дс = ЗДЯУП ~ (P/P°)Y (15.11)

Подставляя в формулу (15.11) Ө0 из формулы (15.9), находим 

^адс = NnKxP/{[ 1 -  {Р/Р  °)][1+ Қ Р -  (Р/Р°)]}.

Величину КүР0 обычно обозначают через С. Как правило, С з> 1. 
Тогда имеем

Nw  = NnC(P/P°)/{[ 1 -  (Р /Р °)][ 1+ (С -  1 )(Р/Р°)]}. (15.12)

Пример изотермы адсорбции БЭТ, рассчитанной по уравнению 
(15.12), приведен на рис. 15.3.

Из выражения (15.12) легко получить формулу, удобную для по
строения экспериментальных данных в виде линейных анаморфоз:

(/>//> °)/{Л^дС[1 -  {Р /Р 0)]) =  1 / ( а д  + (С -  1) {Р/Р °)/{NnQ .

Обработка экспериментальных данных по адсорбции в зависимос
ти от давления в координатах (Р //>0)/{Л'адс[1 -  (Р /Р 0)]} -  (Р /Р°) по
зволяет найти значения Nn и С. Величина Nn характеризует число 
мест адсорбции на поверхности.
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Уравнение БЭТ используют при определении удельной поверх
ности адсорбента, так как, зная Nn и площадь, занимаемую одной
молекулой, можно определить поверхность единицы массы порис
того образца.

15.5. Уравнение адсорбции Гиббса

Адсорбция на поверхности влияет на поверхностное натяже
ние. Поэтому, зная зависимость поверхностного натяжения от 
концентрации, можно также судить о величине адсорбции. Эта 
связь устанавливается с помощью уравнения адсорбции Гиббса. 
Его можно получить с помощью аналога уравнения Гиббса—Дю- 
гема в применении к поверхностным процессам.

Уравнение Гиббса—Дюгема ранее (см. гл. 9) было выведено ис
ходя из однородности энергии Гиббса для системы, содержащей 
несколько компонентов. В случае поверхностных фаз необходимо 
учесть поверхностную энергию Us , которая имеет вид

Ua = TSs + aS  + j:n bVLb . (15.13)
/

Для получения аналога уравнения Гиббса—Дюгема достаточно 
рассмотреть полный дифференциал уравнения (15.13):

dUs = TdSs + odS + Z V-isdnis + SsdT  + Sdo + £  nisd^is •
/ /

Учитывая, что (см. разд. 14.2)

dUs = TdSs + odS + Y\ii^dnis,
находим

S sdT  + Sdo + £  nisd\ais = 0 . 
/

Обычно процессы исследуют при Т  = const. Тогда последнее 
уравнение переходит в

или

Sdo + ^ n isd\iis = 0
І

(15.14)

d o =  Х г / Ф / > (15.15)
/

где
Г, = n„ /S (15.16)
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представляет собой избыток г-го вещества в поверхностном слое 
(поверхностную концентрацию адсорбированного вещества по 
Гиббсу).

В случае двухкомпонентной системы

da = -T j  ф ь -  Г2 Ф 25. (15.17)

Если Г [ характеризует растворитель, а Г2 — растворенное вещест
во, то, выбирая границу раздела так, чтобы Tj =  0, получаем

da = - Г 2 ф 25-

Величина Г2 представляет собой избыток количества раство
ренного компонента в объеме, включающем поверхность, по срав
нению с объемом, содержащим столько же молей растворителя. 
Если Т  и Р постоянны, Г2 зависит только от концентрации рас
творенного вещества. В этом случае

ф 2у = ф 2 (в объеме) =  RTd  1пееа2.

Таким образом, величина адсорбции по Гиббсу равна

Г2 =  (~a2/R T ) da/da2.

Если концентрация растворенного вещества невелика, то 
а2 * С2 ; тогда, заменяя обозначение С2 на С, имеем

Г2 = ( - C/RT)da/dC ,

где С — концентрация растворенного вещества.

При da/dC < 0 вещества называют поверхностно-активными 
(ПАВ), а при da/dC  > 0 — поверхностно-инактивными. Для ПАВ 
Г2 > 0, и, следовательно, ПАВ накапливаются в поверхностном слое.



ЧАСТЬ ТРЕТЬЯ

ТЕРМОДИНАМИКА 
НЕРАВНОВЕСНЫХ ПРОЦЕССОВ

Основными задачами термодинамики являются предсказание 
конечного состояния, к которому должна спонтанно эволюциони
ровать (т.е. претерпевать цепь самопроизвольных последователь
ных превращений) система при заданных внешних условиях, и 
описание свойств этого состояния. В предыдущих разделах было 
показано, что для закрытых (замкнутых) систем таким конечным 
состоянием является полное (устойчивое) термодинамическое рав
новесие, которое характеризуется минимумом соответствующего 
термодинамического потенциала П:

Л 1 = 0; d 2П > 0.
В зависимости от дополнительных внешних условий на эволю

цию системы минимизируются термодинамические потенциалы 
Гиббса G, Гельмгольца А и др.

Причиной самопроизвольной эволюции замкнутой системы к 
состоянию с минимумом термодинамического потенциала явля
ется второе начало термодинамики, которое требует обязательнос
ти увеличения энтропии S  в изолированной системе при протека
нии в ней необратимых процессов. Однако путь такой эволюции 
классическая равновесная термодинамика предсказать не может.

В открытых системах эволюция к устойчивому термодинами
ческому равновесию может оказаться невозможной вообще. Од
нако и здесь происходит спонтанная эволюция системы к некото
рому состоянию, которое определяется граничными условиями. 
Далее мы будем считать в общем случае, что открытая система на
ходится в состоянии динамического равновесия, если налагаемые 
на нее граничные условия “совместимы” с таким равновесием. 
Последнее означает, что при заданных граничных условиях воз
можна реализация состояния с отсутствием любых потоков веще
ства и/или энергии внутри системы. Типичным и предельным при
мером такого состояния является упомянутое состояние устойчиво
го термодинамического равновесия.

Очевидно, что в устойчивом термодинамическом равновесии и 
в отсутствие поля внешних сил система обязана быть полностью 
однородной (изотропной) в отношении таких параметров, как
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температура, давление, а также химические потенциалы всех ком
понентов, присутствующих в системе. Иными словами, при термо
динамическом равновесии градиенты этих величин по пространству 
равны нулю и, как следствие, в этих системах отсутствуют ка
кие-либо потоки вещества или энергии.

Если система еще не достигла полного или термодинамического 
равновесия, она находится в неравновесном состоянии, характеризую
щемся наличием в системе градиентов некоторых параметров и по
этому потоков вещества и/или энергии. Описанием эволюции систе
мы во времени и свойств состояния таких систем занимается 
термодинамика необратимых (неравновесных) процессов. Типичными 
задачами здесь являются предсказание наличия одиночных или мно
жественных локальных стационарных состояний системы и анализ их 
устойчивости. В гл. 17 и 18 показано, что в связи с возможной неус
тойчивостью стационарных состояний иногда конечным результатом 
эволюции открытой системы, находящейся вдали от термодинамиче
ского равновесия, может быть образование особого рода диссипатив
ных структур, не описываемых традиционной классической термоди
намикой. В качестве наиболее высокоорганизованных объектов 
последнего рода можно рассматривать живые организмы.

Спонтанная эволюция химических реакционноспособных сис
тем во времени теснейшим образом связана с химической кине
тикой. Поэтому термодинамика неравновесных процессов, кроме 
всего прочего, позволяет устанавливать важные взаимосвязи осо
бенностей кинетики химических процессов и термодинамических 
параметров реагирующих объектов.

Термодинамика неравновесных процессов, как последователь
ная наука сформировалась в конце 40-х гг. XX в., и ее создание в 
значительной степени связано с именами Л. Онзагера, И. Приго- 
жина, П. Гленсдорфа и других выдающихся специалистов. В на
стоящее время эта наука успешно развивается.

Термодинамика неравновесных процессов имеет самое непо
средственное отношение к протеканию любых химических пре
вращений, в том числе исследуемых в лабораторных условиях или 
используемых в промышленности. Действительно, в ходе химиче
ского превращения любая, даже пространственно гомогенная, ре
акционноспособная система может рассматриваться как открытая 
в отношении концентраций промежуточных продуктов — интер
медиатов реакции, поскольку эти концентрации всегда зависят от 
задаваемых извне концентраций исходных реагентов и нередко ко
нечных продуктов превращения.

Более того, в состоянии полного термодинамического равновесия 
многие важные для человека химические системы, например катали
тические и биологические, перестают функционировать. Функциони
рование подобных систем возможно только при возможности их об
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мена с внешней средой веществом*, т.е. их открытости по отношению 
к исходным реагентам и конечным продуктам и, как следствие, имен
но термодинамической неравновесности системы. При этом поддер
жание неравновесных состояний в открытых системах оказывается 
возможным лишь за счет действия соответствующих термодинамиче
ских движущих сил, вызывающих потоки вещества и/или энергии.

Особой заслугой термодинамики неравновесных процессов явля
ется возможность описания взаимовлияния различных процессов, 
одновременно протекающих в неравновесных системах. Показа
тельным примером такого влияния в химии является взаимозави
симость скоростей разных химических брутто-превращений (т.е. 
стехиометрических превращений, включающих промежуточные 
стадии) с общими промежуточными продуктами-интермедиатами.

Задачей настоящей, третьей части данного учебника является де
монстрация возможности активного использования приемов термо
динамики неравновесных процессов для анализа функционирующих 
химически реакционноспособных систем, в частности, для предска
зания направления эволюции химически реакционной системы и 
скорости некоторых брутго-превращений даже при недостаточном 
знании конкретного механизма происходящих в системе процессов.

Традиционно для описания и анализа функционирующей реак
ционноспособной системы используют прямые кинетические мето
ды, суть которых состоит в написании и решении специфической 
для изучаемого процесса системы дифференциальных кинетических 
уравнений. Очевидными достоинствами прямых кинетических под
ходов к описанию термодинамически неравновесных процессов яв
ляются детально отработанные алгоритмы получения и решения ки
нетических уравнений, удобные приемы анализа и критерии устой
чивости кинетических систем, а также возможность описания 
различных специфических динамических эффектов, таких как мно
жественность стационарных состояний, возможные осцилляции 
скорости сложных химических реакций, “предельные циклы”, би
фуркации, хаотические режимы протекания реакции и т.п. Следует, 
однако, подчеркнуть, что необходимым условием адекватности ре
зультатов, получаемых прямыми кинетическими методами, являют
ся справедливость априорных представлений о схеме исследуемых 
химических превращений и достаточно точное знание констант 
скоростей отдельных элементарных стадий.

К сожалению, классический кинетический подход не является 
достаточно эффективным для обобщения результатов упомянуто
го анализа без привлечения знаний о некоторых термодинамиче
ских особенностях рассматриваемых химических превращений.

* Для каталитических систем под внешней средой следует понимать часть 
системы вне катализатора или его активного центра.
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Действительно, химическая кинетика в некотором смысле подоб
на классической механике, позволяющей точно предсказать ко
нечное состояние динамической системы в том случае, если из
вестны динамические уравнения, описывающие временное пове
дение системы, и заданы точные начальные условия. В то же время 
для сложных кинетических схем можно ожидать сильного изме
нения результата осуществления анализируемых превращений в 
зависимости от конкретных предложений об элементарных ста
диях процесса и выбора соответствующей кинетической схемы, а 
также от обычно достаточно произвольных предположений о ки
нетической обратимости каждой из предполагаемых стадий. Все 
это создает трудности для описания временной эволюции систем 
с малоизвестным или сложным механизмом химических превра
щений, и нередко “чисто” кинетический анализ оказывается 
слишком абстрактным. Для разрешения многих из перечисленных 
выше проблем желательно явным образом учитывать термодина
мические движущие силы, действующие в анализируемой системе.

Серьезным ограничением чисто кинетического подхода для 
анализа гетерогенных явлений представляется предельная сложность 
описания на кинетическом языке фазовых равновесий отдельных 
компонентов реакционной системы. Традиционным инструментом 
исследования таких явлений также служит термодинамика.

В классической механике возможность проведения существенных 
обобщений открывает переход к статистической физике. Аналогично, 
при анализе химических превращений роль статистической физики 
играет термодинамика, которая благодаря выявлению движущих сил 
этих превращений позволяет делать общие выводы о направлении 
эволюционных изменений в сложной химической системе и ее ко
нечном состоянии безотносительно к конкретному механизму пре
вращений. Поэтому использование приемов термодинамики нерав
новесных процессов позволяет проводить эффективный совместный 
кинетико-термодинамический анализ протекания многих сложных 
химических процессов, трудно осуществляемый иными методами. 
Существенно, что в термодинамике неравномерных процессов зна
чимость фактора времени становится не менее важной, чем значи
мость традиционных термодинамических параметров.

Глава 16
ОПИСАНИЕ СИСТЕМ

В ТЕРМОДИНАМИКЕ НЕРАВНОВЕСНЫХ ПРОЦЕССОВ

Непосредственное применение второго начала классической 
термодинамики к открытым системам, в которых протекают нерав
новесные процессы, невозможно. Поэтому термодинамика нерав
новесных процессов базируется, как и классическая “равновесная"
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термодинамика, на нескольких положениях (постулатах), которые 
являются дополнительными к постулатам классической термодина
мики. В отличие от постулатов классической термодинамики мно
гие из дополнительных постулатов термодинамики неравновесных 
процессов могут быть математически обоснованы рассмотрением, 
например, временной иерархии происходящих процессов и т. п. Ос
новными из таких предположений для последующего рассмотрения 
являются следующие:

1) возможность разграничения процессов, происходящих в сис
теме, на внешние (контролируемые внешними к системе силами) 
и внутренние самопроизвольные и, как следствие, возможность 
раздельного рассмотрения в общем изменении энтропии рассмат
риваемой системы изменений, связанных с действием внешних и 
внутренних термодинамических сил и процессов;

2) возможность сопряжения различных термодинамических 
процессов, самопроизвольно и одновременно протекающих вну
три системы;

3) принципиальная важность понятия устойчивости неравно
весного состояния системы.

Эволюция термодинамически неравновесных систем (в том 
числе систем со сложными брутто-превращениями, включая ката
литические и биологические) сопровождается соответствующими из
менениями значений термодинамических параметров всей системы 
или ее частей. Таким образом, для неравновесных (как открытых, так 
и замкнутых) систем свойственны неравновесные состояния, пара
метры и свойства которых, вообще говоря, являются функциями вре
мени и/или пространства. Например, в случае изотропности систе
мы по температуре Т  и давлению Р термодинамический потенциал 
Гиббса G и энергия Гельмгольца А всей системы могут являться 
функцией не только Т  и Р (или объема V), но и времени t

G = G(T, Р, t), А = А(Т, V,t).

В общем случае неравновесную систему невозможно охарактери
зовать едиными значениями Ти  Р. Поэтому неравновесную систему 
с пространственной неоднородностью необходимо характеризовать 
посредством локальных значений экстенсивных параметров, на
пример потенциала Гиббса g[T(r, t), P(r, /)], отнесенных к единице 
массы вещества системы. При этом

m =  | р ( ? .  шч ь I), к, nw,
V

где р(г, /), Т(г, /), P(r, t) — соответственно плотность, температура и давление ве
щества в данной точке г  системы в момент времени t, а интегрирование произ
водится по всему объему V системы.
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Функция g{ Т, Р, t) и ей подобные с математической точки зрения 
соответствуют плотности распределения интересующей нас величины.

Возможность разграничения термодинамических процессов, 
происходящих в системе, на внешние и внутренние основана на 
существенном отличии масштабов скоростей различных типов 
физических и физико-химических процессов. Поэтому при обсуж
дении неравновесных термодинамических процессов, протекаю
щих в сложных системах, прежде всего устанавливают иерархию 
процессов в шкале времен.

Далее в книге будет предполагаться, что неравновесность в си
стеме может существовать только на макроскопическом уровне, в 
то время как на микроскопическом уровне происходят быстрые 
процессы релаксации каждой микроскопической (физически 
малой) части системы к состоянию, термодинамически устойчи
вому для этой физически малой части системы, причем эта рела
ксация происходит намного быстрее, чем другие обсуждаемые не
равновесные процессы.

Под физически малыми частями системы будем понимать такие ее 
части с характерными размерами /, внутри которых неоднородности 
макроскопических параметров а, малы по сравнению с величиной са
мих этих параметров. Это утверждение эквивалентно неравенству

-1
,1/3 «: / «

1 да,- 

а,- д х

где v — объем, приходящийся на одну частицу (молекулу) вещества; Эа,-/Эх — гра
диент параметра а, по пространственной координате х.

Предполагаемая иерархия по временам релаксации означает, 
что характерное время т изменения термодинамических парамет
ров в физически малых частях системы намного больше времени 
Т/ процессов релаксации в этих частях и одновременно намного 
меньше времени %L, за которое устанавливается равновесие во 
всей системе в целом:

Т/ «С Т <£ x L.
„о

Для конденсированных фаз Т/ обычно не превышает 10 с.
Очевидно, что в указанных приближениях даже в условиях про

странственной неоднородности системы каждой ее физически ма
лой части можно привести в соответствие локальные значения 
термодинамических параметров, например давление, температуру 
и т.п. Это означает также, что молекулы химических веществ в 
каждой физически малой части являются термолизованными, т.е. 
находятся в термическом равновесии с этой частью системы и их 
свойства можно описать химическим потенциалом данного веще
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ства, соответствующим температуре и локальной концентрации 
вещества (веществ) в данной точке системы.

При рассмотрении стационарных состояний химически реак
ционных систем, как и в традиционных курсах химической кине
тики, мы будем полагать, что релаксация концентраций промежу
точных веществ-интермедиатов химических превращений к 
определенному “квазистационарному” состоянию происходит на
много быстрее, чем изменение концентрации исходных реагентов 
(см. также разд. 19.1). Поэтому, например, концентрация реакци
онноспособных промежуточных продуктов-интермедиатов в таких 
системах является “внутренним” параметром, в отличие от зада
ваемого извне внешнего параметра — намного менее меняющейся 
концентрации исходных реагентов.

Как и в предыдущих разделах, посвященных классической «рав
новесной» термодинамике, вещество в данной части курса рас
сматривается в основном как непрерывный объект. Поэтому мы не 
будем касаться проблем появления и эволюции спонтанных флукту
аций, возникающих на микроскопическом уровне вследствие атом
но-молекулярной природы вещества и ограниченности числа частиц 
в конечном объеме. Явления, связанные с атомно-молекулярной 
природой вещества и учитывающие конечность числа частиц в ло
кальных процессах, рассматриваются статистической термодинамикой 
неравновесных процессов, выходящей за рамки данного курса.

В нашем курсе мы будем рассматривать в основном химические 
превращения, среди которых будем различать элементарные и сте
хиометрические составные (брутто) превращения. Под элементар
ными химическими превращениями понимают превращения, 
протекающие через образование только одного переходного со
стояния. Переходное состояние не является термализованным, по 
крайней мере по координате реакции. Брутго-превращения вклю
чают в себя образование промежуточных продуктов — интермедиа
тов, которые мы далее будем считать термализованными.

16.1. Второе начало термодинамики в открытых системах

16.1.1. Изменение энтропии открытой системы
Изменение энтропии открытой системы может происходить ли

бо за счет протекания внутренних необратимых процессов внутри 
самой системы (djS), либо за счет процессов обмена системы с
внешней средой (deS). Для химически реакционноспособных сис
тем изменение dtS  может быть вызвано, например, протеканием ре
акций внутри системы, в то время как deS  — подводом или отводом 
из системы как теплоты, так и реагентов и продуктов.
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В термодинамике необратимых процессов постулируется, что 
упомянутые составляющие dtS  и deS  являются независимыми, а об
щее изменение энтропии открытой системы dS равно их сумме:

d S = d iS + d eS. (16.1)
Если внутри системы протекают только термически обратимые 

изменения, то они не сопровождаются увеличением энтропии, и 
djS = 0. При наличии необратимых изменений dtS  > 0.

Очевидно, что для изолированных систем с deS  = 0 выражение 
для dS сводится к

dS =  d,S > 0,

что соответствует классической формулировке второго начала тер
модинамики для изолированных систем.

В общем случае, если в какой-нибудь части открытой системы 
с пространственной координатой г одновременно протекают раз
личные необратимые процессы с общей плотностью приращения 
энтропии ds(r, i) > 0, то величина dtS, описывающая общее при
ращение энтропии всей системы в целом, выражается интегралом:

djS = J p(r, t)ds(r, t)dv > 0. (16.2)
v

Поскольку соотношение (16.1) обязано выполняться в любой 
момент времени, одновременно выполняется и соотношение

dS/dt =  d'S/dt +  deS/dt. (16.3)
Данное уравнение означает, что скорость общего изменения 

энтропии системы dS/dt равна сумме скорости возникновения (про
изводства) энтропии внутри самой системы dtS/dt и скорости об
мена энтропией между системой и окружающей средой deS/dt.

Ниже в ряде случаев наряду со скоростью производства энтро
пии в системе djS/dt будет использоваться однозначно связанная 
с ней скорость диссипации (рассеяния) энергии Р. Для системы, 
изотропной по температуре,

Р =  TdjS/dt. (16.4)
Очевидно, что при наличии в системе внутренних необратимых 

процессов djS/dt > 0 и Р  > 0.
Положительное значение deS/dt отвечает увеличению энтропии 

системы в результате обмена веществом и/или энергией с внешней 
средой. Отрицательное значение deS/dt соответствует ситуации, 
когда отток положительной энтропии от системы во внешнюю 
среду (например, за счет оттока из системы теплоты или части ве
щества) превышает приток положительной энтропии извне, так
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что в результате общий баланс обмена энтропией между системой 
и средой является отрицательным.

Разбиение величины изменения энтропии открытой системы 
на две составляющие djS и deS  легко обнаруживает принципиаль
ные различия в термодинамических свойствах открытых и изоли
рованных систем.

Действительно, поскольку значение величины deS/dt, учитываю
щей процессы обмена с внешней средой, может быть и положитель
ным, и отрицательным, то даже в случае выполнения неравенства dtS/ 
dt> 0 общая энтропия открытой системы может как возрастать, так и 
убывать. Это видно из того, что условию djS/dt > 0 могут соответст
вовать следующие ситуации с общим изменением энтропии системы:

1) dS/dt > 0, если deS/dt > 0 или deS/dt < 0, но I deS/dt\ < djS/dt,
2) dS/dt < 0, если deS/dt < 0 и I deS/dt I > djS/dt;
3) dS/dt = 0, если deS/dt < 0 и I deS/dt I = djS/dt.
Последний случай соответствует установлению в системе ста

ционарного состояния. В этом состоянии производство энтропии в 
системе djS/dt компенсируется оттоком энтропии во внешнюю 
среду, так что общее изменение энтропии равно нулю:

dS =  djS +  deS  — 0; 

dS/dt =  djS/dt + deS/dt = 0.
(16.5)

Существенно, что вывод о возможности уменьшения общей 
энтропии открытой системы даже при наличии в ней необратимых 
процессов (т.е. при djS/dt > 0) легко разрешает внешнее противо
речие между фактом существования и развития живых организмов 
и строгой необходимостью выполнения второго начала классиче
ской термодинамики.

Действительно, развитие живых организмов сопровождается 
упорядочением вещества, составляющего организм. С точки зре
ния классической термодинамики это выглядит как самопроиз
вольное уменьшение энтропии живых систем и, конечно, явно 
противоречит второму закону термодинамики. Однако данное 
противоречие лишь кажущееся, поскольку увеличение энтропии 
определяет направление самопроизвольных процессов лишь для 
изолированных систем, а не открытых, какими являются живые 
организмы. В реальных условиях уменьшение общей энтропии ор
ганизмов при их развитии осуществляется при условии

deS/dt <0, I deS/dt I > dfS/dt
за счет того, что во внешней среде идут сопряженные процессы с 
образованием положительной энтропии.
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Действительно, общий цикл обмена веществом и энергией для жи
вых организмов можно упрощенно представить как инициирующее 
этот цикл образование сложных молекул типа углеводов из С 0 2 и во
ды в ходе фотосинтеза растений с последующей деградацией продук
тов фотосинтеза вновь до С 0 2 и воды в процессах дыхания в рассмат
риваемом организме. При этом привнесение отрицательныой 
энтропии происходит только в момент электронного возбуждения 
молекулы хлорофилла за счет поглощения фотосинтезирующими ор
ганизмами носителей чистой “свободной энергии” — квантов сол
нечного света, в результате чего становится возможным протекание 
первичных фотосинтетических реакций образования энергоемких ве
ществ. Все происходящие далее биохимические процессы носят не
обратимый характер и идут только с увеличением энтропии. Отметим, 
однако, что уменьшение энтропии в живом организме за счет пер
вичных актов фотосинтеза с избытком компенсируется увеличением 
энтропии в процессах генерации световых квантов в ходе термоядер
ных реакций на Солнце. Таким образом, выполнение второго начала 
термодинамики обеспечивается и для явления жизни, однако при 
этом необходимо рассматривать всю Солнечную систему в целом.

Уменьшение энтропии живых систем в ходе усвоения (ассимиля
ции) энергонасыщенных пищевых веществ и/или энергии солнечно
го света сопровождается одновременным увеличением энергии Гиб
бса или Гельмгольца этих систем. При этом приток “отрицательной” 
энтропии извне не следует непосредственно связывать лишь с увели
чением организованности живых структур и одновременной потерей 
статистической “организованности” ассимилируемых пищевых ве
ществ. Как будет видно из разд. 17.5, основной движущей силой для 
жизнедеятельности организмов является на самом деле динамическая 
диссипация энергии при деградации пищевых веществ, обеспечиваю
щая высвобождение необходимой организму свободной энергии.

Уменьшение энтропии химически реакционноспособных аби
огенных систем может быть достигнуто, например, генерацией вну
три системы энергоемких частиц электролизом (за счет “свободной” 
энергии электричества) или светом (фотолизом), а также достаточно 
интенсивным обменом с внешней средой веществом или теплотой.

16.1.2. Значение djS для однородной гомогенной системы 
при наличии химических превращений

Неравновесные системы с изотропными и постоянными во 
времени температурой и давлением представляют собой типичный 
и простейший частный случай реальных неравновесных систем. 
Примерами таких систем являются открытые или замкнутые сис
темы, где протекают неинтенсивные химические реакции, т. е. ре
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акции, в которых молекулы исходных реагентов и продуктов могут 
рассматриваться в качестве термализованных.

Найдем djS в таких открытых системах при наличии процессов, 
приводящих к изменению химического состава системы.

Если внутри открытой системы достигнуты изотропность и рав
новесие в отношении распределения температуры и давления (но 
не химического состава системы) и процессы обмена со средой 
протекают равновесно, такая система может рассматриваться как 
находящаяся в частично равновесном состоянии. При этом общее 
изменение энтропии такой системы, как было показано, описы
вается выражением (16.5), где в условиях замкнутости системы 
(т.е. при отсутствии обмена веществом) deS =  b Q /T описывает из
менение энтропии открытой системы в результате ее равновесного 
теплообмена с окружающей средой. При этом

djS = d S -  deS  = d S -  bQ/T. (16.6)

Величина d,S соответствует самопроизвольному возрастанию 
энтропии внутри системы за счет химических превращений ве
ществ, находившихся исходно в неравновесном состоянии, и воз
можному совершению при этом полезной работы.

Будем полагать, что система совершает только механическую работу 
расширения bW = PdV Тоща согласно первому началу термодинамики

5 Q = d U + P d V ,  (16.7)
где dU  — изменение внутренней энергии системы.

Подставляя в (16.6) выражение (16.7), получаем 
dtS =  ( l / T ) ( T d S -  d U -  PdV).

Согласно определению термодинамического потенциала Гиб
бса имеем

dG = —TdS + dU+ PdV.
Отсюда следует, что при Т, Р = const

djS = —dG/ Т  > 0.

Тогда скорость производства энтропии с  за счет протекания 
внутренних необратимых процессов

о = djS/dt = - ( l/T)(dG/dt) > 0  (16.8)
или, что то же,

Р =  Тс = —dG/dt > 0.
Таким образом, скорость производства энтропии в открытой сис

теме при постоянных температуре и давлении пропорциональна ско
рости уменьшения термодинамического потенциала Гиббса системы.

В соответствии со сделанным предположением в рассматривае
мой частично равновесной (по Т  и Р) системе единственной при
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чиной необратимости, а значит уменьшения ее термодинамического 
потенциала (dG < 0) и увеличения энтропии за счет внутренних 
процессов (djS > 0), являются химические реакции, самопроиз
вольное протекание которых приводит к изменению химического 
состава системы и соответствующему совершению работы. При 
протекании в системе элементарного или стехиометрического хи
мического превращения j , описываемого реакцией

I v y a A a  = °
a

и характеризуемого значением сродства Aj и скорости vy, выраже
ние (16.8) преобразуется к виду

d & d t = (l/T)AjVj > 0,
где Ац — вещества-реагенты, принимающие участие в превращении; Vj — скорость 
химической реакции у, под которой понимают число актов превращении данного ти
па в единицу времени; Aj =  —AG: — текущее значение химического сродства, т. е. 
движущей силы этой химической реакции.

Значения Aj равны разности химических потенциалов началь
ных и конечных продуктов рассматриваемой реакции с учетом их 
стехиометрических коэффициентов в этой реакции:

Aj =  -b G j=  - I v y a ^ a -  
a

Как и ранее (см. часть I), ца = ц° + Л Г In аа, где ц° — текущее 
значение стандартного химического потенциала компонента а; аа — 
его активность (для газофазной системы — фугитивность); vya — 
стехиометрический коэффициент в реакции j  (для исходных ре
агентов vja < 0, для продуктов реакции vJ0L > 0). Для термодинами
чески идеальной системы ца = ц° + R T \n c a, где са — молярная 
концентрация компонента (в газофазной системе — давление).

Очевидно, что при протекании в системе одновременно не
скольких стехиометрических превращений

d{S /d t=  (1/7)Z AjVj  >0.  
j

Таким образом, скорость производства энтропии в стехиометри
ческом химическом процессе пропорциональна произведению зна
чений движущей силы процесса (химического сродства реакций) и 
скорости реакции. Существенно, однако, что в реальных химиче
ски реакционноспособных системах в качестве стехиометрических 
химических процессов обычно можно рассматривать лишь эле
ментарные химические реакции, т.е. реакции, осуществляемые в 
одну стадию и поэтому не имеющие промежуточных продуктов — 
интермедиатов (см. подраздел 16.4.1).
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16.1.3. Термодинамическое сопряжение процессов
Пусть в системе одновременно протекают две необратимые сте

хиометрические брутто-реакции, реализуемые за счет некоторой 
совокупности элементарных химических реакций. Обозначим эти 
брутто-реакции индексами 1 и 2. Очевидно, что в общем случае ус
ловие d^S/dt > 0 или, что то же,

А \у \ + л 7^2 > 0 (16-9)
в данной системе может выполняться не только при > О, 
A 2v 2 > 0, но и, например, при А ху { < О, А2\ 2 > 0.

Первую реакцию в этом случае называют сопряженной, а вто
рую, способную в соответствии с требованиями термодинамики 
протекать самопроизвольно, — сопрягающей. Именно термодина
мическое сопряжение двух процессов позволяет сопряженной ре
акции протекать в принципе даже в таком направлении, когда ве
личины Ai и Vj обладают разными знаками, т.е. когда 
осуществление реакции 1 формально приводит к уменьшению 
энтропии. Как будет показано в гл. 17, сопряжение реакций может 
возникать обычно только в ситуации, когда брутто-процессы со
стоят из набора элементарных стадий, которые имеют общие для 
этих брутто-реакций интермедиаты, не входящие непосредственно 
в запись стехиометрических брутто-превращений.

Типичными примерами сопрягающей и сопряженной реакций 
являются соответственно реакция, катализируемая некоторым ката
лизатором, и непосредственно замкнутая цепь химических превра
щений собственно катализатора в ходе его промежуточных хими
ческих взаимодействий с реагентами. Простейшая совокупность 
таких реакций для катализируемой брутто-реакции

R Р (16.10)
может быть изображена схемой Михаэлиса—Ментен:

R + E ^ ± E R ,  (16.11)
ER Е + Р

или в наглядной графической иллюстрации

где R и Р — исходный реагент и продукт каталитической реакции соответственно; 
Е и ER — “свободная” форма катализатора и каталитический интермедиат.
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При этом сопрягающей реакцией является непосредственно ка
тализируемая реакция (16.10), а сопряженной — циклические пре
вращения (16.11) с участием катализатора. Сопряжение процессов 
происходит за счет наличия общего интермедиата ER.

Реальные каталитические процессы описываются схемами, на
много более сложными, чем последовательность реакций (16.11). 
Еще более сложным примером сопряжения химических систем яв
ляется жизнедеятельность живых организмов за счет реакций кле
точного метаболизма.

Если в системе с двумя стехиометрическими брутто-реакциями 
протекание сопряженной реакции уменьшает энтропию, условие 
(16.9) определяет верхний допустимый предел скорости самопро
извольной сопряженной реакции:

KI -  1̂ 2v2/^ll-
Это позволяет связать чисто термодинамический параметр сопря

женного процесса — химическое сродство — с важнейшей кинетиче
ской характеристикой — скоростью реакции. При этом отношение 

можно рассматривать как энергетическую эффективность 
сопряжения, показывающую, какая доля энергии сопрягающей реак
ции “вкладывается” в термодинамически запрещенную сопряженную.

Термодинамическое сопряжение может наблюдаться не только 
для химических реакций, но и для других термодинамических про
цессов (переноса вещества, теплоты и т.п.). Наличие верхнего до
пустимого предела энергетической эффективности сопряжения не 
является, естественно, свидетельством того, что сопряжение в сис
теме реально имеет место. Как уже указывалось, необходимым ус
ловием сопряжения химических брутто-реакций является наличие 
как минимум одного общего промежуточного компонента (интер
медиата). Нахождение истинной величины сопряжения — отдель
ная и обычно очень конкретная задача (см. разд. 18.4).

В биологии существование термодинамического сопряжения не
обходимо для обеспечения возможности использования живыми 
организмами энергии, выделяемой в реакциях клеточного метабо
лизма. Необратимые химические процессы в клетке являются при
чиной деградации энергии Гиббса системы в теплоту и приводят к 
диссипации (рассеянию) энергии. Однако наличие сопряжения та
ких химических процессов с реакциями ассимиляции пищевых ве
ществ в клетке частично предотвращает эти потери энергии и тем 
самым обеспечивает возможность развития или жизнедеятельности 
клетки и запасания энергии, выделенной в ходе самопроизвольных 
метаболических реакций, в форме химических связей и клеточных 
структур живого организма. При этом скорость общего изменения 
энтропии djS/dtдля сопряженных метаболических процессов внутри 
клетки всегда остается положительной.
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16.2. Движущие силы и скорости необратимых термодинамических 
процессов и соотношения между ними

Взаимосвязь между движущими силами и скоростями термоди
намических процессов играет важнейшую роль в термодинамике 
неравновесных процессов, в том числе химически реакционноспо
собных, и биологических системах.

В общем случае локальная скорость производства энтропии о 
в единичном объеме системы может быть найдена из соотношения

= І  ^Ё£) 
Т dt

-  у Э(рл) dai 
Ъ  да, dt ’I 1

где s — локальная энтропия, отнесенная к единице массы вещества системы 
(плотность распределения энтропии); р — плотность этого вещества в данной точ
ке системы; а,- — локальное значение макроскопического термодинамического па
раметра /'.

По определению, величина

da jd t = Jj,

т.е. скорость изменения параметра а,, называется термодинамиче
ским потоком параметра а,- (процесса, характеризующегося пара
метрами а,-), а величина

- * /

называется термодинамической силой, сопряженной этому потоку 
и параметру аг В зависимости от природы параметра at величины 
X; и Jj могут быть как скалярными, так и векторными.

Иногда термодинамические силы вводят непосредственно по
отношению к величине а: Х { = Э(рs)/daj. При этом очевидна связь 

между X j  и Х{. X j =  Т  Х {.

Очевидно, что во всех случаях скорость производства энтропии 
в изотермической единице объема системы с температурой Т  опи
сывается соотношением

с  = i X j J ,  =  ( 1 / 7 ) 1 * , / ,  > 0 ,
І і

в то время как скорость рассеяния (диссипации)энергии в этом же 
объеме — соотношением

Р =  Та = £ * , / ,  > 0.
/

Эц;
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Очевидно также, что для единичного объема изотермической 
системы с температурой системы Т

1
d/S/dt=  ү  1 ^ /Л - •

/

Понятие термодинамической силы (сродства) Xt является цент
ральным для термодинамики неравновесных процессов, так как 
оно эквивалентно понятию движущей силы конкретного необра
тимого процесса. Термодинамические силы возникают при про
странственной неоднородности системы (например, при наличии 
в системе неоднородностей по температуре, концентрации, давле
нию и т.п.) или в пространственно-однородных системах с хими
чески реакционноспособными компонентами, не достигшими 
термодинамического равновесия за счет соответствующих хими
ческих превращений.

Если в качестве термодинамического параметра а,- некоторой 
стехиометрической реакции выступает ее химическая переменная 
4 (см. гл. 2), то

= (Қ/d t  з  v,
и, следовательно,

X  =  =  _ А 0 = А

Таким образом, термодинамический поток параметра £ соот
ветствует скорости химической реакции, а термодинамическая си
ла соответствует текущему значению сродства этой реакции. Ниже 
(например, при вводе абсолютных значений “усеченных” конс
тант скорости) скорость химической реакции будет обычно отно
ситься, как это принято в химической кинетике, к числу актов 
превращений не во всей системе в целом, а в единице объема; пе
реход к параметрам, характеризующим всю систему в целом, не 
составляет при этом труда.

16.3. Термодинамические силы в системах 
с пространственной неоднородностью

Неравновесные в термодинамическом отношении системы не
редко рассматривают при наличии в них пространственных пото
ков вещества или теплоты. Очевидно, что такие системы должны 
быть пространственно неоднородными. Ниже рассмотрены мате
матические приемы расчета термодинамических сил и потоков в 
таких системах, а также связь этих величин с привычными термо
динамическими параметрами.
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16.3.1. Расчет термодинамических сил в системах 
с пространственной неоднородностью

Для расчета термодинамических сил в системах с пространственной неодно
родностью существенным является математическое понятие дивергенции. Под ди
вергенцией (расхождением) векторного поля а в точке (х, у, г) понимают скаляр
ную величину

diva н f a  sV,<i'= ^ ,
' Эх Эу  д z

где Р, Q, R — компоненты вектора а.

Физический смысл дивергенции — предел отношения потока векторного поля 
через замкнутую поверхность, окружающую некоторую точку, к объему, ограни
чиваемому ею, когда эта поверхность стягивается к точке.

Если рассматривать а как поле скоростей в установившемся течении несжи
маемой жидкости, то diva означает интенсивность источника (diva> 0) или стока 
(diva< 0), находящегося в этой точке. В отсутствие источника или стока diva =  0. 

Свойства оператора дивергенции:
div (a + b) =  div a + div b, 

div (cpa) =  ф diva + a grad ф, 
div grad ф = Дф,

где Д — оператор Лапласа; grad ф = Уф =  е,Эф/Эх(- — оператор градиента скалярной 
величины ф.

По теореме Остроградского локальное значение всякой экстенсивной вели
чины B(r, t) макроскопической системы подчиняется уравнению баланса

dB/dt =  -d iv /д  полн+ стд,

где / в полн — плотность полного потока величины В в точке г, од — плотность 
источников величины В в рассматриваемой точке, т.е. отнесенная к объему ско
рость изменения величины В за счет ее “источников”.

Будем полагать, что В =  рЬ, где р — плотность вещества, b — значение В, от
несенное к единице массы.

Очевидно, что вследствие безусловного выполнения принципа сохранения 
массы справедливо гидродинамическое уравнение непрерывности

Эр/Эг =  -div(pa),
где и — массовая скорость в данной точке г(х, у, z) в момент t.

В общем случае можно полагать, что

Һ , полн ~  Вй +  JB,
где Вй — конвективный поток величины В\ JB — неконвективная часть этого по
тока (тепловой, диффузионный потоки и др.).

При этом
Э(рй)/Э/ =  —div(p6w +  /д )+  од,

где Э(р6)/Э/ определяет изменение величины В =  pb в данной неподвижной точке 
пространства.

20 —  4344 305



Производную d(pb)/dt можно выразить через полную (субстанциальную) про
изводную величины В, относящуюся к передвигающейся в пространстве “части
це” сплошной среды. Для этого учтем, что полное изменение dB величины В частицы 
вещества складывается из двух частей — из изменения В в данном месте пространства, 
(bB/bt)dt, и изменения В при переходе от данной точки к точке, удаленной на рас
стояние dr,  пройденное рассматриваемой частицей вещества за время d t

d x +  ^ d y +  ^ d z  =  (dr, V )5 = (d r , VB). 
dx Ьу Ъг

Следовательно,

dB/dt = (ЭВ/dt) + (и, V)B.

Поэтому закон сохранения массы можно записать в виде

dp/dt =  —р div й.

Из уравнения баланса величины В получим

р db/dt =  -d iv /д  + о в .

Используя это выражение для баланса энтропии, которая также является экс
тенсивной величиной, получим

р ds/dt =  -div./j+ а, (16.12)

где Js — плотность потока энтропии; о — локальная скорость возникновения 
(производства) энтропии.

Для нахождения явного вида^ и о  формулу (16.12) сопоставим с выражением 
для рds/dt, полученным из уравнения Гиббса:

Tds =  du + pdv- 'Z p ldCj,
І

где s и p — локальные энтропия и давление; и — локальная плотность внутренней 
энергии; v — удельный объем ( v =  р_ | , р — локальная плотность массы среды); 
р,- и Су — локальные химический потенциал и концентрация компонента / соответ
ственно.

Из данного выражения следует, что

n ds _  pdu  , ppdv _  у ,  PV-jdCj
p dt T dt T dt 2^ t  d t '/

16.3.2. Примеры расчета термодинамических сил 

Перенос теплоты за счет теплопроводности
Найдем уравнение баланса энтропии с явным видом для Js и а  в однородном 

твердом теле, в котором имеется градиент температуры. При этом будем пренеб
регать изменением объема вследствие теплового расширения; поток частиц в твер
дом теле также исключен. Поэтому для данного случая имеем

ds _  \ du _  c ydT  
dt T dt T dt '
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В силу закона сохранения энергии в данной системе од  =  0, поэтому

р du/dt = — div/j,
где Jq — плотность потока теплоты (векторная величина).

Из этих уравнений для баланса энтропии получаем
р ds/dt = - ( l/7 )d iv /g .

Приведем это уравнение к виду, соответствующему уравнению (16.12). По
скольку

d i v ^  = I div/g + (Уд, V i  ) = I div/g -  ±  ( J q , V T),

получаем

pS - - divr
После сопоставления с выражением (16.12) для плотности потока энтропии 

получим выражение

Z  = V r -
При этом локальная скорость производства энтропии

<* = - ( JQ, з  VT).
г

Поскольку из определения термодинамической силы в случае векторных 
величин следует

3
° = f 7Q*Q=XT 1 JQ‘XQ‘’

i =  1
находим

ІӘГ
Тдх, ’

где Xqi — декартова компонента термодинамической силы, соответствующая декар
товой координате / потока теплоты J q .

Дополнительно привлекая установленные многовековым опытом соотношения 
между потоками теплоты и градиентами температуры, можно показать, что в со
ответствии со вторым началом термодинамики а к 0.

Действительно, по закону теплопроводности Фурье

JQ =- XVT,
где X — коэффициент теплопроводности

Поскольку из повседневного опыта, лежащего в основе второго начала термо
динамики, известно, что коэффициент X всегда неотрицателен, получаем

о= з (УГ,  V7) £0.
Г

Очевидно, что для всей системы в целом также

20«
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Перенос вещества за счет диффузии
Рассмотрим систему, в которой находится диффундирующее вещество, харак

теризующееся локальным значением химического потенциала р =  ц° 4- RT  In с.
Для такой системы, пренебрегая изменением внутренней энергии и работой, 

совершаемой при диффузии вещества, имеем

или
Tds = -p.de

-Р
pdc
T d t'

Учитывая, что вследствие закона сохранения массы

р dc/dt =  -d iv /c,

где Jc— поток диффундирующего вещества (вектор), получим

р ds/dt =  +  ^,div/c .

Учитывая, что

d iv (t Jc) =  t  div/c + (Ус, v t ) ,

приведем выражение для рds/dt к форме, аналогичной выражению (16.12):

p * M = - d i v ( - | / c) - ( 7 c, V p .

Отсюда сразу получаем плотность потока энтропии для диффузии вещества:
I  = -(р/Т)7с.

Так как а  =  j ,J cXc =  —(Jc, V ^,), вызывающая поток Jc термодинамическая сила 

Хс выражается соотношением

Х с =  — T V  ( р / Т ) .

Существенно, что поток / с также пропорционален градиенту величины р/Т. 
Действительно, из закона диффузии Фика

Jc =  -DVc,

где D > 0 — коэффициент диффузии.

Поскольку для термодинамически идеальных систем с = ехр[(р -  р°)//?7], в 
изотермической системе с не зависящим от с коэффициентом диффузии D

l c ~ Vехр[(ц -  р°)/ЛЛ =  ехр[(р -  p°)/RT[ V ^  ~ V ^ .

Очевидно, что и для диффузии вследствие D > 0 выполняется соотношение о £ 0.

Протекание электрического тока в твердом проводнике
Локальное значение удельной мощности выделения джоулевой теплоты dq/dt 

в единице объема твердого проводника при протекании через него электрического 
тока плотностью j  равно

dq/dt = -yVq> а -]Ё,
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где V<p — градиент потенциала электрического поля <р в проводнике, по определе
нию равный локальному значению напряженности электрического поля Е.

Таким образом,

= -L
dt Т dt T J '

Очевидно, что поток электричества (вектор) 7е = у, а термодинамическая дви

жущая сила процесса Х =  Ё= — Vcp. При этом также обязательно выполняется а 2 0.

16.4. Термодинамические силы 
в пространственно однородных системах

Типичным представителем неравновесной пространственно 
однородной системы является изотропная система с протекающей 
в ней химической реакцией. Использование приемов неравновес
ной термодинамики для химически реакционноспособных систем 
имеет свои особенности, поскольку в отличие от процессов, на
пример, тепло- и массопереноса, характеризующихся обычно не
прерывным изменением температуры и концентраций, химиче
ские превращения эквивалентны переходам между дискретными 
состояниями, которым отвечают определенные реакционные груп
пы. Под такими группами мы далее будем понимать группы ре
агентов, способных к взаимным химическим превращениям. По
этому далее все параметры, описывающие такие превращения, 
будут снабжаться двумя латинскими индексами. Например, под 
химической реакцией ij мы будем понимать преобразование реак
ционной группы / в реакционную группу /

Существенно также, что при этом необходимо различать эле
ментарные реакции и стехиометрические брутто-реакции. Веще
ства-реагенты будем нумеровать греческими индексами.

16.4.1. Потоки и термодинамические силы 
в химически реакционноспособной системе

Выше было показано, что термодинамические потоки в хими
чески реакционноспособных системах непосредственно связаны 
со скоростью химических реакций. Выявление взаимосвязи между 
скоростью химической реакции и физико-химическими парамет
рами системы (концентрацией реагентов, температурой и др.) яв
ляется предметом специального раздела физической химии — хи
мической кинетики.

Традиционно в химической кинетике оперируют параметрами 
типа констант скоростей и концентраций реагентов, что не очень 
удобно для термодинамического анализа, где наиболее эффектив
ными оказываются понятия типа химического потенциала. Поэтому 
для рассмотрения химических процессов в неравновесной термо
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динамике более удобной является специальная “термодинамиче
ская” запись кинетических уравнений.

Рассмотрим термически инициированную элементарную хими
ческую реакцию ij

ZvjA .  2 W  (16.13)

где Ац — компоненты реакции с концентрацией са (а =  1, 2.........к)\ v/a — сте
хиометрический коэффициент, с которым этот компонент входит в реакционную 
группу

Принято считать, что абсолютная скорость v у этой реакции ij, 
т.е. число актов превращений группы реагентов / в группу реаген
тов j  в единице объема и в единицу времени при протекании ре
акции при заданных температуре и давлении и сохранении рас
пределения Больцмана в заселенности энергетических уровней 
переходного состояния (активированного комплекса) описывает
ся законом действующих масс:

где к — константа скорости превращения / -> j.

Учитывая, что в общем случае ца =  ц° + /?7Чп(уаса), где уа —
коэффициент активности вещества а, данное выражение для ско
рости элементарной химической реакции любого порядка можно за
писать в простом виде

V , y =  Е у Я / .  ( 1 6 . 1 4 )

Здесь введены обозначения

**ехР<-2>*,цг/Д 7-)/П у**- = у^° (16.15)
a /  a a

И

Л/ = exp(Hj/RT) = ехр( 2 > /аца/ЛГ) =
а = 1

= Пехр(у(аца/Л7’) = ПЛц» .
а = 1 а = 1

(16.16)

v/apa соответствуют стандартному а ц, = ^  v/apa —
a = 1 a = 1

реальному потенциалу Гиббса реакционной группы /'. Соответствие 
записи (16.14) и последующих соотношений необходимым размер
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ностям осуществляется, как всегда в термодинамике, через выбор 
стандартных состояний.

При подобном разделении параметров усеченные константы 
скорости пропорциональны “вероятности” осуществления ре
акции по данному пути и содержат динамические характеристики 
системы, зависящие только от свойств активированного комплек
са, который постулируется единственным для элементарного про
цесса*. Величина Иа = ехр(ца /ЛТ)  носит название “абсолютной 
активности” компонента а.

Очевидно, что запись скорости реакции в виде (16.14) приме
нима и для случая, когда одна и та же реакция может осуществ
ляться несколькими путями, которым соответствуют различные

Исходя из теории активированного комплекса можно найти более детальное 
выражение для параметра Еу. Действительно, для скорости протекания элемен
тарной химической реакции / -> j  теория активированного комплекса предсказы
вает следующую зависимость:

где значение д G»° является разностью стандартных потенциалов (например, обра
зования) Гиббса для нетермализованного переходного состояния (активированно
го комплекса) и исходных реагентов:

Здесь у * — коэффициент фугитивности или активности переходного состояния; 
Xjj — безразмерный коэффициент "проницаемости" активационного барьера. Вы
ражение для v у можно переписать в виде

где \ i t= \i t°+R T \ny*j  — "стандартный химический потенциал" активированного

комплекса, учитывающий неидеальность среды (этот потенциал может формально 
учитывать и проницаемость барьера в результате соответствующей коррекции

значения ц?.°); ца — химические потенциалы исходных реагентов. Отсюда

Таким образом, действительно параметр е,у в первом приближении не зависит от 
стандартных термодинамических характеристик реагентов и зависит лишь от термо
динамических характеристик активированного комплекса (переходного состояния).
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переходные состояния. При этом параметр егу будет являться сум
мой вероятностей осуществления реакции по всем возможным 
каналам.

В силу своего определения е,у симметричны относительно 
перестановки индексов / и j ,  поскольку прямой и обратной эле
ментарной реакциям соответствует одно и то же переходное со
стояние. Вывод о симметрии е,у может быть сделан и из необ
ходимости выполнения принципа детального равновесия (см. 
ниже).

Запись скорости химических реакций через величины й,- осо
бенно удобна для совместного кинетико-термодинамического 
анализа, учитывающего обратимость химических процессов.

Действительно, рассмотрим произвольную элементарную реак
цию ij с учетом ее обязательной обратимости:

к Ч  к
I v faAa ^ r  I  VyaA a . (16.17)

a=l , a=l
Kj i

Описывать эту реакцию естественно с помощью “химической 
переменной” ^у, характеризующей глубину реакции. При этом пол
ная скорость данной реакции, учитывающая и прямой, и обратный 
каналы превращения, определяется как \  у = d^y/dt и соответствует 
разности числа актов химических превращений в прямом и обрат
ном направлениях в единице объема и в единицу времени:

yij =
- dk

dt V ij V IJ ^ l j n  l £y,/I

Поскольку для всех элементарных реакций, подчиняющихся 
правилу детальной обратимости и детального равновесия, \у  = 0 при
Р/ = |iy или, что то же, при ni = йу, то с необходимостью е(у = еу/ и 
как следствие

/  = К п  _  „ _
dt Vtf £у (ni nj ) • (16.18)

Выражение (16.18) имеет наглядный физический смысл и по
казывает направление химического процесса i%  j  в зависимости 
от соотношения величин й,- и йу . В силу этого величину й, удобно 
называть термодинамическим напором /-й реакционной группы. 
Существенно, что разность логарифмов напоров п{ и й) (равная 
логарифму отношения напоров), умноженная на RT, является не
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Рис. 16.1. Графическая интерпретация протекания элментарной реакции 
(16.13) в общепринятых энергетических координатах с активационным 
барьером (а) и в координатах с термодинамическими напорами реагентов (б):

/ — протекание процесса слева направо (Ау > 0); 2 — в обратном направлении; 3 — 
(Ау = 0) — термодинамическое равновесие (Координата реакции соответствует движе
нию атомов через активированный комплекс из исходной реакционной группы / в дру
гую у через пористую перегородку толщиной 1/ еу.)

чем иным, как текущим термодинамическим сродством Ау реак
ции между реакционными группами / и j, т. е. термодинамической 
силой Ху, отвечающей потоку Jy.

к к
Ху =  А у =  ~AGy — Ц;- Цу =  £  V /a ^ a  — v yal*a =

= RT(lnn,  -  InЯу) = RTlnini /n j ) .  (16.19)

При Я,- > Яу процесс протекает слева направо, при обратном со
отношении — справа налево. Эти условия эквивалентны наличию 
положительного сродства реакции для заданного направления са
мопроизвольных превращений.

Используя (16.19), выражение (16.18) можно переписать в виде 

vzy = Ц  «/ [ 1 “  ехр(-Л,у/Л7)]. (16.20)

В случае равенства термодинамических напоров Я,- = Яу для 
всех возможных в системе реакций ij  система находится в сисгоя- 
нии устойчивого термодинамического равновесия (Ау = 0!), и по
этому, естественно, суммарные скорости всех возможных реакций 
равны нулю.

На рис. 16.1 представлена сопоставительная графическая 
интерпретация протекания химической реакции в общ епри
нятых "энергетических” и обсуждаемых "термодинамических" 
координатах. Заметим, что традиционные энергетические ко
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ординаты всегда соответствуют ф иксированной (обычно еди
ничной) концентрации реагентов и поэтому отражают соот
нош ение стандартных значений изображаемых параметров. 
В то же время термодинамические координаты отражают про
текание процесса в реальных условиях, не ограничиваемых 
стандартными химическими потенциалами или термодинами
ческими напорами.

Термодинамическая (или, как иногда ее называют, "канони
ческая") форма записи кинетических уравнений оказывается 
удобной для совместного кинетико-термодинамического анали
за обратимых химических процессов, особенно протекающих в 
стационарном режиме.

Термодинамический поток Jy параметра по определению 
равен скорости реакции, поэтому может быть выражен следую
щим образом:

Jij ~  Vjj ~  £у (ni ~ nj )  •

Термодинамическая сила Ху, отвечающая этому потоку, равна 
текущему значению сродства для данной реакции:

Ху = Ау = - |iy  =  R T  (In Hj -  In rij) =  R T  In (nj jnj) .

Очевидно, что скорость производства энтропии по каналу эле
ментарной термически инициированной реакции ij в единице объ
ема рассматриваемой системы равна

wijAij М и - Н у )
а и -  — т—   ----------- т ----------------- Rs-y(И, -  r i j )  ( I n Hj -  I n H j )  ^  0,

где Ojj =  0 отвечает условию Я,- =Яу- , т.е. парциальному равновесию по реакцион

ным группам / и у.

В случае, если обсуждается поток не по химической пере
менной 4/у, а по концентрации химического компонента а , то рас
сматриваемая элементарная реакция дает только одну из со
ставляющих этого потока:

Jij (°0 — v/y (а ) — (У/и v/a) dt ~  е'У (У/a v/a) (я/ ~ nj )  =

“ '  n J y -----Э Ш Г------
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Полный поток по концентрации компонента а  (скорость реак
ции по компоненту а) слагается из всех возможных каналов пре
вращения компонента а:

Д а )  = v„ ,  <  4 i p , ( a ) = ' l £ ( V  -  =

= 7<v/a -  v/atlZeyfn,- -  Hj) « ' ZSEjjCn, -  Я; ) 8(ln”| ~ ln',-,) 
1 i j  z i j  olnna

= т к т ^ ү ч (Пі ~

Здесь коэффициент 1/2 введен во избежание повторного учета 
слагаемых при суммировании по всем каналам реакции, а переход 
от стехиометрических коэффициентов v/a к частным производным 
по In па осуществлен в соответствии с определением параметра Я,- 
[см. (16.16)].

Как видно, при протекании в системе сразу нескольких реак
ций поток по концентрации компонента в общем случае зависит 
сразу от многих термодинамических сил. При этом в системе с 
большим набором термически инициированных элементарных ре
акций полная скорость производства энтропии в единице объема 
оказывается равной

о = ^Е Іеу іп ,-  - fij)(In Я, - In Hj) >0.

Задаваясь конкретной схемой химических превращений и ис
пользуя приведенные выше соотношения, несложно описать тер
модинамику любой реакционноспособной системы непосредст
венно в ходе химических превращений и провести совместный 
кинетико-термодинамический анализ протекания процесса.

16.4.2. Связь между стационарной скоростью 
и термодинамическими силами в брутто-процессах

Как показано выше, произвольной совокупности элементар
ных химических процессов в общем случае приписать одну термо
динамическую силу нельзя. Тем не менее в некоторых ситуациях 
оказывается возможным ввести единую термодинамическую силу и 
для брутто-процесса. Простейшим примером такой ситуации явля
ется химический брутто-процесс, реализующийся путем произволь
ной совокупности стационарных мономолекулярных элементарных 
превращений и характеризующийся в силу своей стационарности
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постоянством во времени концентраций и, следовательно, хими
ческих потенциалов всех промежуточных компонентов - интерме
диатов брутто-процесса.

Обоснуем это серьезное утверждение, исходя из полной анало
гии между приведенной в (16.18) записью скорости элементарной 
химической реакции \у  и законом Ома для силы тока 1у между дву
мя точками электрической цепи / и у, которые характеризуются 
электрическими потенциалами Ui и Uj.

где Rjj и Gy — активное сопротивление и соответствующая ему электропроводность 
участка цепи между точками / и /

Роль электрического потенциала в кинетическом уравнении 
(16.18) выполняют термодинамические напоры групп реагентов 
Я,, в то время как параметр е,у оказывается эквивалентным элек
тропроводности а у.

В ситуации мономолекулярных или сводимых к ним* процессов 
любой сложности указанная аналогия дает возможность находить 
стационарные скорости химических реакций по компонентам при 
использовании для расчетов уравнения Кирхгофа для баланса вте
кающего и вытекающего тока во всех точках контакта электрической 
цепи с активной нагрузкой. Действительно, рассмотрим стационар
ный брутто-процесс, в котором превращения реагента (группы 
реагентов) R в конечный продукт (группу продуктов) Р: R Р — 
обеспечиваются за счет образования произвольного набора проме
жуточных соединений Ег, участвующих в произвольной совокупнос
ти мономолекулярных превращений:

Здесь под символом {Е, Е,} понимается упомянутая произ-
{£/у}

вольная совокупность промежуточных превращений (i,j  = 1, . . . ,  m),

* Под процессами, сводимыми к мономолекулярным, можно понимать немоно- 
молекулярные процессы со строго постоянными комбинациями параметров Иа ,
причем заданное па должно присутствовать не более чем в одном параметре nj . 
Это позволяет считать параметр л, полностью независимым параметром, даже 
если он в соответствии с (16.16) является комбинацией параметров па для нес
кольких а  или отражает немолекулярный процесс по заданному а.

{£Я/} Ц) feyp}
( 16.21)
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а под символами eR/ и е;р — усеченные константы скорости для 
превращений между группами реагентов R и Е,- и Р и Еу соответ
ственно.

В режиме, стационарном по всем промежуточным компонен
там Е,-,

что соответствует равенству скоростей образования и расходова
ния компонента Е,. Поэтому в электротехническом представлении
совокупность реакций (16.21) опишется эквивалентной электри
ческой схемой:

В этом легко убедиться, сопоставляя стационарные кинетиче
ские уравнения (в термодинамической записи) для системы (16.21) 
и закона Кирхгофа для втекания и вытекания тока во всех точках 
соединения эквивалентной электрической цепи (16.22). Действи
тельно, как в электрической цепи отсутствует накопление элект
рического заряда в точках контакта резисторов, так и в стационар
ном режиме с течением времени не происходит дополнительного 
накопления или расходования вещества интермедиатов. В случае, 
если нет сводимости к мономолекулярным реакциям, в некоторых 
точках “контакта” кинетических сопротивлений могут появиться 
стехиометрические коэффициенты, отличные от единицы; йа язы
ке электрических цепей это будет означать отсутствие баланса по 
втекающему и вытекающему току для данной точки и, таким об
разом, приводить к нелинейностям и отклонению от канониче
ской записи закона Кирхгофа.

Каждая точка сочленения резисторов на схеме (16.22) характе
ризуется своим потенциалом, причем все точки связаны между со
бой соответствующими сопротивлениями. Некоторые из этих со
противлений могут иметь бесконечно большое значение, что 
соответствует отсутствию реакции по данному маршруту.

Из элементарного курса физики известно, что суммарный 
электрический ток /£, протекающий между точками R и Р, про
порционален разности электрических потенциалов между конеч
ными точками цепи:

vE. = dcE. /(it = О,

и,

(16.22)

и,

Һ  ~  °эф ф ( ^р)>
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где с Эфф — эффективная электропроводность цепи, рассчитываемая с помощью 
уравнений Кирхгофа и равная некоторой алгебраической комбинации величин 
только сопротивлений, находящихся между точками R и Р.

Для химического процесса (16.21) это означает, что его суммар
ная скорость v2 в стационарном режиме также пропорциональна раз
ности термодинамических напоров исходной и конечной реакци
онных групп и равна

V£ = еэфф (^r -  лр)> (16.23)

где Едфф — алгебраическая комбинация только параметров {е^, еур, еу); nR и пр — 

текущие значения термодинамических напоров реагентов и продуктов реакции.

Таким образом, рассмотренное химическое брутто-превраще- 
ние действительно может быть описано единой термодинамиче
ской силой .4j;rp = pR — Цр, что означает возможность “сведения” 
в рассматриваемом случае стационарного брутто-процесса к неко
торой эффективной элементарной реакции. Выражение (16.23) со
ответствует формуле Хориути-Борескова, выведенной для частного 
случая стационарного протекания каталитических реакций и гла
сящей, что полная скорость брутто-процесса равна разности ско
ростей этого процесса в прямом и обратном направлениях.

Хорошо известным следствием закона Кирхгофа является то, 
что электрический потенциал в каждой промежуточной точке i 
описывается выражением

Ut=UR + (UP -  Up)5j,

где 5, — некоторая алгебраическая комбинация только величин Ry (сту), отвечаю
щая соотношению 0 < 5, < 1.

Это означает, что в случае химической реакции стационарные 
значения термодинамических напоров интермедиатов также явля
ются промежуточными между значениями термодинамических на
поров исходной и конечной реакционных групп:

Щ = nR + (ЯР -  Як )5,- (16.24)

где 8/ — соответствующая данному промежуточному соединению алгебраическая 
комбинация величин {eR,-, £уР, £,-,}, причем 0 £ 5, £ 1.

Иными словами, значения термодинамических напоров (химиче
ских потенциалов) интермедиатов при стационарном протекании 
химических процессов обязаны находиться между значениями соот
ветствующих величин для исходного реагента и конечного продукта.

В ряде случаев коэффициенты еЭфф и 5, могут быть записаны в 
простом аналитическом виде. Например, для случая, когда реали-
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зуется только одна цепочка последовательных промежуточных пре
вращений

{ E ^ E ^ E ^ E j г г "т’
выполняются соотношения 

1
т -1

е эфф e Rl г тР 4 j  + 1 , % Еи + 1

т - 1 т

= —  + —  + у  —  s  у  —
. Р  „  "  Е.- .. .

И

1-1 1
— £эфф 2-

7=0 8у',У'+1
гд е  ^ ,1  =  e Rl> em,m+l =  e mP-

Очевидно, что для такой последовательности термодинамиче
ские напоры интермедиатов в стационарном состоянии должны 
последовательно понижаться при переходе от предыдущего интер
медиата к последующему. В случае, когда обсуждаемое брутто- 
превращение может осуществляться сразу по нескольким каналам 
элементарных превращений, указанное соотношение между ста
ционарными значениями термодинамических напоров интерме
диатов должно соблюдаться для каждого из возможных каналов 
брутго-реакции.

Данный общий вывод является исключительно важным, по
скольку из него следует, что в стационарном состоянии анализ лю
бого брутто-процесса, состоящего из произвольной совокупности 
мономолекулярных (или сводимых к ним) превращений, может быть 
заменен анализом лишь одной эффективной мономолекулярной ре
акции. Этот вывод справедлив даже при значительном удалении 
системы от термодинамического равновесия.

В ряде случаев сходные особенности стационарного протека
ния процесса оказываются характерными и для некоторых брутто- 
реакций с немономолекулярными промежуточными превраще
ниями.

Так, стационарная скорость брутто-процесса пропорциональна 
разности термодинамических напоров исходной и конечной реак
ционных групп для любых схем с промежуточными превращения
ми, линейными по интермедиатам. Однако при этом значение еэфф 
может зависеть не только от е;у, но и от термодинамических напо
ров отдельных исходных или конечных компонентов.

Продемонстрируем сказанное на примере брутто-процесса
Rj + R2 ^  Р,

осуществляющегося по схеме с одним интермедиатом Y:

R l
ei Y,

319



Y + r 2^ p .
Скорость брутто-процесса

dC p
Ч я 2.Г = 'Л  = £ 2(«Y"R2 - « p ) .  

где в стационарном по интермедиату Y случае
dCY _
dt e l ( n R 1 “  «ү) - e 2(« Y « R 2 -  Я р) = О,

/ 1 ү
* \пК + *2пР 

e l +  e 2«R ,
Отсюда

ele2
I R jR 2> P + e 2« R l ”R2 еэфф (" R j^Rj "p)>

ГД е  Еэ ф ф
e.e1*2

e l + e 2 « R ,

В более общем случае для брутто-процесса
Ri + R2 ^  Р,

осуществляющегося по схеме
Ri ^  {Yi/}

Ү/ + r 2 ^  {Yv}
<ү *> ^  Р>

линейной относительно интермедиатов Ү1;- (/ =  1,...), участвующих 
в произвольных мономолекулярных превращениях {Yj,} и {Х2у},

vi  = еэф ф { % ,%  ~  "р}-

Здесь еэфф — также комбинация параметров е,у и R2.
В случае нелинейных по интермедиатам превращений соотно

шения Хориути—Борескова могут не выполняться. Покажем это 
на примере брутто-процесса

2R ^  Р,

осуществляющегося по простой схеме, нелинейной относительно 
интермедиатов:

е2
Y + Ү ^  Р.
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Скорость данного брутто-процесса при его стационарном про
текании

dC p _ б| _
VX = VI2R, P =  ~ j f  =  e2( « ?  “  n p )  =  j  ( ” r  “  лү ).

Для стационарного состояния относительно интермедиата 
dCx
- j f  =  E i ( / I r  -  Л ү )  ”  2 e 2 ( « Y  “  « р )  =  0 .

Введем новую переменную:

откуда
8 = Hr  Пү,

Пү a!r 5.
Из условия стационарности

ej8 — 2е2( л ^  — 2 я к 8 +  52 — ир ) =  0
или

Оба решения относительно корня 8 — действительные и положи
тельные. Однако если, например, брутто-реакция протекает слева 
направо, то с необходимостью nR > пү и Щ  > пр , и, следователь
но, физическим смыслом обладает только одно решение: 82 < «R.

Поскольку

то очевидно, что соотношения Хориути—Борескова для нелинейных 
по интермедиатам систем в общем случае действительно могут не 
выполняться.

Это происходит лишь в ситуации, когда брутго-процесс проте
кает вдали от равновесия для брутто-процесса (в рассматриваемом 
примере — когда 2pR -  цР > R T или, что то же, 3> пр ). Действи
тельно, вблизи равновесия брутто-процесса ~ /Гр , следовательно 
8<£ nR. Поэтому из квадратичного уравнения относительно 8 следует
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EjS -  2e2(flj| - 2 « r 5 +  52 -  np) =  0,
или

Отсюда

g = 2e2(«R- n p ) 

ei + 4e2^ R

vi  =
e l e 2

е 1+ 4е2«К
(Я2R Я р ) ,

что эквивалентно выполнению соотношения Хориути—Борескова.
Таким образом, для схем, линейных по интермедиатам, выра

жения типа (1.21) справедливы в широком диапазоне условий про
текания самых различных брутто-реакций, в том числе каталити
ческих, даже вдали от термодинамического равновесия по отдель
ным элементарным стадиям.

В случае близости системы к термодинамическому равновесию
для любой сколь угодно сложной схемы брутто-превращения, в 
том числе включающего и нелинейные стадии превращения ин
термедиатов, стационарная скорость брутто-процесса, очевидно, с 
необходимостью пропорциональна разности термодинамических 
напоров исходной и конечной реакционных групп.

При стационарном протекании процесса направление измене
ния р,- для интермедиатов X,-, равно как и соотношения между л,-, 
всегда жестко детерминированы.

Выше было показано, что для произвольной совокупности мо- 
номолекулярных превращений еэфф определяется значениями тер
модинамических параметров переходных состояний, но не непо
средственно интермедиатов. Поэтому из выражения (16.23) следует 
вывод о том, что стационарная скорость сложной реакции, состав
ленной из совокупности мономолекулярных превращений, не за
висит от стандартных значений термодинамических параметров 
упомянутых интермедиатов и определяется только разностью тер
модинамических напоров реагента и продукта, а также стандарт
ными термодинамическими параметрами переходных состояний 
между различными интермедиатами.

Физическая интерпретация данного вывода проста: если реак
ционноспособная система пребывает в неравновесном состоянии, 
направление элементарных химических превращений определяет
ся текущими значениями химических потенциалов этих интерме
диатов. При этом для стационарного протекания реакции (16.21) 
значения химических потенциалов (термодинамических напоров) 
всех интермедиатов оказываются жестко упорядоченными усло
виями стационарности процесса (рис. 16.2, 16.3) и описываются 
выражением (16.24), т.е. зависят только от химических потенциа-
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Рис. 16.2. Энергетическая (в коорди
натах химических потенциалов) ди- 

' аграмма стационарного протекания 
Н-д реакции R ^  Е^) ^  Е(2) 5=1 Р. 
Pri (Промежуточные химические пре- 
р5р вращения осуществляются между 

стационарными химическими п о
тенциалами цЕ(1) и цЕ(2), которые
являются функцией параметров 
(iR, Цр и е,у, а Ец являются функция
ми стандартных химических потен
циалов только переходны х со 
стояний.)

Рис. 16.3. Химические потенциалы переходных состояний (“горы”) и ста
ционарных интермедиатов (“озера”) для системы с множественностью пу
тей возможных превращений исходного реагента R в конечный продукт Р 
(Уровни стационарных озер понижаются постепенно от реагента к 
продукту.)

лов (напоров) реагентов и продуктов реакции, а также параметров 
Еу, которые определяются стандартными потенциалами Гиббса об
разования переходных состояний между разными формами интерме
диатов. Поэтому значения стационарных химических потенциалов 
(напоров) интермедиатов не являются функциями стандартных 
значений термодинамических (энергетических) характеристик не
посредственно самих этих интермедиатов. Образно говоря, интер
медиаты “накапливают энергию” исходной реакционной группы, 
постепенно теряя ее в ходе превращений в наименее энергоемкую 
конечную реакционную группу.

21* 323



Упомянутая особенность стационарного состояния химических 
систем, претерпевающих эволюцию в виде произвольной совокуп
ности только мономолекулярных (или сводимых к ним) превра
щений, имеет большое значение для упрощения анализа сложных 
химических процессов методами неравновесной термодинамики.

В ряде случаев сходные особенности стационарного состояния 
системы оказываются характерными и для некоторых брутго-ре- 
акций с немономолекулярными превращениями интермедиатов.

1. Как соотносятся между собой химические потенциалы и кон
центрации компонентов реакции

в стационарном процессе превращения исходного реагента R в про
дукт Р? (Аф —  промежуточные соединения-интермедиаты).

2. То же для брутто-реакции

3. То же для брутто-реакции + R ^p^P . осуществляющейся 

по механизму R(2) + А ^ ^ А ^ ^ Р .

16.5. Самостоятельные упражнения

R Р



Глава 17

ТЕРМОДИНАМИКА СИСТЕМ 
ВБЛИЗИ РАВНОВЕСИЯ 

(ЛИНЕЙНАЯ НЕРАВНОВЕСНАЯ 
ТЕРМОДИНАМИКА)

17.1. Связь между величинами потока и термодинамической силы 
вблизи термодинамического равновесия

Если открытая система находится вблизи термодинамического 
равновесия, когда значения движущих сил весьма малы, а сами 
процессы протекают достаточно медленно, термодинамические 
силы X  (градиенты интенсивных термодинамических параметров) 
и сопряженные с ними потоки J  связаны простым линейным со
отношением

J  = LX, (17.1)
где L — некоторый коэффициент, не зависящий от значения термодинамической 
силы X.

Справедливость линейных отношений типа (17.1) подтвержда
ется, например, законом Ома, где значение потока электричества 
/пропорционально движущей силе — разности (градиенту) элект
рических потенциалов AU:

1= AU/R,
где R — сопротивление электрической цепи.

Таким образом, для данного случая коэффициент пропорци
ональности L  = 1/R  действительно не зависит от AU.

Аналогичные линейные соотношения между скоростью про
цесса и градиентом (действующей силой) соответствующего пара
метра справедливы и в случае простой диффузии веществ или пе
реноса теплоты за счет теплопроводности:

dc/dt = Jc = -D V c  (закон Фика),

dQ/dt = J q  = —XVT  (закон Фурье),

где с — концентрация диффундирующего вещества; Q — количество переносимой 
теплоты.

Сходные линейные соотношения имеют место и для обратимых 
элементарных химических процессов, а также брутто-процессов, 
скорость которых пропорциональна разности термодинамических 
напоров исходной и конечной групп (см. разд. 16.4.2), вблизи тер
модинамического равновесия между реакционными группами ij. 
Действительно, когда для сродства реакции Ахц выполняется соот
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ношение \Ay\/RT  <?С 1, скорости прямой и обратной реакций ока
зываются близкими и выполняется линейное соотношение

v,y = LAy, (17.2)

где, как и ранее, \у  — суммарная скорость процесса превращения / в у, равная 
разности скоростей прямой и обратной реакций.

Действительно, в случае близости процесса i% j  к термодина
мическому равновесию (|АА < RT) линейное соотношение между
Vy и Ау прямо следует из выражения (16.20):

\у  * = LyAjj, (17.3)

где Ly — величина, определяемая равновесным состоянием системы и поэтому 
не зависящая от значения химического сродства Ау.

Используя термодинамическую форму записи кинетических 
уравнений, можно показать, что вывод о пропорциональности меж
ду скоростью реакции и ее химическим сродством остается верным 
и в ситуации, когда вблизи термодинамического равновесия рас
сматривается не элементарная, но произвольная сложная стехи
ометрическая брутто-реакция, которой можно приписать опреде
ленное значение химического сродства [см., например, выражение 
(16.23)].

17.2. Взаимодействие термодинамических процессов 
и линейные соотношения Онзагера

Все термодинамические процессы характеризуются собственными 
значениями потока, скорости и движущей силы. Однако если в сис
теме одновременно протекает несколько термодинамических процес
сов, процессы могут взаимодействовать друг с другом. В результате 
скорость каждого из них, иными словами, поток каждого термоди
намического параметра будет зависеть не только от “своей” термоди
намической силы, но и от движущих сил всех других процессов, про
исходящих в системе. Данное заключение о возможности взаимо
влияния и, следовательно, взаимодействия различных необратимых 
термодинамических процессов является принципиальным для термо
динамики неравновесных процессов. В частности, во многих случаях 
оно позволяет достаточно корректно описывать сложные и/или труд
но интерпретируемые другим способом явления.

Впервые принцип взаимодействия термодинамических процес
сов был выдвинут в 1931 г. Л.Онзагером. Согласно этому принципу 
многие взаимодействующие необратимые процессы могут быть
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описаны линейными дифференциальными уравнениями с посто
янными коэффициентами:

Һ  = I  v  i>
і

где Гу — интенсивные термодинамические параметры (Г, Р, р и т.д.); £ у — со
ответствующие коэффициенты, не зависящие от значения градиентов Гу, т.е. тер
модинамических сил Xj =  УГу.

Данный принцип оказался очень плодотворным при рассмот
рении многих необратимых процессов вблизи термодинамическо
го равновесия системы, а соотношения

J  i = 2. L j j X  j  (17.4)
/'

в общем виде получили наименование линейных феноменологиче
ских уравнений взаимности Онзагера. При этом взаимодействую
щие термодинамические процессы называются сопряженными.

Соотношения типа (17.4) применимы, например, в случаях од
новременных диффузии веществ и переноса теплоты, протекания 
электрического тока и диффузии ионов, а также одновременного 
протекания в системе нескольких химических реакций (см. также 
разд. 17.3.3). Например, взаимодействие двух процессов 1 и 2 в со
ответствии с принципом Онзагера можно записать с помощью со
отношений

J\ — ^ХХ^Х ^-'12^2’ ^2 — ^21-^1 ^22^2’

где /j ,  / 2 и Х\> описывают потоки некоторых параметров и соответствующие 
этим параметрам термодинамические силы, а перекрестные коэффициенты Ь[2, 
L21 соответствуют возможной взаимосвязи двух потоков и называются коэффи- 
цнентами взаимности Онзагера.

Исходя из инвариантности законов движения частиц относи
тельно обращения времени, Онзагер установил, что между коэф
фициентами взаимности Lу и L^  существует важное соотношение 
взаимности

Существенно, что в соответствии с принципом Кюри значения 
Ljj отличны от нуля лишь в ситуации, когда взаимодействующие си
лы Xj имеют одинаковую тензорную размерность (являются, напри
мер, либо скалярными, либо векторными величинами).

Соотношение взаимности Онзагера показывает, что если поток 
необратимого процесса / испытывает влияние термодинамической
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силы Xj необратимого процесса j  через посредство коэффициента 
by, то и поток процесса j  также испытывает влияние термодина
мической силы Xj через посредство того же самого коэффициента
I .  = т ..* ьл  Ьи ■

Выражение для скорости производства энтропии в случае двух 
взаимодействующих процессов в линейной записи Онзагера при
мет вид

т ££ = Jtxt + j2x2 = (I,,*, + і,2ад +

+ (-^21^1 + ^22^2^2 = L \\X ^ +  (L x2 + Ь2\)Х1Х2 + 1̂ 12 Х \  =

=  LyjX^  "I" 2LjjX\X2  4“ ^ -2 2  ^2 ^

В общем случае, когда в системе одновременно протекают к 
процессов,

P = T dj t  = Y.Jk X k >о. (17.5)ш к

При Jk =  I  L kjX j  и L kj  = Ljk отсюда следует выражение для 
j

диссипации энергии

P  = T ^ -  = l.Y .L kjX jX k > 0.
к j

Данное положительно определенное квадратичное выражение 
называют диссипативной функцией Рэлея—Онзагера.

В силу того что при протекании в системе необратимых про
цессов величина Р  = TdjS/dt всегда положительна, кроме соотно
шений взаимности для коэффициентов Онзагера оказываются 
справедливыми также соотношения

i ,7  г 0, L,j > - ( L „ x f +  )/2ЛгД'.
Существенно, что знак недиагональных коэффициентов взаим

ности может быть произвольным.
Размерности термодинамических сил и коэффициентов Ljk сле

дует подбирать таким образом, чтобы размерности правой и левой 
частей в выражениях типа (17.5) совпадали (например, Дж/с).

* Впоследствии (1945 г.) X. Казимир установил, что при наличии взаимодей
ствия с магнитным полем и при ненулевых угловых скоростях для некоторых ко
эффициентов взаимности выполняется соотношение Ly = —Lу.
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Очевидно, что в обсуждаемом линейном приближении ско
рость производства энтропии (или, что то же, диссипации энер
гии) можно выразить и как квадратичную функцию потоков J{.

= у

Коэффициенты Lkj  также называются коэффициентами Онза- 
гера и имеют те же свойства, что и коэффициенты Lky  Данное 
“потоковое” представление функции Р и л и  djS /d tявляется экви
валентным “силовому” представлению и в некоторых случаях 
может быть даже более предпочтительно для математического 
анализа.

Соотношения взаимности Онзагера играют важную роль в тер
модинамике неравновесных процессов и, кроме того, находят не
посредственное использование в анализе некоторых свойств 
мембранных, каталитических и биологических систем вблизи тер
модинамического равновесия. Так, используя эти отношения и 
экспериментально определяя значения коэффициентов Ljk, мож
но установить количественную взаимосвязь между одновремен
но протекающими в системе процессами даже в отсутствие де
тальной информации о механизме рассматриваемых процессов.

В ряде случаев (например, для сопряженных химических реак
ций) коэффициенты взаимности можно вычислить, исходя из 
конкретного механизма рассматриваемого процесса. Однако не
редко для проведения качественного анализа эти коэффициенты 
используют и в качестве феноменологических. Существенно, что 
для химически реакционноспособных систем, находящихся вдали 
от термодинамического равновесия, феноменологические уравне
ния взаимности Онзагера следует записывать в несколько моди
фицированном виде (см. разд. 17.3.2).

17.3. Примеры взаимодействующих процессов 
в однородных системах

17.3.1. Транспорт вещества через мембрану при наличии осмоса
Рассмотрим проницаемую мембрану, разделяющую фазы I и II 

разбавленного, например, водного раствора некоторого вещества. 
Очевидно, через мембрану могут проходить поток / ,  воды и поток 
/ 2 растворенного в ней вещества. Движущей силой потока раство
рителя (воды) / j  является разность гидростатических давлений АР 
в разделенных фазах, в то время как поток растворенного вещества
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относительно растворителя / 2 обусловлен наличием разности ос
мотических давлений этого вещества Ал по обе стороны мембраны 
(Ад =  AcRT)*.

В соответствии с соотношениями Онзагера будем считать, что 
каждый из рассматриваемых потоков сопряжен с обеими термо
динамическими силами Хх = Ар и Х2 = Ал. Тогда

J[ — L[[X[ "Ь Ly)X2 — -£цДр Һу^А^л,

Л  = Ь>2\Х̂  "Ь L 22-̂ 2 — ^2[Ар  "Ь Ь^^Ал.

Данная система уравнений означает, что поток воды / j ,  прохо
дящей через мембрану, в общем случае определяется не только 
разностью гидростатических давлений по обе стороны мембраны, 
но зависит также и от потока растворенного в ней вещества, вы
званного наличием разности осмотических давлений этого веще
ства. Это позволяет на феноменологическом уровне понять взаи
мосвязь данных процессов и, в частности, ввести коэффициент 
избирательности мембраны

У =

который характеризует степень проницаемости мембран для из
бранных растворителя и растворенного вещества и одновременно 
указывает на некоторые особенности механизма переноса раство
ренного вещества.

В самом деле, для грубой (крупнопористой) мембраны у -» 0 и 
при L[[ * 0 обязательно -> 0. Следовательно, перенос раство
ренного вещества через грубую мембрану совершается независимо 
от движения воды. Для тонкопористой мембраны возможно у = 1 
и, как следствие, Хц = — Ь2\, что свидетельствует о сильной взаи
мосвязи потоков вещества и воды и характерно для полупроницае
мой мембраны. Значение коэффициента у можно найти экспери
ментальным путем, определяя величину потока воды в отсутствие 
гидростатического давления (Ар =  0) под действием лишь разности 
осмотических давлений (Ал * 0).

Подобным образом можно рассмотреть и более сложные про
цессы транспорта вещества и электрически заряженных частиц че
рез мембраны.

* В “чистом” виде явление осмоса заключается в диффузии молекул раство
рителя через полупроницаемые мембраны, пропускающие только растворитель — 
см. разд. 11.15.6.
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17.3.2. Активный транспорт вещества через мембрану
При наличии по обе стороны мембраны сопряженных химиче

ских превращений за счет энергии сопрягающих (например, ме
таболических) процессов может происходить “активный” перенос 
вещества через мембрану. В принципе этот перенос может идти 
против химического потенциала отдельных компонентов. Рас
смотрим два сопряженных между собой процесса, характеризую
щихся потоками / ,  и / 2:

J\ = Ь\\Х\ + ^12^2’ ^2 = ^21^1 + ^22^2’
где первый процесс — сопряженный — идет против движущей си
лы Хү (J{X I < 0) за счет энергии второго, сопрягающего процесса 
(J2X 2 > 0). В качестве количественной меры сопряженности этих 
процессов можно использовать величину

9 = Lyil J L u L22,

которая может меняться в пределах — 1 < q < 1. При q =  0 обязательно 
Z-12 =  Lqy = 0 и оба процесса не зависят друг от друга, а потоки со
ответствующих им термодинамических параметров пропорци
ональны значениям “собственных” термодинамических сил:

J\ = І ціУ| и J2 = L22X2.

Значения q = ±1 достигаются только для полностью сопряжен
ных систем. При q < 0 увеличение движущей силы одного процесса 
приводит к уменьшению потока сопряженного с ним процесса.

Энергетическая эффективность сопряжения зависит от соотно
шения \J\X\/J2X^ и в совершенных биологических системах может
достигать значений 80—90% (например, для окислительного фос
форилирования) .

В энергетических процессах, происходящих в живых организ
мах на моно- или бислойных мембранах, потоки (скорости) со
пряженного / j  (например, синтез АТФ из АДФ) и сопрягающего / 2 
(окисление пищевого субстрата) процессов контролируются меха
низмом сопряжения. Так, в начальный период функционирования 
системы скорость J2 мала, что одновременно сопровождается ус
тановлением максимальных значений движущей силы Х\. В уста
новившемся стационарном по концентрации АТФ состоянии со
пряженный поток J 1 = 0, а Ху =  Х™т =  —(Ь12/Ь ц )Х 2. При этом 
стационарное значение потока для сопрягающего процесса
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J 2 L j \Xy  +  Z-22^2 — ^22^2 — ^22^ 9 )^2-

Даже в стационарном состоянии при д1 ф 1 этот поток не равен ну
лю. Однако в полностью сопряженной системе, для которой g2 = 1, в 
стационарном состоянии скорость окисления пищи падает и J  2  = 0 .

Таким образом, система дыхательного контроля в митохондри
ях определяет скорость / 2 окисления пищевого субстрата в зави
симости от изменения отношения концентраций АДФ и АТФ, т.е. 
движущей силы Х { сопряженного процесса. При этом очевидно, 
что при д ф 1 поддержание в организме даже небольшой, но по
стоянной (стационарной) концентрации АТФ требует отличной от 
нуля скорости окисления пищевого субстрата.

Ясно, что приведенные соотношения носят, как это обычно 
имеет место в термодинамике, лишь феноменологический харак
тер и сами по себе не раскрывают конкретных механизмов функ
ционирования систем окислительного фосфорилирования.

17.3.3. Запись уравнений Онзагера для сопряженных 
химических превращений

При рассмотрении сопряжения в химически реакционноспо
собных системах следует иметь в виду определенные особенности 
применения методов неравновесной термодинамики к химиче
ским системам.

Действительно, термодинамические силы в химических систе
мах обычно можно ввести только для отдельных элементарных ре
акций и стехиометрических брутто-превращений, в то время как 
в кинетике сложных систем обычно рассматривают потоки (ско
рости) не элементарных реакций, а концентраций конкретных хи
мических компонентов, для которых единую химическую пере
менную в общем случае ввести нельзя.

Поэтому явление термодинамического сопряжения можно рас
сматривать лишь для параллельно протекающих стехиометриче
ских (т. е. стационарных) брутто-реакций, каждая из которых ха
рактеризуется определенным сродством.

Кроме того, как показано в подразделе 16.4.1, потоки концен
траций химических компонентов в общем случае определяются 
разностями термодинамических напоров реакционных групп, а не 
самими термодинамическими силами — значениями химического 
сродства элементарных и/или брутто-реакций.

Эти существенные особенности следует учитывать и при рас
смотрении взаимовлияния сопряженных химических процессов.
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Рис. 17.1. Графическая интерпретация процессов, происходящ их в рас
сматриваемой системе с двумя сопряженными реакциями, в шкале теку
щих химических потенциалов при отсутствии (а) и наличии (б) общего 
интермедиата (Звездочкой помечены ситуации, когда начинается “обраще
ни е” направления процесса и побочный продукт С вовлекается в процес
сы получения основного продукта В.)

Рассмотрим простейшую схему, включающую два возможных 
параллельных канала обратимого превращения исходного реаген
та А в продукты В и С:

ЕАВ еА С

a ; z ± b , а Т ^ с .

Будем считать, что основным направлением процесса является 
’’самопроизвольно” осуществляемое превращение А в В. Это воз
можно, когда химический потенциал цА [и, следовательно, термо
динамический напор ЯА = ехр(рА/7?7)] соединения А выше хими
ческого потенциала цв [соответственно термодинамического напора 
Яв = ехр(рв/7?7)] соединения В. Аналогичное соотношение между 
Ра и Рс необходимо и для протекания превращения соединения А 
в побочное соединение С (рис. 17.1, а).

При отсутствии общего интермедиата происходящие превраще
ния описываются простой кинетической схемой

V B  =  d c B / d t  ~  еА В  ( « А  -  Я в ) ,

VC = dcd dt =  eAc(«A -Л с)>
где св, сс  — концентрации соответствующих компонентов.

Обсуждаемые химические превращения можно наглядно изобра
зить в координатах текущих (например, стационарных) значений 
химических потенциалов (см. рис. 17.1, а). Если при этом химиче
ские потенциалы компонентов А, В и С являются “внешними” па
раметрами, для рассматриваемой схемы влияние второй реакции 
на первую окажется возможным только в ситуации, когда хими-
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ческий потенциал цс  соединения С (его термодинамический на
пор йс ) окажется выше химического потенциала соединения А 
(его термодинамического напора пА ). В этом случае становится 
возможным протекание последовательности реакций С -> А -» В 
и, таким образом, вовлечение вещества С в качестве дополнитель
ного субстрата для основной реакции А -» В.

Сопряжения химических процессов в приведенном примере не 
наблюдается. Такое сопряжение возникает только при наличии 
интермедиата, общего для обеих реакций, при вовлечении этого 
интермедиата в несколько одновременно осуществляющихся хи
мических брутго-реакций. Покажем это на простейшем примере 
рассмотренных выше двух параллельных реакций. Если эти реакции 
являются брутто-процессами с общим интермедиатом К, простей
шую возможную схему общего процесса можно изобразить в виде

еАК еВК ес к

А < - ^ К ,  К ^ ± В ,  К ^ С .

Скорость образования интермедиата К при этом запишется в 
виде

VK = dcK/d t = еАК(йА -  йк ) -  ев к (йк - п в ) ~  ес к («к -  »с) •

В стационарном по концентрации интермедиата К режиме vK = О, 
и соответствующее ему стационарное значение йк  дается выра
жением

ЯК =  (еАК Яд +  еВкЯв +  еС к Я с )Д еАК +  е ВК +  еСк)-

При этом очевидно, что в случае ЯА > йв , пс  значение йк нахо
дится между значениями йА и min{ йв , йс }.

Стационарная скорость накопления компонентов В и С в брутто- 
процессах

'ВК

ЕАК +  е ВК +  е СК

І̂В -  dcWdt ~ евк ( пК пв) ~
1еА к (иА “  я в) + ес к ( ” с  ~~ Лв)1’

VZC = dcC/d t= e CK(nK -  пс ) =

[£ак(«а -  «с> + ев к (Лв ~  лс)]-
еАК + е ВК +  е СК

(17.6)

Здесь индекс "Z" подчеркивает, что рассматриваются потоки, 
являющиеся результатом протекания брутто-процессов.

Видно, что всегда рост значения пс  приводит к ускорению об
разования компонента В. При этом в случае пс  > пк или, что то же,
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ПС > (е Ак"А + ев к « в )/(еАК + евк)’ (на рис. 17.1, б эта ситуация по
мечена звездочкой) скорость накопления соединения С принимает 
отрицательное значение. Это отвечает вовлечению в реакцию полу
чения вещества В не только вещества А, но и вещества С за счет на
личия сопряженного превращения С —> В. Формально это означает, 
что несмотря на соотношение цА > цс образования соединения С из 
А не происходит, т. е. вследствие термодинамического сопряжения 
двух брутто-процессов процесс "2" с участием С идет в "неположен
ную" для него сторону (см. раздел 16.1.2).

Физическая причина возникновения сопряжения при парал
лельном протекании нескольких химических реакций заключена в 
возможности вовлечения одного и того же интермедиата (химиче
ский потенциал которого является “внутренней” по отношению к 
основным реактантам переменной) сразу в несколько каналов 
превращений.

Нетрудно обнаружить, что уравнения (17.6) можно преобразо
вать к виду

где

dc1B/d t=  L n (nA -  ffB) + £,2 (ЯА " яс)> 

dc-zo/dt = Z-21 (Яд -  лв ) + Lq2 (яа “ яс)>
(17.7)

£в к (£ак + £с к )
^ 11 еАК + £вк + £ск  ’

£с к (£ак + £вк)

^12 “  ^21 -

^ 22 £ак + £вк + £ск  ’

евк £с к
(17.8)

еАК + еВК + ЕСК
Очевидно, что система уравнений (17.7) для рассмотренной выше 

совокупности реакций, сопряженных общим интермедиатом, являет
ся при этом не чем иным, как полным аналогом уравнений Онзагера:

Jii =  £  LjjX'j
i

для сопряженных потоков термодинамических параметров / (в на
шем случае это скорости брутто-реакции по продукту /) и соот
ветствующих этим потокам “динамических движущих сил” Х'г 
При этом by — “коэффициенты взаимности” Онзагера, которые 
характеризуют степень сопряжения процессов и для которых вы
полняются необходимые для этих коэффициентов правила Ьц > О, 
Ltj  = Ljj. Существенным отличием уравнений (17.7) от традицион
ных уравнений Онзагера является лишь одна важная особенность: 
в качестве сил X) в системе уравнений (17.7) фигурируют не вели
чины термодинамического сродства (т.е. простые разности химиче
ских потенциалов исходного реагента и продукта превращения) по
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избранному каналу сопряженного процесса, характерные для ли
нейной неравновесной термодинамики, а соответствующие им раз
ности термодинамических напоров (абсолютных активностей) ис
ходного реагента и продуктов превращения.

Данная особенность уравнений (17.7) является чрезвычайно 
важной, поскольку для довольно “простых” схем сопряженных хи
мических процессов (в частности, произвольной совокупности 
мономолекулярных и сводимых к ним элементарных реакций) по
зволяет распространить действие линейных уравнений Онзагера 
на области, сколь угодно удаленные от состояния термодинамиче
ского равновесия и поэтому традиционно считавшиеся уделом 
рассмотрения лишь нелинейной неравновесной термодинамики, 
не поддающейся существенной алгоритмизации и обобщениям.

Классические уравнения Онзагера (17.4) являются основой для 
линейной неравновесной термодинамики и справедливы только в 
ситуации, когда система находится вблизи термодинамического 
равновесия. Как следует из разд. 16.4, для химических превраще
ний это соответствует малости (относительно величины R T ) зна
чений сродства сразу по всем возможным каналам процесса и, таким 
образом, близости значений термодинамических напоров всех взаи
модействующих групп реагентов. При таком очень жестком условии 
скорости всех элементарных химических превращений в системе 
действительно оказываются пропорциональными значениям их 
сродства. Очевидно, однако, что данное требование к “линейности” 
чрезвычайно ограничивало бы возможность последовательного и 
широкого анализа влияния термодинамического сродства различ
ных каналов сложного химического процесса на скорость превра
щения по этим каналам методами неравновесной термодинамики.

Сказанное выше можно обобщить на случай параллельного 
протекания произвольного числа брутто-реакций с произвольным 
числом каналов мономолекулярных или сводимых к ним превра
щений интермедиатов: для стационарных по общем интермедиа
там условий протекания параллельных брутто-реакций скорости 
этих брутто-реакций являются взаимозависимыми. При этом ско
рости vZRP образования (расходования) возможных продуктов
Р, (/ = 1,..., т) из исходного реагента (реакционной группы) R опи
сываются соотношениями типа

dcP т т
h i  = Vir p , = = X  = X  М ЛН ~~ п?і

j - 1 y=l
"Динамические" силы Xj задаются внешними (по отношению к

процессам промежуточных превращений внутри рассматриваемой 
химически реакционноспособной системы, находящейся в стацио
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нарном состоянии) условиями — разностью "термодинамических 
напоров" исходного реагента и соответствующих продуктов по всем 
возможным каналам результирующих брутго-превращений.

Уравнения типа (17.9) для взаимосвязи скорости сопряженных 
брутго-реакций справедливы не только для мономолекулярных пре
вращений интермедиатов, но и для любых схем превращений, ли
нейных относительно интермедиатов (включая каталитические ре
акции). При этом значения L■у могут выражаться существенно более 
сложными, чем в (17.8), отношениями, и зависеть от "термодина
мических напоров" отдельных компонентов химических реакций. 
При этом всегда Ltj  > 0, однако связь между перекрестными коэф
фициентами Ltj  и Ljj может быть несколько более сложной.

Уравнения типа (17.9) можно рассматривать как обобщение из
вестного в катализе правила Хориути—Борескова на произволь
ную схему параллельных процессов, протекающих с общими ин
термедиатами.

В качестве примера рассмотрим расчет коэффициентов взаим
ности Онзагера двух параллельных брутто-процессов

R t -  Р |,

R +  A |  Р2,
которые осуществляются по схеме

е,
R Y,

%
Р„
е,

Ү + A t -  Р2,
где Y — общий интермедиат.

В системе действуют две внешние динамические движущие силы:

Х[ =  п R -  лР і>

Х'2 = nR nA ~  Лр2-

Выразим скорости по всем каналам параллельных брутго-реакций: 
dc?

h l = ^ l  =  ~ J f  = e 2( ' IY ~ ' JP 1) =  I l l ( « R “ ,JP1) +  Z 1 2 ( « R « A _ «P2) ’ 

dcp
h i = VI2 =  - J f  =  ез(«Ү«А ~  «Р2) =  Z2 l ( %  “  «Р , )  +

+ L22{nK nA -  n?2).
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В стационарных по интермедиату Y условиях
dcу  _ _ ^
~77 = ei(«R “  Лү) -  е2(Яү -  Ир ) -  е3( « к лА -  пР ) = О,dt

Отсюда:

Иү =
£ i ” R + e 2” p , + £ з » р 2

£ 1 +  £2 +  £з ЙГа

dc
vn  =

Р1 -  е2 /„ ~
dt — (еіИк + е2лРі + £з «р2 ei^Pj

- £2ирі ~ е 3пА п? і)=  | ( £i «r + e 3«p2 - e i « Pl “  

- £зПА лРі ± e 3«A /iR) =  ^ [ ejChr -  иРі) -

-  e3(n R «A -  ир2) + £3«r «A + e3«A(«R “  «p,) “

_ 7  + *  4 _  £2£3 ( " R « A - « P 2)
E2nA nRl  ^  ( ” r  n?y> - - - - - - - - - - - - - ^ - - - - - - - - - - - - -

где Z = e, + e2 + e3« a . 

Аналогично

VZ2 _

flfCj

~dt
2 _  ь3

=  у  (£1«R " a  +  e2«p, «А +  e3 « P ,«A  -  £1«P, -  £2«P,

- £3«a «p2) = -
e2e2 ^a ( ^R ̂ Pj)

+ £з(£і +£2)(ик Яа -  ир ).

Следовательно,
E2 _ £i£i

L \ \  =  ~  ^  (£ l +  £Зл а ) ’ L n  =  » L l \  =

.  _ £3£2 » A  t _ _ £2( £ 1 + £ 3)
z ’ 22 z

Существенно, что для данного примера L l2 * L2l.
Несложно показать, однако, что в случае близости брутго-про- 

цессов к термодинамическому равновесию, когда коэффициенты 
Онзагера относятся к истинным термодинамическим силам, не
диагональные элементы матрицы взаимовлияния оказываются 
симметричными относительно индексов.

Действительно, вблизи термодинамического равновесия.
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Поэтому

" R  - Я Р ,  И n R nA ~ п Р2-

Х\ nR пр

Аналогично

Х2 = "R«A

Сопоставив найденные величины с приведенными выше значе
ниями недиагональных элементов L l2 и убеждаемся, что при 
выражении соотношений Онзагера через термодинамические срод
ства А д  и А д  по обоим каналам превращений, соответствующие не
диагональные элементы в матрице взаимовлияния оказываются 
действительно симметричными относительно индексов.

В пространственно-неоднородных системах нельзя ввести единые 
по системе значения величин Т, Р и др., и поэтому рассмотрение та
кой системы должно учитывать градиенты этих величин. “Классиче
скими” процессами такого рода, имеющими место в системах без хи
мических превращений компонентов, являются широко обсуждаемые 
в физике термоэлектрические явления в неоднородных проводниках. 
Следствием сопряженности термодинамических процессов в таких 
проводниках являются эффекты Зеебека, Пельтье и Томсона.

Эффектом Зеебека называют возникновение термоЭДС в зам
кнутой электрической цепи при использовании в цепи разных ме
таллов и поддержании спаев этих металлов при разной температу
ре. Этот эффект широко используют, например, для измерения 
температуры с помощью термопары. Возникновение термоЭДС 
при этом обусловлено перераспределением носителей тока по про
водникам вследствие наличия градиента температуры.

Эффект Пельтье заключается в выделении или поглощении 
теплоты на контакте двух разных проводников. Этот эффект на
шел практическое применение в специальных холодильниках, в 
которых охлаждающим элементом является контакт двух специ
альным образом подобранных полупроводников.

17.4. Примеры сопряженных процессов 
в пространственно-неоднородных системах
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Эффект Томсона — это выделение в проводнике дополнитель
ной теплоты (сверх хорошо известной “джоулевой” , выделяемой 
за счет конечного значения электропроводности) за счет совмест
ного действия теплопроводности и электропроводности.

В физической химии примером сопряженных процессов в не
однородных системах являются термохимический и механокало- 
рический эффекты.

Подобно термоэлектрическому эффекту Зеебека термомехани
ческий эффект заключается в возникновении разности давлений 
dP = Р2 — Р\ в резервуарах с флюидом (жидкостью или газом), со
единенных капилляром, при поддержании в резервуарах разных 
температур с dT=  Т2 ~  Тх. Когда резервуары отделены один от дру
гого пористой перегородкой, этот эффект называется термоосмосом.

Явление, обратное термомеханическому эффекту, т.е. появле
ние разности температур в результате создания разности давлений 
в сосудах, называется механокалорическим эффектом.

Рассмотрим причину возникновения и спрогнозируем величи
ну термомеханического эффекта. Пусть два сосуда 1 и 2 наполне
ны некоторым одинаковым флюидом (жидкостью или газом) и 
связаны между собой капилляром, причем вещество флюида в со
судах поддерживают при заданных постоянных температурах Т  и 
Т  + dT. Обозначим через Jx поток энергии, проходящий сквозь ка
пилляр между сосудами, и через J2 — возможный поток вещества 
флюида, проходящий сквозь этот же капилляр в результате диф
фузии флюида. Термодинамические силы, вызывающие эти пото
ки, согласно найденным выше соотношениям (см. разд. 16.3.2) оп
ределяются выражением

Х х = - (1 /7 )VT, * 2 = — V(p/7).

В соответствии с линейными соотношениями взаимности Он- 
загера имеем

Jx = L xxX x + L x 2Х2, J2 = L2lXx + L22X2. (17.10)

В стационарном по давлению флюида состоянии в рассматривае
мой системе поток вещества J  2  через капилляр равен нулю, но поток 
энергии J 1 остается постоянным и ненулевым. Поэтому для стаци
онарного состояния указанного типа из приведенных выше формул 
получаем

L22.Х2 = L2XX X
или

І22У(ц/7) = -  (121/ Г 2) V7-.
Отсюда
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rf(M/7) =  - ( і 2|</7)/(і 22?’2)-

Для моля однокомпонентного флюида

Ф
Т

-S d T  + VdP 
Т

d T ,

где V и Н — мольные объем и энтальпия флюида.

Из сопоставления выражений для d(\i/T) находим 

dP /dT=  ( Я -  L2l/L 22)/VT,

или, используя соотношение взаимности Онзагера L l2 = £ 21» 

dP /dT=  - { L n l l m  ~  H)/VT.

Из этого выражения видно, что термомеханический эффект бу
дет иметь место только тогда, когда мольная энтальпия флюида не 
равна значению отношения

Для выяснения смысла этого отношения рассмотрим два сосуда 
при одинаковой температуре (термодинамическая сила Х 1 равна 
нулю). Тогда из уравнений (17.10) получаем

J\ — {L\2/ ^ 22)^2»

т.е. величина L \2/L 22 = Е* соответствует некоторой энергии перено
са (количеству энергии, перенесенной единицей массы флюида из 
первого сосуда во второй при изотермическом процессе).

При таком переносе энергии температура Т  и давление Р в со
суде 1 поддерживаются постоянными за счет поглощения теплоты 
Q* от внешнего источника теплоты и совершения флюидом меха
нической работы. Поэтому изменение внутренней энергии флю
ида в сосуде 1 при вытекании из него моля флюида в соответствии 
с первым началом термодинамики равно

U = Q* — Е* — PV,
откуда

Q* = Е* ~  Н.

Теплота Q* = Е* — Н, поглощенная в сосуде одним молем флю
ида, перенесенного из сосуда 1 в сосуд 2 при постоянных темпе
ратуре и разности давлений, называется теплотой переноса.

Таким образом,
dP/dT = ~  Q*/ VT, (17.11)
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и, следовательно, при положительном значении Q* в стационарном 
состоянии более высокое давление устанавливается там, где более 
низкая температура.

В качестве конкретного примера использования уравнения 
(17.11) рассмотрим эффект Кнудсена для стационарного состояния 
сосудов с разреженными идеальными газами разной температуры 
и с малым отверстием между ними. Малость отверстия в данном 
случае означает, что молекулы гораздо чаще сталкиваются со стен
ками отверстия, чем друг с другом, т.е. реализуется режим кнуд- 
сеновской диффузии.

На основании кинетической теории газа легко найти, что энер
гия переноса Е*, отнесенная на моль газа, равна

Действительно, в отсутствие столкновения молекул для движения молекулы 
через отверстие, находящееся перпендикулярно оси х,

где т — масса молекулы; v — скорость движения молекулы; v(- — составляющие 
этой скорости по соответствующей координате; n(\t)  — количество частиц в еди
нице объема с заданным значением v,. Отсюда получаем

Е* = 2RT.

Һ  = JVjtdKv,),
о

о
При наличии распределения Максвелла по скоростям молекул

и при справедливости интегральных соотношений

00 2 ч
J e _ax x 3dx  =
о

справедливо соотношение

и, следовательно, соотношения
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1m V/2
2ккТ) 2(m/2kT)2 ’

Һ хМ ух) 2(m/2kT) '
Поэтому

JL = kT + = 2 kT.
J 2 2 \  m J

Поскольку для моля молекул идеального одноатомного газа эн
тальпия

3 5
Н  = U+ PV= - jR T  + R T =  j R T ,

теплота переноса для такого газа
1

Q* = Е* — Н  = - - j R T  

имеет отрицательное значение.
Считая, что температуры газов в сосудах различаются несильно, 

а именно 7\ = Г2, и подставляя в (17.11) выражение для Q*, получим

р 2 ~ р \ ___R_ _  £ \_
Т2- Т { 2 V  ~  2 Т {

или
P2 - P i  _ 1 (Т2 - Т {)
~ Ң т\

Таким образом,

Отсюда следует соотношение Кнудсена

Р і/р т  =

которое свидетельствует о том, что при соединении двух сосудов 
с разной температурой достаточно узким капилляром (длина сво
бодного пробега молекул больше диаметра капилляра) давление 
будет больше в том сосуде, который горячее.

В случае идеального газа и большого размера отверстия между 
сосудами, т.е. когда газ проходит через него макроскопическим по
током, энергия переноса Е* включает кроме внутренней энергии 
также и работу PV. Поэтому для идеального газа
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E* = U + PV= H, Q* = E* -  H  = 0,
откуда

dP/dT  = 0, P{ = P 2-

Таким образом, термомеханический эффект в случае отверстий 
большого размера не наблюдается.

17.5. Термодинамические критерии достижения 
и устойчивости стационарных состояний

При неизменных внешних условиях в открытой системе может 
возникнуть стационарное состояние. Характерной особенностью 
такого состояния является неизменность во времени внутренних па
раметров системы и как следствие — отсутствие (равенство нулю) 
потоков этих термодинамических параметров, характеризующих со
стояние системы. Значение этих параметров определяется протека
нием только внутренних необратимых процессов, возбуждаемых 
внутренними термодинамическими силами.

Например, в стационарном состоянии открытой химически ре
акционноспособной системы постоянны во времени концентрации 
промежуточных продуктов-интермедиатов, устанавливающиеся за 
счет внутренних процессов. Таким образом, в стационарном со
стоянии скорость изменения концентраций реакционных интерме
диатов (потоки этих параметров) равна нулю. Стационарное состоя
ние такой системы достигается при определенных соотношениях 
между скоростями химических процессов, ответственных за обра
зование и исчезновение интермедиатов.

Суммарное изменение энтропии в стационарном состоянии в 
открытой системе также равно нулю: dS  =  deS  + d{S  =  0. Однако
при этом члены deS n  dtS, соответствующие процессам обмена сис
темы с окружающей средой и внутренним необратимым процес
сам системы, могут быть отличны от нуля.

Существует взаимосвязь между скоростью производства энтро
пии за счет самопроизвольных необратимых процессов внутри от
крытой системы и установлением в ней стационарного неравновес
ного состояния. При этом характер изменения во времени 
величины djS/dt во многих случаях позволяет установить наличие 
эволюции открытой системы к стационарному состоянию.

Данная проблема сходна с проблемой классической термоди
намики о предсказании направления самопроизвольных необра
тимых процессов в изолированной системе: второе начало термо
динамики требует, чтобы в последнем случае эти изменения 
происходили только в направлении увеличения энтропии. При
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этом энтропия достигает своего максимального значения в конеч
ном равновесном состоянии.

Теория термодинамики неравонвесных процессов позволяет от
ветить и на вопрос об устойчивости неравновесных стационарньа со
стояний к внешним возмущениям и самопроизвольным флуктуациям 
в системе, а также дает возможность исследовать эту устойчивость пу
тем изучения изменения скорости производства энтропии при выводе 
системы из стационарного состояния.

17.5.1. Критерий эволюции (теорема) Пригожина 
для систем, близких к термодинамическому равновесию

Рассмотрим открытую систему, в которой одновременно про
текают т необратимых процессов, причем система находится 
вблизи состояния термодинамического равновесия, где справед
ливы линейные соотношения между значениями потоков и сопря
женных им термодинамических сил, а также линейные соотноше
ния взаимности Онзагера. Согласно (17.5),

d S  т
р = Т ~ к =  l J<x i >°>

/  =  1 
где

m

Ji = 2  Likx k.
k=  1

Поэтому значение скорости производства энтропии (скорости 
диссипации энергии) имеет вид функционала Рэлея—Онзагера:

Tdts/dt  =  Р{Хх, Хь  ... , Xm) =  I ЬЛХ хХ к . (17.12)
i,k

Суммирование ведется по всем внутренним (т.е. зависящим лишь 
от внутренних необратимых процессов) и внешним (т.е. завися
щим не только от внутренних процессов) переменным.

Исследуем характер зависимости величины Р  от А}, поскольку 
по предположению именно А} должно претерпевать такие измене
ния, которые в итоге приведут к установлению стационарного со
стояния с J I = 0. Возьмем частную производную ЭР/ЭА,- от (17.12) 
при постоянных Xj (j ф i):

(ЭР/ajQ, ” 2 ( £ £ ,л )  =24

Очевидно, что в области линейной термодинамики, т.е. там, где 
справедливы линейные соотношения взаимности Онзагера, ус
ловие достижения стационарного состояния по некоторой внут
ренней переменной i (например, концентрации вещества-интер-

345



медиата), т.е. равенство нулю потока, соответствующего этой 
переменной,

7 / = О
и условие

(dP/dX^xj j  * / = О (17.13)

эквивалентны. Очевидно также, что уравнение (ЭP/dXj) = 0 опре
деляет существование экстремума функции Р{Х\, Х2, ..., Хт) от внут
ренней переменной Xt. Так как величина Р  является положительно 
определенным квадратичным выражением во всей области измене
ния независимого переменного Xh то равенство нулю производной 
dP/dXj = 0 является условием минимума функции Р  по переменной Х-г

Аналогичным образом легко получить условия стационарности 
по внутренней переменной и для других потоков, например

7* =  0, (dP/dXk)XJJ t k = 0. (17.14)

Таким образом, вывод об эквивалентности условий минимума 
функционала Рэлея—Онзагера и достижения стационарного со
стояния справедлив для произвольной системы, в которой проте
кает любое число процессов, связанных между собой линейными 
соотношениями взаимности Онзагера. Поэтому соотношения ти
па (17.13) и (17.14) выражают следующее важное свойство необра
тимых процессов в любых открытых системах, находящихся вблизи 
термодинамически равновесного состояния: при неизменных внешних 
условиях в стационарном и близком к термодинамическому равнове
сию состоянии открытой системы значение скорости производства 
энтропии за счет внутренних необратимых процессов является поло
жительным, постоянным и минимальным.

Данный принцип минимума скорости производства энтропии, или 
теорема И.Пригожина (1947 г.), представляет собой количественный 
критерий для определения общего направления самопроизвольных из
менений в открытой системе или, иными словами, критерий ее эво
люции. Очевидно, что принцип минимума скорости производства 
энтропии полностью эквивалентен принципу минимума скорости дис
сипации энергии, который был сформулирован Онзагером в 30-е годы 
при рассмотрении частных задач электродинамики.

Если система находится вблизи равновесия, то характер изме
нения скорости прироста энтропии (или скорости диссипации 
энергии) позволяет обнаружить переход системы в конечное ста
ционарное состояние. В самом деле, поскольку вблизи равновесия 
по мере движения системы из некоторого исходного состояния к 
стационарному величина Р  = TdjS/dt монотонно уменьшается, то
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однако само значение Р  остается при этом положительным и посте
пенно приближается к минимальному постоянному положитель
ному значению, которое отвечает достижению конечного стаци
онарного состояния. Таким образом, выражение (17.15) является 
критерием эволюции системы к стационарному состоянию вблизи 
термодинамического равновесия.

Справедливость критерия эволюции Пригожина легко подтверж
дается прямым анализом кинетических систем многих обратимых хи
мических процессов вблизи их термодинамического равновесия. Из
вестны положительные результаты экспериментальной проверки это
го критерия и в биологии, например путем исследования скорости 
удельной (на единицу массы организма) теплопродукции живого ор
ганизма при развитии зародыша этого организма: скорость удельной 
теплопродукции в таком процессе резко уменьшается при приближе
нии развивающегося организма к стадии зрелости и достигает в ста
ционарном состоянии зрелости наименьшего значения.

ә /у ә /  < О, (17.15)

17.5.2. Устойчивость стационарного состояния 
вблизи термодинамического равновесия

На рис. 17.2 полученные выше выводы представлены в графиче
ской интерпретации. Из неравенства (17.15) одновременно следует 
вывод и об устойчивости стационарных состояний, возникающих 
вблизи устойчивого термодинамического равновесия. Если в резуль-

а) б)

Рис. 17.2. Скорость производства энтропии вблизи стационарной точки 
для системы, близкой к термодинамическому равновесию:
а — зависимость величины Р  = TdjS/dt от термодинамических движущих сил около ста
ционарной точки А'^ц; 6 — зависимость величины Р( ] ,  3) и dP/dt(2, 4) от времени при 
приближении к стационарному состоянию вблизи равновесия (Вертикальная пунктир
ная линия соответствует моменту практического достижения системой стационарного 
состояния, а волнистая — выводу системы из стационарного состояния в результате 
внешнего возмущения или флуктуации.)
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тате флуктуаций термодинамических сил X • около их стационарных 
значений система незначительно отклонится от стационарного со
стояния, то вследствие справедливости (17.15) в ней должны про
изойти такие внутренние изменения, которые изменят значение Xt 
и вновь возвратят систему к исходному стационарному состоянию 
(см. рис. 17.2). Таким образом, если система находится в стацио
нарном состоянии, то она не может самопроизвольно выйти из него 
за счет внутренних необратимых изменений. Это и означает, что 
данное стационарное состояние является устойчивым, а возвраще
ние в него при незначительных возмущениях аналогично проявле
нию известного принципа Ле-Шателье, природа которого заключе
на в устойчивости термодинамически равновесных состояний.

Очевидно, что условием устойчивости стационарного состоя
ния является неравенство ЪР > 0 при любом возмущении внутрен
них переменных от значений, определяется условием стационар
ности системы. Знак приведенного неравенства показывает, что 
любое отклонение от устойчивого стационарного состояния вызы
вает увеличение скорости производства энтропии.

Данный критерий устойчивости стационарного состояния спра
ведлив для открытых систем, в которых значения потоков Jk и обоб
щенные термодинамические силы Хк связаны соотношением вза
имности Онзагера. Покажем это.

Пусть в результате возмущения движущей силы Хк произошло ее 
изменение на ЪХк (в результате флуктуации, например, концентра
ции некоторого интермедиата). При этом стационарный поток J к 
изменится на bJk, и новое значение потока J k станет равным

h  =  J  к + М/с = J  к + Lkk8Xk.

Поскольку в стационарном состоянии J  к = 0, то

J*k =  LkkSXfr
т.е. поток Jk , возникающий при возмущении системы, пропор
ционален движущей силе ЬХк. Так как для диагонального коэффи
циента Онзагера всегда справедливо неравенство Lkk > 0, получаем

5 Р =  J ‘k SXk = Lkt$ X k)
где 8Р  — скорость приращения энтропии, связанного с внутренними процессами, 
которые возникают в системе вследствие возмущения.

Неравенство
дР = Гк ЬХк > О

означает, что в устойчивой системе поток, вызванный возмущением, 
должен иметь такой же знак, что и само возмущение ЪХк. Иными сло
вами, возникший в устойчивой возмущенной системе поток J k будет 
стремиться уменьшить возмущение ЬХк и тем самым вернуть систему
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в первоначальное состояние. Данное поведение системы эквивалентно 
принципу Ле-Шателье для термодинамики равновесных процессов.

Из монотонного характера изменения величины Р  в ходе эво
люции системы (17.15) следует важный вывод о том, что вблизи 
термодинамического равновесия в системе невозможны периодиче
ские автоколебательные процессы. В самом деле, при эволюции 
системы по замкнутым траекториям меняющиеся термодинамиче
ские параметры системы (концентрации, температура и др.), а значит, 
и величины / ( и Xj стали бы периодически принимать одни и те же 
значения, что несовместимо с однонаправленным монотонным во 
времени изменением Р  и ее постоянством в стационарной точке.

В соответствии с терминологией теории дифференциальных 
уравнений и теории устойчивости по А.М. Ляпунову, устойчивому 
стационарному состоянию соответствует особая точка — устойчи
вый узел (см. разд. 18.1).

17.5.3. Термодинамика метаболических циклов 
и направление эволюции живых систем

На основе развитых выше представлений термодинамики не
обратимых процессов можно попытаться оценить энергетическую 
эффективность (КПД) метаболических циклов живых организмов.

Как известно, метаболический цикл представляет собой откры
тую систему последовательных реакций, в ходе которых поступаю
щий пищевой субстрат (исходный реагент для сопрягающего про
цесса) перерабатывается (ассимилируется) таким образом, что по 
завершении метаболического цикла происходит полная регенера
ция исходных “внутренних” компонентов системы. Химические 
превращения в метаболическом цикле на любом из промежуточных 
звеньев могут сопровождаться выделением в окружающую среду 
продуктов метаболизма и поступлением извне пищевого субстрата, 
а также диссипацией энергии, выделяемой при ассимиляции моле
кул этого субстрата. Использование живой клетки промежуточных 
(а при ее росте и конечных) продуктов метаболических превраще
ний, а также освобождаемой в цикле энергии и определяет основ
ную роль циклических превращений в клеточном метаболизме.

Очевидно, такой цикл можно рассматривать как полностью де
терминированную “химическую” машину, совершающую работу 
по превращению одних видов веществ и энергии в другие. Функци
онирование простейшего цикла ассимиляции поступающих из внеш
ней среды реагентов (пищевых субстратов) и энергии можно пред
ставить схемой, аналогичной циклу каталитических превращений:
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Здесь Cj, С2, Сп — промежуточные компоненты (интермедиа
ты) цикла.

Увеличение энтропии, сопровождающее необратимые внутрен
ние процессы в этой химической машине, определяется измене
нием суммарного потенциала Гиббса компонентов системы и ком
понентов, поступающих в систему из внешней среды:

TdtS =  - d ( G +  G*),
где G — термодинамический потенциал компонентов самой системы; G* — тер
модинамический потенциал компонентов, поступающих из внешней среды, т.е. 
пищевых субстратов, за счет которых “работает” химический цикл.

После совершения одного оборота цикла через время х система 
полностью вернется в первоначальное состояние. Следовательно, 
через время х изменение значения ее внутреннего термодинами
ческого потенциала будет равно нулю: AGx = 0. Ясно, что при этом 
в связи с расходованием пищевого субстрата из внешней среды 
AG* ф 0 ( a G* < 0), так как оборот цикла совершился именно за 
счет взаимодействия с внешней средой.

При этом усредненная скорость диссипации энергии в метабо
лическом цикле будет равна

Р = Т (djS/dt) = - A G  */х. (17.16)

Полученное выражение позволяет сопоставлять между собой 
энергетическую эффективность различных циклов. В самом деле, 
пусть имеются две системы, для которых AG{ = A(?2 (например, сис
темы, функционирующие за счет потребления одного и того же пи
щевого субстрата). Очевидно, что если х{ < х2, то из (17.16) следует, 
что Р{ > Р2. Иными словами, скорость диссипации энергии в первом 
цикле больше, чем во втором, при том же значении работы, совер
шенной за счет химических превращений пищевого субстрата. Таким 
образом, вторая система находится на более высоком уровне биоло
гической эволюции в силу ее большой близости к “идеалу эволюции”.

Для справедливости данного заключения необходимо также до
пустить, что система находится вблизи равновесия и соответствует 
области линейной термодинамики. Последнее является достаточ
но серьезным ограничением для анализа реальных метаболиче
ских процессов. Тем не менее известны попытки объяснить на
правление эволюционного процесса в живых системах даже на 
основании развитых выше упрощенных термодинамических пред-
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ставлений . При этом постулируется, что эволюция живых систем 
идет в направлении уменьшения скорости диссипации энергии 
(удельной теплопродукции), так что более совершенные системы 
характеризуются меньшим значением Р.

Действительно, в процессе эволюции живых систем происхо
дило одновременно усложнение совокупности биохимических 
превращений веществ — участников метаболических циклов и 
увеличение числа стадий таких превращений. Характерные време
на доставшихся от эволюционных предшественников стадий ос
тавались при этом неизменными. Однако поскольку усложнение 
системы вызывало увеличение общего числа таких отдельных стадий, 
увеличивалось общее время, необходимое для завершения полного 
цикла биохимических превращений. В связи с этим и делается вывод 
о том, что при одной и той же полезной работе цикла более сложные 
системы должны характеризоваться меньшей скоростью диссипации 
энергии Р, т.е. рассматриваться как более совершенные.

В настоящий момент экспериментально подтверждено, что все 
основные эволюционные скачки, связанные с возникновением 
новых классов живых организмов, действительно всегда были со
пряжены с изменением природы молекул-переносчиков энергии 
внутри организмов и, таким образом, структуры метаболических 
циклов.

17.5.4. Термодинамика каталитических циклов
Приведенные выше соображения в полной мере можно перенес

ти и на функционирование катализаторов (каталитические циклы). 
Действительно, главной особенностью каталитического процесса 
является именно то, что катализатор (его активный центр) регене
рирует свой состав после завершения каждого цикла промежуточ
ных химических взаимодействий с молекулами исходных реагентов 
(субстратов), приводящих к образованию конечных продуктов. 
При этом эволюцию катализатора можно понимать как изменение 
его состава и/или структуры в ходе каталитической реакции под 
воздействием реакционной среды.

Известны попытки предсказать эволюцию каталитических сис
тем с изложенных выше позиций, предполагающие, что в ходе ра
боты катализатора происходит его перестройка (реконструкция), 
приводящая к увеличению числа промежуточных продуктов и ста- *

* В разд. 18.4.2 показано, что на самом деле для достаточно простых (линей
ных по интермедиатам) совокупностей химических превращений сделанный вы
вод можно распространить и на химически реакционноспособные системы вдали 
от термодинамического равновесия.
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дий, необходимых для осуществления целевого каталитического 
процесса.

В случае справедливости выводов, полученных в разд. 17.5.3, 
можно ожидать, что в условиях, близких к термодинамическому 
равновесию для катализируемой системы и реакции, многие виды 
самопроизвольной эволюции состава и структуры катализатора под 
воздействием реакционной среды должны приводить в итоге к уве
личению длительности т каталитического цикла, т.е. к потере ката
лизатором активности по сравнению с активностью “свежей” (еще 
не полностью прорелаксировавшей под действием внутренних 
термодинамических сил) формы катализатора. В определенной 
мере данный вывод подтверждается некоторыми эксперименталь
ными наблюдениями, хотя в начальный момент функционирования 
катализатора нередко наблюдают и его так называемую “разработ
ку”, т.е. увеличение активности. Возможность такой разработки не 
противоречит основным постулатам неравновесной термодинами
ки, но требует привлечения к рассмотрению существенно нели
нейных процессов.

1. Р а с с м о тр е ть  п р ичину п о явл ен ия  э ф ф е кто в  З е е б е к а , П ел ь ть е  
и Т о м с о н а  в н ео д н о р о д ны х п р о в о д н и ках  с  п о м о щ ь ю  м ето д о в  ф е н о 
м ен о л о ги ч е ско й  л и н е й н о й  те р м о д и н а м и ки . Како в  ф и зи ч ески й  смы сл  
п а р а м е тр о в , о п р е д е л я ю щ и х  в ел и чи н у  с о о тв етс тв у ю щ и х  э ф ф екто в ?

2 . Р а с с м о тр е ть  с  пом ощ ью  м ето д о в  л и н е й н о й  те р м о д и н ам и ки  
тр а н с п о р т  ионов ч е р е з  м е м б р а н у  с  п р и л о ж ен н ы м  к ней э л е ктр и ч е 
ским  п о те н ц и а л о м .

3 . Н а й ти  зн а ч е н и е  ко э ф ф и ц и е н то в  в заи м н о сти  д л я  м о д и ф и ц и р о 
ванны х у р ав н е н и й  О н за ге р а  д л я  ско рости  п ар ал л ел ь н ы х  р еакц и й , 
о п и сы в аем ы х с хе м ам и

17.6. Самостоятельные упражнения

В

&
В

б) А С

в) А + ^ 1 ) ^  К(2)
^ ^ ) +В

К(.)+ С
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С и м в о л а м и  о б о зн ач ен ы  и н тер м е д и а ты , по ко н ц ен тр ац и и  

которы х у с та н а в л и в а е тс я  с та ц и о н а р н о е  со сто ян и е .
4 . Н а й ти  у р ав н е н и я  д л я  о п и сан и я  акти в н о го  тр а н сп о р та  в е щ е с т 

ва ч е р е з  м е м б р а н у  (р азд . 1 7 .3 .2 )  в с л у ч а е  с о п р яж ен и я  п ер е н о с а  в е 
щ е с тв а  ч е р е з  м е м б р а н у  с  х и м и ч ески м и  п р о ц ессам и , п р о текаю щ и м и  
в д ал и  о т  р ав но в еси я  (|Л,у| > RT).

Глава 18

ТЕРМОДИНАМИКА СИСТЕМ 
ВДАЛИ ОТ РАВНОВЕСИЯ 

(НЕЛИНЕЙНАЯ ТЕРМОДИНАМИКА)

18.1. Термодинамический и кинетический подходы 
к описанию эволюции систем

Выше было показано, что для химических превращений строгое 
выполнение линейных соотношений взаимности Онзагера обес
печивается при очень малых значениях сродства этих превраще
ний даже на элементарных стадиях: | Ay \ < RT. Однако при про
текании типичных лабораторных или промышленных химических 
реакций (например, прямого либо каталитического синтеза разно
образных соединений) значения сродства для брутто-процессов 
составляют обычно 40—100 кДж/моль (см. гл. 4, 5), в то время как 
при комнатной температуре R T  ~ 2,5 кДж/моль. Даже для боль
шинства биохимических превращений И/у I “ 4 8 кДж/моль. Та
ким образом, огромное число практически важных химиче
ских превращ ений осуществляется обычно вдали от 
термодинамического равновесия, т.е. вдали от области при
менимости соотнош ений линейной неравновесной термоди
намики. Это значительно усложняет их термодинамическое 
рассмотрение, и нередко для описания системы требуется ис
пользовать прямые кинетические методы, базирующиеся на 
дифференциальных уравнениях.

Как уже отмечалось, очевидным достоинством прямых кинети
ческих подходов к описанию термодинамически неравновесных 
процессов являются детально отработанные алгоритмы получения 
и решения кинетических уравнений, а также удобные процедуры 
анализа этих уравнений. Существенно, однако, что чисто кинети
ческий подход эквивалентен описанию динамических свойств 
"химической машины” с жестко заданными правилами движения. 
При этом необходимым условием адекватности результатов, полу
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чаемых прямыми кинетическими методами, являются справедли
вость априорных представлений о схеме исследуемых химических 
превращений и достаточно точное знание констант скорости отдель
ных элементарных стадий. В то же время использование приемов тер
модинамики неравновесных процессов, выявляющих влияние 
движущих сил химических превращений, позволяет в ряде случаев 
достаточно полно предсказать динамику эволюции термодинами
чески неравновесной, например химически реакционноспособ
ной, системы даже при недостаточно полном знании конкретного 
механизма происходящих процессов.

В недавнем прошлом нередко предполагалось, что для предсказа
ния эволюции подавляющего большинства реальных динамических 
систем, функционирующих вдали от равновесия и описываемых, на
пример, сложными кинетическими схемами с детерминированным 
поведением во времени, понятие скорости производства энтропии, в 
отличие от систем вблизи равновесия, уже не имеет решающего зна
чения. Действительно, траектории эволюции таких систем жест
ко детерминированы, поэтому этим системам свойственно лишь 
ограниченное число возможных состояний, которые обычно 
нельзя предсказать путем сравнения статистической упорядочен
ности начального и конечного состояния системы. Возможность 
и пути достижения того или иного конечного состояния опреде
ляются здесь начальными условиями и конкретным набором диф
ференциальных уравнений, описывающих кинетику превращений, 
если, конечно, они правильно отражают существующие в систе
ме кинетические закономерности. Траектории эволюции таких 
неравновесных систем и характер особых стационарных точек 
могут быть определены обычно только путем анализа исходной 
системы уравнений.

Распространение идей термодинамики на неравновесные дина
мические системы связано, кроме решения задач о нахождении 
возможных стационарных состояний, с решением основной про
блемы: можно ли, зная особенности кинетического поведения 
системы реакций, из термодинамических соображений предсказать 
устойчивость стационарного состояния или, наоборот, возмож
ность самопроизвольного перехода в другой стационарный режим при 
небольших возмущениях, или же найти условия установления ус
тойчивого колебательного режима? Особенно важным здесь явля
ется то обстоятельство, что термодинамический подход позво
ляет дать ответы на эти и некоторые другие вопросы даже в 
условиях ограниченных или далеко не полных знаний относи
тельно реальной кинетической схемы анализируемого динами
ческого процесса.

Рассмотрение термодинамических характеристик и проведение 
анализа свойств удаленных от равновесия состояний, важнейших
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для сосуществования практически важных открытых систем, яв
ляется предметом нелинейной неравновесной термодинамики.

Развитие термодинамики сильнонеравновесных систем, в кото
рых связь между термодинамическими потоками и силами перестает 
быть линейной, а также не выполняется соотношение взаимнос
ти Онзагера, было начато в основном работами И.Пригожина и 
П.Гленсдорфа (1954 г.). При наличии сильной нелинейности во 
взаимосвязи термодинамических параметров в таких системах в 
ряде случаев возможна, как будет показано, неравновесная само
организация сильнонеравновесных открытых систем за счет спон
танного возникновения упорядоченных структур.

Отдельные примеры подобных процессов были известны 
достаточно давно. Это образование ячеечной структуры в неодно
родно нагретом горизонтальном слое жидкости, возникновение 
турбулентности, вихрей и т.д. С конца пятидесятых годов XX века 
нелинейные самоорганизующиеся процессы были открыты и в хи
мии. Наиболее типичными примерами здесь стали осциллирую
щие каталитические реакции.

Общим во всех явлениях образования упорядоченных струк
тур при протекании необратимых процессов в сильнонеравно
весных открытых системах является совместное (кооперативное) 
движение или химическое превращение больших групп молекул. 
Иногда для таких процессов используется общий термин “сине
ргетика” (от греческого слова synergos — совместно, или коопе
ративно, действующий). Физическая природа синергетики со
стоит в том, что в нелинейной области, вдали от равновесного 
состояния, система теряет устойчивость, и малые флуктуации при
водят к новому режиму — согласованному движению или превра
щению сразу многих частиц.

Установление возможности самоорганизации в сильнонерав
новесных системах имеет важнейшее значение для биологии и хи
мии, особенно для катализа. Это связано с тем, что функциони
рующие катализаторы, как гетерогенные, так и гомогенные, а 
также живые организмы представляют собой сильно неравновес
ные химически реакционноспособные системы, в которых могут 
существовать большие градиенты концентраций химических ве
ществ, а иногда также и температуры, давления, электрического 
потенциала и т.п.

Вывод о возможности самоорганизации материи в условиях 
сильной неравновесности имеет большое мировоззренческое зна
чение, поскольку выявляет путь, по которому законы природы 
приводят к появлению определенного порядка в неупорядоченных 
системах и затем к усложнению и развитию образовавшихся упо
рядоченных структур. М.Эйген в 60—70-е годы показал, что в 
сложных сильнонеравновесных системах с особыми каталитиче

2 3 * 355



скими свойствами их некоторых элементов возможно возникно
вение процесса записи информации в виде некоторого молеку
лярного кода, с помощью которого становится возможным и 
управляется самовоспроизведение этих каталитических структур. 
Таким образом, нелинейная неравновесная термодинамика стала 
в настоящее время неотъемлемым элементом физико-химиче
ского обоснования всех гипотез о путях возникновения и эволю
ции жизни.

Существенно отметить, что нелинейная термодинамика 
сильно неравновесных процессов коренным образом изменяет 
статус второго начала термодинамики. Действительно, оказыва
ется, что при необратимых процессах вдали от равновесия от
крытой системы это начало определяет не только необходимость 
разрушения старых структур, но и возможность создания новых. 
Отражая необратимость всех реальных процессов, второе начало 
выражает, таким образом, закон развития материи. Такое пони
мание второго начала термодинамики снимает кажущееся про
тиворечие между этим законом о возрастании энтропии и, сле
довательно, беспорядка в изолированной системе и теорией 
биологической эволюции, предполагающей возможность воз
никновения все более сложных и самовоспроизводящихся струк
тур в живой природе. В настоящее время полагают, что причины 
возможности эволюции живых систем заключены не только в 
том, что живая система является открытой (вместе с окружающей 
средой она образует закрытую систему, энтропия которой также 
возрастает при усложнении живой системы), но и в свойстве ма
терии самоорганизовываться в условиях больших потоков энергии и 
вещества.

18.2. Общие критерии устойчивости стационарных состояний

Нахождение термодинамических критериев устойчивости ста
ционарных состояний вдали от термодинамического равновесия 
основано на анализе термодинамических сил, возникающих в сис
теме при отклонении от этого состояния: если система находится 
в устойчивом стационарном состоянии, то при отклонении от это
го состояния в ней должны возникнуть силы, стремящиеся вер
нуть систему в первоначальное положение.

Рассмотрим алгоритм таких рассуждений на примерах простей
ших химических реакций.

Допустим, что в стационарном состоянии значения скорости v 
химического процесса и химического сродства А были функциями 
некоторых внутренних переменных и задавались значениями: v = v , 
А — А . При небольшом возмущении некоторых внутренних пара
метров в системе (например, при флуктуации концентрации од
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ного из промежуточных реагентов-интермедиатов) значения v и А 
станут равными

v* = v + 8v; А* = А8А,

где V*, А* — значения в возмущенном состоянии; 5v, ЬА — отклонения от ста
ционарной точки по переменным v и А.

Как было показано выше, если начальное стационарное со
стояние было устойчивым и находилось вблизи термодинамиче
ского равновесия, приращение скорости диссипации энергии 8Р, 
равное произведению 8v(= 8J) и 8Л(= 8Л), должно быть положи
тельным:

ЬР = ЬЛХ = 8v&4 > 0. (18.1)

Положительный характер величины 8Р — приращения скорос
ти диссипации энергии за счет избыточного производства энтро
пии в возмущенном состоянии — свидетельствует о том, что сис
тема в возмущенном состоянии начинает диссипировать энергию 
с большей скоростью и поэтому самопроизвольно возвращается из 
возмущенного состояния к первоначальному устойчивому стаци
онарному состоянию.

Нарушение указанного критерия означает, что исходное со
стояние не было устойчивым, и поэтому, покинув его, система не 
вернется назад. Иными словами, если величина избыточного про
изводства энтропии отрицательна:

8Р = 8\8А < 0,

то возникшая в стационарном состоянии флуктуация будет “уво
дить” от него систему все дальше, что и означает неустойчивый ха
рактер состояния.

В качестве примера рассмотрим обратимую элементарную хи
мическую реакцию второго порядка

А (1) +  А(2) ^  А (3) +  ^ 4 )»

где А(,-) — независимые реагенты-интермедиаты более сложного брутго-процесса.

Будем полагать, что система, в которой осуществляется реак
ция, находится в некотором стационарном состоянии по концент
рации этих интермедиатов, определяемом, например, скоростью 
подачи в систему исходных реагентов.

Очевидно, что скорость и сродство для этой реакции можно 
описать как
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Л  Щ  +  H2 “  Из “  Щ  =  Я Т І Щ п ^ )  -  In (Я 3Й 4 )].

Найдем избыточное производство энтропии в условиях, когда 
в системе происходит флуктуация концентрации q  на 8сj вблизи 
стационарного состояния, а с2 , с3, с4 остаются постоянными. Та
кая флуктуация вызывает флуктуацию параметра на величину 
5#j, в результате чего

5v = еЯ28Я1, ЪА = RTbn^ /  
и

5І* = eRTn2(bnl )2 /# j  > 0.

Как видно, 8І* положительна при любых 8 щ . Это соответствует ус
тойчивости стационарного состояния в рассматриваемой системе.

Напротив, в автокаталитических реакциях может происходить 
нарушение условия (18.1).

Рассмотрим, например, простейшую элементарную реакцию 
автокаталитического образования вещества-интермедиата Aj в би
молекулярном процессе, сходном с предыдущим, в некотором ста
ционарном состоянии по концентрации этого вещества:

А(1) + А(2) ^  2А(1)'
Очевидно, что

v = d c i/  dt = е (Я|Я2 -  Я2),
А = ці + ц2 -  2щ = RT  (In Я2 -  In щ ) .

В этом случае при наличии флуктуации величины Cj при по
стоянном с2 выражение для 8Р имеет вид

8Р = -еЛ Д « 2 -2 Я і)(8 Я і)2/Я 1
и при Я2 > 2«! будет иметь знак, противоположный знаку 5Р  для 
обычной бимолекулярной реакции. Последнее означает наруше
ние условия устойчивости в данной автокаталитической системе 
при флуктуации концентрации с{ относительно ее стационарного 
значения при Я2 > 2«j за счет того, что при таких условиях флук
туация в движущей силе реакции и приращение скорости реакции 
за счет этой флуктуации имеют разные знаки.

Обратим внимание, что условие Ti2 >27ij эквивалентно условию 
кинетической необратимости автокаталитической реакции, т. е. ее 
удаленности от равновесия.

Легко проверить, что по концентрации с2 данная автокатали- 
тическая реакция устойчива.

v  =  dc^/dt =  d c jd t  =  e ( n j « 2 -  Я3Я4 ) ,
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В общем случае для произвольной элементарной химической 
реакции или сводимого к элементарной реакции стационарного 
брутго-процесса ij (см. разд. 16.4.2) изменение сродства реакции за 
счет флуктуации концентрации реакционного интермедиата Аа 
выразится как

Ну = R T (81п Щ -  5 In Hj) = R T (v/ot -  vJ a )5na  /  na  , 
а сопряженное этой флуктуации изменение скорости реакции

8v,y = е,у (5Я,• -  8Яу) = е,у (y iant -  v>аЯу )5йа /  Яа .
Соответствующее изменение диссипации энергии в реакции

d P  = ZijRT{via -  vya )(v/a«/ -  v j a n j)(5n a / п а )2 ,
откуда нетрудно найти условие возникновения неустойчивости по 
элементарной химической реакции в общем случае. Видно, что реак
ция всегда устойчива, если флуктуирующий интермедиат входит толь
ко в одну из реакционных групп (т.е. либо v/a, либо vya равно нулю).

18.3. Критерии эволюции в нелинейной термодинамике.
Универсальный критерий эволюции Гленсдорфа—Пригожина

Общая теория процессов самоорганизации в открытых сильно
неравновесных системах развивается в нелинейной термодинамике 
на основе установленного Гленсдорфом и Пригожиным универ
сального критерия эволюции. Этот критерий является обобщени
ем принципа минимальной скорости производства энтропии на 
нелинейные процессы. Ниже рассмотрен смысл этого критерия 
для систем как однородных, так и имеющих пространственную не
однородность.

18.3.1. Пространственно-однородные системы
Выше показано, что в области линейной неравновесной термо

динамики стремление системы к стационарному состоянию харак
теризуется монотонным уменьшением скорости производства энт
ропии (или, что эквивалентно, скорости диссипации энергии) в 
результате внутренних необратимых процессов: dP < 0 и dP/dt < 0.

Если стационарное состояние находится вдали от положения 
термодинамического равновесия, количественные критерии на
правления движения системы к такому состоянию в общем слу
чае получить обычно не удается. Направление эволюции опре
деляется здесь конкретным характером изменения 
потенциальной функции Р  (аналогично изменению величин тер
модинамических потенциалов в термодинамике равновесных 
процессов). При этом конечное значение функции Р  в точке фа
зового пространства, описывающего систему, не зависит от на
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чальных условий и пути перехода в эту точку. Это означает, что 
переход системы к конечному стационарному состоянию экви
валентен движению вдоль траекторий, нормальных к эквипотен
циальным поверхностям функции Р  :

Р (Х и Х2, ..., Хт) = const.

Полный дифференциал функции Р  =  ^ JkXk имеет вид

d P = d xP + d jP ,

где слагаемые

d x P  = I J k d X k , d j p  =  ^ k d J k
к K

обусловлены изменением термодинамических сил и потоков со
ответственно. Когда система находится вблизи от равновесия и 
справедливы линейные приближения Онзагера, Ji = ^ L ikXi и 
Lik = Lki. Поэтому для систем, близких к равновесию,

1/2 dP = dxP  =  djP,

т.е. каждое из слагаемых djP  и dxP  также является полным диффе
ренциалом. Это означает, что вблизи равновесия величину dP = 2d^P 
можно рассматривать в качестве элемеіггарной работы, производимой 
в единицу времени по перемещению системы к конечному состоянию.

Вдали от равновесия линейные соотношения Онзагера не 
выполняются. Поэтому dxP уже не является полным дифферен
циалом, и, следовательно, изменения величины Р  зависят от 
пути перехода и не могут служить однозначным критерием эво
люции системы. Тем не менее, как показали Гленсдорф и При- 
гожин, и вдали от равновесия общий характер изменения dxP  
состоит в монотонном уменьшении этой величины, что запи
сывается в виде

dxP  < 0 или dxP  /d t й 0 . (18.2)

Знак равенства здесь соответствует достижению стационарного 
состояния, после чего уже не происходит дальнейших изменений 
dxP  (dxP  стац = 0). Это соответствует Jk = 0.

Докажем справедливость теоремы Гленсдорфа—Пригожина на 
примере произвольной пространственно однородной химической 
реакционной системы.
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Для произвольной химически реакционноспособной системы 
любые спонтанные изменения системы (и, таким образом, измене
ния движущих сил) связаны с изменением внутренних параметров, 
которыми являются концентрации промежуточных продуктов-ин
термедиатов. Поэтому “селективный” дифференциал dxP  =  0 сле
дует заменить на его полный аналог:

к п,п

d«P  “ 2 2  J‘j ? d^a ~
a  = 1 i j  = 1

^ чӘ[1пл,-1П«.]]^ла
{ S  £<A-"y> 3inga ; h r  a

а=1ЧУ=1 J “

: R T  i  I ¥  e ,y (v /a - V j j i r i i  - n j ) \ d l n n a , 
a = l [ i , j= l  )

(18.3)

где fla — термодинамические напоры промежуточных реагентов a -интермедиатов.

В случае абсолютного минимума этого дифференциала daP  = О 
выражение (18.3) тождественно кинетическому условию стаци
онарности по компоненту а  в любой реакционноспособной сис
теме, включающей системы вдали от термодинамического равно
весия. Действительно,

_ Э(1п« -  In л )  ^  _
Ja  =  v a  =  X  Eij<n i ~  nJ] ------ӘІпЯ-------  =  S  e U( n i ~  nP  t y a  “  v /a)

/.y= 1 a U= 1

(см. выражение для Ja в разделе 16.4.1).

18.3.2. Системы с пространственной неоднородностью
В общем случае пространственно неоднородной системы пол

ная скорость диссипации энергии в системе равна

Р  = \Tcsdv = \ Y J kX k(h. 
V V к

Представим производную dP/dt в виде двух слагаемых: 

dP
=  ) L J k — ^ c i v i  

V к d t  V к <I84)

361



первое из которых определяет скорость изменения скорости про
изводства энтропии, обусловленную изменением термодинамиче
ских сил, а второе обусловлено изменением потоков.

В области линейных процессов оба слагаемых в (18.4), как было 
показано выше, одинаковы, и производная dP/dt выражает прин
цип минимума скорости производства энтропии. В самом деле, 
используя линейные соотношения Онзагера, имеем

Последнее неравенство вытекает из принципа Пригожина об 
эволюции системы к состоянию с минимальной скоростью про
изводства энтропии.

Как показали Гленсдорф и Пригожин, и для пространствен
но-неоднородных систем неравенству общего характера удовлет
воряет величина dxP/dt:

Данное неравенство является обобщением принципа мини
мальной скорости производства энтропии при самопроизвольном 
эволюции системы к стационарному состоянию. Это неравенство 
не зависит ни от каких предположений о характере связей между 
потоками и силами в условиях локального равновесия. Ввиду боль
шой общности соотношение (18.5) называют универсальным критери
ем эволюции Гленсдорфа—Пригожина. Согласно этому критерию, в 
любой неравновесной системе с фиксированными граничными усло
виями самопроизвольные процессы идут так, что скорость изменения 
скорости производства энтропии, обусловленного самопроизвольным 
изменением термодинамических сил за счет процессов внутри системы 
(т.е. за счет изменения значений внутренних переменных), уменьшает
ся. Знак равенства в (18.5) относится к стационарному состоянию.

Критерий эволюции (18.5) может быть распространен и на сис
темы с конвекцией вещества путем добавления в (18.5) членов, со
ответствующих гидродинамическим процессам.

Очевидно, что универсальный критерий эволюции Гленсдор
фа— Пригожина (18.5) является косвенным следствием второго на
чала термодинамики для неравновесных процессов.

Критерий эволюции (18.5) определяет только ту часть прироста 
скорости производства энтропии, которая связанна с изменением 
термодинамических сил. Поэтому в общем случае он не позволяет

dx P/dt < 0. (18.5)
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ввести такую функцию состояния, которая в стационарном со
стоянии при малых (спонтанных) отклонениях от равновесия име
ла бы экстремум, подобно энтропии, энергии Гельмгольца, энергии 
Гиббса и другим термодинамическим потенциалам. Тем не менее 
в некоторых случаях dxP  или сходные с этим дифференциалом 
функции приобретают свойства полного дифференциала, что по
зволяет и в сильнонеравновесной области ввести функции типа 
локальных потенциалов с экстремальными свойствами.

Принципиально важным следствием критерия Гленсдорфа— 
Пригожина (18.5) является то, что в открытых системах вдали от 
равновесия в нелинейной для термодинамики области при проте
кании необратимых процессов возможно возникновение упорядо
ченных структур. Эти структуры, возникающие при превышении 
некоторыми параметрами системы определенных критических зна
чений, Пригожин назвал диссипативными структурами. Существуют 
пространственные, временные и пространственно-временные диссипа
тивные структуры. Некоторые из них будут рассмотрены в разд. 18.6.

18.4. Химически реакционноспособные системы 
вдали от термодинамического равновесия

Удаленность реакционноспособной системы от термодинами
ческого равновесия приводит к невозможности непосредственно 
использовать следствия теоремы Пригожина, выведенные для ли
нейной неравновесной термодинамики. Тем не менее даже для 
сильнонеравновесных систем приемы термодинамики неравновес
ных процессов позволяют делать важные заключения о свойствах 
системы, в том числе в ряде случаев об устойчивости стационарных 
состояний сложных брутто-процессов. Ниже мы рассмотрим не
которые особенности, характеризующие протекание химических 
процессов вдали от равновесия.

18.4.1. Кинетическая необратимость химических реакций
Непосредственным следствием удаленности от термодинамиче

ского равновесия является возможность кинетической необрати
мости как брутто-процесса, так и отдельных его стадий.

Действительно, очевидным следствием условия Ay > R T  для не
которой элементарной химической реакции ij является неравенство

Пj »  Пу .

Поэтому полная скорость этой реакции

*9 ~ eij(ni nj^ * £ijni 1
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Это говорит о том, что полная скорость реакции определяется ско
ростью только канала / —> j. Это является следствием кинетической не
обратимости процесса, т.е. отсутствия заметного влияния обратного 
процесса j  —•> /' на полную скорость рассматриваемого процесса.

Существенно, что термодинамика позволяет установить макси
мально возможное число кинетически необратимых стадий для ста
ционарного протекания процесса, состоящего из последовательности 
нескольких элементарных химических превращений. Действительно, 
поскольку значения стационарных химических потенциалов после
довательных интермедиатов должны постепенно снижаться от зна
чения химического потенциала pR исходной группы реагентов R к 
химическому потенциалу цР конечного продукта (конечной груп
пы реагентов) Р, максимальное число т кинетически необратимых 
химических реакций, которое можно разместить на этом про
странстве, равно

т ~ (Pr _ й р )/^ ^  = v4RP j R T  .

18.4.2. Функционалы стационарного состояния 
(функция Ляпунова) реакционноспособных систем вдали от равновесия

Для анализа химически реакционноспособной системы, находя
щейся вдали от равновесия, невозможно использовать функционал 
Рэлея—Онзагера (17.2), выведенный для условий справедливости 
линейной неравновесной термодинамики и минимизируемый при 
достижении системой стационарного состояния. Но в ряде случаев 
и здесь можно сконструировать положительные определенные 
функции, достигающие своего минимума в стационарном состоя
нии. Эти функции носят название функций Ляпунова. Возможность 
конструирования положительно определенной функции Ляпунова 
для конкретной реакционноспособной системы соответствует ус
тойчивости стационарного состояния у этой системы.

Если в общем случае в пространственно-однородной системе 
dxP  зависит не более чем от двух внутренних переменных (А{, А2), 
то всегда возможно введение некоторого интегрирующего множи
теля Ң А и А2), превращающего величину dxP  в полный дифферен
циал dD(Ay, А2) некоторой функции D от двух переменных А {, А2:

dD = F (А\, A2)dxP.

В случае химических брутто-процессов, описываемых не более 
чем двумя внутренними переменными, выражению для dD может 
быть придан вид

dD = \dA  = dxP  < 0, (18.6)
гд е  D  =  D (A ) ,  v(>4) =  d D / d A ,  A  — т е к у щ е е  з н а ч е н и е  х и м и ч е с к о г о  с р о д с т в а  с у м 
м а р н о г о  б р у т т о - п р о ц е с с а .
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Выражение (18.6) означает, что D(A) и есть потенциальная 
функция, значение которой все время уменьшается: dD/dt < 0, а в 
стационарном состоянии

7(Л) = dD/dA = 0.
Очевидно, что в устойчивом стационарном состоянии значение 

D минимально, т.е. d 2D/dAL > 0.
Функцию D(A) обычно называют кинетическим потенциалом,

или потенциалом скоростей. Вблизи равновесия выражение (18.6) 
совпадает с выражением dP/dt < 0, a D совпадает со скоростью дис
сипации энергии Р.

Для более сложных химических реакций, когда состояние сис
темы описывается более чем двумя “внутренними” переменными, 
функцию, аналогичную кинетическому потенциалу, сконструиро
вать вдали от равновесия уже невозможно.

Тем не менее недавно было найдено, что и в этом случае для от
крытой системы с химическими реакциями во многих случаях 
можно найти положительно определенный функционал, дости
гающий, как и функционал Рэлея-Онзагера, своего минимума в 
стационарном состоянии. Этот функционал является по опреде
лению функцией Ляпунова и играет ту же роль, что и “кинетиче
ский потенциал”. Данный функционал легко находится для сис
тем с произвольным набором химических превращений, которые 
линейны по промежуточным продуктам—интермедиатам. Для сис
тем, являющихся произвольной совокупностью мономолекулярных 
превращений, достижение минимума обсуждаемого функционала 
вблизи термодинамического равновесия соответствует принципу ми
нимальной скорости производства энтропии.

Найдем этот функционал, рассмотрев произвольную химиче
ски реакционноспособную систему вблизи термодинамического 
равновесия.

Поскольку скорость диссипации энергии в произвольной хи
мически реакционноспособной системе описывается выражением

р =  “  */К 1пй/ - 1 п " /) ’
> j

в случае близости системы к термодинамическому равновесию 
Я,- « Яу- « Я*, а следовательно,

1пЯ,- -  1пЯу- « (Я,- -  яу)я*  и р =
i j

г д е  и н д е к с ы  /, j  п е р е к р ы в а ю т  в с е  р е а к ц и о н н ы е  г р у п п ы  с и с т е м ы .
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Таким образом, в соответствии с принципом минимальной ско
рости производства энтропии для химически реакционноспособ
ных систем, близких к термодинамическому равновесию, стаци
онарному состоянию соответствует минимум функционала

ф  “  яу>2- <18-7)
i j

Здесь под символом Ф{йа } понимается функция от независимых 
переменных — термодинамических напоров независимых компо
нентов а , присутствующих в системе. В открытой системе напоры 
компонентов, очевидно, могут либо задаваться внешними усло
виями вследствие фиксации концентраций исходных реагентов и 
нередко конечных продуктов реакции (и тогда па являются внеш
ними переменными), либо определяться внутренними процессами 
в системе (таковы внутренние переменные па для компонентов- 
интермедиатов).

Легко проверить, что для химически реакционноспособных 
систем, состоящих из произвольной совокупности мономолеку- 
лярных (или сводимых к ним) реакций, значение положительно 
определенного функционала (18.7) минимально при достижении 
стационарного состояния по концентрации интермедиатов, даже 
если состояние системы находится вдали от равновесия. Иными
словами, функционал Ф{яа } является для такой системы по опре
делению функцией Ляпунова.

Действительно, в стационарном по интермедиату ос состоянии 

dc Д  1 ЭФ
4  =  д -  = -  £ % ( « «  -  v = ~ ш  = °. <|8 -8>

у=1 “
где мы заменили индекс / на индекс а , что всегда возможно для 
мономолекулярных процессов.

Существенно, что даже для состояний, удаленных от термоди
намического равновесия, выражение (18.7) описывает диссипа
цию энергии в электротехническом эквиваленте рассматриваемой 
системы [см., например, (16.22)].

При этом легко проверить, что для рассмотренной в разд. 16.4.2 
брутто-реакции

R ^  {Е, ^  Е,.} ^  Р

в стационарном состоянии

ф {>У = еЭф Ф ^  “ ЯР)2 >

что также полностью соответствует электротехнической аналогии. 
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С практической точки зрения существенно, что для нахожде
ния стационарного состояния численными математическими ме
тодами процедура минимизации функционалов типа (18.7) намно
го предпочтительнее решения большого числа дифференциальных 
уравнений типа (18.8).

Скорость химических реакций является линейной функцией термодинамических 
напоров целых реакционных групп, даже если группы включают в себя несколько ре
агентов. В случаях кинетических схем, сводимых к совокупности мономолекулярных 
реакций по интермедиатам, это позволяет использовать минимизацию функционала 
Ф { па } для нахождения стационарного состояния вдали от равновесия и для таких 
систем. Покажем это.

Действительно, предположим, что все термодинамические напоры я,- и Яу яв
ляются "независимыми" друг от друга в том смысле, что если термодинамические 
напоры Яа одного или нескольких интермедиатов (т.е. таких, концентрация ко
торых не фиксируется внешними условиями, но определяется стационарностью 
состояния) входят в напор я , , то они отсутствуют во всех остальных напорах Яу 

(/' * i). Формально это соответствует справедливости соотношения

ЭЯу /дп,- = 5у , (18.9)

где 5,у = 0 при i *  / и 8,у =  1 при i = j,  причем индексом i обозначаются только 
реакционные группы, содержащие интермедиаты, а индексом j  — любые реакци
онные группы системы. В этой ситуации легко проверить, что

д Ф /d r i j  = 4 1е,у(л,- - й у ) ,  (18.10)
/'

и поэтому для стационарного состояния системы

д Ф / д п ,  = 0 .

Действительно, правая часть в выражении (18.10) с точностью до соответствую
щего стехиометрического коэффициента v,a есть не что иное, как скорость из
менения концентрации промежуточного компонента а:

dt
V IQt ЭФ 
4 Эhj =  -V /ocX M  ~ni -  nj). 

j
(18.11)

Существенно, что ходе самопроизвольной эволюции системы к 
стационарному состоянию значение Ф монотонно уменьшается во 
времени:

ЭФ _  ү  ЭФ dna
э7 “  dt = Х

' ү Ә Ф ^  
VT ЬЯ^ Па)

exp =
R T  dt
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поскольку

7 T - - Z 1
(~ — ~ \ =  —  ̂ V v  ^ПІ ПІ

nj )  4 X v/aэ„. и Әи, V'“ пп '

Таким образом, в случае взаимной независимости групп проме
жуточных реагентов-интермедиатов изменение Ф определяет на
правление эволюции системы, причем значение функционала Ф 
достигает в стационарном состоянии экстремума (минимума) не 
только для системы вблизи термодинамического равновесия, но и 
для системы, сколь угодно удаленной от этого состояния.

В условиях устойчивого термодинамического равновесия зна
чение Ф равно нулю для любой химически реакционноспособной 
системы вследствие равенства термодинамических напоров всех 
вовлеченных реактантов.

Ситуация, в которой л,- и лу- могут одновременно зависеть от напора ла одного 
и того же компонента а, существенно сложнее, поскольку в этом случае выражение 
(18.9) уже не является справедливым и частные производные от Ф по напорам л, 
реакционных групп уже не могут быть приравнены к нулю в стационарном со
стоянии. Тем не менее и в случае произвольной реакционной системы изменение 
концентраций промежуточных компонентов также записывается через функцио
нал Ф, но теперь вместо выражения (18.11) необходимо использовать выражение

< К  = _ l V v  ЭФ
dt 4 4 '  '“ Эй,/ 1 U

где при дифференцировании функционал Ф рассматривается как функция от 
внутренних переменных л,-.

Изучение свойств выражения (18.7) позволяет найти и другие 
классы кинетических схем, допускающих нахождение функциона
ла Ляпунова. Это можно сделать, например, интегрируя по напо
рам каждого из интемедиатов кинетические уравнения типа
(18.11) и объединяя затем полученные выражения в одно. Для 
схем, линейных относительно интермедиатов, это возможно все
гда. Например, оказывается возможным сконструировать такой
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функционал для простой каталитической реакции, происходящей 
на одном реакционном центре:

R + Е ^  {Е,} ^  Р + Е,

где Е — “свободная” форма активного центра катализатора; Е, — 
каталитический интермедиат /-го типа; под символом {Е,} пони
мается произвольная последовательность мономолекулярных пре
вращений этого комплекса (см. также разд. 16.2.2).

Нетрудно проверить, что стационарное состояние рассматривае
мой системы является устойчивым и отвечает минимуму функционала:

эквивалентному функции Ляпунова для данного стационарного 
процесса и пропорциональному диссипации энергии в электриче
ской цепи типа (16.22). Существенной особенностью использова
ния данного функционала является то, что в качестве независимой 
внутренней переменной, по которой минимизируется функцио
нал, здесь следует использовать не отдельные термодинамические 
напоры й ,, а отношение й(/йЕ.

Несколько более сложный пример можно продемонстрировать 
на примере брутто-процесса

А(1) + А(2) Р-
Этот брутго-процесс осуществляется путем последовательного 

превращения реагента в произвольную совокупность интерме
диатов X,- и последующее взаимодействие исходного (внешнего по от
ношению к интермедиатам) реагента А^2) с этим интермедиатом X,- с 
получением произвольной совокупности интермедиатов Yj. Конеч
ный продукт Р получается из этих интермедиатов Yj. Предположим 
также, что интермедиаты X,- и Yj подвержены произвольным пре
вращениям, не пересекающимся для каждой группы интермедиатов:

A(i) = *  {X,.},

А(2) + X, ^  {Ү;} ^  Р.
Здесь символами {X,} и {Yy}, как и ранее, обозначены произволь
ные совокупности мономолекулярных превращений-интермедиа
тов X/ (/ =  1, . . . , к) и Yy (j = 1, . . . , т).

Легко проверить, что для таких систем
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ф  = 2,? ,ЕА(„.Х ,(яА<11 - я Х()2 + £  ЕХ(,Ху(ях , - Ях .) '

2 . ? _ 18А(2 )Х„Үу(лА(2)/,Х/ -Яү7) +
«А

т.т т
+ £  SY/>Y / ( й ү /  -  « ү / ) 2 + 2 £  £ ү  і р ( « ү  j ~ Л р ) 2 

i j = l  J J j = \
. (18.13)

Несложно показать, что уравнения типа (18.13) могут быть рас
пространены на системы с аналогичными взаимодействиями меж
ду внешними реагентами и интермедиатами для случаев с произ
вольным числом как исходных реагентов А(///  = 1,- ■ • ,L), так и 
конечных продуктов.

Покажем справедливость приведенного утверждения.
1. Рассмотрим брутто-реакцию

А(1) + А(2) + А̂ 3) Р,
которая осуществляется через набор последовательных превращений

А(і) {X,},

А(2) + X,- 5 f t  {Yj),
А(3) + Y/ ^  { Z J  5 t  Р,

где, как и ранее, {X,}, {Yy> и {Zm} — произвольные совокупности мономолекулярных 
превращений интермедиатов X,- (/ =  1, . . . ,к), Y) (/ = 1, . . . ,/), Ът (т =  1, . . . ,л).

Соответствующая функция Ляпунова для стационарного состояния в отноше
нии независимых внутренних переменных лх . > и "zm запишется в виде

Ф  =  2 1 еА(1).Х ,("А(1)- йХ;)  + . І і % Х . ( ” Х , - йХ;)  +

1
1А
А(2)
in

' и  ~ л2 и2/£ i%yXJ1Y/«A(2)«X/-«Yj + 1и= ЕүлАЛү /“"yJ

%зуҮ^/%)йҮ/"Ч) +,J<
_ \2 л

"z,-"zyJ + 1£<

1
Л  А ЯА

а (2 ) * (3 )

(18.14)
Параметры лА и пР рассматриваются здесь как фиксированные внешние 

переменные.
2. Рассмотрим брутто-реакцию

А( 1) + А(2) ^  Р(1) + Р(2),

которая идет через совокупность последовательных превращений

A(i) 5 t  {X,},
А(2) + X,. 5 f t  <Y,},
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P(l) + {Zm},

Соответствующая функция Ляпунова записывается в виде

Очевидно, что таким же образом можно найти функции Ляпунова для ана
логичных брутго-реакций с линейными по интермедиатам превращениям и про
извольным числом исходных реагентов А,- и конечных продуктов Ру.

Существенно, что во всех описанных случаях функционалы Ф 
являются положительно определенными, что означает устойчи
вость стационарного состояния для соответствующих брутто-про- 
цессов. Для сильнонелинейных кинетических схем условия устой
чивости надо рассматривать специально.

Например, положительная определенность функционала Ф 
действительно является необходимой для устойчивости стаци
онарного состояния соответствующего химического процесса (ес
тественно, в ситуации, когда такие функционалы существуют).

Для демонстрации доказанного утверждения рассмотрим брут- 
то-реакцию R ^  Р, которая осуществляется через совокупность 
промежуточных превращений, с автокаталитическими стадиями:

R ^  {X,},

R + X, ^  2Х/,

{Ху} ^  Р.

Формально функция, описывающая для данной кинетической 
схемы возможные стационарные состояния в отношении внутрен
них переменных йх , может быть выражена в виде

Ф =

2 4 * 371



+ 2 X  £X •, pf ”X, “ ”pj + 4 X
1=1 4 /=1

~ л2
'RX,, 2X(.

/'Г ~2 ~3
ПЯЛХ,. ЛХ(.

V

(18.16)

Действительно, в стационарном состоянии по отношению к X,- 
имеем

^  р ( л Х/-  лр ) _ £r x ■,2xj^R"x .~ ”х;.) ~ ° -

Заметим, однако, что существует принципиальное различие в 
последнем выражении для Ф по сравнению с выражениями, при
веденными ранее, — выражение (18.16) не всегда положительно. 
Это означает, что стационарное состояние рассматриваемой брут- 
то-реакции уже не обязательно устойчиво. Действительно, ранее, 
в разд. 18.2, было показано, что автокаталитические реакции при 
определенных соотношениях концентраций реагентов являются 
яркими примерами процессов с неустойчивостью стационарного 
состояния.

Таким образом, для многих типичных химически реакционно- 
способных систем, которые функционируют вдали от равновесия, 
можно найти близкие аналоги функционалам Рэлея—Онзагера, 
используемым в линейной неравновесной термодинамике. Важно, 
что физический смысл положительно определенных функций Ля
пунова (18.7), (18.12)—(18.15) и им подобных может быть легко 
интерпретирован как диссипация энергии в соответствующих 
электротехнических эквивалентах реакционной системы. Важно 
также, что стационарные состояния соответствующих реакцион
носпособных систем обязательно устойчивые, так же как и ста
ционарные состояния любой из динамических систем, функци
онирующих в области линейной неравновесной термодинамики. 
Существенно, однако, что в обсуждаемых случаях справедливость 
такого вывода распространяется и на состояние систем, находя
щихся сколь угодно далеко от термодинамического равновесия.

Из приведенных выше рассуждений следует: необходимым ус
ловием неустойчивости стационарного состояния химически реак
ционноспособной системы является наличие как минимум одной 
элементарной химической реакции, которая осуществляется вдали 
от парциального термодинамического равновесия (т.е. является ки
нетически необратимой — см. разд. 18.4.1) и включает интермедиа
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ты, участвующие в нелинейных по интермедиатам элементарных 
превращениях.

18.5. Термодинамика и устойчивость нелинейных кинетических 
систем. Точки бифуркации и возникновение новых 

диссипативных структур

Проследим взаимосвязь изменения характера устойчивости 
сильнонелинейной кинетической системы с изменением ее тер
модинамических свойств при соответствующем изменении неко
торых внешних "управляющих" параметров системы. В качестве 
изменяющегося параметра для химически активной системы це
лесообразно выбрать значение, например, текущего химического 
сродства некоторого брутто-процесса или пропорциональные это
му сродству величины, которые характеризовали бы удаленность 
системы от положения равновесия.

Выше было показано, что вблизи термодинамического равно
весия в системе невозможны периодические процессы. Следова
тельно, на фазовых диаграммах устойчивое стационарное состоя
ние в системах, находящихся в области линейной термодинамики, 
характеризуется особой точкой, для которой эволюция системы при 
незначительном отклонении из этой точки обязательно приведет 
систему снова в эту же точку (рис. 17.2 демонстрирует возвраще
ние системы в точку с прежней скоростью диссипации энергии).

Существенно при этом, что в сильно нелинейных системах при 
фиксированных внешних параметрах возможно существование да
же не одного, а разу нескольких стационарных состояний

Если эволюция нелинейной системы описывается только од
ним внутренним параметром (например, одним интермедиатом), 
возможны только устойчивость или неустойчивость системы, но 
периодические процессы (осцилляции) в ней невозможны. При 
этом эволюция во время возникшей в системе флуктуации х  этого 
внутреннего параметра X  описывается некоторым выражением

J t = р (X + *, а),

которое вблизи стационарного значения X приводит к линей
ному выражению

Здесь а — некоторый эффективный коэффициент, зависящий 
от значения управляющего параметра а. Очевидно, что величина
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флуктуации растет во времени и, следовательно, система стано
вится неустойчивой при а > 0.

18.5.1. Простейшая система с двумя стационарными состояниями, 
бифуркацией и неустойчивостью стационарного состояния

Рассмотрим кинетически необратимый брутто-процесс

R -> Р,

осуществляющийся по нелинейной схеме

R + X 2Х,

х Д  р ,
где R и Р — исходный реагент и конечный продукт, а X — интермедиат-автоката- 
лизатор.

Введение кинетической необратимости во второй стадии сразу 
означает, что эта стадия далека от термодинамического равнове
сия и поэтому для рассматриваемой системы можно ожидать не
устойчивости стационарных состояний. Проверим это.

В стационарном состоянии

dc
- f t  = e l ( « R ' fX “  « х ) “ е2«х-

Следовательно, стационарному состоянию отвечают два решения:

( 1) пх  =  0,

(2) пх = nR -  г {/е2-

Очевидно, что физическим смыслом обладают только решения пх  
с неотрицательным значением.

Таким образом, при nR < пкр = £2/ 6! существует только одно дей
ствительное решение: пх  =  0. Однако при nR > лкр = е2/ е1 возможны 
сразу два действительных решения: яХ(1) = 0 и «Х(2) = nR -  пкр > 0.

Управляющим параметром в рассматриваемой системе может 
быть термодинамический напор (концентрация) nR исходного реа
гента.

Точку «кр = £2/61 называют при этом точкой бифуркации (раз
двоения) решений.

Покажем, что в условиях существования двух решений (т. е. при 
nR > пкр) решение пх = 0 является неустойчивым;
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P =  2/iA- = vlA> +  y 2A 2 =  e l ( « R « X  ”  « ? ) ( l n « R -
/

-  ІПЯХ) + £2«x (ln«x -  lnnp ).

При nx  =  0 в стационарном состоянии Pj = 0.
При nx  = nR -  г2/е 1 > 0 в стационарном состоянии Р { =  0, но 

Р2 >  0 .

Найдем флуктуацию скорости диссипации энергии при флук
туации пх  из стационарного значения;

5Р  —  ^ Г б V,- ■ 8 A j  =  8vj • 8y4j +  5v2 • 6 Л 2 =  E j ( « R 8 n x  —
/

—  2 n x  - Ъ п х ) { —81плх )  +  e2 • Ь п х  • 8 1 n «x  =  [— ei ( « R  —  2 я х )  +

+ £2](8лх • б1плх ) = [е^іГц -  2лх ) + e2] ^ ^ — .
«X

(1) Для стационарного решения «х =  0

6Р = (—et «R + е2)(8лх *81n«x ).

Таким образом, при nR < е2/е 1 8Р > 0 и рассматриваемое стацио
нарное решение устойчиво. Однако при nR > e^/ej 8Р < 0, т. е. в этой 
ситуации рассматриваемое стационарное состояние неустойчиво.

(2) Для стационарного решения пх  = nR — e^E j ПРИ %  > ег/е1

бР = [—£j(— nR + e^ E j) + е2](блх • 51плх ) =
= (е!« r -  е2)(б«х * б1п«х ) > 0.

Следовательно, рассматриваемое состояние устойчивое в об
ласти своего существования.

Существенно, что неустойчивость стационарного состояния 
возникла вследствие предположения о необратимости реакции по
лучения конечного продукта Р.

Вывод о наличии бифуркации в автокаталитических системах при
водит, в частности, к выводу о возможности существования естест
венного отбора даже в абиогенных автокаталитических системах.

Действительно, пусть существует сразу несколько популяций ав
токатализаторов Хг, получаемых из одной и той же "пищи" R. При 
уменьшении значения nR начинается полное "вымирание" всех ав
токатализаторов с наибольшими значениями nKpi = е2/ е1(- < nR . 
При увеличении количества "пищи" (т. е. при росте wR) вымершие 
популяции не восстанавливаются, поскольку нет "затравок" для ге

375



нерации этих автокатализаторов (хотя бы в виде одной их молеку
лы). Однако если возможна мутация автокатализаторов с уменьше
нием критического параметра якр/, то при увеличении /fR 
популяция этого автокатализатора начнет расти.

18.5.2. Простейшая система с более чем двумя стационарными
состояниями

Возможность существования более двух стационарных состоя
ний следует из рассмотрения простейшей кинетической системы 
(Шлегеля).

Рассмотрим брутто-процесс

r  г  р,
осуществляющийся по нелинейной схеме

4
R + 2Н *■ 3Y,

Y Р,
где Y — реакционный интермедиат-автокатализатор.

В стационарном по автокатализатору состоянии

7 7  =  £i(« r «y “  Ц )  ~  е2«ү =  О,

т. е.

Ц  -  пк Щ  + ^  пү  = 0. 
е 1

Это уравнение имеет три решения:

(1) Лү(і) = 0>

(2, 3) лҮ(2 3) ^R_ + г а г * .
2 “  л/ 2 е,

Очевидно, что физическим смыслом обладают только действи
тельные и неотрицательные решения.

В случае такое решение только одно: йү(і) = 0.
В случае > 2в2/е| действительных и неотрицательных реше

ний три, т. е. система обладает сразу тремя стационарными со
стояниями

Анализируя устойчивость этих стационарных состояний, неслож
но показать, что в первом случае единственное решение яү =  0 яв
ляется устойчивым, в то время как во втором случае устойчивыми
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Рис. 18.1. П ример системы с S-образны ми характеристиками, способной  
к “триггерному” переключению в координатах v — А (а ) и v — X  (б ). 
Кривые а и б построены при пробегании параметром хв сей  области воз
можных значений и соответствуют разным значениям управляющего 
параметра а

оказываются решения /ГҮ(1) =  0 и лҮ (2 3) -  — , в то 
е 1

~ «в / п \  £,
время как решение лҮ (2 3) =  — — һ ү -  — неустойчиво.

Аналогичным образом можно проанализировать и поведение 
химически реакционноспособных систем, которые описываются 
кинетическим потенциалом D (см. выше) с S-образными характе
ристиками по некоторому параметру х, например сродству А брутго- 
реакции (рис. 18.1). Такие системы, как и в приведенном выше при
мере, могут обладать двумя устойчивыми стационарными состоя
ниями и способны к скачкообразным переходам между этими со
стояниями при изменении управляющего параметра ос вследствие 
скачкообразного изменения потенциальной функции dJP = dD. 
Иногда говорят, что такие системы обладают триггерными свойст
вами (т. е. свойствами переключателя).

Действительно, если в этих системах имеется только одна неза
висимая переменная, применение эволюционного критерия d j?  < О 
возможно в форме полного дифференциала (18.6):

dD = dxP  =  vdA,

где v =  dD/dA — скорость брутто-процесса; А — его сродство.

Оба этих параметра могут быть связаны некой общей переменной 
х, например концентрацией промежуточного реагента-интермедиата 
(см. разд. 18.2). Пусть скорости изменения параметра х  в системе со
ответствует исходное дифференциальное уравнение общего вида

vx = d c jd t  =  vx(x, А, ос), (18.20)
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где а  — управляющий параметр.

Стационарные значения х  = х  (А, а) находят из уравнения

vx(c, А, а) = 0.

В случае, если при заданном значении а  стационарная скорость 
брутто-процесса во все области изменения параметра х  оказыва
ется симбатной параметру А (кривая а на рис. 18.1), значение dxP  
оказывается положительным. Это означает устойчивый характер 
рассматриваемого состояния для всех х .

В то же время возможна ситуация, когда при увеличении пара
метра а  на определенном отрезке значений х  стационарное зна
чение v перестает быть симбатным значению А (частей кривой б 
между точками А\ и А2 на рис. 18.1). Если при этом точке A j со
ответствует значение х  І5 а точке А2 — значение х 2, то на интервале 
х  от х  I до х 2 при v, находящемся на антибатном участке кривой б, 
система перестает быть устойчивой, в то время как при х  < х  j и 
х  > х 2, т.е. для верхней и нижней части кривой б рис. 18.1 устой
чивый характер стационарного состояния сохранится. Это означа
ет, что при значениях сродства брутго-процесса А2 < А < А х сис
тема имеет множественность устойчивых стационарных состояний 
(в данном конкретном случае их два).

Для кривой б на рис. 18.1 в точках A j и А2 значение производ
ной dv/dA обращается в бесконечность. Следовательно, при глад
кой зависимости х  = х  {А, а) в бесконечность должна обращаться 
и производная ds/dA в точках х  j и х 2.

Изменения х  происходят в открытой системе. Поэтому в правой 
части (18.20) должны существовать члены, описывающие приток 
исходного реагента Cj из внешней среды (реакция 1)

(1) q - > x
и отток конечного продукта превращения С2 во внешнюю среду 
(реакция 2)

(2) X -> С2.
Во многих случаях общая скорость процесса может быть опре

делена как разность скоростей притока Vj и оттока v2 упомянутых
реагентов:

v = v(x, а) = Vj(x, а) -  v2(x, а).
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Если во внешней среде концентрация сj исходного вещества и 
концентрация с2 конечного продукта превращения, выходящего 
из системы, остаются постоянными, то сродство химических ре
акций обмена с внешней средой выразится в виде

А1 = -A G f + R T  ln(q /  х)

для поступления исходного реагента со скоростью Vj(x, а) и

Л2 = -A G 2 + R T  1п(х /  с2)

для оттока продукта реакции со скоростью v2(x, а).
Для величин dAx и dA2 имеем

dA{ = -RT(l/x)dx] dA2 = RT(l/x)dx.

Тогда общее изменение кинетического потенциала dD примет 
вид

dD = V j ( x ,  a)dA\ — v 2 ( x ,  a )dA2, 

а с учетом соотношений для dAt 

dD = —R T \l/x )\i(x ,a )dx  + R T(l/x)v2(x,a)dx = —R l\l/x)v(x ,a)dx,

и

dD/dx = ~RT\(x, a)/x.

2 2При этом вторая производная d D/dx в некоторой стационарной 
точке х = х (а)

d2P = 
dx2

- R T
d\(x, а)

Ш /х  -  v(x, а ^ х 2 дг(а) (18.21)

Так как в точке х (а) в связи с условием стационарности v(x, a) = О, 
а х(а) > 0 по смыслу задачи, то знак второй производной d 2D/(br 
противоположен знаку производной dw{x, a) /  dx в стационарной 
точке х(а).

Согласно эволюционному термодинамическому критерию (18.5) 
в стационарном состоянии потенциальная функция D(x) прини
мает минимальное значение, при этом ее вторая производная по
ложительна в устойчивом стационарном состоянии. Поэтому если 
знак первой производной правой части (18.21) в стационарной 
точке отрицателен, то это означает устойчивый характер стаци-
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Рис. 18.2. И зм енение функционала  
диссипации энергии Р (или функции  
Ляпунова Ф) при переходе меж ду ус
тойчивыми стационарны ми состоя
ниями I и II на кривой б (см. рис. 18.1)

Координата 
состояния системы

онарного состояния. Такая устойчивость будет свойственна любой 
точке кривой а на рис. 18.1, а также для верхней (при х < х2) и ниж
ней (при х > *i) ветвей кривой б на рис. 18.1. Наоборот, в неустой
чивых стационарных состояниях типа седла потенциал D в точке 
х (а) принимает минимальное значение, но его вторая производ
ная отрицательна, поскольку знак первой производной dv(x, a)/dx  
в этой точке положителен. Этому соответствует центральная часть 
(xj < х < х2) кривой б на рис. 18.1.

Во всех точках верхней и нижней ветвей S-образной кривой б 
значения производных правых частей соответствующих диффе
ренциальных уравнений отрицательны, а для промежуточного уча
стка положительны. Таким образом, термодинамические критерии 
устойчивости стационарного состояния совпадают с соответствую
щими математическими признаками. При этом значению управляю
щего параметра а, которому соответствует кривая а на рис. 18.1, от
вечает только одно устойчивое стационарное состояние, а значению 
а, описывающему кривую б, — два (I — верхняя и II — нижняя ветви 
кривой б). Очевидно, что можно найти и бифуркационное значение 
параметра а*. Это значение соответствует ситуации, при которой по
следовательная трансформация S-образной кривой у(Л, а) из вида а 
в б впервые приводит к dv(x , a*)/dA -> °° или dv(x , a*)/dx -»<*=.

С термодинамической точки зрения значение функционала 
диссипации энергии Р  (или положительно определенной функции 
Ляпунова Ф) в устойчивых стационарных точках имеет локальные 
минимумы, а скачкообразные самопроизвольные переходы в сис
теме между устойчивыми стационарными состояниями возможны 
в том случае, когда два состояния обладают одинаковыми входными 
параметрами, например обеспечивающим процесс и задаваемым 
извне общим сродством Л. Можно считать поэтому, что данные пе
реходы связаны с преодолением некоторого “потенциального” 
барьера, как схематически показано на рис. 18.2.
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Ясно, что система не сможет самопроизвольно выйти из “ло
кально” устойчивого стационарного состояния до тех пор, пока на 
нее не будет оказано внешнее воздействие в виде концентриро
ванного подвода к системе (или отвода от системы) некоторой 
мощности, превышающей значение Da. Очевидно также, что для 
того, чтобы тепловое движение вещества не смогло привести к та
кому же следствию, необходимо выполнение условия Da »  RTv, 
где v — стационарная скорость процесса.

18.5.3. Устойчивость кинетических схем по Ляпунову
Рассмотрим алгоритм анализа кинетических систем на устой

чивость в более общем случае. Пусть система включает два внут
ренних параметра х  и у, эволюция которых описывается системой 
дифференциальных уравнений

dx/dt = Р(х + х, у  + у, а), 

dy/dt = Q(x + х, у  + у, а),
(18.17)

где х и у  — координаты исходного равновесного или стационарного положения 
системы; а  — некоторый (для определенности положительный) “управляющий” 
параметр (например, сродство, температура, общее давление и др.), характери
зующий удаленность точки (х , у )  от положения равновесия.

Эволюцию данной модели (фазовые траектории) вблизи стацио
нарного состояния при выводе системы из этого состояния можно 
найти, линеаризуя уравнение (18.17) по малым параметрам х  и у  в 
систему характеристических уравнений:

dx/dt = ах + Ъх, 
dy/dt = сх+  dy,

где а =  дР/дх |. . ,  Ь = дР/ду\- . ,  с =  d(?/dx|- . , d =  dQ/dy|. . .

Управляющий параметр а  влияет на значение параметров а, Ь, 
с и  d  и может менять их.

Общее решение этой системы уравнений можно записать в виде

+ ГЧ*
\У г)

9

Здесь (хһ уі) — собственные векторы для данной системы урав
нений; Я.1 и ^ 2  — характеристические числа, которые определяются

решением “векового” уравнения
а - Ъ  Ъ 
с d -  X

= 0 :
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где ү =  - ( a  + d), Д = ad -  be.

Устойчивые решения характеризуются возвращением решения 
в исходную стационарную точку с течением времени. Типы устой
чивости решения зависят от знака величины характеристических 
чисел и рассмотрены на диаграмме рис. 18.3, изображенной в ко
ординатах у, А (Хг _  действительная часть; А(- — мнимая часть ха
рактеристического числа). На диаграмме помечены пять областей 
I —V, в которых сохраняется конкретный тип устойчивости.

Устойчивые точки характеризуются отрицательной действи
тельной частью чисел X (кг < 0) и располагаются в областях I и II 
(у > 0, А > 0), которые разделены кривой у2/4  =  А. Для точек в об
ласти I, кроме того, у2 — 4Д > 0 и, следовательно, А,- = 0. Поэтому 
при небольшом начальном отклонении от исходной точки система 
неизбежно вернется (проэволюционирует) в эту же точку по кри
вым, схематически помеченным на рис. 18.3. По определению, 
предложенному А.М. Ляпуновым, область I соответствует устой-

Л-1,2 “  l ^ ( a  +  d )  ±  *J(a +  d ) 2 -  4 ( a d -  bc)^ = ^ - y ±  J y 2 -4 Д  ,

Y

V

Седла
Aj>0; Х2<0

Устойчивые узлы 
Аг<0; Xj=0 У2/4 = Д

У 74= А

Аг>0; Aj—0
Рис. 18.3. Диаграмма разных типов устойчивости особы х точек системы  
линейны х дифференциальных уравнений dx/dt =  ах +  by\ dy/dt =  сх + dy 
(по Ляпунову)
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чивым узлам. В области II у^/4 < А, поэтому А,- ф  0. Эта область со
ответствует устойчивым фокусам, поскольку эволюция системы в 
исходную точку описывается спиральной кривой.

Неустойчивые фокусы и неустойчивые узлы расположены соот
ветственно в областях III и IV (kr > 0) и также разделены кривой 
у /4  =  Д. На оси у = 0 расположены точки типа “центр”, для ко
торых Аг = 0, А,- ф  0 и Хх 2 = ±/А.

Область V соответствует особым точкам типа “седло”. Здесь А,- = 0, 
а Аг имеют разные знаки (Aj > 0, А2 <0).

Положение точки устойчивого термодинамического равнове
сия системы всегда находится в области I. Изменение параметра 
а  соответствующим образом приводит к изменению коэффициен
тов характеристического уравнения, описывающего поведение 
системы после ее вывода из равновесия, и, следовательно, величин 
Aj и А2. В свою очередь это может привести не только к изменению 
координат особой точки “устойчивый узел", но и к изменению са
мого типа устойчивости стационарного состояния, если при этом 
система покинет область I устойчивых узлов.

Сходный анализ можно провести и для систем, характеризую
щихся более чем двумя независимыми переменными. При этом 
используется аналогичная классификация устойчивости точек фа
зовой диаграммы исходя из значения характеристических реше
ний соответствующего векового уравнения. Устойчивые и “при
тягивающие” к себе состояния динамической системы в последнее 
время нередко принято называть аттракторами.

Переходы между областями I—V устойчивости особых точек 
можно соотнести с изменением параметра а. Это удобно сделать 
с помощью диаграммы, на которой по оси ординат отложены зна
чения координат стационарной точки х, а по оси абсцисс — зна
чения параметра а, отражающего степень удаления системы от ис
ходного равновесия (рис. 18.4).

а б

Рис. 18.4. Зависимость стационарного значения параметра х (например, 
концентрации или термодинамического напора некоторого промеж у
точного компонента) (а ) и соответствующ его изменения скорости произ
водства энтропии (б) от “управляющ его” параметра а  при отклонении от 
точки x ( ccq)  и с х о д н о г о  равновесия и при переходе точки бифуркации а*: 
1 — “термодинамическая” ветвь; 2 — “нетермодинамическая” ветвь
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Пусть при удалении от равновесия а  увеличивается. Допустим, 
что исходно а  = а 0 соответствует термодинамическому равнове
сию, т.е. точке “устойчивый узел” системы (18.17) (область I на 
рис. 18.3). При увеличении а  мы проходим по некой ветви стаци
онарных состояний х = х(а). Эта ветвь состояний будет устойчи
вой, т.е. включать устойчивые стационарные точки до тех пор 
(участок 1 кривой), пока а  не достигнет бифуркационного (бифур
кация — раздвоение) значения а*. При а  =  а* система теряет ус
тойчивость (например, за счет того, что функционал Ляпунова пе
рестает быть положительно определенным). На рис. 18.3 при 
непрерывном изменении характеристических параметров это оз
начает переход системы из области I устойчивых узлов в одну из 
неустойчивых областей II или V. При дальнейшем увеличении а  
движение пойдет вдоль неустойчивой ветви [участок 2 кривой х(а )  
на рис. 18.4], где также возможны переходы между областями не
устойчивости. Основной критический момент в изменении свой
ства системы достигается, таким образом, при бифуркационном 
значении а = а*, когда система теряет устойчивость. Существенно, 
что скорость диссипации энергии при переходе в новое устойчи
вое состояние также скачкообразно изменяется (рис. 18.4, 5); 
обычно при переходе на нетермодинамическую ветвь решения 
значение Р  увеличивается.

С позиций термодинамики стационарные состояния, располо
женные на участке 7 кривой рис. 18.4, при малых отклонениях а 
от а 0 устойчивы в силу теоремы о минимуме скорости производ
ства энтропии в таких состояниях. При дальнейшем удалении от 
точки равновесия а  = а 0 мы можем выйти за пределы примени
мости линейной термодинамики, оставаясь тем не менее еще на 
“термодинамической” ветви, описываемой, например, “функциона
лом стационарного состояния” типа положительно определенной 
функции Ляпунова (см. разд. 18.4.2). При этом для термодинамиче
ского анализа устойчивости состояния необходимо использовать 
критерий устойчивости стационарных состояний (18.1) по поло
жительному характеру избыточной диссипации энергии ЬР. Со
гласно этому критерию все состояния на термодинамическом уча
стке 1 кривой х  (а) до точки бифуркации а* (а0 < а  < а*) устойчивы:

8Р > 0. (18.18)
Потеря устойчивости и переход на так называемую нетермоди

намическую (т.е. описываемую уже детерминистическими кине
тическими или иными динамическими уравнениями) ветвь про
исходит при а = а*, если при а  > а* избыточная диссипация 
энергии для "термодинамической"становится отрицательной:
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Ь Р < 0. (18.19)
Бифуркационная точка а  = а* соответствует термодинамиче

скому порогу появления неустойчивостей. В этой точке система 
находится на границе устойчивости, а величина избыточной дис
сипации энергии обращается в нуль:

5 Р =  0.
На нетермодинамической ветви в области неустойчивых стаци

онарных состояний свойства системы зависят от конкретного вида 
дифференциальных уравнений, описывающих ее поведение при зна
чениях параметров за точкой бифуркации. Например, система может 
вести себя как “химическая машина” с четко детерминированным на
чальными условиями поведением, однако это поведение может соот
ветствовать и “хаосу”, при котором малейшие флуктуации вызывают 
сильные и нерегулярные изменения состояния системы.

Возникающая неустойчивость обязана своим появлением и разви
тием термодинамической флуктуации (18.19). Такая флуктуация мо
жет оказаться причиной распада системы (см., например, область V 
неустойчивых седел на рис. 18.3). Однако возможны случаи, когда по
явление неустойчивости приводит к возникновению нового состоя
ния системы, которое стабилизируется во времени и пространстве. 
Примером этого может служить образование предельного (ограни
ченного) цикла в системе, обладающей особой точкой типа “неустой
чивый фокус”. Устойчивость такого цикла и означает существование 
стабилизированного во времени циклического типа изменения тер
модинамических параметров (например, концентрации реагентов), 
причем поддержание такого цикла достигается за счет непрерывного 
обмена с окружающей средой энергией и веществом.

Изменения свойств состояния системы при переходе через точ
ку бифуркации происходят скачкообразно, и их называют иногда 
кинетическими фазовыми переходами.

При изменении параметра а  для системы с двумя независимыми 
переменными, исходно находившейся в области I устойчивых узлов 
(см. рис. 18.3), возможны два типа переходов: 1) с потерей устойчи
вости при переходе в область седел V, когда на границе устойчивости 
один из действительных корней обращается в нуль; 2) с возникнове
нием осцилляций при переходе в область устойчивых фокусов II, где 
корни становятся комплексно сопряженными числами. Ясно, что пе
реход I—>V с потерей общей устойчивости ^  < 0, A,j > 0 должен со
провождаться и нарушением термодинамической устойчивости ста
ционарных состояний. Он может произойти за точкой бифуркации а=  
= а* и сопряжен с переходом системы на нетермодинамическую ветвь. 
Наоборот, переход 1-»Н не приводит к потере устойчивости стаци
онарных состояний, но сопряжен с нарушением условия монотоннос
ти (апериодичности) релаксационных процессов приближения систе
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мы к стационарному положению. Следовательно, при увеличении а  
переходы с нарушением условия апериодичности могут происходить 
при а  < а* до достижения точки бифуркации а * , т.е. совершаться на 
термодинамической ветви без нарушения критерия устойчивости 
(1 8 .1 8 ). При дальнейшем увеличении а  возможны потеря устойчивос
ти в точке а *  и переход в область III неустойчивых фокусов.

Таким образом, при увеличении а  может нарушаться либо ус
ловие апериодичности при сохранении общей стабильности, либо, 
наоборот, условие устойчивости стационарного состояния с пере
ходом системы на нетермодинамическую ветвь.

В реальных системах, особенно гетерогенно-каталитических и 
биологических, реагенты нередко распределены в пространстве не
однородно, что приводит к диффузии вещества. В результате может 
возникнуть новая диссипативная структура с пространственно не
однородным распределением концентраций различных химически 
реакционноспособных компонентов вследствие взаимодействия 
процесса диффузии, стремящейся привести состав системы к одно
родности, и локальных изменений концентраций за счет химиче
ских реакций. Возникновению такой диссипативной структуры так
же предшествуют нарушение условий термодинамической устойчи
вости вдали от равновесия в точке бифуркации а* и переход в 
неустойчивое состояние на нетермодинамическую ветвь.

18.6. Диссипативные структуры

18.6.1. Пространственные диссипативные структуры.
Ячейки Бенара

Простейшим примером пространственных диссипативных 
структур являются ячейки Бенара, описанные этим исследовате
лем еще в 1900 г.

Если горизонтальный слой жидкости сильно подогреть снизу, 
то между нижней и верхней поверхностями возникает разность 
температур АТ= Т\ — Т2 > 0 (рис. 18.5,о). При малой разности тем
ператур АТ, ниже некоторого критического значения А 7 ^ , подво
димое снизу тепло распространяется вверх путем теплопроводнос
ти и жидкость остается неподвижной. При разности температур 
выше критической А Т>  АТкр в жидкости начинается конвекция:

Рис. 18.5. Ячейки Бенара в плоском 
сосуде:
а — возникновение ячеек в результате кон
векции подогреваемой жидкости; 6 — вид 
сверху
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Рис. 18.6. Зависимость общего 
потока теплоты J q , передавае
мого вертикально в системе, 
изображенной на рис. 18.5, от 
разности температур АТ ниж
него и верхнего слоев жидкости

холодная жидкость опускается вниз, а нагретая поднимается вверх. 
Распределение этих двух противоположно направленных потоков 
оказывается самоорганизованным (рис. 18.5,а), в результате чего 
возникает система правильных шестиугольных ячеек (рис. 18.5,6).

По краям каждой такой ячейки жидкость опускается вниз, а в 
центре поднимается вверх. Качественная зависимость полного 
теплового потока J q  в  единицу времени от нижней поверхности к
верхней от разности температур А Т  изображена на рис. 18.6. При 
А Т  > ДГкр состояние неподвижной теплопроводящей жидкости 
становится неустойчивым (пунктирная линия на рис. 18.6), и вме
сто него наступает новый устойчивый режим в виде конвекцион
ных ячеек Бенара. Обусловлено это тем, что при большой разности 
температур покоящаяся жидкость уже не обеспечивает перенос воз
росшего количества теплоты, поэтому вынужденно устанавливается 
новый конвекционный режим, обеспечивающий необходимый пе
ренос теплоты в результате упорядоченного движения жидкости.

Очевидно, что этот перенос теплоты является здесь сопрягаю
щим процессом по отношению к установлению сопряженного кон
вективного процесса. При этом роль управляющего параметра а  
здесь играет разность температур АТ; точка ДГкр соответствует точ
ке бифуркации.

При переходе от докритического к надкритическому режиму 
спонтанно меняется симметрия системы, что аналогично термоди
намическим фазовым переходам. Именно поэтому переходы с об
разованием пространственных диссипативных структур в неравно
весных системах называют кинетическими фазовыми переходами.

Диссипативные структуры возникают лишь в сильнонеравновес
ных многочасгичных системах, состояние которых описывается не
линейными уравнениями для макроскопических величин. Для опи
сания возникновения ячеек Бенара в жидкости используют нелиней
ные дифференциальные уравнения гидродинамики с анализом 
неустойчивости решений этих уравнений по Ляпунову. Исследо
вания показывают, что при АТ> АТкр состояние системы, исходно
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соответствующее покоящейся жидкости с обычным режимом теп
лопередачи, становится неустойчивым, и жидкость переходит в 
новый устойчивый конвекционный режим.

Другим классическим примером пространственных диссипа
тивных структур является так называемая решетка вакансионных 
пор, экспериментально обнаруженная Дж. Эвансом в 1970 г. при 
исследовании микроструктуры молибдена, облученного ионами 
азота. Известно, что облучение металла некоторыми частицами 
(нейтронами, быстрыми ионами) приводит к образованию в крис
таллической решетке точечных дефектов — вакансий и межузель
ных атомов. При повышении температуры эти вакансии, переме
щаясь в кристалле, образуют сложные кластеры дефектов в виде 
сферических вакансионных пор и плоских дислокационных петель. 
Обычно такие кластеры создают пространственно однородную сис
тему. Однако при определенных условиях облучения вакансионные 
поры располагаются упорядоченно в виде правильных “сверхре
шеток”, тип которых совпадает с типом кристаллической решетки 
металла, с периодом, в сотни раз превышающим период этой ре
шетки. Образование таких упорядоченных структур из вакансион
ных пор вызвано нелинейным динамическим взаимодействием то
чечных дефектов с мелкими вакансионными кластерами и диффу
зионным взаимодействием между порами.

Сходное пространственное структурирование наблюдают в за
пыленной плазме, когда сильно ионизированные твердые наноча
стицы образуют устойчивую и "висящую" в пространстве объем
ную решетку типа кристаллической.

Полагают, что к числу пространственных диссипативных струк
тур принадлежат также рукава спиральных галактик и кольца Са
турна и других больших планет Солнечной системы. На ранних 
стадиях формирования солнечной системы из таких рукавов ис
ходного газо-пылевого облака сконденсировались планеты, в том 
числе Земля. Образование таких структур (более 90 колец у Сатур
на, различаемых современной аппаратурой) обусловлено гравита
ционной неравновесностью состояния вращающегося вокруг мас
сивного тела дисперсного вещества и притяжением последнего к 
этому телу при наличии взаимодействия отдельных частиц веще
ства между собой.

Для высокоорганизованных биологических систем типичный 
пример временной диссипативной структуры представляет биение 
сердца.

Образование диссипативных структур в последние годы много
кратно наблюдалось и в химии (осциллирующие реакции), осо
бенно в катализе при исследовании катализаторов методами in situ, 
позволяющими наблюдать за катализаторами непосредственно в 
ходе реакции. Типичными и легко распознаваемыми примерами
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этих структур, свойственными только неравновесным процессам, 
здесь являются временные и пространственно-временные дисси
пативные структуры, такие как изотермические осцилляции ско
рости каталитической реакции и образование химических волн. 
Оба типа структур наблюдаются как для гетерогенных, так и для го
могенных каталитических систем. Чисто пространственные дисси
пативные структуры в катализе известны пока меньше в связи с 
трудностями их экспериментального обнаружения на фоне “рав
новесной” реконструкции поверхности катализатора под действи
ем реакционной среды.

18.6.2. Неравновесное состояние функционирующего катализатора
Явление катализа основано на возможности возникновения 

промежуточных взаимодействий активного вещества катализатора 
с реагентами катализируемой реакции. Вследствие этого состоя
ние активного вещества катализатора неизбежно контролируется 
взаимодействиями с реакционной средой и претерпевает поэтому 
определенные изменения. Для гетерогенных катализаторов эти из
менения обычно называют реконструкцией поверхности катализа
тора. В случае достаточно интенсивных воздействий реакционной 
среды такая реконструкция может быть очень значительной. Напри
мер, гладкая поверхность благородных металлов под воздействием 
больших давлений СО может “фасетироваться”, образуя достаточно 
регулярную поверхностную шероховатость надмолекулярного разме
ра. Для медьсодержащих оксидных катализаторов в присутствии 
водорода известны случаи обратимой миграции ионов меди из 
объема оксидной фазы с образованием металлических наночастиц 
меди на поверхности и т.д.

Явление неизбежной адаптации катализатора к реакционной 
среде было сформулировано Г.К. Боресковым в виде особого прави
ла, согласно которому в стационарных условиях удельная каталити
ческая активность гетерогенного катализатора (т.е. скорость катали
тической реакции, отнесенная к единице доступной поверхности 
каталитически активной фазы) является для заданных температу
ры и состава реакционной среды величиной примерно постоянной 
и зависящей только от химического состава активной фазы.

Существенно, что обычно катализатор функционирует при боль
ших значениях сродства (|Д|> R Т) для катализируемого брутто- 
процесса, т.е. вдали от термодинамического равновесия. Поэтому 
ниже будут обсуждены некоторые явления — следствия не равно
весной реконструкции катализатора, к числу которых относятся 
приведенные выше примеры фасетирования поверхности и миг
рации ионов меди, а сопряженности процессов с участием вещества 
катализатора и сопрягающей катализируемой реакции.
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Наиболее ярко неравновесная реконструкция катализатора 
проявляется при неустойчивости стационарных состояний ката
лизатора вдали от термодинамического равновесия и приводит, 
как было указано выше, к легко распознаваемым явлениям типа 
осцилляции скорости химических реакций и возникновения хи
мических волн.

Однако и в условиях существенной удаленности от термодина
мического равновесия стационарное состояние катализатора может 
быть устойчиво, что является, например, следствием существова
ния положительно определенной функции Ляпунова Ф, описываю
щей поведение этой системы (см. разд. 18.4). В частности, всегда ус
тойчивыми являются стационарные состояния каталитических 
систем с произвольным набором мономолекулярных превращений 
каталитических интермедиатов — промежуточных комплексов ре
агент — активный центр катализатора — или с любым иным на
бором превращений этих интермедиатов, линейным по концент
рации (термодинамическому напору).

Экспериментально регистрируемые проявления неравновес- 
ности устойчивого состояния катализатора вследствие влияния тер
модинамических сил в неравновесной системе обычно менее ярки, 
чем проявления неустойчивых состояний с образованием дисси
пативных структур. Наиболее известны проявления неравновес
ное™ устойчивого состояния для гомогенных каталитических 
систем. Это выражается в том, что стационарные концентрации 
интермедиатов каталитических реакций в ходе каталитического 
процесса могут существенно отличаться от таковых в равновесной 
системе.

В более общем случае, в том числе в гетерогенных системах, 
проявлением неравновесности устойчивого стационарного со
стояния катализатора может быть:

уменьшение стационарного значения химического потенциала 
(концентраций) наиболее активных форм реакционного центра 
катализатора (включая промежуточные комплексы реагент — ре
акционный центр) и возрастание химических потенциалов (кон
центраций) менее активных форм по сравнению с их химическими 
потенциалами в условиях термодинамического равновесия реак
ционной среды;

неравновесная обратимая реконструкция поверхности или объ
ема активного компонента катализатора;

изменение температуры фазовых переходов активного компо
нента катализатора относительно температуры соответствующих 
переходов в термодинамически равновесных условиях, т.е. смеще
ния положения кривых сосуществования различных фаз активно
го компонента катализатора по сравнению с равновесными р— Г-ди- 
аграммами;

390



возникновение метастабильных состояний активного вещества 
катализатора, в том числе в виде пространственных диссипативных 
структур или на поверхности, или в объеме активного компонента 
катализатора.

Во многих случаях неравновесность гетерогенного катализато
ра проявляется в существенном отличии реальной температуры 
активного центра катализатора от температуры окружающей сре
ды или объема гранулы катализатора, что происходит из-за конеч
ной скорости теплообмена реакционного центра, диссипирующе- 
го большое количество энергии, с окружающей средой.

Примером проявления неравновесности активного центра ка
тализаторов может служить аномально низкотемпературное плав
ление металлических частиц в ходе катализируемого ими процесса 
графитизации аморфного углерода

С(аморф) — ре, с (гРаФит)-

Данный брутто-процесс характеризуется сродством А =  —ArG ~ 
= 12 кДж/моль, что намного превышает значение R T  при темпера
турах ниже 1000 К, и протекает через промежуточное растворение 
углерода в металлической наночастице катализатора (рис. 18.7).

Поскольку в ходе графитизации стационарный химический по
тенциал цс  углерода, растворенного в металле, с необходимостью 
должен подчиняться условию

цс  (аморф) > цс  (раствор) > цс  (графит),

стационарная концентрация углерода в металле оказывается намного 
выше концентрации углерода в эвтектическом растворе, характерном 
для равновесия С(графит) =  С(раствор в металле). Очевидно, что 
эвтектика означает установление термодинамического равновесия 
раствора с графитом, а не с более энергонасыщенными формами 
углерода, например с обсуждаемым аморфным углеродом.

Если лимитирующей стадией процесса каталитической графи
тизации является образование частичек графита из углерода, рас-

б
Раствор  
С в металле графит

7 7 7 7 7 7 7 7 7 7 7
Рис. 18.7. Микрофотография (а) и схема (б) каталитической графитиза
ции аморфного углерода в присутствии наночастицы металла (Стрелка 
вверху указывает направление движения флуидизированной частицы.)
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Рис. 18.8. Упрощенная т.К
версия образования ме- 2000
тастабильной фазы для 
системы Fe—С в ходе ка
талитической графитиза- 
ции аморфного углерода 1600 
(Ғе3С и Ғе2С — стехи
ометрические карбиды 
железа) 12оо

800

О 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0
Мольная доля С

Жидкие формы графита 
Раствор  Fe в С

Ч-Жидкие формы Fe3C 
Эвтектика (Т=1420К, х=0,173)

Раствор  
"С в Fe

Стационарное 
состояние (920К)

Fe3C Ғе2С 

j___і_І_іІ__I__

творенного в металле, можно полагать, что цс  (раствор) = цс  (аморф)- 
При этом мольная доля х  растворенного углерода в металле ока
жется намного выше, чем в равновесии раствора с графитом, и мо
жет быть оценена как

*аморф ~  ^трафит ®ХР( ArG/RT).
При температурах Т < 1000 К это означает примерно четырехкрат

ное пересыщение металла углеродом по сравнению с равновесием рас
твор-графит. Расчет по уравнению Шредера (см. гл. 11) температуры 
плавления такого пересыщенного, но динамически устойчивого рас
твора дает значения на 500—900 К (!) ниже, чем для соответствующих 
равновесных эвтекгик каталитически активных металлов (рис. 18.8).

Явление аномально низкотемпературного плавления каталити
чески активного металла легко регистрируется экспериментально, 
например прямыми методами электронной микроскопии in situ 
(рис. 18.9 и табл. 18.1).

Есть основания полагать, что сходное явление флюидизации 
наночастиц каталитически активных металлов может происходить

Рис. 18.9. Электронная 
микроскопия in situ миг
рации флуидизирован- 
ных частиц Fe—С в слое 
аморфного углерода при 
650 °С

Р а з д е л е н и е  к а п е л е к

и 1г Г \ *  ! 

1 1 #!
0с 0,15 
Слияние капелек

0,35 0,95 1.5

Л 1
1

.4
I  30 нм

0с 0,25 0,75 1,0
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Таблица 18.1. Температуры (°С) плавления чистых металлов и их эвтектических 
смесей с углеродом, а также температуры плавления стационарных метастабильиых 
состояний катализатора в ходе графитизации аморфного углерода

Металл Чистый Эвтектическая смесь с углеродом Стационарное состояние

Fe 1539 1145 640
Со 1493 1320 600
Ni 1453 1318 670

и в ряде других каталитических процессов, сопровождающихся об
разованием графитизированного углерода. Такими процессами, 
например, являются среднетемпературный каталитический пиро
лиз метана и других легких углеводородов

СлНу —> хС + у/2Н2,

происходящий при 800—850 К, а также диспропорционирование 
монооксида углерода

2 СО -> С + С 0 2

при температурах ниже 800 К. Из-за флюидизации активный ком
понент практически не отравляется путем “зачехления” образую
щимся графитом, следствием чего является образование длинных 
нитевидных (филаментарных) графитоподобных структур. Суще
ственно, что диаметр образующихся нитевидных структур и тем
пература начала их образования хорошо согласуются с изложен
ной моделью флюидизации активного компонента.

Недавно для кобальтовых катализаторов диспропорционирова
ния СО было зарегистрировано и возникновение внутри активной 
металлической частицы упорядоченных метастабильиых структур, 
являющихся, вероятно, аналогом пространственных диссипатив
ных структур (рис. 18.10). Наблюдавшиеся структуры представля
ют собой чередование тонких (толщиной около пяти атомов) слоев 
кобальта различной кристаллографической модификации. Следу
ет отметить, что возникновение таких структур для термодинами
чески равновесных состояний противоречит правилу фаз Гиббса.

Рис. 18.10. Регулярные слои внутри 
кобальтовой частицы диаметром бо
лее 20 нм после воздействия на нее 
СО (1 бар, 700 К). Светлые зоны — 
тонкие (толщиной около пяти ато
мов) слои кобальта в гексагональной 
модификации, темные — тонкие слои 
кобальта в кубической модификации
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18.6.3. Временные и пространственно-временные диссипативные 
структуры в каталитических системах

Явления самоорганизации, наблюдаемые при неустойчивости 
стационарного состояния и приводящие к образованию времен
ных и пространственно-временных диссипативных структур, мо
гут возникать при протекании только неустойчивых “нелиней
ных” брутто-реакций, схемы которых нелинейны по отношению к 
интермедиатам и, как было показано в разд. 18.4.2, включают не 
менее двух интермедиатов, причем хотя бы одна из элементарных 
реакций в схеме является кинетически необратимой. Четкие мини
мально достаточные требования к схеме процесса, в котором воз
никают временные неустойчивости, пока не сформулированы. Од
нако во всех известных к настоящему времени примерах таких 
реакций скорость образования продукта реакции на одной из про
межуточных стадий как минимум квадратично зависит от кон
центраций интермедиатов.

Как уже отмечалось, в реакционной химической системе, в которой проме
жуточные компоненты — интермедиаты — распределены только по независимым 
(в смысле, указанном в гл. 17) реакционным группам, всегда существует устой
чивое стационарное состояние, которое соответствует минимуму функции Ляпу
нова Ф (см. выражение 18.7). Если же условие независимости реакционных групп 
не выполняется, то реализуется "необходимое условие" возникновения осцилля
ций скорости реакций: один и тот же промежуточный компонент (концентрация 
которого не задана внешними условиями) выполняет в схеме реакции две или бо
лее различные функции. В этом случае условием устойчивости стационарного со
стояния, если таковое, конечно, возможно при данных внешних условиях, опре
деляется кинетическим критерием устойчивости, основанным на анализе малых 
отклонений от стационарного режима.

В соответствии с упомянутым критерием стационарное состояние будет ус
тойчиво только в случае отрицательной определенности собственных значений 
матрицы Аар :

Аа р = d ( d c a / d t ) / 8 c р ,

взятых для состояния, стационарного по концентрациям независимых реакцион
ных интермедиатов (см. разд. 18.5). При использовании термодинамической за
писи независимыми переменными, описывающими развитие системы, являются 
термодинамические напоры п а промежуточных компонентов, поэтому для ана
лиза критерия устойчивости в термодинамических переменных необходимо ис
следовать собственные значения матрицы Â?=d(dnа jdt)/ вл() - Однако на практике 

более удобным оказывается использование эквивалентного упомянутому условия 
на матрицу Aa9=d(dcajd t ) / Эйр • Эти матрицы связаны соотношением

Дір = ЛрУаеХР(м 2//г7’)
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(см. разд. 16.2.1), причем отрицательная определенность собственных значений 
одной из матриц соответствует отрицательной определенности собственных зна
чений другой матрицы. В явном виде элементы матрицы Яар имеют вид *

7 _  *( .dcjdt )
ла(3 "=дпа — S evv/p(y/a v/ a) л/ '

яр и
Анализ этого выражения показывает, что симметрия коэффициентов от

носительно перестановки индексов а и р  имеет место только в случае независи
мости напоров п . по внутренним параметрам — концентрации реакционных ин
термедиатов. Именно такие системы, как было показано выше, всегда допускают 
построение функции Ляпунова, описывающей их эволюцию во всем диапазоне 
пригодности термодинамического подхода.

В настоящий момент известно уже достаточно большое число ре
акций с образованием временных и пространственно-временных 
диссипативных структур, как в гомогенных, так и в гетерогенных 
каталитических системах, находящихся вдали от равновесия.

18.6.4. Реакция Белоусова—Жаботинского
Реакция Белоусова—Жаботинского является фактически пер

вым зарегистрированным и ставшим к настоящему времени клас
сическим примером возникновения легко наблюдаемых времен
ных и пространственно-временных диссипативных структур в 
гомогенных абиотических химических системах.

Эта реакция была открыта в 1951 г. советским военным хими
ком Б.П.Белоусовым как гомогенная осциллирующая во времени 
реакция окисления лимонной кислоты смесью бромата калия 
КВЮ3 в присутствии сульфата церия Ce(S04)2 как катализатора 
окислительно-восстановительных процессов. В растворенной сме
си этих веществ в разбавленной серной кислоте происходят пери
одическая реакция синхронного восстановления ионов церия, со
провождающаяся одновременным образованием ионов Вг :

Се4 + -------- ► Се3+ + В Г , (18.22)

и реакция последующего синхронного окисления

Се3 + -------- ► Се4+, (18.23)

замыкающая цикл превращений этого иона-катализатора. Осцил
ляции в химическом составе смеси легко визуально фиксируются 
в виде периодического изменения цвета раствора вследствие упомя
нутых синхронизированных во времени изменений степени окисле
ния гомогенного катализатора. Как и следовало ожидать, осцилляции
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наблюдаются в процессе, сопряженном с основной катализируемой 
реакцией — реакцией окисления лимонной кислоты.

Вследствие принципиальной новизны полученного результата 
исследования Б.П. Белоусова своевременно не были поняты. Так, 
его статьи не приняли к опубликованию редакции двух отечест
венных научных журналов ни в 1951, ни позже, в 1957 г. “ввиду те
оретической невозможности” описываемых в них осциллирующих 
реакций. Исследования Белоусова были продолжены и детально 
развиты А.М.Жаботинским. В 1980 г. группе авторов — Белоусову 
(посмертно) и Жаботинскому с сотр. — была присуждена Ленин
ская премия за открытие нового класса автоволновых и автоколе
бательных процессов. Исследованный ими тип реакций в мировой 
научной литературе получил название реакции Белоусова—Жабо- 
тинского (BZ-reactions).

Формально эти реакции описываются простой суммарной схемой 
гомогенного каталитического процесса восстановления бромноватой 
кислоты до бромноватисгой органическим восстановителем D:

Н В г О з  + D - D o;(+ H B r0 2 ,

где Dox — окисленная форма D.

В качестве органического восстановителя D здесь могут высту
пать различные органические соединения RH типа лимонной 
(НООССН2)2С(ОН)СООН и малоновой С О О Н -С Н 2-С О О Н  
кислот, ацетилацетон СН3—СО—СН2—СО—СН3 и др. Все они со
держат способную к бромированию группу R—СН2—R'; в конеч
ной форме D0x эта группа оказывается окисленной до R -C O -R '. 
В качестве гомогенного катализатора, вызывающего осциллирую
щие реакции, используют не только ионы Се3+і/4+, но и ионы мар
ганца, а также фенантролиновые и аналогичные им комплексы
железа Ғе(рһеп)з+у/3+ и других переходных металлов.

Реакция (18.23) — автокаталитическая, в ней катализаторами являются про
дукты реакции, которые и ускоряют протекание самой реакции. Свободный ион 
Вт- , получаемый в реакции (18.22), действует как сильный ингибитор (замедли
тель) реакции (18.23). Поэтому вначале протекает только реакция (18.22) — до тех 
пор, пока все ионы Се не превратятся в Се . Затем начинается реакция (18.23), 
все ионы Се3+ превращаются в Се4+, и процесс начинается сначала. В результате 
система переходит в состояние, для которого характерно периодическое изменение 
окраски раствора от бесцветной (избыток Се3+) к желтой (избыток Се4+) и об
ратно. В первых изученных системах колебания окраски происходили с периодом 
около 4 мин. Колебания продолжаются до тех пор, пока не израсходованы ос
новные реагенты — органическое соединение и бромат-анион, т.е. пока система
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находится вдали от термодинамического равновесия и существует движущая сила 
для протекания общего сопряженного процесса.

Даже упрощенно основные элементы схемы реакции Белоусова—Жаботин- 
ского описываются достаточно сложным образом:

В этой схеме выделяются следующие стадии:
1. Автоускорение, помеченное на схеме знаком (+) и сопряженное с окисле

нием ионов катализатора Мя+:

HBrOj + НВЮ2 ^  2ВгО 2 + Н20 ,

ВгО 2 + Мл+ + Н+ ^  М(л+1)+ + НВЮ2 .

Формально эта последовательность реакций соответствует образованию НВг02 
путем автокатализа:

НВг02 + НВг03 -» 2НВг02,

что, как было показано в разд. 18.2, может вызывать неустойчивость стационар
ного состояния системы.

2. Ингибирование, помеченное на схеме знаком (—):

Н+ + Вг~ + НВЮ2 ^  2НОВг.

3. Бромирование восстановителя:

RCH2R' + НОВг-> RCHBrR' + Н20 .

4. Восстановление окисленной формы катализатора и образование ингибитора:

М(л+1)+ + RCHBrR' ^  RCBrR' + Мл+ + Н+,

RCBrR' + Н20  -> RC(OH)R' +Н+ + Вг“ ,

RC(OH)R' + RCHBrR' 5 * : RCH(OH)R' + RCBrR',

М(л+,)+ + r c (OH)R’-» RC(0)R' + Мя+ + H+.
Очевидно, что химические превращения ионов катализатора Мл+/М ”+1 со

прягаются с основной реакцией окисления бромноватой кислоты. Поэтому в силу
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Рис. 18.11. Горизон
тальные зоны в реак
ции Белоусова—Жабо- 
тинского в результате 
образования простран
ственно-временных 
диссипативных струк
тур. Светлые полоски 
соответствуют стации 
образования слабоокра- 
шенных комплексов

р  4+ иона Се

неустойчивости стадии автоускорения 1 
при некоторых соотношениях между кон
центрациями реагентов даже в исходно 
гомогенной системе могут возникать ос
цилляции концентраций различных по 
степеням окисления форм катализатора, 
что в связи с их различной окраской легко 
детектируется визуально.

Наблюдаемые осцилляции кон
центраций различных форм ката
лизатора в реакции Белоусова— 
Жаботинского являются примером
временных диссипативных струк

тур. В негомогенной системе (например, при проведении реакции 
в мелком бюксе или внутри влажной фильтровальной бумаги) мо
гут возникать движущиеся “химические” волны, что соответству
ет появлению пространственно-временных диссипативных струк
тур (рис. 18.11). Иногда эти структуры могут иметь вид кольцевых 
и спиральных волн (рис. 18.12). Возникновение таких структур в 
нелинейных химических реакциях связано с локальными флук
туациями концентраций и диффузией реагентов.

Иной пример осциллирующей реакции — реакция Брэя—Ли
ванского, открытая еще в 1921 г.:

2 Н 20 2 — 103'н+ > 2 Н 20  + 0 2 .

Здесь гомогенный катализатор — анионы IO j — может участвовать 
в большом числе промежуточных превращений, образуя различные
формы, например i o j , 120 2, Н 102, Ч 0 - НЮ, ^  Разнооб
разие промежуточных форм катализатора также способствует разви
тию сильных нелинейностей процесса и, таким образом, возникно
вению осцилляций концентрации этих форм. Меньшая известность 
этой реакции по сравнению с реакциями типа Белоусова—Жаботин
ского связана с невозможностью визуального наблюдения осцилля
ций из-за неокрашенности промежуточных компонентов.

18.6.5. Осцилляция скорости каталитических реакций 
на гетерогенных катализаторах и химические волны 

на поверхности катализатора

В настоящее время возможность возникновения изотермиче
ских осцилляций в концентрации интермедиантов и, как следст
вие, в скорости реакций хорошо известна и для многих гетероген
ных каталитических реакций. Наиболее изученными примерами 
являются окисление Н2 и СО кислородом на многих нанесенных
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Рис. 18.12. Спиральные волны, наблюдаемые в реакции Белоусова—Жа- 
ботинского, протекающей в чашке Петри. Кадры а—е сняты в последо
вательные моменты времени

благородных металлах, а также на индивидуальных кристаллогра
фических гранях монокристаллов этих же металлов (рис. 18.13).

Полагают, что, например, окисление водорода на платиновых 
металлах осуществляется через реакцию водорода как в молеку
лярной, так и в атомной формах. Упрощенно это можно предста
вить в виде следующей нелинейной по интермедиатам схемы ре
акций на поверхности:

1) 0 2 + 2D -> 2 Оа
2) Н2 + 2Ш -> 2 На
3) Оа + 2 На -> Н20  + ЗП
4) Н2 + Оа -> Н20  + □  02

0 2 + 2 Н2 —> 2 Н20
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Pco2-10s, Па
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время, мин

Рис. 18.13. Изотермические автоосцилляции скорости реакции СО + 
+ 1/202 -» С02 на монокристалле Pt(100), сопровождающиеся также ре
конструкцией поверхности монокристалла и вследствие этого изменени
ем режима осцилляций (450 К, давление СО 4,5 • 10 3 Па, давление 0 2 
1,7 • 10 2 Па)

З д е с ь  н и ж н и м  и н д е к с о м  “ а ” п о м е ч е н ы  п о в е р х н о с т н ы е  ф о р м ы  п р о м е ж у т о ч н ы х  

к о м п о н е н т о в  — и н т е р м е д и а т о в ,  а  п у с т о й  к в а д р а т  о б о з н а ч а е т  " с в о б о д н у ю ” ф о р м у  

а к т и в н о г о  ц е н т р а  к а т а л и з а т о р а .

Анализ сильнонелинейных схем, подобных приведенной, объяс
няет многие критические явления, в том числе множественность ста
ционарных состояний, наблюдаемых, например, при проведении ре
акции на никеле и платине, а также возникновение при определенных 
соотношениях давлений реагентов осциллирующих режимов проте
кания реакции. Существенно, что при этом в дополнение к приве
денной схеме, дающей в предположении идеальной адсорбции на од
нородной поверхности только множественное стационарное реше
ние, для объяснения критических явлений и возникновения осцил
лирующего режима оказалось необходимым ввести дополнительные 
предположения, в частности, предположение о том, что в предложен
ной схеме энергии активации Е  (и, таким образом, скорость реакций) 
обеих стадий с образованием воды зависят от покрытия поверхности 
катализатора адсорбированным кислородом Оа:

Е3 = Е ?  + а 3 ^ а1 ’ Е \  = Е% + а 4[Оа] .

В этом случае кинетические уравнения для общей схемы обсуж
даемой каталитической реакции в определенном интервале парамет
ров действительно имеют решения, соответствующие автоколебаниям.

Возможны и другие качественные объяснения возникновения об
суждаемых осцилляций. Так, из той же схемы, сохранив представле
ния об однородности поверхности, но добавив “буферную” стадию

0 2 + 2D <-> 2(0),
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где (О) — инертное промежуточное состояние адсорбированного 
кислорода, не участвующее в стадиях 3 и 4 образования воды, мож
но получить совокупность кинетических уравнений, которые при 
определенных значениях параметров также имеют решения, соот
ветствующие автоколебаниям поверхностных концентраций ин
термедиатов процесса, а значит и общей скорости гетерогенно-ка
талитической реакции образования воды.

Сходные рассуждения используют и для объяснения осцилля
ций при гетерогенно-каталитическом окислении СО. При этом 
обычно предполагают, что окисление СО осуществляется в основ
ном по схеме Ленгмюра—Хиншельвуда, т.е. через взаимодействие 
адсорбированных интермедиатов:

СО + □ ^  соа
0 2 + 2D ZZ1 20а
Оа + СОа —» С 0 2 + 2D

СО + 1/2 0 2 -> С 0 2

Однако и здесь для получения условий возникновения осцилля
ций необходимо делать дополнительные предположения о возмож
ности существования буферных стадий процесса, замедляющих воз
можность вступления в реакцию определенных форм интермедиатов.

Причину синхронизации осцилляций скорости реакций, про
исходящих на различных микроскопических активных центрах 
или гранях микрокристаллов, в макроскопические осцилляции 
общей скорости процесса пытаются объяснить важной ролью диф
фузии вещества компонентов газовой фазы по поверхности.

Недавно для многих из катализаторов, способных вызывать ос
цилляции в скорости катализируемых реакций, зарегистрированы 
также поверхностные химические волны, т.е. организованное дви
жение участков поверхности, заполненных молекулами разных ад
сорбатов. Химические волны являются примером возникновения 
на поверхности катализаторов пространственно-временных дис
сипативных структур и наблюдаются как на “мезоскопическом” 
(т.е. полумакроскопическом с характерными размерами в несколь
ко микрон — рис. 18.14, 18.15), так и на атомно-молекулярном с 
характерными размерами в десятки ангстрем (рис. 18.16) уровнях.

Следует отметить, что исследование и описание осциллирующих 
гомогенных и гетерогенных кинетических реакций до сих пор опира
ются в основном лишь на прямой анализ кинетических схем. При 
этом обнаружено, что некоторые явления поддаются удовлетвори
тельному кинетическому моделированию лишь при использовании 
специальных математических методов типа метода Монте-Карло. 
Методы термодинамики неравновесных процессов здесть использу
ются пока явно недостаточно.
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Рис. 18.14. П оследовательные 
ф отоэм иссионны е электрон
ные микрофотографии распро
странения химических волн, 
наблюдаемых в ходе реакции  
СО +  1 /2 0 2 -»  С 0 2 на поверх
ности монокристалла Pt(110) 
(398 К, давление 0 2 4  • 10’2 Па, 

давление СО 1 , 8 - 1 0  3 Па)

а б  в

200мкм

Рис. 18.15. Фотоэмиссионные 
электронные микрофотографии 
химических волн различной  
формы, наблюдаемых в ходе ре
акции N O  +  Н 2 -»  N 2 +  Н 20  в 
разных зонах поверхности моно
кристалла Rh(110) [540—600 К,
давление N 0  1 , 6 - 10  4 Па, дав
ление Н 2 (2-5-5) • 10-4  Па]

Можно полагать, что методы совместного кинетико-термодина
мического анализа неравновесных процессов окажутся достаточно 
продуктивными и для описания еще одного важного физико-хими
ческого явления, относящегося к возникновению пространствен
но-временных диссипативных структур, — возникновения упоря
доченных тепловых волн, движущихся в неподвижном слое зерен 
катализатора или инертного материала при фильтрации через него 
реакционноспособной химической смеси.

FIM
разрешение 
2,0 нм

FIM
разрешение 
0,6 нм

Рис. 18.16. М икрофотографии химических волн при осциллирующ ем ре
жиме окисления СО на платине с атомным уровнем разрешения, получен
ные с помощью полевой электронной (FEM ) {а —в) и ионной (FIM ) (г—ё) 
микроскопии. Кадры сняты с периодом в несколько секунд
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18.7. Самостоятельные упражнения

1. П р о а н а л и зи р у й те  те р м о д и н а м и ч е с ку ю  устойчивость  с та ц и 

о н ар н о го  со сто ян и я  д л я  б р у тто -р еа кц и и  +  А^2) ^  Р, п р о те каю 

щ е й  по  с х е м е

А(1) ^  х *
X  +  2 А (1) ЗХ ,

X  +  А (2) Р,

гд е  А (1 ), А (2 )  и Р  —  исход ны е р е аген ты  и конечны й продукт; X  —  ин
те р м е д и а т .

2 . Д а й т е  э л ектр о тех н и ч ес ку ю  и н те р п р е та ц и ю  ф ункции  Л я п уно в а

(1 8 .1 3 ) ,  п о л учен н о й  д л я  б р у тто -п р о ц е с с а  А ^  +  А ^ )  ^  Р.

Глава 19

ЭНТРОПИЯ И ИНФОРМАЦИЯ

19.1. Иерархия процессов по временному фактору 
в сложных динамических системах. Квазистационарные

подсистемы
Феноменологическая термодинамика необратимых процессов 

применима главным образом к анализу химических реакций или 
таких изменений в открытых системах, для которых можно исполь
зовать понятия макроскопической скорости реакции и химического 
потенциала. При этом вычисление диссипативных функций осно
вано на уравнениях химической кинетики, которые позволяют 
производить совместный кинетико-термодинамический анализ 
динамической эволюции реакционноспособной системы через 
вычисление скоростей и движущих сил процессов. Однако боль
шинство из существующих математических моделей многих ката
литических, технологических и особенно биологических систем с 
использованием дифференциальных уравнений могут отразить 
лишь отдельные стороны исследуемых процессов, но не описыва
ют сложные реакции в совокупности. Особенно это относится к 
физико-химическим явлениям, лежащим в основе важнейших 
биологических процессов роста, развития, адаптации к внешним 
воздействиям и эволюции живых структур.

Поэтому при анализе очень сложной системы учитывают, что 
возможные изменения в такой системе происходят в различных 
масштабах времени. Эти масштабы соответствуют разным процес
сам, начиная с малых характерных времен быстрых взаимодействий 
наиболее реакционноспособных составных элементов и кончая

26* 403



большими временами эволюционных превращений системы в це
лом. Как было показано в разд. 16.1.1, именно на разных масштабах 
времени для протекания процессов в пределах одной большой сис
темы основан и постулат о возможности разбиения изменения энт
ропии открытой частично равновесной системы на две независимые 
части, связанные с внешними и внутренними переменными: dS  =  
= deS  + djS. При этом роль медленных процессов проявляется в про
цессах обмена с окружающей средой, а быстрые процессы представ
ляют собой необратимые внутренние изменения.

Иерархическое разделение процессов по характерным временам 
их осуществления фактически лежит и в основе теоремы о мини
муме скорости производства энтропии в стационарном состоянии. 
Действительно, рассмотрим два сопряженных процесса, описывае
мых уравнениями Онзагера: / j  =  L n X { + L l2X2, J2 =  ЬцХ^ + L22X2. 
Очевидно, что установление (квази)стационарного режима лишь 
для одного из двух процессов, например J \ = 0  при J  2 * 0 ,  
возможно только в ситуации, когда в исходной кинетической схе
ме стационарному процессу соответствует некоторое дифферен
циальное уравнение, соответствующее "быстрому" изменению 
значения одной из внутренних переменных. Второй процесс с 7г * 
* 0 соответствует медленно меняющейся переменной, которая ос
тается практически неизменной в пределах времени установления 
стационарного состояния по быстрой переменной. Это равносильно 
предположению о расслоении системы на две подсистемы с быстрыми 
и медленными переменными, т.е. предположению о двух масштабах 
времен для рассматриваемых процессов. Разделение переменных на 
быстрые и медленные позволяет сократить в математических моделях 
исходное число дифференциальных уравнений и широко использу
ется в химической кинетике под названием метода (квази)стаци- 
онарных концентраций. Для систем, функционирующих вблизи рав
новесия, термодинамически это соответствует переводу (за счет 
быстро меняющихся переменных) подсистемы интермедиатов в ста
ционарное состояние, в котором скорость производства энтропии 
минимальна. Иными словами, подсистема интермедиатов с быстро 
меняющимися переменными становится при этом подсистемой внут
ренних переменных, в то время как подсистема с медленно меняю
щимися переменными — подсистемой внешних переменных.

В системах, удаленных от равновесия, также возможно расслое
ние на подсистемы с быстрыми и медленными переменными. При 
этом в подсистеме с быстрыми внутренними переменными мини
мизируется соответствующий функционал Ляпунова (если такой 
функционал существует для конкретной схемы процесса).
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Методы описания систем, расслаивающихся по временной 
иерархии происходящих в них процессов, интенсивно разрабаты
вают в современной химической технологии и биофизике. Эти ме
тоды основаны на использовании моделей, где учитываются взаи
модействие механических (детерминистских) и статистических 
степеней свободы и их вклад в процессы переноса и трансформа
ции энергии в системах с очень сложной иерархией процессов (на
пример, каталитических и биологических).

19.2. Связь энтропии и устойчивости динамического процесса

Возможность иерархического расслоения сложных систем по вре
менам происходящих в них процессов затрудняет прямое исполь
зование приемов термодинамики и обусловливает сложность самого 
понятия устойчивости в применении к очень сложным, особенно 
биологическим, системам. Эта проблема касается соответствия общих 
принципов механики и статистической физики и в целом выходит за 
рамки данного курса.

В основе статистического подхода к описанию поведения системы, 
состоящей из большого числа частиц, лежит неустойчивость механи
ческих траекторий отдельных частиц. Небольшие случайные возму
щения приводят в результате к столь сильным отклонениям, что вид 
траектории отдельной частицы уже не определяется начальными ус
ловиями. В таких неустойчивых процессах исчезающе малая причина 
может привести к большому следствию. В результате в системе 
наступает состояние глобальной неустойчивости механических 
состояний отдельных частиц, и система в целом становится ста
тистической, а траектории отдельных частиц — практически не
предсказуемыми.

В то же время в реальных системах могут наблюдаться только 
состояния, соответствующие устойчивым решениям любой дина
мической (кинетической) задачи. Со статистической точки зрения 
динамическое решение для конкретного исходного состояния ан
самбля частиц описывает лишь частную флуктуацию, а развитие 
неустойчивости этого решения — релаксацию этой флуктуации. 
Одновременное наличие в системе статистических и детермини
стских свойств тождественно разделению степеней свободы на 
сильнонеустойчивые и устойчивые. Например, сосуд с газом по 
относительно устойчивым степеням свободы далек от термодина
мического равновесия (это подсистема жестких стенок сосуда), в 
то время как статистические свойства определяются неустойчивы
ми степенями свободы (это подсистема молекул газа).

Неустойчивые степени свободы определяют число возможных 
различных микросостояний, которыми может быть осуществлено 
данное макроскопическое состояние. Именно числом этих мик
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росостояний, или их термодинамической вероятностью Q, и оп
ределяется полная энтропия S  системы. Согласно формуле 
Больцмана

S  = к In Q,
где к — постоянная Больцмана.

При расслоении системы на несколько возможных микросос
тояний, объединяемых в макроскопические (квази)стационарные 
состояния:

^  ^микро^стац.сост’

где £2микро — число способов, которыми реализуются микросостояния в стаци
онарном состоянии; Цстацсост — возможное число стационарных состояний.

Следовательно, и общая энтропия системы в этом случае
с  =  с  +  с

‘-'микро ‘-'стац.сост-

В полностью устойчивых системах реализуется только единст
венное динамическое решение, т.е. одно макросостояние. Поэтому 
и число способов, или микросостояний, которыми осуществляется 
это единственное макросостояние, равно единице (QMHlcpo = 1), а 
следовательно, соответствующая ему энтропия *Умикро равна нулю. 
(На самом деле *Умикро = 0 в данном контексте означает лишь нали
чие одного микросостояния с фиксированной энтропией S  > 0, оп
ределяемой термодинамической вероятностью этого состояния).

В реальных системах энтропия характеризует неустойчивые 
степени свободы, и именно к ним применимо понятие энтропии. 
В этом случае говорят о термодинамическом равновесии по неус
тойчивым степеням свободы. Однако по строго детерминистиче
ским (механическим) степеням свободы система не находится в 
состоянии термодинамического равновесия. Более того, само по
нятие энтропии можно применять лишь к тем степеням свободы, 
по которым за время наблюдения за системой развивается неус
тойчивость. Устойчивые степени свободы не вносят вклад в ста
тистический вес системы и не учитываются в ее общей энтропии. 
С их позиций твердые стенки сосуда с газом — гигантская термо
динамическая флуктуация, время релаксации которой соответст
вует времени существования сосуда, т.е. времени, намного боль
шему времени наблюдения за системой.

Поэтому использование понятия энтропии для существенно не
равновесных и гетерогенных систем оправданно только по отноше
нию к выделенным статистическим степеням свободы. Например, 
в биологических системах его можно применять только по отноше
нию к конкретным метаболическим процессам. Пренебрежение
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этим обстоятельством создает причины серьезных ошибок при по
пытках дать чисто термодинамическую трактовку явления жизни.

19.3. Связь энтропии и информации

Связь этих понятий раскрывалась в основном по мере изучения 
информационных процессов в биологии. Как известно, одним из 
основных свойств живых биологических объектов является су
ществование в них информационных систем, в которых произво
дится, записывается, передается, перерабатывается и воспринима
ется важная биологическая наследственная информация.

Когда исследователь получает информацию о действительном 
состоянии системы, первоначальная неопределенность, которой 
характеризовались его знания о системе, уменьшается. Очевидно, 
количество полученной информации в этой ситуации будет тем 
больше, чем больше была исходная неопределенность в состоянии 
системы.

Пусть число микросостояний, которыми можно осуществить 
данную систему, равно Q, а вероятность каждого из них одинакова 
и равна р  =  1Д2. Допустим, что в простейшем случае мы получаем 
сообщение о единственном и реальном состоянии системы. Ко
личество информации /, содержащееся в этом сообщении, в те
ории информации принимается равным

/  = - lo g ^  = log2Q. (19.1)

За единицу количества информации (бит) принимается информа
ция, содержащаяся в достоверном сообщении, когда число исход
ных возможных состояний Q = 2 (априорная вероятность события 
равна р  = 1/2), т.е.

/  = log22 = 1 бит.

Такое количество информации содержится, например, в сооб
щении о том, на какую сторону упала при бросании в воздух мо
нета. Аналогично информация о том, какая из 64 клеток шахмат
ной доски занята одной избранной фигурой, содержит

I  = log264 = 6 бит.

Формула (19.1) справедлива для упрощенной ситуации, когда 
может произойти Q равновероятных событий. В более общем слу
чае, когда исходно имеется N  событий с набором вероятностей р {, 
р2,-.-, Р]у, количество информации, соответствующей этой ситу
ации, определяется как
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(19.2)r N
I  =  - ' L P j t o & i P j  •

y=i

Выражения (19.1) и (19.2) были получены К.Ш енноном для 
оценки абсолютного количества информации при передаче сооб
щений о событии, которое а приори может произойти с некоторой 
вероятностью.

Сопоставляя формулу (19.1) с формулой Больцмана для систе
мы с тем же числом микросостояний Q, легко обнаружить фор
мальную связь между энтропией и информацией:

З Д ж /К ) = к In П = к  In 2 1  (бит) -  0,96-10-23 /  (бит). (19.3)

Следовательно, одна единица “физической” энтропии 1 Д ж /К
23соответствует « 1 0  бит, или 1 бит информации эквивалентен 

к\п2 ~ 10~23 Дж/К.
Совпадение (с точностью до множителя) выражений для энтро

пии и информации имеет глубокий смысл: энтропия системы и ин
формация о системе являются взаимосвязаными. Полагают, что энт
ропия эквивалентна недостающей информации для полного описания 
системы или, наоборот, информация эквивалентна недостающей эн- 
пропии, т.е. разности между максимально возможной энтропией сис
темы и той энтропией, которой на самом деле обладает система. По
следнее выясняется после получения о ней информации.

Формулы (19.1)—(19.3) свидетельствуют о том, что формально 
величины I  и S  идентичны. Считают, что проблема эквивалент
ности параметров /  (бит) и S  (Дж/К) в некотором смысле подобна 
проблеме эквивалентности массы и энерпш  вследствие справед
ливости соотношения Эйнштейна Е  = тс1.

Указанная взаимосвязь значений энтропии и информации бы
ла выявлена Бриллюэном и сформулирована в виде негэнтропий- 
ного принципа информации. Однако сказанное справедливо лишь 
по отношению к макроинформации, т.е. информации о реализации 
в данный момент одного из возможных макросостояний системы. 
Микроинформация в принципе не может быть зафиксирована, 
поскольку любое из микросостояний достаточно быстро может пе
рейти в другое из-за сильной неустойчивости микроскопических 
движений и наличия тепловых флуктуаций. Реально в биологии, 
так же как и в вычислительной технике, системой запоминается 
макроинформация, свойства которой будут описаны ниже. В связи 
с этим соотношение Бриллюэна не связывает макроинформацию 
с физической энтропией.
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19.4. Количество биологической информации

Используя формулы теории информации, можно оценить ко
личество информации, содержащейся в организме, составными 
элементами которого являются отдельные клетки. Так, в теле че
ловека содержится -1 0 й  клеток. Будем считать, что все они уни
кальны и их нельзя менять местами без нарушения целостности 
организма. А приори число способов, которыми может быть осу
ществлена эта структура, составит Q = 10 3!, а количество инфор
мации, необходимое для ее построения,

/ =  log2(1013!) » 1013 log21013 -  4 1014 бит.

Понижение энтропии при построении упорядоченного орга-
13низма человека из системы хаотически расположенных 10 кле

ток составит

А? = 10 24 4-1014 Д ж /К  -  4 10 10 Дж/К.

Количество необходимой информации увеличится, если учесть 
уникальность расположения аминокислотных остатков в белках. В те
ле взрослого человека содержится 150 г ДНК, что соответствует 
3-1024 аминокислотных остатков. При этом общее количество ин
формации, соответствующее их регулярному расположению, со
ставит / =  1,3102Ь бит, что эквивалентно понижению энтропии на 
AS ~ 1200 Дж/К.

Очевидно, что найденное понижение энтропии при возникно
вении даже сложнейшей биологической структуры — организма че
ловека — на самом деле незначительно. По величине оно эквива
лентно, например, уменьшению энтропии при конденсации 170 см3 
паров воды. В процессах метаболизма понижение энтропии на 
1200 Д ж /К  с легкостью может компенсироваться увеличением энт
ропии при окислении 900 г глюкозы.

Таким образом, формальное применение выражения (19.1) по
казывает, что степень упорядоченности и, следовательно, количе
ство информации, содержащейся в биологических системах, мало 
и не превышает таковую в твердом теле той же массы.

19.5. Ценность информации

В предыдущих рассуждениях полагали, что упорядоченность 
элементов в живом объекте имеет одинаковое значение во всей 
системе для ее построения. Однако на разных уровнях организа
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ции живого ценность информации, закодированной в биологиче
ских структурах, может быть различной.

Усложнение биологической системы происходит за счет увели
чения числа разнородных элементов системы и связей между ними. 
Если на данном уровне организации системы возрастает незаме
нимость ее элементов, это означает увеличение ценности содер
жащейся в системе информации. Очевидно, что ценностью обла
дает лишь неизбыточная информация, связанная с незаменимыми 
элементами. Избыточная информация — это повторная информа
ция, которая также играет важную роль, уменьшая вероятность 
разрушения ценной информации шумом при ее передаче. С этой 
точки зрения любая апериодическая система содержит значитель
но большее число незаменимых элементов, а следовательно, боль
шее количество ценной неизбыточной информации, чем имею
щий тот же брутто-состав периодическая система, где элементы 
взаимозаменяемы.

Ценность информации определяют по степени неизбыточности 
(или незаменимости) сообщения. Например, количество инфор
мации, закодированной последовательностью из п кодирующих 
нуклеотидов общего типа (аденин, гуанин, тимин, цитозин), в це
пи ДН К равно

/j = log24” = 2п бит.

Однако на следующем уровне, в белковой цепи, количество 
содержащейся информации уменьшится по сравнению с уров
нем ДНК, поскольку каждый из 20 аминокислотных остатков 
кодируется тремя нуклеотидами. Поэтому реальное количество 
информации в белковой цепи, синтезированной на п нуклеоти
дах, равно

/2 = log2 20л/3 = 1,44« бит.

Таким образом, первоначальное количество информации ни
зшего уровня (ДНК) уменьшается на более высоком уровне (белок). 
В данном случае это обусловлено особенностью “триплетного” кода 
живых организмов на планете Земля: один и тот же аминокислот
ный остаток кодируется разными кодонами, причем общее чис-
ло кодонов 4 = 64 больше числа аминокислот (их всего 20). На 
следующем уровне возможны замены некоторых аминокислот 
другими без существенных изменений свойств белка. Тем са
мым число действительно незаменимых аминокислот уменьша
ется (N  < 20), а количество информации / 3 на этом уровне со
ответственно падает:
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/ 3 = log2 N n/3 < log2 20л/3 = /2.

При этом, например, на участке ДНК из 600 нуклеотидов за
ключена информация /днк  = 1о§2 4600 = 1200 бит, а информация 
/ Б в первичной последовательности белка, синтезированной на 
этом участке и содержащей 200 аминокислот, уже меньше и со
ставляет / Б = log2 20200 = 860 бит.

Разница AI = /днк  ~  Һ  = 340 бит является избыточной и само
стоятельной ценности не представляет. Таким образом, каждый по
следующий уровень организации структуры, хранящей биологиче
скую информацию, уменьшает количество незаменимой информа
ции. Отсюда следует, что на более высоких уровнях организации 
возрастает ценность содержащейся в их элементах информации по 
сравнению с первоначальной информацией низшего уровня. Это 
уменьшение количества информации 1-го низшего уровня можно за
менить уменьшением числа элементов следующего уровня. Тем са
мым ценность элемента информационного сообщения на более вы
соком уровне повышается по сравнению с низшим, что может быть 
определено как повышение степени незаменимости этого элемента.

Полагают, что эволюция живых организмов на Земле и прин
цип естественного отбора по Дарвину самым непосредственным 
образом связаны с возможностью закрепления ценной (например, 
для выживания системы) биологической информации, возникаю
щей в ходе спонтанных мутаций наследственного аппарата орга
низмов на молекулярном уровне.

19.6. Рецепция и возникновение информации 
в динамических системах

Основным условием восприятия информации является способ
ность рецепторной системы переходить в одно из возможных ус
тойчивых состояний вследствие полученной информации. Иными 
словами, информационная система должна быть мультистаци- 
онарной. При этом число устойчивых стационарных состояний 
^стац.сост определяет информационную емкость системы, т.е. мак
симальное количество информации / тах, которое система может 
акцептировать:

■̂ шах — 1°ё2  ^стац.сост- ( 1 9 .4 )

Принципиальное отличие ( 1 9 .4 )  от формулы ( 1 9 .1 )  состоит в 
том, что в ( 1 9 .1 )  характеристика микросостояний Q включает 
мгновенные значения координат и импульсов всех атомов систе
мы. Информация, связанная с Q, называется микроинформацией
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/ m ic- Однако в системе из микросостояний информация не может 
запоминаться и храниться сколько-нибудь длительное время, по
скольку, попав в любое из микросостояний, система тут же выйдет 
из него в результате неустойчивости.

Поэтому для рецепции, запоминания и хранения такой информа
ции необходимо произвести определенную работу по существенному 
изменению состояния системы, вследствие которой система перей
дет в одно из устойчивых состояний, потеряв при этом часть энер
гии в процессах диссипации. В результате затраты энергии повы
сится энтропия всей системы на величину, превышающую 
количество сохраненной информации. Таким образом, все инфор
мационные системы обладают диссипативными свойствами, за счет 
которых может происходить переход на выделенные детерминистские 
степени свободы, сохраняющиеся в течение длительного времени. 
Именно здесь и осуществляется превращение микроинформации 
/mic в макроинформацию / тас, которую система запоминает, а за
тем может передать другим акцепторным системам. В реальных ин
формационных системах характерное время для запоминания зависит 
от их конструкции, температуры и свободной энергии. В биологии 
особую важность имеет запоминание и хранение информации в 
молекулярных системах, обладающих микроскопическими разме
рами, т.е. в системах, в которых при нормальных температурах 
тепловые флуктуации обычно вызывают неустойчивость микро
скопических движений.

Для демонстрации явления рецепции в качестве простого при
мера рассмотрим поведение перемещающихся шаров в корзине, 
используемой в лотерее. В корзине сделано несколько лунок, и вы
игрыш определяется шаром, попавшим случайно в одну из них. 
Физическая энтропия в этой системе связана только с быстро ре- 
лаксирующими степенями свободы, а их поведение определяется 
шарами в корзине и не зависит от того, находится шар в лунке или 
нет. Однако если в первом случае количество информации равно 
нулю, то во втором, когда определенный шар лежит в лунке, ко
личество информации уже равно / тах. Таким образом, рецепция ин
формации возникает при попадании шара в определенную лунку. 
Это требует выполнения некоторой работы (ВО и сопровождается 
переходом энергии в теплоту, что и делает рецепцию необратимой. 
При этом физическая энтропия системы увеличивается на W /T , на
много превышающую возникшую информацию: W /T »  / тах. Время 
запоминания здесь определяется временем нахождения шара в лунке, 
которое зависит как от высоты барьера, так и от частоты самопроиз
вольных термических осцилляций шара внутри лунки (с точки 
зрения приближения шара к барьеру лунки). Ясно, что при до
статочной глубине лунки (2>кТ) время пребывания шара в лунке
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многократно превышает период термических осцилляций. Увели
чение частоты термических осцилляций шара внутри лунки, т.е. 
увеличение мощности фактора, инициирующего перескок шара 
в другую лунку, может привести к потере информации даже при 
небольших временах наблюдения и достаточно глубокой лунке 
(см. разд. 18.5).

Следует отметить, что указанные ограничения на минимально 
необходимый энергетический барьер, требуемый для хранения и 
чтения информации, приводит к ограничению на принципиально 
достижимую производительность ЭВМ вследствие повышения 
удельной мощности тепловыделения элементами ЭВМ при увели
чении рабочей частоты логических операций, т.е. производитель
ности ЭВМ.

В молекулярных системах сохранение определенной последо
вательности нуклеотидов (информации / тах) зависит прежде всего 
от химической стабильности молекулы ДНК. Информационная 
емкость определяется числом определенных комбинаций нукле
отидов, а не числом микросостояний, включающих колебания 
всех атомов цепочки ДНК. Само образование макроинформации 
здесь сопряжено с работой и затратой энергии в процессе биосин
теза молекулы ДНК. Точно так же реализация этой информации 
возможна при затрате энергии в процессах трансляции информа
ции и синтеза белковой цепи.

Интересно, что синтез и репликация ДНК основаны на разрыве 
водородных связей, энергия которых является оптимальной для за
писи биологической информации. Если бы были задействованы 
более прочные (ковалентные) связи, то “лунка” оказалась бы слиш
ком глубокой — считывание и воспроизведение информации за раз
умные времена были бы затруднены. Более слабые (ван-дер-вааль- 
совы) связи приводили бы к быстрой утрате информации.

Таким образом, любая информационная система обязана вклю
чать статистическую и динамическую подсистемы. С ними соот
ветственно связаны физическая энтропия как мера множества не 
запоминаемых системой микросостояний и макроинформация 
как мера множества тех состояний, о пребывании в которых сис
тема должна помнить.

Возникновение первичной информации нередко носит случай
ный характер (номер лунки, комбинация нуклеотидов). Однако, 
возникнув в системе, случайная информация запоминается и тем 
самым может приобрести ценность и смысл. Принцип запомина
ния “случайного выбора” лежит в основе возникновения биоло
гической информации. Именно рецепция и использование содер
жащейся в биополимерах информации в реальных биологических 
процессах придают ей биологическую ценность и определяют роль
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биологических упорядоченности и организации. В свою очередь в 
ходе процессов естественного отбора и “борьбы за существование” 
репликация организмов может отбирать и закреплять ценную ин
формацию, необходимую для жизнедеятельности. Возможно и 
обучение — отбор из внешней среды ценной для жизнедеятель
ности информации, которая не передается при репликации орга
низмов. Это достигается за счет соответствующего устройства ре
цепторных систем, которые пропускают только ценную информа
цию и предотвращают ненужные ответные реакции организма, не 
пропуская информацию, лишенную для него ценности.

Возможно, что некоторые заболевания, возникающие в зре
лом и пожилом возрасте и связанные с нарушением деятельности 
синтетического аппарата организма, происходят именно из-за 
сбоев в процессах передачи и хранения биологической информа
ции, отобранных природной эволюцией исходя из необходимости 
гарантировать бессбойное использование этой информации лишь 
конечное время, требуемое для воспроизводства потомства себе 
подобных.

19.7. Самостоятельное упражнение

1. О ц е н и ть  м и н и м ал ь ную  теп л о в ую  м о щ н о сть , д и сси п и р уем ую  
ко м п ь ю тер о м , о б е с п е ч и в а ю щ и м  ско р о сть  о п е р а ц и й  10 М е га ф л о п  в 
секун д у .
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