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Посвящается столетнему юбилею  
химико-технологического факультета 

Томского политехнического университета

Предисловие

Физическая химия занимает «серединное» положение в цикле химических 
дисциплин. На химико-технологических факультетах она читается, как прави
ло, на третьем курсе. Ей предшествуют курсы неорганической, органической 
и аналитической химии, а позднее идут курсы теоретических основ различных 
технологических дисциплин. Теоретический базис всем этим дисциплинам дает 
физическая химия.

В связи с тем, что в основе физической химии как науки лежат три метода: 
квантово-химический, термодинамический и кинетический, учебник тоже со
стоит из трех разделов. Катализ, из-за его специфичности, мы выделяем как 
четвертый раздел.

Содержанием первого раздела является квантовая химия, спектроскопия 
и учение о химической связи в молекулах. Из учебника исключены все воп
росы, касающиеся вещества в разных агрегатных состояниях, поскольку эти 
вопросы излагаются на достаточно высоком уровне в предшествущих курсах. 
Но более подробно рассмотрены основы квантовой химии и квантово-хими
ческие методы расчета молекулярных орбиталей.

Изложение феноменологической термодинамики основано на термодина
мическом методе (расчеты химического и фазового равновесия, предвидение 
возможности протекания процесса в данном направлении). Автор полностью 
отказался от использования метода круговых процессов, в том числе цикла 
Карно, и делает выводы всех равновесных соотношений на основе метода 
химического потенциала Гиббса. Этот метод позволил сжато рассмотреть все 
вопросы равновесия по единой дедуктивной схеме. В этом разделе помещены 
также статистическая и электрохимическая термодинамика.

Наибольшее внимание в третьем издании уделено последующим двум 
разделам. Традиционно в разделе химической кинетики излагаются в основ
ном формальная кинетика простых реакций и общие положения теории сто
лкновений. Конкретные модели химических реакций рассматриваются очень 
кратко или на полуколичественном, порой даже качественном уровне.

В учебнике достаточно строго математически рассмотрены: формальная 
кинетика сложных реакций, теория абсолютных скоростей реакций, а также 
подробно и с математическим обоснованием описаны различные конкретные 
виды химических процессов, включая реакции в проточных реакторах, моно- 
молекулярные, цепные, топохимические и реакции в растворах. Выбору такого 
стиля изложения электрохимической кинетики как разновидности химической
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кинетики способствовали личные интересы автора в этой области и тесные 
контакты (с 1930 г.) с академиком А.Н. Фрумкиным.

Важное значение для химических технологий имеет катализ, особенно 
гетерогенный, так как на нем основано большинство многотоннажных хими
ческих производств. Несмотря на это, в большинстве учебников физической 
химии раздел катализа рассматривается очень кратко. Как правило, большая 
часть вопросов излагается описательно и на элементарном уровне.

Гомогенный и гетерогенный катализ рассмотрены значительно подробнее, 
чем обычно, и достаточно строго математически. Современного научного 
уровня рассмотрения каталитических процессов удалось достигнуть благодаря 
многолетним контактам автора с общепризнанным авторитетом в этой об
ласти — директором Института катализа СО РАН академиком А.Н. Бореско- 
вым (г. Новосибирск). В учебнике широко представлены теоретические раз
работки его научной школы. Подробно и с привлечением современной литера
туры рассмотрены различные случаи макрокинетики гетерогенного катализа. 
Академик А. Н. Боресков любил повторять: «Катализ — это явление химичес
кое». Автор старался отразить этот тезис в учебнике.

Для данного издания написано приложение: «Введение в теорию са
моорганизации материи. Элементы синергетики». Самоорганизация материи 
в химических системах проявляется главным образом в виде автоколеба
тельных реакций (наиболее изученным случаем является так называемая 
реакция Белоусова—Жаботинского). Открытие автоколебательных реакций 
рассматривается как возникновение «новой химии». Ученица лауреата Но
белевской премии бельгийского ученого И. Пригожина Агнесса Баблоянц 
отмечает: «Новая химия — это последнее достижение науки, но в настоящее 
время она не входит ни в один курс обучения ни в одном учебном заведении». 
В этом приложении нами предпринята попытка изложить принципы не
линейной динамики на количественном уровне и рассказать об использовании 
синергетики в химии.

В некоторых главах, где это целесообразно для усвоения теоретического 
материала, приведены расчетные примеры.

Учебник в достаточной степени математизирован. Автор ориентировался 
на положение Дж. Г иббса: математика — это тоже язык. Вместе с тем выводы 
уравнений везде поясняются, чтобы у студентов создавалось убеждение, что 
«не боги горшки обжигают».

В заключение автор благодарит свою ученицу, заведующую кафедрой 
физической и коллоидной химии Томского политехнического университета, 
доктора химических наук Н.А. Колпакову за ее инициативу в отношении 
третьего издания учебника, за организационную и другую помощь в подготов
ке рукописи.

Автор признателен Н.З. Ляхову, Н.А. Колпаковой, Г.Г. Савельеву, 
Б.Н. Пойзнеру, М.Д. Носкову за полезные советы.

Автор благодарит рецензента Г.А. Добренькова за внимательный про
смотр рукописи учебника и ценные замечания.

Автор



Введение

Химические реакции связаны с разнообразными физическими процессами: 
теплопередачей, поглощением или выделением теплоты, поглощением или 
излучением света, электрическими явлениями, изменением объема и др. В хи
мических реакциях тесно связаны физические и химические явления, изучение 
этой взаимосвязи — основная задача физической химии. Главное внимание 
в физической химии уделяется исследованию законов протекания химических 
процессов, состояния химического равновесия, изучению строения и свойств 
молекул, что позволяет решать основную задачу физической химии — пред
сказание хода химического процесса и конечного результата и дает возмож
ность управлять химическим процессом, т. е. обеспечить наиболее быстрое 
и полное проведение реакции. Такие важнейшие производственные процессы 
в химической технологии, как синтез и окисление аммиака, контактное получе
ние серной кислоты, производство этанола из природного газа, крекинг нефти, 
получение чугуна в доменных печах, производство алюминия и многие другие, 
всецело основаны на результатах физико-механического исследования реак
ций, лежащих в основе этих процессов.

Название и определение содержания физической химии впервые дано М.В. 
Ломоносовым (1752): «Физическая химия — наука, которая должна на основании 
положений и опытов физических объяснить причину того, что происходит 
через химические операции в сложных телах». Важнейшие теоретические и экс
периментальные исследования Ломоносова привели его к открытиям, которые 
и сейчас не потеряли своего значения. Ломоносов близко подошел к правиль
ному определению принципа сохранения материи и движения. Атомистичес
кие воззрения Ломоносова привели его к выводу о кинетической природе 
теплоты, что позволило ему предположить необходимость существования 
«наибольшей и последней степени холода», т. е. предельно низкой температу
ры, отвечающей полному прекращению движения частиц, а также отметить 
невозможность самопроизвольного перехода теплоты от более холодного 
тела к более теплому, что является в настоящее время одной из формулировок 
второго начала термодинамики. В течение последующего столетия проводи
лись исследования, на основе которых было сделано много важных открытий 
и обобщений. К. Шееле в Швеции (1773) и Ф. Фонтана во Франции (1777) 
открыли адсорбцию газов; Т.Е. Ловиц в России (1785) открыл адсорбцию из 
растворов. Лавуазье и Лаплас во Франции (1779—1784) изучали теплоемкости 
веществ и тепловые эффекты реакций. В начале XIX в. Г. Дэви в Англии и 
Л. Тенаром во Франции были открыты каталитические реакции, а И. Берцели
ус в Швеции (1835) развил далее представления о катализе.

Основы электрохимии были заложены исследованиями по гальваническим 
элементам, электролизу и переносу тока в электролитах. Гальвани и Вольта
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в Италии создали в 1799 г. гальванический элемент. В.В. Петров в России 
(1802) открыл явление электрической дуги. Т. Гротгус в России в 1805 г. 
заложил основы теории электролиза. В 1800 г. Дэви выдвинул электрохими
ческую теорию взаимодействия веществ: он широко применил электролиз для 
химических исследований. М. Фарадей, ученик Дэви, в 1833 — 1834 гг. сфор
мулировал количественные законы электролиза. Б.С. Якоби в России, решая 
вопросы практического использования процесса электролиза, открыл в 1836 г. 
гальванопластику.

В первой половине XIX в. благодаря трудам Д. Дальтона в Англии 
(1801 — 1803), JI. Гей-Люссака во Франции (1802) и А. Авогадро в Италии 
(1811), открывших выжнейшие законы газообразного состояния, получили 
широкое развитие атомистические представления. К этому же периоду от
носятся работы Г.И. Гесса (1802—1856) по термохимии.

Преподавание в России физической химии как самостоятельной науки 
впервые после М.В. Ломоносова ввел проф. Н.Н. Бекетов в 1860 г. в Харьков
ском университете.

К. Гульдберг и П. Вааге в Норвегии (1864—1867), Д. Гиббс в США 
(1873 — 1878) развили термодинамическое учение о химическом равновесии, 
а Ле Шателье во Франции (1884) открыл общий принцип смещения равновесия 
при изменении внешних условий. В работах голландского химика Я. Вант- 
Гоффа получила развитие термодинамическая теория химического равнове
сия. Он же разработал количественную теорию разбавленных растворов 
(1885 — 1889). Перенос электричества в растворах исследовали в Германии 
И. Гитторф и Ф. Кольрауш. Шведский ученый С. Аррениус развил 
в 1883 —1887 гг. теорию электролитической диссоциации. Глубокий след в раз
витии физической химии оставил А. М. Бутлеров, создавший теорию строения 
органических соединений.

Великий русский химик Д.И. Менделеев (1834—1907) открыл существова
ние критической температуры (1860), вывел общее уравнение состояния газов 
(1874) и разработал химическую теорию растворов (1887). Д.П. Коновалов 
(1889), ученик Менделеева, является одним из основоположников теории 
растворов.

В конце XIX в. был сделан ряд крупных открытий в области учения 
о строении вещества, которые доказали сложность строения атома и сыграли 
огромную роль в развитии физической химии. К ним относятся открытия 
электрона Ж. Перроном (1895) и Дж. Томсоном (1897), квантовой природы 
света М. Планком (1990), существования светового давления П.Н. Лебедевым 
(1899), изучение (начиная с 1898 г.) явлений радиоактивности П. Кюри и 
М. Склодовской-Кюри.

К началу XX в. физическая химия определялась как наука, изучающая 
строение вещества, химическую термодинамику, включая термохимию и уче
ние о равновесиях, растворы, химическую кинетику и электрохимию. Были 
применены новые теоретические методы и на первый план выступили ис
следования строения атомов, молекул и кристаллов.

Наиболее бурно в XX столетии развивалось учение о строении вещества, 
в особенности о строении атомов и молекул. Крупным достижением в этой 
области была ядерная теория атома, предложенная Э. Резерфордом (1911) 
и получившая развитие в первой количественной теории атома водорода, 
разработанной датским физиком Н. Бором (1913).

Исследование природы химической связи и строения молекул развива
лось параллельно с изучением строения атома. К началу 20-х годов 20-го 
столетия В. Коссе ль и Г. Льюис разработали основы электронной теории 
химической связи. Гейтлером и Ф.Лондоном (1927) была развита квантово
механическая теория химической связи. Тогда же получили развитие учение 
6 '



о полярной структуре молекул и теория межмолекулярного взаимодействия. 
Основываясь на крупнейших открытиях физики в области строения атома 
и используя теоретические методы квантовой механики и статистической 
физики, а также новые экспериментальные методы, такие как рентгеновский 
анализ, спектроскопия, масс-спектр оскопия, магнитные методы, метод мече
ных атомов и другие, физики и физико-химики добились больших успехов 
в изучении строения молекул и кристаллов и в познании природы химичес
кой связи.

Большое развитие получило учение о скоростях химических реакций, т. е. 
химическая кинетика, связываемая теперь конкретно с исследованиями строе
ния молекул и прочности связей между атомами в молекуле. Возникли и ус
пешно развиваются новые разделы физической химии: магнетохимия, ради
ационная химия, физическая химия высокополимеров, физическая химия сили
катов, газовая электрохимия и др.

Как и другие науки, физическая химия и отдельные ее разделы возникали 
или начинали развиваться особенно успешно в те периоды, когда та или иная 
практическая потребность вызывала необходимость быстрого развития какой- 
либо отрасли промышленности, а для этого развития требовалась прочная 
теоретическая основа. Здесь необходимо отметить крупные исследования Н.С. 
Курнакова по физико-химическому анализу, работы в области электрохимии 
А.Н. Фрумкина, создание теории цепных реакций Н.Н. Семеновым, за что им 
совместно с С.Н. Хиншелвудом присуждена Нобелевская премия (19S6), раз
работку теории гетерогенного катализа А.А. Баландиным, Боресковым и др. 
Физической химии принадлежит ведущая роль при решении многочисленных 
проблем, стоящих перед химической наукой и практикой.

Успехи в развитии физической х и м и и  за последние 30 лет в известной мере 
отражает присуждение нобелевских премий: за исследования сверхбыстрых 
химических реакций путем смещения равновесия с помощью короткого им
пульса энергии (М. Эйген и Р. Норриш, 1967), формулировку соотношения 
взаимности в необратимых процессах (J1. Онзагер, 1968), теоретические и экс
периментальные исследования в области физической х и м и и  макромолекул 
(П. Флори, 1977), исследование структуры бороводородов и связанной с этим 
проблемы изучения природы химической связи (У. Липскомб, 1976), вклад 
в термодинамику необратимых процессов, особенно в теорию диссипативных 
систем (И. Пригожин, 1977), исследование молекулярных основ переноса 
биологической энергии (П. Митчелл, 1978), развитие теории механизмов хими
ческих реакций (Ф. Фукуи, Р. Хофман, 1981), работы по механизмам реакций 
с переносом электронов, в частности в комплексах металлов (Г. Таубе, 1983); 
прямой метод расшифровки структур кристаллов, полимерных молекул, бел
ков и т.п. с помощью рентгеновского метода, получения карты распределения 
электронной плотности (Д. Карле, X. Хауптман, 1985); исследования по 
динамике элементарных химических процессов с использованием метода скре
щивающихся молекулярных пучков (Ян Ли, Дж.Ч. Полани, Д. Ф. Хершбах, 
1986); механизм влияния природы растворителя на кинетику окислительно
восстановительных реакций фотосинтеза и дыхания (Р. Маркус, 1992); меха
низм кинетики реакций органического синтеза вследствие выяснения природы 
промежуточных соединений — карбкатионов (Дж. Олах, 1994).

В настоящее время физическая химия — самостоятельная дисциплина со 
своими методами исследования — является теоретической базой прикладных 
химико-технологических дисциплин. Она основывается на применении мето
дов квантовой химии, химической термодинамики и химической кинетики.



Часть

Химическая связь 
и строение 
молекул

Г лава I

ОСНОВЫ ТЕОРИИ ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ.
СПЕКТРОХИМИЯ

А. ОСНОВЫ КВАНТОВОЙ МЕХАНИКИ

§ 1.1. Основные понятия и постулаты 
квантовой механики

В начале XX в. было экспериментально установлено, что для частиц 
атомно-молекулярных размеров наряду с корпускулярными свойствами харак
терно также наличие волновых свойств. Этот дуализм (двойственность) 
свойств микрочастиц создавал трудности в описании их поведения с помощью 
понятий классической механики. Работами М. Планка, Н. Бора, JI. де Бройля,
Э. Шредингера и других выдающихся ученых была создана квантовая меха
ника микрочастиц, включившая в себя классическую как частный случай. 
Квантовая механика представляет собой физическую основу теории строения 
и свойств атомов и молекул.

Дуализм свойств микрочастиц нашел свое отражение в соотношении, 
открытом Луи де Бройлем (1923):

(U )mv

где Я—длина волны; Л=6,626 • 10” 34 Дж*с—постоянная Планка; т ч—р —им
пульс частицы. Хотя дуализм есть общее свойство материи, ожидать его 
проявления можно только для микрообъектов.

Волновые свойства микрочастиц приводят к ограниченному применению 
к ним некоторых понятий, которыми характеризуется частица в классической 
механике. В классической механике для описания движения частицы задают ее 
координаты х, у  и z  и составляющие вектора импульса относительно коор
динат рх, ру и рг. При этом можно предсказать с любой нужной степенью 
точности, где будет находиться частица в данный момент времени. Экс
периментальные исследования свойств атомов, электронов и фотонов показа
ли, что точность таких определений для микрочастиц ограничена и регулиру
ется открытым В. Гейзенбергом (1927) принципом неопределенности.
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Если для макрочастицы в классической механике принципиально возможно 
одновременно определить точно и координату частицы и составляющую рх 
импульса вдоль оси х, то для микрочастицы в квантовой механике это 
невозможно. Для микрочастиц всегда имеется неопределенность в координате 
Ах или импульсе Арх частицы, а также для таких динамических переменных, 
как время и энергия. Математически соотношения Гейзенберга имеют вид:

АхАрх> —; (1.2)

L
A tA E 2»—; (1.3)

4я

где Ах и Арх, At и АЕ— неопределенности координаты и импульса, времени 
и энергии соответственно.

Принцип неопределенности Гейзенберга показывает, что движение микро
частицы нельзя описать определенной траекторией. Можно лишь говорить
о вероятности нахождения микрочастицы в данном элементарном объеме.

Вся квантовая механика строится на нескольких основных постулатах. 
Следствия из них находятся в согласии с опытом, с объективной действитель
ностью.

1. Постулат о волновой функция. Любое состояние системы описывается 
некоторой функцией ф(xlt y t , z„, t) от координат всех образующих 
систему частиц и времени, называемой функцией состояния системы или ее 
волновой функцией.

2. Постулат Ш ре линтера. Волновая функция должна удовлетворять ура
внению

Г _ £ у » + г (  ,
dt |_ 7т

\l/(x,y,z,t), (1.4)

где V2= -----1------1-------оператор Лапласа; h= —; V (х ,у ,z) —потенциал сил, дей-
дх2 ду1 Sz1 2 я

ствующих на микрочастицу; i—\J  — 1 — мнимая единица. Это уравнение посту
лировано Э. Шредингером (1926) и известно как волновое уравнение Шредин- 
гера. Справедливость этого уравнения подтверждается согласием с опытом 
всех следствий, вытекающих из него. Наличие мнимой единицы в волновом 
уравнении приводит к тому, что уравнение Шредингера представляет собой 
пару уравнений с комплексно сопряженными волновыми функциями ф и ф*. 
В обычных задачах структурной химии и молекулярной физики при интерпре
тации реакционной способности и физических свойств молекул важны только 
так называемые стационарные состояния системы, т. е. состояния, не завися
щие от времени. Если представить волновую функцию ф (х, у, г, t) в виде 
произведения координатной ф(х, у, г) и временной Ф (/) частей, то после 
разделения переменных уравнение (1.4) сводится к двум независимым уравне
ниям, связанным между собой лишь константой Е, которая определяет пол
ную энергию системы.

Уравнение
Нф (х, у, z)= Еф (х, у, z), (1.5)

в которое не входит время, называется стационарным уравнением 
Шредингера, где
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Н = ----- V 2+ V (x ,y .z )2т

— оператор Гамильтона или оператор полной энергии системы.
Волновая функция ф не имеет аналога в классической физике и сама по себе 

не имеет определенного физического смысла. Уравнение (1.5) определяет 
волновую функцию ф (х,у ,г)  лишь с точностью до произвольного постоян
ного множителя А; этот множитель находится из так называемого условия 
нормировки

2

A j  ifri/r*dxdydz=l. (1.7)
00

Интегрирование проводится по всему пространству, где может находиться 
рассматриваемая микрочастица (например, электрон около ядра атома). Со
гласно интерпретации М. Борна квадрат модуля волновой функции \ф\ про
порционален вероятности нахождения микрочастицы в единице объема и на
зывается плотностью вероятности. Величина \ф\2 d xd yd z  характеризует веро
ятность нахождения частицы в элементе объема dx dy dz, поэтому выражение
(1.7) означает, что вероятность' нахождения частицы во всем пространстве 
равна единице. В соответствии с уравнениями (1.5)—(1.7) волновые функции 
должны быть конечными, непрерывными, однозначными и обращаться в нуль 
там, где частица находиться не может.

Волновые функции ф, и ф^ относящиеся к различным значениям энергии 
Ei и Ej, должны отвечать условию ортогональности*:

J il/iil/ji10=0. (1.8)
00

Все эти требования, налагаемые в теории на решение уравнения (1.5), приводят 
к квантованию, т. е. дискретности допустимых значений ряда физических 
величин. Так, уравнение (1.5) имеет решение при определенных значениях 
энергии Ех, Ег, Е ъ и т. д., т. е. энергия принимает ряд дискретных допустимых 
значений. Это и называют квантованием энергии.

3. Постулат о средней величине. Если рассматриваемая система находится 
в состоянии, описываемом волновой функцией ф, то среднее значение в наблю
даемой энергии определяется выражением

\ф*Нф Ав
в = ~ ~ — . (1.9)

4. Принцип запрета Паули. Решения уравнения Шредингера (1.5) для систе
мы тождественных частиц приводит к двум возможным решениям для волно
вой функции всей системы ф5, фА. Для частиц с полуцелым спином (в 
частности, электронов) волновая функция всей системы должна бьгть антисим
метрична. Антисимметричной называется волновая функция системы, которая 
меняет знак при перестановке координат ее электронов. Для системы с ан
тисимметричными волновыми функциями справедлив принцип запрета Паули 
(1925): в одном и том же одночастичном состоянии не может быть даже двух 
электронов, одночастичные состояния которых определяются значениями че
тырех квантовых чисел (п, I, т,, т}).

•Знак j означает, что интеграл берется по всему пространству.
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5. Постулат о самосопряженном операторе. Каждой динамической перемен
ной (координате, импульсу, энергии и т. д.) в классической физике соответству
ет линейный самосопряженный оператор в квантовой механике. Например, 
импульсу соответствует оператор импульса

px- + - i h t .  (U0)
ох

Энергии системы Е  соответствует оператор энергии Н:

Е -*Н ят .ц . (1.11)

Оператором называется математическое действие, в результате которого 
из одной функции переменных х, у, z,... получают другую функцию тех же 
переменных. Символически это можно записать как L v= и, где L —оператор. 
В этом равенстве под L  можно понимать умножение (L= х ), дифференцирова

ние извлечение корня {L—y/ ^ ) и т. д. Например, если v= x2, а опера

тор L =  чЛ  , то и— +  jc; если же оператор L=dldx, то и=2х. Оператор называ
ется линейным, если справедливо соотношение

+ (U2)

где ф1 и ф3 — произвольные функции; Ct в  С2 — произвольные постоянные, 
которые можно выносить из-под символа линейного оператора. Ясно, что

г 32оператор v  не является линейным. Напротив, оператор - ——линейный, что
вытекает из математических свойств производных.

6. Принцип суперпозиции состояний. Этот принцип вытекает из свойства 
линейности оператора. Если частица может находиться в состоянии ф1 и фг, то 
она может находиться и в состоянии

ф=С1ф1 + С ^ 2, (1.13)
где С1 и С2—постоянные числа.

Условие самосопряженности оператора выражается равенством

J «  (*) Ц ,г (*)dx= f (*) Ь й Й Ь  (1.14)
оо оо

при произвольных функциях ф1 и ф 2.

§ 1.2. Основные приближения 
при решении волнового уревнення

Для описания поведения какой-либо микрочастицы, например электрона, 
необходимо решить уравнение Шредингера, т. е. найти выражение для волно
вой функции ф как функции всех координат и энергию данной микрочастицы.

Точное решение уравнения Шредингера удается получить только для систе
мы, состоящей из двух частиц (например, атом водорода). Математические 
трудности не позволяют точно решить эту задачу для более сложных атомных 
и молекулярных систем. Поэтому приходится вводить различные приближе
ния, которые можно разделить на две группы. Первая включает приближения, 
которые упрощают выражение для оператора энергии (гамильтониана) и име
ют, как правило, общий характер, так что их можно использовать в ряде
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различных методов. К о второй группе относятся приближения, которые каса
ю тся определения значений интегралов, появляющихся в различных вычис
лительных схемах. Приближения такого типа специфичны для каж дого конк
ретного метода, поэтому они будут рассмотрены при изложении соответству
ющих методов.

Рассмотрим четыре приближения из первой группы.
Первое приближение. Пренебрежение неэлектростатическими взаимодейст

виями. П олны й гамильтониан системы Н, являю щийся оператором  энергии 
в стационарном уравнении Ш редингера (1.5), можно представить в виде суммы 
трех операторов:

Н —йэ,|4" Н иигатти ~Ь •Яцяутр, (1.15)

где H j „ — оператор кинетической энергии и электростатического взаимодейст
вия всех входящих в систему электронов и ядер; Н вжшя — оператор взаимодей
ствия системы с внешними магнитными и электрическими полями; 
i /внутр — оператор неэлектрических взаимодействий между частицами данной 
системы, которые связаны с наличием спинового движения электронов и ядер. 
В случае пренебрежения неэлектростатическими взаимодействиями и влияни
ем внешних полей в полном гамильтониане не учитываются члены 
//вяешя и //„нутр, т. е. влияние внешних полей, а  также спинов электронов и ядер. 
Это приближение используется почти во всех методах квантовой химии.

Второе приближение. Адиабатическое приближение Б орн а—Оппенгеймера. 
Как известно, массы ядер в 103 —105 раз больш е массы электронов и, следова
тельно, скорости движения ядер во много раз меньше скоростей электронов. 
Это позволяет рассматривать движение электронов отдельно от движения 
ядер, которые при решении электронной задачи считаются фиксированными, 
расположенными на заданных расстояниях друг от друга (адиабатическое 
приближение).

Выбранному фиксированному положению ядер R  отвечает определенная 
энергия электронов E (R ), вклю чаю щая их кинетическую энергию, энергию 
взаимодействия электронов друг с другом, энергию взаимодействия электро
нов с ядрами и энергию отталкивания ядер. П ри этом  расстояние между 
ядрами R  рассматривается как параметр. Если меняется расстояние между 
ядрами, то  изменится поле ядер, в котором  движутся электроны и электронная 
энергия системы Е  (Л).

Третье приближение. М одель независимых электронов (одноэлектронное 
приближение Х артри — Фока). В многоэлектронной системе все электроны 
взаимодействую т между собой и движение лю бого из них определяется движе
нием всех остальных электронов. Уравнение Ш редингера для многоэлектрон
ной системы является уравнением в частных производных, в котором  нельзя 
провести разделение переменных, поэтому нельзя получить и точного решения 
уравнения Ш редингера.

Х артри предложил заменить влияние всех электронов на движение каждого 
выделенного электрона действием некоторого эффективного поля. Тогда дви
жение электрона определится лиш ь его координатами в потенциальном поле, 
создаваемом ядерными зарядами и эффективным полем остальных электро
нов. П ри этом  движения электронов разделяются и для каждого из них может 
быть введена своя приближенная одноэлектронная волновая функция, явля
ющаяся решением одноэлектронного уравнения Шредингера:

Hi ср (х„ у,, z^= E (p  (xit у  и z ) . (1.16)

Учитывая вероятностный характер волновой функции в многоэлектронной 
системе, ее можно представить как произведение одноэлектронных волновых 
функций:
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x 2,y 2,z2;. ..)=(p1(xl ,y 1,z l)(p2(x2,y 2,z2).

Приближение Хартри учитывает пространственные координаты электрона, 
связанные с его орбитальным моментом, поэтому функция ф, называется 
орбиталью (атомной или молекулярной). Однако электрон не полностью 
характеризуется своей пространственной волновой функцией. Даже для состо
яния с нулевым орбитальным угловым моментом (/=0; т = 0) при наложении 
магнитного поля оказывается, что это состояние расщепляется на два отдель
ных состояния (эффект Зеемана).

Это явление было объяснено Д. Уленбеком и С. Гаудсмитом (1925). Они 
предположили, что электрон обладает собственным моментом импульса, 
проекция которого на произвольное направление в пространстве имеет только

два значения: - и — Если выбрать за направление ось z, то проекция спина на 
2 2

эту ось составит Sz= ±h/2=ah, где «г—спиновое квантовое число, которое 
принимает значение ±  1/2. Спин является специфическим квантовым свой
ством электрона. Однако волновая функция в уравнении Шредингера не 
зависит от спина электрона, поэтому это явление должно учитываться допол
нительно*.

Рассмотрим волновую функцию, которая зависит от координат электрона 
и спинового квантового числа ф (x,y ,z, а), так называемую спин-орбиталь. Так 
как пространственные и спиновые движения электронов происходят независи
мо друг от друга, то

ф (х,у,г,а)=(р(х,у,г)(р(а). (1-18)
Обозначив

<р(<т=Л=а, < р (< 7= -4  =  0, (1.19)

где а и /? —спиновые волновые функции, получим две возможные волновые 
функции:

^ i  =  9 i“ H ^  =  ?)i|i, (1.20)

где фх и ф2 — одночастичные волновые функции для первого и второго элект
ронов.

Рассмотрим волновую функцию ф' (спин-орбиталь) для системы, состо
ящей из двух электронов (например, Н~). Решив уравнения Хартри —Фока, 
найдем функцию ф' и определим энергию системы двух электронов:

Ф' = Фх (*i.,Fi.*i. *i) Фг (*2. Уг> *2» °г)- (1-21)

Следует учеть, что электроны тождественны и неразличимы. Поэтому обмен 
электронами не должен влиять на энергию системы. Следовательно, в том же 
энергетическом состоянии частицу Н~ можно описать и спин-орбиталью, т. е. 
волновой функцией q>", образованной перестановкой координат электронов:

Ф" =  ф\ (х 2>У2. *2* °г )Ф гС*1»У\> *i. ° i)- (!-22)

Учитывая свойства однозначности волновой функции и принцип суперпо
зиции (см. 6-й постулат, с. 11), общее выражение для волновой функции 
должно иметь вид

ф=Схф' + С2ф" = ф'±ф", (1.23)

*В релятивистской квантовой механике Дирака свойства спина отражаются автоматически. 
Отметим еще, что спин имеют не только электроны, но и протоны, атомные ядра и др.
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если условно примем, что С4 =  С2 =  1 или СА =  — С2 =  1.
Таким образом, в результате решения волнового уравнения Шредингера 

для частицы Н + возможны две волновые функции: симметричная по отноше
нию к перестановке координат электронов

Какое из этих двух решений соответствует реальной волновой функции? Ответ 
на этот вопрос дает принцип Паули (см. с. 10): в случае различия электронов 
хотя бы по спину реальным решением задачи будет антисимметричная волно
вая функция, которая с учетом выражения (1.21) принимает вид

Для молекулы, состоящей из N=2n  электронов на п попарно заполненных 
орбиталях (МО) и с учетом (1.20), антисимметричная волновая функция запи
шется в виде (коэффициент перед волновой функцией учитывает, что Ct , С2, .... 
С„ могут быть отличными от единицы)

Такая функция называется детерминантом Слэтера и отвечает условию ор
тонормировки.

Учет спиновой волновой функции в рамках одноэлектронного приближе
ния Хартри был разработан В.А. Фоком, поэтому данное приближение назы
вается приближением Хартри—Фока для замкнутых оболочек*.

Четвертое приближение. Вариационный метод решения уравнения Шредин
гера. В квантовой механике для решения уравнения Шредингера применяют 
вариационный метод и метод возмущений. Первый метод широко применяет
ся при рассмотрении химической связи.

Вариационный метод основывается на следующей теореме. Если самое 
низкое собственное значение гамильтониана системы Н равно Eit а ф—точная 
волновая функция этого состояния, то для любой произвольной функции 
ф выполняется соотношение [см. постулат о средней величине, уравнение (1.9)]

где е—энергетическая функция, отражающая среднюю энергию всех частиц, 
имеющих истинное значение энергий, близкое к Ev  Если функция ф нор
мирована [уравнение (1.7)], то знаменатель уравнения (1.29) обращается в еди
ницу и

♦Для замкнутых оболочек суммарный спин системы равен нулю, дня открытых — отличен 
от нуля.

и антисимметричная
фа=ф'+ф"

+ Л - Г - Г -

а-24)

(1.25)

zt . o j ф2(х2,у 2, z2. о ^ - ф х(х2,у 2, z2,<г2)фг ( x ^ y ^ z ^ a ^ .  (1.26) 

Найденное решение может быть записано в виде детерминанта:

фА= ФЛх2,у2.г2.а ^
А ^ 2(x2,y 2.z2,a ^ а- 27)

J, = _ L  ? ! ( 2 ) « ( 2 ) (2)0(2.)... <ря(2)ас(2)<р„(2)0 (2)

А J n \ • • ........................ ...  • • • • • •
<pt (я)а (я)q>1 (я)/?(я)... <p„(N)a(N)<p„(N)P(N)

(1.28)

(L29)
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E=f^* НфАв^Е^.

Если известно точное выражение для ф, энергия системы может быть рас
считана no (1.29). Однако обычно неизвестны ни ф, ни Е.

Как правило, для решения уравнения Шредингера составляют пробную 
волновую функцию. Чем лучше пробная волновая функция аппроксимирует 
точную, тем ближе значение энергии, рассчитанное по формуле (1.29), к ис
тинному значению. Для придания гибкости пробной функции в нее вводят 
неизвестные варьируемые параметры С%, С2, .... С„.

Очевидно, что при подстановке ф в уравнение (1.29) энергетическая функция 
6 будет зависеть от коэффициентов Ci , С2 и т. д. Согласно вариационной 
теореме, эти коэффициенты нужно выбирать так, чтобы значение энергетичес
кой функции было минимальным. Это удобно делать, рассматривая эти 
коэффициенты как переменные величины. Тогда условие минимума энергии 
£ выразится системой уравнений

dt дж дв
— =0; — =0; — =0. (1.31)act дс2 дса

В вариационном методе Ритца пробная волновая функция ф берется в виде 
линейной комбинации независимых функций:

ф==С1<р1+Сг (р2+Сг <рг +...+С„<р,,. (1.32)

Сформулируем здесь без объяснения алгоритм решения волнового уравне
ния по вариационному принципу. Использование этого алгоритма будет рас
смотрено в § 1.4,1.5 и др., где на примерах станет ясно конкретное содержание 
этих общих выражений. Минимизация энергии дает систему линейных одно
родных уравнений:

£ С ,(Я „ -в 5 „ )= 0, (L33)

где Ну = J <Pj H(pjd6\ Sv =  J <p'j q>jd0.
00 00

Система имеет нетривиальное решение, когда детерминант, составленный из 
коэффициентов, равен нулю, т. е.

|Я „ -в 5 „ |» 0 . (L34)
Уравнения такого типа называют секулярными или вековыми. Решая эти 
уравнения, находим п корней elt е2, ..., в,. Наименьшее е( соответствует энергии 
основного состояния, остальные корни представляют собой значения энергии 
возбужденных состояний.

Для нахождения волновой функции основного состояния подставим на
именьший корень уравнения (1.34) в систему уравнений (1.33) и найдем соот
ношение между коэффициентами Ср Затем, используя условие нормировки
(1.7), находим конкретное значение всех С} и окончательное выражение для 
волновой функции (уравнение (1.32)]. Аналогично находим волновые функции 
возбужденных состояний.

Б. ТЕОРИЯ ХИМИЧЕСКОЙ СВЯЗИ

{ 1.3. Квантово-химический расчет
молекул

Для приближенного представления вида волновой функции основного 
состояния системы электронов молекулы существуют два метода: метод 
валентных связей (ВС) и метод молекулярных орбиталей (МО). Эти два
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метода подходят к построению исходной волновой функции совершенно 
различными путями, а потому отражают разные представления об основном 
строении молекулы. Однако в высших своих приближениях пни приводят 
к практически одинаковым результатам.

В методе ВС полагают, что при образовании молекулы из атомов послед
ние в значительной степени сохраняют свою электронную конфигурацию, 
а силы связывания между атомами обусловлены обменом электронов между 
ними в результате спаривания спинов двух электронов, принадлежащих раз
ным атомам. Это означает, что молекулярную волновую функцию необ
ходимо строить исходя из волновых функций отдельных атомов. Этот метод 
был предложен В. Гайтлером и Ф. Лондоном (1927), которые выполнили 
квантово-химический расчет для молекулы водорода.

Ф. Хунд, Дж. Леннард-Джонс и Р. Малликен (1927—1929) развили идею 
нового подхода к поиску волновой функции молекулы, известного под назва
нием метода МО. Рассмотрим вначале особенности построения волновой 
функции электрона в молекуле по методу МО. В этом методе волновая 
функция молекулы строится из функций, описывающих поведение отдельных 
электронов в поле, создаваемом остальными электронами и всеми атомными 
ядрами, которые образуют молекулярный остов. Таким образом, в методе 
МО молекула рассматривается с той же точки зрения, что и атом, т. е. 
принимается, что электроны в молекуле находятся на молекулярных орбита
лях, охватывающих все ядра. В отличие от атомной орбитали (АО) МО 
является многоцентровой орбиталью.

Молекулярной орбитали присущи все фундаментальные принципы и свойст
ва атомных орбиталей: принцип Паули, правило Хунда, свойства симметрии 
и т. д. Существуют различные варианты составления МО. Наиболее нагляд
ным, информативным и удобным оказался метод МО ЛКАО, в котором 
молекулярная орбиталь записывается как линейная комбинация всех атомных 
орбиталей, участвующих во взаимодействии. Одноэлектронные молекулярные 
орбитали в приближении ЛКАО имеют вид:

= Q i Фа 0 )+  С\г<Рь (1) + Сц<Ре 0 ) + — i 
<1>г=Сг1<1>.С1)+С2г<рА2)+С23<Р'(2)+..., А-35)

где Щ — МО для первого электрона; ф2 — МО для второго электрона; <ра, срь, 
фс — атомные волновые функции электронов, принадлежащих атомам а, Ь, с. 
Или в общем виде

^ = £ с „ ф , ( 0 ,  (1-36)
*-1

где I — номер молекулярной орбитали; v =  1, 2, 3, номера атомных
орбиталей.

Совокупность МО молекулы, занятых электронами, называют ее элект
ронной конфигурацией. Электронная конфигурация молекулы так же, как и ато
ма, строится на основе двух фундаментальных положений — принципа на
именьшей энергии (электрон занимает в молекуле свободную орбитаЛь с на
именьшей энергией) и принципа Паули (на одной МО не может находиться 
более двух электронов, при этом спины электронов должны быть антипарал- 
лельны).

Волновая функция основного состояния молекулы задается как произведе
ние одноэлектронных волновых функций занятых молекулярных орбиталей 
[см. уравнение (1.17)]: |
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Не учитывая вклада ряда интегралов, энергию системы можно приближенно 
представить в виде суммы энерщй занятых МО:

£=£»&ei, G-38)
1

где г] 1= 0 , 1, 2 — число электронов на данной МО; в, — энергия i-в МО. Для 
молекулы существует строго определенный набор дозволенных состояний 
Фиоли Фноа, —» которым отвечают определенные значения энергии. Данное 
представление является, конечно, приближенным, поскольку оно основано на 
предположении, что вблизи каждого атомного ядра МО похожа на соответст
вующую атомную орбиталь, тогда как на самом деле функция распределения 
будет более сложной. Наиболее точные расчеты в приближении МО выполня
ются методом самосогласованного поля (ССП). Молекулярные орбитали, 
вычисленные методом МО ССП, наиболее близки к истинным и называются 
орбиталями Хартри—Фока или спектроскопическими.

Из всего скачанного следует, что свойства молекулярной орбитали нахо
дятся в прямой зависимости от свойств атомных орбиталей. Набор атомных 
орбиталей, используемых при квантово-химическом расчете молекул, называ
ется атомным базисом. Существует три основных критерия для выбора базис
ных функций: 1) базисные функции должны давать хорошее приближение 
к истинной волновой функции; 2) базисные функции должны допускать анали
тическое вычисление нужных интегралов; 3) полное число базисных функций 
не должно быть очень большим.

Лучшими базисными функциями являются самосогласованные (т. е. вычис
ленные с помощью метода ССП) атомные орбитали, найденные Клементи 
и Ватсоном путем решения уравнений Хартри—Фока. Однако эти функции 
получаются не в аналитическом виде, а в табличном. Проводить расчеты 
с функциями, заданными в численном виде, крайне трудно и неудобно. В каче
стве базиса атомных орбиталей можно использовать слэтеровские орбитали. 
Форма волновой функции, предложенная Слэтером, тесно связана с видом 
атомных орбиталей водородоподобных атомов:

(1-39)
•+ 1

где С„= (2() [(2л)!] ~1,2— нормировочный множитель; а0— боровский радиус 
атома водорода; У*, (0 , </>) — угловая составляющая та же, что и для водоро
доподобных функций; £= (z—5жр)/л — орбитальная экспонента; — констан
та экранирования, которая учитывает сумму вкладов, вносимых отдельными 
электронами за вычетом рассматриваемого электрона; л* — эффективное 
квантовое число, которое совпадает со значением главного квантового числа 
л для орбиталей первых трех периодов, а для четвертого, пятого и шестого 
оно соответственно равно 3,7; 4,0 и 4,2. Константа экранирования рассчитыва
ется по следующим правилам:

1. Все атомные орбитали классифицируются по группам: (1л); (2s, 2р); (3s, 3р); 
(3d); (4л, Ар); (4d, 4 /)  и т. д., т. t . s- и />-орбитали одной оболочки группируются 
вместе, a d- и /-орбитали представляют отдельные группы.

2. Константа 5 ^  определяется как сумма следующих вкладов: 0,35 от 
каждого электрона в рассматриваемой группе (в случае 15-группы— 0,3); 0,85 от 
каждого электрона ближайшей внутренней группы (s или р); 1,0 — 
от каждого электрона более глубоких слоев (d или J). При этом нужно иметь 
в виду, что: а) учитываются только электроны, находящиеся между ядром 
и исследуемой оболочкой. Электроны, внешние по отноцярярф^^дезвдуздому,

7 f  ^  1. мели* • <



в экранировании участия не принимают; б) если исследуемый электрон относит
ся к уровню d или/, то вклад всех внутренних груш равен 1,0.

Суммируя все сказанное, запишем формулы для вычисления SmР:

Ь = 0 ,3 (Ь -1 );
2р= 2s ш 0,85 (1 s)+0,3 5 (2s+ 2р- 1);
3/?=3j= l,0(l5) + 0,85 (2s + 2/>)+0,35 (3s+ Ър — 1);
4/»=4j * 0,1 (lj+2j+2/>)+0,85(3j+3rf+3/»)«f 0,35(4jf+4p—1); (1-40)
3d=l,0(lj+2r+2/>+3j+3p)+0,35(3</—1) и т. д.

При вычислении констант экранирования для данной электронной кон
фигурации необходимо вместо 1j, 2s , 2р  и т. д. в правой части равенств 
подставить число электронов на данной орбитали.

Рассмотрим в качестве примера расчет констант экранирования для разных 
заполненных орбиталей атома углерода в основном состоянии. Атом углерода 
имеет шесть электронов ( lj22j?22p2), которые так располагаются по орбиталь
ным группам: (1j)2 (2s2p)*. Электрон, находящийся на 15-орбитали, имеет 
константу экранирования 0,3. Для электрона на уровне 2s или 2р эта константа 
равна сумме вкладов: 2 * 0,85+3 * 0,35=2,75.

Радиальные функции слэтеровского типа недостаточно точно описывают 
поведение АО Хартри — Фока на небольших расстошиях от ядра. Этот 
недостаток можно устранить, если использовать для аппроксимации каждой 
АО Хартри — Фока по крайней мере две слэтеройскне функции с разными 
орбитальными экспонентами:

ф ,= С (г"- ‘ е“ *,г+г"*“ 1 « -'О  У * (в ,* ). (1.41)

Двухэкспоненциальные функции дают хорошее приближение к функциям 
Хартри — Фока почти во всей области изменения г. Эти функции называют 
дубль-дзета-функциями, а базисный набор, построенный на них,— дубль- 
дзета-базисом (Dz).

При расчете волновых функций молекул широкое распространение получи
ли гауссовские функции типа

*,=C,(«)r~‘raр(-«г*) Гь(в,«.), а-42)

где С„ — нормировочный множитель; а — варьируемый параметр. Эти 
орбитали более просты при квантово-химических расчетах, но они хуже ап
проксимируют атомную орбиталь. Этот их недостаток компенсируется тем, 
что для описания одной атомной орбитали используют сумму нескольких 
гауссовых функций. Численные значения а и С, выбирают минимизацией 
энергии основного состояния атома с выбранным б&зисом.

В заключение рассмотрим, какие орбитали двух атомов могут комбиниро
ваться между собой при образовании молекулы. Для того чтобы такая ком
бинация была эффективной, необходимо, чтобы: а) энергии соответствующих 
АО были сравнимы по величине; б) их электронные облака, характеризующие 
плотность вероятности нахождения электрона вблизи ядра атома, по возмож
ности полнее перекрывались; в) АО обладали одинаковыми свойствами сим
метрии.

Все эти положения нетрудно доказать. Пусть энергия <рв будет намного 
больше энергии (рь- Это означает, что объем эл&троиного облака атома



b много меньше, чем объем электронного облака ато
ма а. Вследствие этого перекрывание их электронных 
облаков будет мало и связь не образуется.

Условие «б» легко понять, если учесть, что при 
отсутствии перекрывания атомных орбиталей связь 
не образуется. Если АО имеют разную симметрию, 
например s- и /7-типа (рис. 1.1), то перекрывание 
атомных орбиталей происходит в двух приблизите
льно равных по величине объемах, но противопо
ложных по знаку (условие «в»). При этом химическая 
связь не образуется. Такие орбитали принято назы
вать ортогональными.

Орбиталь
^1 =  С11<рв+ (1-43)

при симметрична относительно центра молекулы. Такая орбиталь 
называется связывающей, так как перекрывание атомных орбиталей в этом 
случае максимально. Если С и -----С12, то такая орбиталь называется разрых
ляющей. Эта орбиталь антисимметрична относительно центра молекулы:

г̂2= С и фв- С 12ф*. (1.44)

Так как фх и ф2 различной симметрии, то их линейная комбинация не может 
давать новую МО.

§ 1.4 Расчет молекулы водорода 
мотодом валентных связей (ВС)

В соответствии с методом ВС волновую функцию для молекулы составля
ют из волновых функций атомов. В основном состоянии для двух невза
имодействующих атомов водорода а и Ь волновую функцию, зависящую от 
координат электронов (спиновое состояние системы из двух электронов учтем 
отдельно), можно записать в виде

ф1 =  Ф,(1)(рь(2), (1-45)

где q>a и <рь — функции Is-АО водорода, которая имеет вид

о * »

Ввиду неразличимости электронов эквивалентной является и другая форма 
записи:

фг -<Ра(2)<рь(1). (L47)

Линейная комбинация функций фх и ф2 была использована Гейтлером и Лон
доном в качестве пробной функции для расчета молекулы водорода:

ф т С1ф14- Сгфг =  С1«р,(1) щ  (2)+Сг<рв(2) Фь(1). (1.48)

При составлении данной волновой функции учтено, что при образовании 
молекулы из атомов последние в значительной степени сохраняют свою 
электронную конфигурацию, а силы взаимодействия между атомами обуслов
лены обменом электронов между ними.
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Рис. 1.1. Перекрывание 
атомных орбиталей, не 
приводящее к образова

нию химической связи



Чтобы решить стационарное уравнение Шредингера, используем вариационный метод и при
ведем выражение (1.29) к виду

Е$ф26в=1фНф<16. (1.49)

При этом учтем, что согласно уравнению (1.46) атомные орбитали водорода 1j вещественны 
и поэтому ф* = ф. В связи с тем, что оператор является линейным [см. соотношение (1.12)], 
выражение Нф в уравнении (1.49) имеет вид

Нф — С2Н<ра (1) Фь (2) +  С2Н(ра (2) ф&(1). (1.50)

Подставляя выражение для волновой функции (1.48) в уравнение (1.49) и учитывая соотношение 
(1.50), получаем

е Я  [c i<Pe (1) <Рь.(2) +  C2q>a (2) <рь (I)]2 dO, dfl2 =
= Я  tCl9>e(l) щ  (2) +  С2<ра(2) щ (1)] <рь (2) -(-С2Я <р„(2)щ  (1)]dBl йв2.

После возведения в квадрат имеем в левой части уравнения три интеграла, а в правой (после 
перемножения двух выражений в скобках) — четыре. Обозначая эти интегралы

Н г! =  н 22= Я (Ра (1) Vb (2) HVa (1) <Рь (2) d0j d0a;

Н 12= Н 21=Н<ра( 1) <рь (2) Н<ра (2) tpb iD dB ^e,;
(1.51)

■Si 1 -  * » = Я  <  ( l ) ^ (2 )d f l1 de2= Я  <P.2( 2 )^ ( l )d 0 1 dd2 =  1;

Sab = Sba = j<pa(\)(Pb (2) d0! =  J(pa (2) <pb (1) d0a, 

окончательное выражение можно записать в виде

е ( С & , +  C]S22+ 2C1C2SabS b ^ = С\Н1, + С\Н22 + С ,С аЯ 1а+ СхСаЯ п , (1.52)

где —интеграл перекрывания волновых функций <ра и щ . Подставляя в выражение (1.52): Н 22 — 
^ 2 1 = 2 > ^ u = ^ 2i = ^i *5вб==,̂ 4в> получаем

г (CJ+ С’ + 2Ct Саф = (С J+ CJ) Я , ,  + 2С,СаЯ и . 0  -53)

Согласно вариационному методу возьмем от этого выражения производную сначала по С ,, 
считая все величины, кроме е и Сь  постоянными:

е(2 С, +2С а5 ^ )= 2 С 1Я 11 +2С аЯ аа.-
или

С1(Я и - в ) + С а (Я 12- е ^ - 0 .  (1-54)

Аналогично после взятия производной по Са от уравнения (1.53) и преобразований получаем

С1(Я 1а- е ^ + С а (Я и -« )= 0 . (1-55)

Детерминант, составленный из коэффициентов уравнений (1.54) и (1.55), имеет вид

Я ц —е Я ц  —eSjj 

Я 1а- ^  Я и - в

Решая его, находим
(Я 12—« Ф М Я ц —«)а

ИЛИ

Я 1а- а ^ - ^ ( Я п -« ). 
Отсюда получим два значения энергии:

Я . .+ Я . ,

- 0 .

(1-56)



Вычисления показывают, что в5<вА. Следовательно, es — энергия основного 
состояния молекулы водорода, а ел — энергия возбужденного состояния. 
Вычислим коэффициенты и С2 из уравнений (1.54) и (1.55). Для es имеем

Принимая во внимание (1.57), находим, что С1 — С2- 
Числовые значения коэффициентов находим из условий нормировки вол

новой функции [см. уравнение (1.7)]:

Знаки при коэффициентах Су и С2 являются относительными, т. е. их можно 
заменить на обратные, но последовательность знаков должна оставаться 
неизменной. Окончательный вид функции основного состояния атома водоро
да [нами выбран в (1.60) знак +]

Аналогично можно получить волновую функцию возбужденного состояния, 
используя для решения задачи значение

Функции и фА соответственно симметричны и антисимметричны относите
льно перестановок координат электронов.

Сравним значения энергий электронов ва и ел в молекуле водорода с энер
гией изолированных атомов Е н. Для этого рассмотрим оператор Гамильтона 
для молекулы водорода как сумму трех слагаемых (рис. 1.2):

с ^ ц - ^ + с л Л ц - ч Л ) - ° >
С1( Я „ - | |ф + С , ( Й и -« Л «  0.

а » )

fJ ф2 dfl, йв2 -  с; tf[(<p. (1) ф. (2)+Ч>.(2) щ (1)]! dfl, dfl, =

= C?(2+2SJ»)=1.
Отсюда

a«o)

7 = =  [фа (1) фь (2) +  Фа (2) фь (1)]-
V 2 + 2 ^

a .6 i)

[фш (1) Фь (2) — Фа (2) <Рь (1)]. (1.62)

Н = Нв(1)+Нь(2)+Наь, а.бз)



В соответствии с тем, что атомные орбитали являются нормированными 
решениями уравнения Шредингера, имеем

|<)1)в(1)Яв(рв(1)(101= |(р 6(2)Я4<р*с102= £ н. * (1.66)

Вычислим интегралы Я и  и Я 12 в уравнениях (1.51) и (1.53):

Я и = Я  (Ра (1) <Рь (2) [Яв(1) +  Я 4 (2) +  Hab) (Ра (1) Щ (2) дв, d02 т 
=ff<P.(l)9>b(2)H^fl( l)<j»6(2)d01de2+ j9 e(l)^ .(I)<9.(l)dflif9l(2)cl02+

+ 1 (2) Нь (2) (рь (2) d02 J фд (1) dOt

или, учитывая уравнение (1.66),
H l l = J+ 2E H, • . . (1.67)

где J  — кулоновский интеграл, определяемый как

/ = И ^ ( 1 ) ^ ( 2 ) Я в6фв(1)^(2)<1 |1д02. (1.68)

Аналогичным образом можно оценить интеграл Я 12:

Я 12= К — 2EHSlb, (1.69)

где К=Ц(ра(2)фь(1)Наь(ра(1)(Pb(2)d61d02 — обменный интеграл. Подставляя 
(1.67) и (1.69) в (1.57) и (1.58), получаем выражения для энергий

<*=2 Ни + ~ ,  ' (1-70) 1
еа =2Ен-~ — . (1.71)

l ~ s l  . ■■■
Все интегралы подсчитываются в адиабатическом приближении, т. е. при 

закрепленных на расстоянии Rab ядрах. Меняя межъядерное расстояние 
Rab и решая для каждого задачу заново, мы получаем зависимость % и еА от 
Rab (рис. 1.3).

Как видно из рис. 1.3, молекула водорода в энергетическом состоянии е5 
и с волновой функцией ф5 отвечает устойчивому состоянию системы с мини
мумом энергии.

1

Рис. 1.2. Схематическая модель моле
кул водорода: 

а и А ядра атома; 1 и 2 — электроны

Рис. 1.3. Кривые полной энергии 
для различных состояний моле

кулы водорода



Состояние молекулы водорода, описываемое волновой функцией фА и име
ющее энергию вА, отвечает отталкиванию атомов; молекула водорода в этом 
энергетическом состоянии существовать не может.

Минимум энергии на кривой es (Rah) достигается при R„b=0,087 нм. Экс
периментальное значение равновесного расстояния в молекуле водорода 
Rnb=0,074 нм, что указывает на удовлетворительное согласие с расчетной 
величиной. Энергия связи (глубина минимума) оказывается равной 3,14 эВ. 
Это значение заметно ниже экспериментальной величины 4,747 эВ.

Учтем теперь спиновое состояние электронов. Для этого необходимо про
странственные волновые функции ф5 и фА умножить на спиновые функции, 
причем такой симметрии, чтобы это произведение было антисимметрично по 
отношению к перестановке координат электронов (принцип Паули). Следова
тельно, функцию ф8 необходимо умножить на антисимметричную спиновую 
функцию, а фА — на симметричную:

i/f= — [<р„ (1) (рь (2) +  (ра (2) </>(, (1)] Д= [а (1) (2) — а (2) Д (1)]. (1.72)
n/2+2 SI у/2

Индекс вверху слева у волновой функции указывает на мультиплетность 
молекулярного терма (см. § 1.6). Индекс «I» указывает, что такое состояние 
единственное. Оно называется синглетным и соответствует основному состоя
нию молекулы водорода. Спиновое состояние задается при этом спиновой

волновой функцией —  [а(1)/?(2) — а(2)/?(1)], которая соответствует антипарал-
J 2

лельному направлению спинов электронов. Суммарный спин электронов 
в этом состоянии равен нулю. Вследствие понижения потенциальной энергии 
(рис. 1.3) возникает химическая связь, называемая ковалентной. В случае 
ковалентной связи оба ядра молекулы владеют электроном в равной мере. 
Общее электронное облако обтекает оба ядра. Возбужденное состояние моле
кулы водорода может осуществляться в нескольких вариантах:

— ч-------- н  Ч —  н —
Н —-------Ц -и л и -- -  f -

а(1)а (2) р<1)0(2) уу! р(1) <*(2) + а(1)Р(2)1

Состояние молекулы водорода в этом случае описывается тремя волновы
ми функциями, которые отвечают одной энергии:

!
а(1)а(2)
Щ ш

1 (1.73)
-^[/?(1 )а(2 )-а(1 )0 (2)]

Такое трижды вырожденное состояние молекулы водорода называется три- 
плетным. Триплетное состояние не может возникнуть из основного при погло
щении кванта света, ибо переходы с изменением мультиплетности запрещены 
правилами отбора так же, как и в случае атома. Однако такое состояние может 
возникнуть термическим путем, т. е. возбуждением при столкновении.

Отталкивательное триплетное состояние, как и основное, возникает из 
основного состояния двух атомов водорода. Какое из молекулярных состоя-
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ний реализуется чаще при встрече двух атомов? Согласно квантовой статисти
ке вероятность состояния пропорциональна его мультиплетности. Синглетное 
состояние реализуется одним способом (суммарный спин равен нулю), а три- 
плетнос — тремя (проекция суммарного спина может принимать значения 1, О, 
и — 1). Поэтому при встрече двух атомов состояние отталкивания реализуется 
с вероятностью 75%.

§ 1.5. Применение метода МО ИКАО 
к молекулярному иону и молекуле водорода.
Сравнение методов ВС И МО ЛКАОи

Молекулярный ион водорода. Ион Н2+ — наиболее простая молекулярная 
система, имеющая на два протона всего один электрон. Считая, что в соответ
ствии с принципом Борна — Оппенгеймера ядра закреплены на месте, напи
шем гамильтониан для системы Н / :

А2 g2 g2
Я = - У 2+ — (1-74) 

2т Rab Ra Rb

где Rab — расстояние между ядрами; Ra, Rb — расстояние между электроном 
и ядрами а и Ь. Поскольку электрон в равной мере принадлежит как атому а, 
так и атому Ь, то волновую функцию для электрона в молекуле на основе 
метода МО JIKAO составляем как линейную комбинацию атомных волновых 
функций 15-водорода:

ф1 = С1(ра+С2(рь. (1.75)

Вследствие симметричности иона коэффициенты Ct и С2 по абсолютной 
величине должны быть одинаковы, но могут иметь противоположные знаки, 
т. е. Cj =  С2 =  Cs; Cj =  — С2 — СА.

Таким образом, молекулярная орбиталь для Н / может быть описана 
двумя волновыми функциями:

'l's:=Cs(<Pa + <Pby, (1-76)

(Рл=СА(<Ра-(Рь)> (1-77)

где ф5 — симметричная волновая функция; i(гА — антисимметричная волновая 
функция. Численное значение коэффициентов Cs и Сл находят из условия 
нормировки

J ^ 2d 0 = l; (1.78)

Cs=-7 ^ = ;  СА= -= L = , 01.79)
V 2 + 2  S у / 2 - 2  S

где S=$ (pa(pbdO — интеграл перекрывания, который отражает степень пере
крывания двух атомных орбиталей сра и щ.

Подставив полученные значения коэффициентов Cs и СА в (1.76) и (1.77), 
получим выражение для двух молекулярных орбиталей;

^ s = - = = ( < p a + ( p b ) ;  (1.80)
V2 + 2S

Ф А~  — (<Ра-<Рь)- (1.81)
у / 2 - 2  С
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Сравним плотности вероятности этих орбиталей, условно приняв |CS|=  
==Ко|1!= 1;

\ф\1=\4>*+<рь\2 = <р1+<рь+2<ра<рь; (1.82)

\ф]А=\<Ра-<Рь\2 = <р1+<Рь-2<р^ь. (1.83)

Величина ф/рь существенно отличается от нуля там, где <ра и <рь перекрывают
ся, т. е. в пространстве между ядрами. Поэтому из уравнений (1.82) и (1.83) 
видно, что для симметричной орбитали вероятность найти электрон в про
странстве между ядрами по стравнению с суммой вероятностей для отдельных 
атомов ф1+фь увеличена, а для антисимметричной она уменьшена. Поэтому 
молекулярная орбиталь ф5 называется связывающей молекулярной орбиталью, 
а ф л— разрыхляющей.

При рассмотрении волновых функций ф5 и фА (рис. 1.4) нетрудно заметить, 
что фл имеет узловую плоскость на середине расстояния между атомами, при 
прохождении через которую функция меняет знак. Вследствие этого фгл равна 
нулю на половине расстояния между атомами, т. е. электрон, находящийся 
в состоянии фл, «избегает» находиться между ядрами.

Рассчитаем энергии орбиталей иона Н2 с использованием вариационного 
метода. Энергетическая функция е в данном случае имеет вид

i(.Ci9e+C2<Pb)H(Cl<pa+C1<n)ie
в—---- - — -------- ------- — ; (1.84)

de

раскрывая скобки и заменяя интеграл суммы суммой интегралов, получаем 

в [С? J d0+ Cl J d0+ 2 Су Сг J фафь dfl]=

= С?Jg>/fy>ed 0 + C !JФьНфьдв+С1С2$фяНфь&в+С1Сг \фьНфа&в. (1.85)

Для упрощения записи интегралов вводим обозначения, учитывая, что опера
тор Н  является линейным самосопряженным (см. § 1.1):

5 = 5 e6=5rf=f9.<p*d0;

фМФь dd* J ФьНф.Ав\ а-87)

Нал=НЬь= \ фМфа d0= J фьНфь dd, (1.88)

где S  — интеграл перекрывания, отражает сте
пень перекрывания атомных орбиталей 
<Рв в фь (S может иметь значения от 0 до 1); НаЬ,
Ньш — резонансный, или обменный, ин
теграл; Нт, Яы — кулоновский интеграл. Для 
соседних атомов углерода в молекуле бензола 
5=0,25. При увеличении расстояния между ато
мами интеграл перекрывания очень быстро уме
ньшается. Кулоновский интеграл характеризует 
на языке квантовой механики классическое куло- 
новское взаимодействие частиц. Он включает 
энергию электрона в атоме водорода в основном 
состоянии, кулоновское отталкивание ядер и эне
ргию кулоновского взаимодействия второго

(1.86)

Рис. 1.4. Симметричная ■ анти
симметричная волновые функ
ции электрона в молекуляр

ном ионе Н j
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протона с электронным облаком, окружающим первый протон. На расстояни
ях порядка равновесного и выше этот интеграл отрицателен.

Резонансный, и л и  обменный, интеграл, впервые введенный в квантовой 
механике, не имеет аналогов в классической физике. Однако он играет важную 
роль в теории химической связи. Резонансный интеграл описывает добавочное 
понижение энергии, которое возникает из-за возможности перехода электрона 
от ядра а к ядру Ь. Этот интеграл на бесконечно большом расстоянии между 
ядрами равен нулю. При уменьшении расстояния он становится отрицатель
ным, а на очень малых расстояниях — положительным и возрастает неог
раниченно. Его вклад определяет энергию химической связи: чем он больше, 
тем прочнее связь. На равновесных расстояниях между атомами обменный 
интеграл тем больше по модулю, чем больше интеграл перекрывания. Поэто
му принято считать, что чем больше перекрываются АО, образующие МО, 
тем прочнее связь ('принцип максимального перекрывания). Подставляя в (1.85) 
выражения (1.86) — (1.88), получаем

e(C ?+ C |+ 2 C 1C2S )= (C ?+ C\)Haa+2Cl C2Htb. (1.89)

При этом считаем, что атомные волновые функции <р, и <рь нормированы. 
Поэтому

J p ed0=JV4<i0=l. (1.90)

Продифференцируем уравнение (1.89) по С15 считая Сг —const:

е (2 + 2  C2S )+ (С? +  С \+ 2  Сх С25)— = 2 C ^ M+ 2СгНл .
дСх

После преобразований, полагая в соответствии с вариационным принципом 
де/дСt =Q, получаем

C1(HtM—e)+C2(Hab—eS)=0. (1-91)

Аналогично находим де/дС2 и получаем

Ы (Дй —б5)+ Сг (Наа-б) =  0. (1.92)

Наиболее простой, но менее общий метод решения системы уравнений (1.91) 
и (1.92) для определения энергии е и соотношения между коэффициентами Ct 
и С2 состоит в следующем. Обозначим через со выражение

« Ф Ш  (1.93)
H a b -e S

Тогда уравнениям (1.91) и (1.92) можно придать вид

C ito + C ^ O , (1-94)

С ! -+ С 2=0. (1.95)

Чтобы уравнения (1.94) и (1.95) были совместимы и тождественны, коэффици
енты при Сх в обоих уравнениях должны быть одинаковы:

со=-; йо2=1; со1=  — 1; со2= 1.
О)
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Подставляя два значения со в формулу (1.93), получаем энергии двух молеку
лярных орбиталей:

£s=fT 7 r : а96)

. а.97)

где Eg — энергия системы, описываемой симметричной волновой функцией; еА
— энергия системы, описываемая антисимметричной волновой функцией. 
В связи с тем, что величина резонансного интеграла меньше нуля (Н„ь<0), 
энергия es  меньше энергии еа . Следовательно, устойчивое состояние иона 
Н2 описывается волновой функцией \j/s и имеет энергию es .

Молекула водорода. Посмотрим, какой вид примет волновая функция, если 
в систему добавить еще один электрон, т. е. рассмотрим молекулу водорода 
Н2. В молекуле водорода имеется два электрона, движущихся в поле двух 
ядер. Волновая функция для первого электрона в приближении МО JIKAO 
может быть записана в виде

^ С ^ О Н С ^ О ) -  а-98)

В силу эквивалентности электронов аналогичную молекулярную орбиталь 
можно составить и для второго электрона:

Ф 2 ~  С3(ра(2)+ Ĉ q>b(2). (1.99)

Волновая функция для двух электронов

Ф=ФгФг=[СхЯ>о (1) + С2<рь(\)] [С3сра (2)+CAq>b (2)]. (1.100)

Решая задачу в одноэлектронном приближении Хартри и используя вари
ационную теорему, находим энергии связывающей и разрыхляющей МО 
аналогично тому, как это было сделано для молекулярного иона Н2 .- Необ
ходимо только учесть, «го для молекулы водорода оператор Гамильтона 
будет учитывать энергию, связанную со взаимным отталкиванием электронов:

^ - ^ V 2+ — (1.101)
2"» Кь Г12 &а Л»

где е — заряд электрона; Кь — расстояние между ядрами; г12 — расстояние 
между электронами; Д, и Rb — расстояние электронов до соответствующих 
ядер.

В рассматриваемом случае явный вид волновых функций легко получить, 
учитывая, что С, = С 2 — из условия симметрии (5); С1 = —С2 Ш  из условия 
антисимметрии (А).

Учитывая условие нормировки, находим численное значение коэффициента 
Q  и С2 и окончательный вид молекулярных орбиталей [см. вывод уравнений 
(L80) и (1.81) ]:

^8=-7==(<Р«+Фб)» (1.102)
у/г+гs

^ Л= - 71=((з?„-<р6), (1.103)
V 2- 2s
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где Ij/s — молекулярная орбиталь, симметричная относительно перестановки 
ядер; \J/A — антисимметричная МО.

Выражения для энергии связывающей и разрыхляющей МО будут иметь 
вид (приводим эти выражения без вывода):

.S
% =  # ! !  +  - j -+7  ’ (1104)

х 12- х п с

где H li  — кулоновский интеграл; Н 12 — обменный интегрйл.
Из уравнений видно, что атомные уровни энергии водорода при взаимо

действии атомов расщепляются на два новых уровня. Один из уровней оказы
вается выше, а второй — ниже первоначального уровня. Величина расщепле
ния определяется значениями обменного интеграла Н 12 и интеграла перекры
вания (рис. 1.5).

Величина обменного интеграла отрицательна, поэтому более низкой энер
гией обладает уровень es . Вследствие разных знаменателей в уравнениях 
(1.104) — (1.105) расщепление несимметрично относительно Н 12, причем

t f u - t f n S t f12- t f u S
>

1- S 1 + 5

На связывающей молекулярной орбитали согласно принципу Паули, 
могут находиться два электрона, имеющих антипараллельные спины. Возбуж
дение молекулы водорода позволяет одному из электронов перейти на более 
высокий энергетический уровень, характеризующийся разрыхляющей молеку
лярной орбиталью фА.

Согласно уравнению (1.42) суммарная, энергия всей молекулы водорода 
зависит от расположения электронов на молекулярных орбиталях: e x = 2 e s , 

r}s — 2 — основное нормальное состояние; е2 =  es +  еа, 4s = t1a ~ ^  — возбужден
ное состояние молекулы Н 2. Так как es < e a, то и £1< е 2. Отсюда энергия 
химической связи в молекуле водорода равна Д е=е1— 2Е0, где Е0 — энергия 
изолированного атома водорода в его основном состоянии.

Равновесное расстояние (R 0), полученное для молекулы Н 2 по методу МО 
J1KAO, равно 0,084 нм, а энергия связи 2,68 эВ.

Как видно из сравнения результатов теоретического расчета R 0 и энергии 
диссоциации в молекуле Н 2 с экспериментальными данными, оба метода ВС

и МО — приближенные. Для качественного описа
ния свойств молекул метод МО имеет преимущест
ва перед методом ВС, ибо является хорошей осно
вой для описания электронных спектров. С помо
щью метода МО можно рассматривать как молеку
лы с четным числом электронов связи, так и с не
четным, которые «неудобны» для описания мето
дом ВС.

Однако метод МО имеет и недостатки. Рассчи
тывая энергию связи в молекуле водорода методом 
ВС, получаем 3,14 эВ, а методом МО ЛКАО — 
только 2,86 эВ (экспериментальное значение 4,747 
эВ). Для того чтобы методы МО и ВС давали более 
правильные результаты, необходимо их уточнить.

) 1 ■
Т оД  / Аог

Ч ¥

Рис. 1.5. Образование мо
лекулярных уровней энер

гии из атомных
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Улучшить вид пробной волновой функции для молекулы Н 2 в методе ВС 
можно, если ввести члены, учитывающие возможность существования ионных 
структур, когда оба электрона принадлежат одному атому:

^улп=С1 [фв (1) <рь (2) +  (ра (2) фь(1)] +  С2 [фа (1) <ра (2 )+ <рА (1) (рь (2)]. (1.106)

Если обозначить ранее рассмотренную волновую функцию [см. уравнение 
(1.61)], отражающую чисто ковалентный характер связи, через ф, а волновую 
функцию, связанную с ионным характером связи, через то улучшенную 
волновую функцию можно представить в виде

(1.107)

Расчет показывает, что доля ковалентной связи в молекуле водорода составля
ет 83%, а доля ионной — 17%. Для Н2 по методу МО ИКАО имеем:

ФмО = ФХФп= С2[(ра(\)+(рЬ(1)] [фя(2) +  ф6(2)] =

=  Сг (1) (Рь (2) +  ф« (2) фА (1) +  <pe (1) <р0 ( 2 ) + ( 1 )  фЬ (2)]. (1.108)

Конфигурация фв(1) Фь(2) соответствует ионной форме связи в молекуле водо
рода, когда оба электрона находятся около ядра атома (а); срь(\)срь(2) — то 
же для атома (6). Таким образом, метод ВС переоценивает вклад ионной связи 
в общую связь в молекуле водорода (^нон=50%).

Джеймс и Кулидж (1933) с учетом физической модели молекулы водорода 
предложили 13-членную волновую функцию и вычислили энергию связи, 
превышающую лишь на 0,03 эВ экспериментальное значение. Наиболее точ
ные расчеты молекулы Н 2 проведены Колосом и Рутааном (1960) и Колосом 
и Вольниевичем (1965) соответственно с 50- и 100-членными волновыми 
функциями. Полученная в результате расчетов энергия диссоциации молекулы 
Н2 оказалась практически совпадающей с экспериментальными данными. Все 
эти расчеты привели к важному результату: основные уравнения квантовой 
механики применимы к химическим системам, иначе не было бы согласия 
с экспериментом.

Для расчета многоатомных систем в настоящее время предпочтение отда
ется методу МО. Метод ВС более трудоемкий и поэтому не получил широкого 
распространения. В последнее время развивается новый подход — обобщен
ный метод валентных связей, который синтезирует эти два метода.

§ 1.8. Характеристики молекулярных орбиталей.
Молекулярные термы

Подразделение МО на связывающие и разрыхляющие проводится по тому 
действию, какое оказывает электрон на химическую связь, поступая на моле
кулярную орбиталь. На связывающей МО энергия электрона ниже, чем она 
была в атоме на соответствующей АО, вследствие чего достигается выигрыш 
энергии, возникает или упрочняется связь между атомами. На антисвязыва
ющей, или разрыхляющей, МО энергия электрона выше, чем на соответст
вующей АО. Поэтому переход на разрыхляющую МО связан с затратой 
энергии, в результате чего связь не может возникнуть или она дестабилизиру
ется, разрыхляется. При записи МО у разрыхляющей орбитали ставят значок 
(•). Помимо связывающих и разрыхляющих МО в молекулах различают 
и несвязывающие МО. Энергия электронов на такой МО практически не 
отличается от его энергии на соответствующей АО.
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Важнейшей характеристикой МО является ее симметрия. В то время как 
атомная орбиталь имеет один центр — ядро атома, молекулярная орбиталь, 
например, в двухатомной молекуле имеет два центра, ядра а и Ь. Здесь 
в отличие от атома уже не все направления в пространстве равноценны. Между 
атомами возникает сильное электрическое поле. Таким образом, направление 
межъядерной оси — особое направление в пространстве для молекулярного 
электрона. Симметрия МО относительно этой оси определяет ее главные 
свойства.

Для классификации состояний электрона в молекуле с осевой симметрией 
используют абсолютное значение магнитного квантового числа электрона (обо
значаемое Я0 =  |т/|), определяющее проекцию момента количества движения 
электрона на межъядерную ось. Молекулярные орбитали обозначаются строч
ными греческими буквами:

Симметрии о- и я-орбиталей относительно межъядерной оси различны: 
«7-орбиталь не изменяет знака при отражении в плоскости, проходящей через 
ось молекулы (рис. 1.6, а), я-ороиталь — изменяет (рис. 1.6, о). В обозначении 
молекулярных орбиталей указывается их поведение относительно центра ин
версии /. Инверсия относительно центра симметрии состоит в том, что каждая 
точка молекулы перемещается в центр молекулы, а затем откладывается на 
равное расстояние с другой стороны. Орбиталь, сохраняющую знак при 
инверсии, обозначают индексом «g» (gerade — четный), а меняющую — 
и (ungerade — нечетный). Четность и нечетность МО лежат в основе правил 
отбора разрешенных электронных переходов. Возможны переходы u*-*gvi не
возможны переходы и«-+ы и

Для основного состояния иона связывающая орбиталь сохраняет знак 
при инверсии — это суорбиталь, разрыхляющая МО меняет знак — это 
ст*-орбиталь. Молекулярная орбиталь определяется типом АО, из которых она 
построена и в которые она переходит при увеличении межъядерного расстоя
ния. Например, запись o2pz означает, что данная МО tr-типа построена из 
2pz-AO и переходит в них при Ял -*со (рис. 1.6), рг-АО дают ag и ст*-МО, а рх- 
и ру-АО образуют, соответственно, яи- и я*-МО. я-Молекулярные орбитали 
дважды вырождены, так как каждая я-МО состоит из двух (пу и пх) МО, 
имеющих одинаковую энергию. Это вырождение, однако, сразу снимается при 
отражении молекулы в плоскости, перпендикулярной межъядерной. Индексы 
(-+) или (—) характеризуют симметрию МО по отношению к этой плоскости.

Как в случае атома, заполнение молекулярных орбиталей электронами 
происходит в соответствии с принципом наименьшей энергии, принципом 
Паули и правилами Гунда. Порядок, в котором возрастают энергии молеку-

Квантовое число X/ . . . .  О 1 2
Символ МО а п 5

Рис. 1.6. Симметрия а- и я-орбиталей в двух
атомной молекуле относительно межъядерной оси
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лярных орбиталей, устанавлива
ется экспериментально или рас
четным путем. Величина заря
дов ядер может влиять на очеред
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Орбитали <т(2р1 и вырожденные nJ2py имеют близкие энергии и могут меняться 
местами в зависимости от конкретной молекулы. Так, для молекул В2, С2, N2 
уровень МО Cg2pt лежит выше пи2рх{у).

Для молекулы, как и для атома, можно записать терм, который выражает 
состояние электронов я содержит квантовые числа и другие характеристики 
симметрии молекул. Термы молекул определяют из спектроскопических экс
периментальных данных или квантово-химических расчетов. Точное знание 
молекулярных термов важно, в частности, при выполнении термодинамичес
ких расчетов статистическими методами (см. гл. IV), а также при расчете 
энергии активации (см. § XI.8).

Систематика электроишх термов молекул ведется по значениям кван
тового числа А, определяющего проекцию орбитального момента всей моле
кулы на л и н и ю  связи. Для многоэлектронных линейных систем Д =|]£т,|. 
Для обозначения молекулярных термов используются прописные греческие 
буквы:

Кмповое число Л ...........О 1 2 3
Молекулярный терм ............. £  П  Д Ф

Символ МО ........... а п 6 <р

В верхнем левом углу символа молекулярного терма указывают его мульти- 
плети ость, которая равна А/= 2 S + 1, где S  — суммарный спин состояния. Для 
молекул характерны состояния со взаимно скомпенсированными (спаренны
ми) спинами (о«*»0) и, следовательно, синглетные термы (А/= 1). Для 
а-электронов Д = 0, поэтому (jr-электроны в любой комбинации дают только 
Z-термы.

Термы с Д #0, как и одноэлектронные состояния с Я,#0, будут двукратно 
вырожденными соответственно двум значениям тс

T V  -V i  £m,=2 1 A - E N - J i

щ\т. 1 т̂ т 2. Y/ni= —2 J  Д-терм.

Вырождение Z-термов зависит от их «происхождения»: Х-термы, образован
ные «г-электронами, будут невырожденными, так как т, для этих электронов 
равно нулю, а любая комбинация нулей дает нуль. Z-Термы, образованные 
л-электронами, будут двукратно вырожденными:

да* *  +1 #и2= — 1) . - _,  > А=0; 1-терм.
т 4 ——1 т 2 =  +1 j

Это выражение, одаако, снимается при отражении молекулы в плоскости, 
перпендикулярной межьядерной, и получаются термы £  и £~ с разной 
энергией.

Четность термов (f- или и-характер) определяется числом «нечетных (о~, 
л~) электронов». При определении четности терма используют правила пере
множения характеристик симметрии g и u: g*g= g, и х u=g, g x u = u x  g = u. 
Эти правила распространяются на любое число электронов. Если число 
электронов четное, то термы имеют g-характер, а если нечетное, то и-характер.

В качестве примера р«ссмотрим определение терма молекулы С2, в кото
рой имеется 2 x 6 —12 электронов. Первые четыре электрона на двух первых

og\s« j*u\ s < o t 2s<o'u2 s< n u2px= n u2py<og2pz< n t 2px = nt 2py<o'y2pz.
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МО — (ogls)2 (ff«lj)2 для простоты не пишем. Остается 12—4 = 8  
электронов, которые располагаются согласно последовательности Малликена 
(см. выше) следующим образом:

(ср.ч)2 (o'J2s)2 (njlpy)1 (nJ2px)z, (1)

(ag2s)2 (ff*J2s)2 (nu2py)2 (nu2px)1 (a^px)1. (2)

Определим квантовое число A=|]Tm/|: для а-электронов /И/=0, для я-электро- 
нов mi— 1. Следовательно

А1 = 0 + 0 + 0 + 0 + 1 -1  + 1 - 1 = 0 .

Og (Jy Tty
Это соответствует ^-состоянию. Аналогично для П-посгроения 

A j= 0 + 0 + 0 + 0 + 1  — 1+ 1+ 0= 1 .

В первом случае мультиплетность равна 1, так как все электроны спарены: во 
втором случае имеется 2 неспаренных электрона (5 = 2  х 1/2=1), т. е. 
М —2S +1 =  3; «+ »  и «—» — симметрия определяется только для ^-состояния. 
Знак символа симметрии для молекулы С2 будет «+», так как все электроны 
на орбиталях расположены парами. Симметрия относительно инверсии в пер
вом случае будет g (так как все электроны раполагаются парами), а во втором 
Щ  и (так как для всех пар электронов симметрия будет g, а для двух непарных 
g x « = « ). Таким образом, терм основного состояния — *£  +, а возбужденно
го — 3П„.

Приводим термы некоторых гомоядерных молекул в основном состоянии 
(известно, что молекула 0 2 диамагнитна, т. е, имеет два неспаренных электро
на, поэтому для нее мультиплетность — 3):

н2 (ffgis)2 ‘I ;
О гКК  (о* 2s)2 (аи 2s)2 (<тк 2pz)2 (пи2рх)2 (яи 2ру)2 (я* 2рх) 2 ~

N 2 (СО) KK(cg2 s f  ( f f » 2 (icu2px)2 (яи2ру)2 (а ,2рг)2 ф

C\2KKLL (ffg 3jf)2 (tr* 3s)2 (og Зрх)2 (я„ Зрх)2 (Ли Зру)2 (я’ 3px)2 (я* 3py)2 /

§ 1.7. Полуэмпирические методы
расчета молекул

Уже в 1929 г. Дирак писал: «Основные физические законы, необходимые 
для построения математической теории большей части физики и всей химии, 
полностью известны, трудность только в том, что точное применение этих 
законов приводит к слишком сложным уравнениям. Следовательно, желатель
но развить приближенные практические методы применения квантовой меха
ники, которые могут объяснить главные особенности сложных атомных си
стем без привлечения слишком сложных расчетов». Действительно, при реше
нии уравнения Шредингера возникает колоссальный объем расчетов, связан
ных, в основном, с вычислением интегралов кулоновского отталкивания элект
ронов. В связи с этим теоретические полные расчеты интегралов в вычис
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лительных схемах даже на современных ЭВМ возможны только для молекул, 
содержащих 15—20 атомов и 100—150 электронов.

При квантово-химических расчетах молекул методом МО ЛКАО в боль
шинстве случаев используют эмпирические и полуэмпирические методы, кото
рые основаны на ряде приближений. Упрощение расчетов идет несколькими 
путями: понижение порядка детерминанта за счет уменьшения числа атомных 
орбиталей, вовлекаемых в расчет от каждого атома; упрощение детерминанта 
за счет пренебрежения некоторыми интегралами или замена их эмпиричес
кими величинами. Такая методика, называемая полуэмпирической, позволяет 
при удачном выборе параметров компенсировать недостатки теоретической 
схемы, связанные с многочисленными приближениями. Чаще всего в полуэм- 
пирических методах используют валентное приближение, согласно которому 
при разложении МО в ЛКАО учитывают только валентные электроны и соот
ветствующие им орбитали валентной оболочки; внутренние электроны счита
ют локализованными на соответствующих атомных орбиталях и образующи
ми неполяризованный остов.

При расчете ненасыщенных соединений с кратными связями обычно ис
пользуют так называемое л-электронное приближение (Э. Хюккель, 1931). я- 
Электронное приближение заключается в том, что вместо решения вариацион
ной задачи для всех валентных электронов решают уравнения только для 
я-электронов, а a-АО считают неполяризованными и включают в ядерный 
остов молекулы. Этот метод позволяет достаточно просто, хотя и приближен
но, рассчитывать сложные молекулы.

Например, для этилена вместо 12 электронов квантово-механическая зада
ча решается только для двух я-электронов. Для антрацена вместо 66 атомных 
орбиталей необходимо рассмотреть только 14.

Число интегралов кулоновского отталкивания электронов можно резко 
сократить, используя приближение нулевого дифференциального перекрыва
ния (НДП), введенное впервые Парром (1952). Приближение НДП использует
ся в настоящее время во всех расчетных схемах и является почти универсаль
ным. Оно основано на том, что многие интегралы кулоновского отталкивания 
электронов близки к нулю, особенно те, которые включают в себя функции 
типа <рм(’VvO) с /i^v. Интегралы перекрывания АО тоже принимают равными 
нулю для цф \. Основные интегралы считают отличными от нуля и рас
сматривают как варьируемые параметры. Приближение НДП превращает 
четырехцентровые интегралы в двухцентровые, что значительно уменьшает 
время вычисления одного интеграла. Например, для N=  10 (число базисных 
функций) необходимо вычислить только 45 двухцентровых, в то время как 
общее число интегралов при этом базисе равно 4595.

Приближение НДП используется в расчетной схеме ППДП (полное пренеб
режение дифференциальным перекрыванием), предложенной Поплом с сотр. 
(1965), и в ряде других вариантов этого полуэмпирического подхода, например 
ЧПДП — частичное пренебрежение дифференциальным перекрыванием, 
МЧПДП — модифицированное частичное пренебрежение дифференциальным 
перекрыванием и ОПДП — ограниченное пренебрежение дифференциальным 
перекрыванием. Метод ППДП и его разновидности являются в настоящее 
время наиболее разработанными полуэмпирическими методами, которые учи
тывают при расчете молекул не только я-, но и а-электроны.

Наряду с относительно строгими и обоснованными полуэмпирическими 
методами (ППДП, ЧПДП, МЧПДП, ОПДП) получили развитие и исполь
зование более простые методы расчета. В этих методах пренебрегают всеми 
интегралами кулоновского отталкивания и компенсируют грубость этого 
приближения соответствующей параметризацией интегралов.
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Так, одноцентровые кулоновские интегралы можно выразить через (найден
ные по данным метода атомной спектроскопии) потенциал ионизации /  
и сродство к электрону А м. В принципе этот интеграл может быть вычис
лен, например, с функциями АО Слэтера:

Значение для атома углерода, вычисленное с АО Слэтера, колеблется от 
16,9 до 17,5 эВ. Расчеты, проведенные Паризером и Парром, показали, что 
с данной величиной JMM не удается правильно описать спектральное поведение 
бензола, нафталина, этилена и других углеводородов. В связи с этим они 
предложили оценивать значения кулоновского интеграла, используя экспери
ментальные данные по /м и Ам как

Для атома, вносящего два я-электрона, значение J  должно вычисляться как

где /®  и — соответственно второй и первый потенциалы ионизации; Ам — 
сродство к электрону. Так, например, /^ ,(С )=  11,13 эВ, так как /(С )=  11,16 эВ, 
А (С)=0,03 эВ. Аналогично могут быть получены / #Ml(N )= 12,34 эВ, 
JMM(0)=  15,23 эВ. В то же время расчет /^ (С )  по формуле (1.109) с АО, взятой 
в виде 2/?г-орбитали слэтеровского типа (1.43) £=1,625, дает / м =  16,06 эВ. 
Расчеты показали, что применение интегралов JL , рассчитанных по формуле
(1.109), ведет к ошибочным результатам для энергий электронных переходов 
в сопряженных молекулах. Применение полуэмпирического соотношения
(1.110) исправляет это положение.

Существуют методы для аппроксимации двухцентровых кулоновских ин
тегралов / Mv. Двухцентровые интегралы должны зависеть от межатомного 
расстояния гм„ так, чтобы удовлетворять граничным условиям:

Наиболее часто используется аналитическое выражение, предложенное Мата- 
га и Нашимото:

«>»(*) <Р. ( 1 ) -  9.(2) d»2.
Г1Х

а . 109)

(1.110)

/  = /< 2)—•'мм м »

при rMV=0; 

Jpv~*— приг„у-»оо.

(L112)

в « .= ---------•
м

а .и з )

Другую параметризацию предложил Оно:

.-------- -
v 4 . + a*.

а-п4)
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Если для кулоиовских интегралов / МУ существует 4—5 аппроксимаций, то 
для резонансного интеграла Р их не менее 20. Наиболее подробно проведены 
и дают неплохие результаты три зависимости:

Рц* —-̂ 0 а.и5)  

а.иб)

л#* Грт drMV
(1.117)

где Рм„ — я-электронный порядок связи между атомами н и v; 5MV — интеграл 
перекрывания 2р-АО; А 0 и —  константы, подобранные так, чтобы лучше 
воспроизвести исследуемые свойства; A t — константа;

где К. (а) — силовая постоянная ст-связи; r(s), r(d) — длины одинарной 
и двойной связей. Соотношение (1.118), полученное Линдебергом, интересно 
тем, что не содержит эмпирических параметров. Значения /?ду, рассчитанные по
(1.117), использовались для расчета спектров поглощения, и результаты вычис
лений оказались близкими к полученным с помощью эмпирических значений 
Р^. Число различных комбинаций, предложенных для параметризации от
дельных интегралов, составляет несколько десятков. Поэтому практически 
невозможно указать, какой из вариантов наиболее точно описывает все физи
ческие свойства молекул.

Следует указать, что вопреки существовавшему в начале 70-х годов мне
нию л-электронные методы еще не исчерпали себя. Несмотря на развитие 
теоретически более совершенных методов и вычислительной техники, вряд ли 
в ближайшем будущем для плоских сопряженных систем будут получены 
лучшие результаты, чем в я-электронном приближении, не говоря уже о том, 
что финансовые затраты, связанные с неэмпирическими расчетами, остаются 
непомерными. Вместе с тем параметризация в л-электронных методах достиг
ла такого уровня, что они позволяют не только очень хорошо интерпретиро
вать экспериментальные данные, но и достаточно надежно делать предсказа
ния, решать структурные вопросы.

§ 1.8. ^Электронное приближение 
в квантово-химических ресчетах 
органических соединений.
Метод МО в приближении Хюккеля

я-Электро иное приближение в методе МО применяется к органическим 
соединениям с сопряженными связями к ароматическим соединениям. В этих 
соединениях вследствие перекрывания рх и р,-орбиталей я-электроны оказыва
ются делокализованными и я-электронное облако свободно перераспределяет
ся между атомами углерода, образующими я-сопряженную систему. Напри
мер, в 1,3,5-гексатриене

^ ^ ( с т Н г ф - г ^ ) ] 2, (LU8)

СН2= СН—СН= с н —с н = с н 2 
нет чистых двойных связей и правильнее его писать

с н 2—с н —СН---СН—СН-"СН2
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хотя я-электронные плотности на 
разных атомах углерода не оди
наковы (рис. 1.7).

При расчете молекул по мето
ду Хюккеля делаем ряд упроща
ющих предположений.

1. В анализируемую элект
ронную систему не включают ст- 
электроны, относя их к остову 
молекулы.

2. я-Электроны описывают 
при помощи МО, состоящих ис
ключительно из pz- или ру-АО.

3. Для органических молекул, в которых я-система состоит исключительно 
из углеродных атомов, принимают, что все интегралы типа и H vv равны 
между собой и равны полуэмпирическому параметру а. В а входит собствен
ная энергия атомов (например, 2/?-состояний атома углерода) и кулоновский 
интеграл J, однако принято называть а кулоновским интегралом.

4. Принимают, что резонансные интегралы Н ^  для соседних пар атомов 
равны между собой и параметру р. Для несоседних атомов резонансные 
интегралы равны нулю. Это означает пренебрежение перекрыванием атомных 
орбиталей несоседних атомов, которое вообще невелико из-за большого рас
стояния между ними.

5. Интегралы перекрывания считают равными нулю даже для атомных 
орбиталей, относящихся к соседним атомам 5 ^ = 0 . Интегралы SL, — S vv = 1 
в силу того, что АО нормированы.

Рассмотрим квантово-механический расчет молекулы бутадиена по методу 
Хюккеля. Молекула бутадиена СН2=С Н —С Н = С Н 2 имеет четыре я-электро- 
на. Электроны, образующие ст-связи, по методу Хюккеля не рассматриваются. 
Атомные 2/?-орбитали четырех атомов углерода обозначим символами <plt q>2, 
Ф3, Ф4- Молекулярную орбиталь ф составим как линейную комбинацию 
атомных орбиталей:

Ф = С1(Р1 + С2<Р2+С3<РЪ + С4.(Р4. (1-119)

Таких МО можно составить четыре для каждого из четырех я-электронов.
Энергию Е(, соответствующую МО ф,, определяют из уравнения (1.29) из 

условия минимума энергетической функции е . При этом с учетом приближений 
Хюккеля кулоновские и резонансные интегралы между соседними атомами 
соответственно равны (2рг-орбитали вещественны, поэтому <р* =  (р):

J (p1Hq>1dO=$ (р2Н<р2 de=$(p3H(p3de=$ (piHcpidO—ос; (1.120) 
J <pyX(p2d d = Р12,

Р\2 ~ P i t =Р23 = Рз2 =Рз&=Раз ~ Рш (1.121)
Для резонансных интегралов, относящихся к несоседним атомам, принимаем

Р13 ~Рэ1 ~Рг*= Р*2 ~ Р и ~  Р и  = 0. (1.122)
Учитывая, что в соответствии с приближениями Хюккеля все интегралы 
перекрывания принимаются равными нулю и что атомные волновые функции 
нормированы, получаем

\ф 2d в= |[C 1(|>l + C2(pz + C3(pг + C ^ J 2 dd=C] + C \+ C \+ C l  а -123)

Рис. 1.7. л-Сопряженная система с делокализоваи- 
ными электронами в 1,3,5-гексатриене СН2 (СН)4СН2
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е(С ?+C !+ C !+ C J)= (C ?+ С1+ С]+ С5)ос+2(С1С2+ С2С3 +  СзСд) р. (1.124)

деВ соответствии с вариационной теоремой находим — =0, беря последователь

но производные по коэффициентам Сх, С2, С3, С4. При этом получим систему 
уравнений

С1(а -в )  +  С2̂ =0;
C1/?+C2(a - s )+ C 3̂ =0;
С2Р +  С3 (а—е) + САР—0;
С30 +  С4(а—б)=0 .

Разделив обе части уравнений (1.125) на Р и обозначив

Подставляя в уравнение (1.29) выражение (1.119) и учитывая (1.120)—(1.123),
получаем

(U25)

а—б 
С0 = ---- , (1.126)

получим
C i <b + C j = 0 ;

Cj +  С2со+ С3= 0; 
С2+ С3со+ С4—0; 
С3 + С4со—0.

(1.127)

Уравнения (1.127) имеют решение, если определитель, составленный из коэф
фициентов, равен нулю:

со 1 0 0
1 со 1 0
0 1 со 1
0 0 1 о>

=  0. (I.128)

Раскрывая этот определитель, получаем четыре значения со: со1 = —1,618; 
ш2= +0,618; ш3=  -0,618; со4=  +  1,618.

Из равенства (1.126) следует
Б=сс—роз. (1.129)

Подставив в соотношение (1.127) найденные значения со, получим энергии 
электронов для различных МО:

£1 =  а + 1,618/?; 
в2 =  а+0,618Д;

Е3 = а — 0,618 Р; 
е4= а - 1,618 р. (1.130)

Так как резонансный интеграл Р отрицателен, соотношения между энергиями 
следующие: е1<б2<е3<е4. Выражение орбитальных энергий в единицах 
а и р  удобно и приемлемо только в тех случаях, когда речь идет о расчетах 
сравнительного или относительного характера. Только такие расчеты и имеют 
смысл при использовании метода Хюккеля.
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В единицах а и р  строим диаграмму заселенности энергетических уровней 
молекулы бутадиена (рис. 1.8). За нулевую точку шкалы принимаем а; масш
табом шкалы и переменной энергетической величиной метода является р. 
Согласно принципу Паули на каждой МО могут находиться не более двух 
электронов с антипараллельными спинами. Если молекула бутадиена нахо
дится в основном (невозбужденном) состоянии, то два электрона находятся на 
низшем уровне ех, а остальные два — на следующем за ним уровне е2.

Таким образом, полная энергия я-электронов в молекуле бутадиена в ос
новном состоянии равна

£П0Д=2(Б1+б2)=4а+4,472^. (1.131)

Энергия изолированных тг-электронов равна сумме энергий четырех ^ -о р 
биталей:

еиол=4а. (1.132)

Отсюда энергия я-связей в молекуле бутадиена равна

бо= ^»п £пол=  4,472р.

Решая систему уравнений (1.125) последовательно для elf вг, е3 и в4 и учитывая 
условие нормировки для каждой МО, получаем коэффициенты разложения С х, 
Сг. С3, С4 для всех четырех МО.

Однако более простой метод нахождения коэффициентов МО основан на 
свойствах симметрии молекулы. Ядерная конфигурация бутадиена может 
быть представлена в виде двух изомеров:

СН2
II

НС—СН НС—СН
II II щ

Н2С Н 2С СН2
транс-изомер уис-изомер

Устойчивой конформацией бутадиена является транс-изомер, так как у него 
энергия на 9,6 кДж/моль меньше, чем у z/uc-изомера. Метод МОХ не различа
ет, однако, эти структуры, так как он по существу является топологическим, 
т. е. учитывает только последовательность атомов, которые образуют хими
ческие связи, но не их геометрическое расположение.

В случае, когда молекула имеет элементы симметрии, расчет, а также 
классификацию МО проводят с учетом симметрии молекулы на основе ап
парата теории групп. Мы воспользуемся упрощенным подходом, введенным 
Коулсоном и особенно полезным для плоских сопряженных молекул. Кроме 
молекулярной плоскости учитывают две другие плоскости симметрии: вдоль 
осей х  и у  (рис. 1.9).

Учитывая топологичность метода Хюккеля, мы выберем для бутадиена 
любую плоскую конформацию, обладающую свойством симметрии относите
льно плоскостей х н у .  Как видно из рис. 1.9, цис-структура симметрична 
относительно оси у.

МО молекулы имеют ту же симметрию, что и ее атомный состав. Молеку
лярные орбитали могут быть или симметричными (5), или антисимметрич
ными (А) относительно любого элемента симметрии ядерной конфигурации, 
но не могут быть по отношению к нему несимметричными.

Следовательно, возможны лишь такие соотношения между коэффициен
тами АО в МО бутадиена:
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Ci~ C4,, C2—C3, (S,); 
C i= -C 4, C2 = - C 3, (Ay).

(1.133)

(1.134)

Свойство симметрии молекулы позволяет снизить порядок определителя, так 
как в уравнениях (1.127) два последних соотношения становятся тождественны 
двум первым. Из условия симметрии (1.133) находим:

откуда
C lco + C 2= 0 ;  Cj +  С2 (со ■+■1)=0,

= 0; (о1 =  —1,618 и со3 =  0,618.
со 1 
1 си + 1

Из условия антисимметрии (1.134) получаем

CiW +  C2 =  0;

Ci +  С2 (со— 1)=0,
(а)
(б)

откуда
со 1 
1 со— 1

=  0; со2 =  —0,618 и (0*= 1,618.

Учитывая, что волновые функции молекулы бутадиена нормированы^ считая, 
что интеграл перекрывания 5 = 0 , находим из (1.123) с учетом (1.133) или (1.134)

J^?d0=2C?+*2Cl=l. (в)

Для расчета Ci и С2 можно использовать уравнения (в) и (а) или (в) и (б). 
В первом случае решение системы уравнений дает

Су— ± 1 /^2 (й )2+1) и С2=  ±/у/2(со2 + \).
Во втором случае

Е

+/

и=0

-/

HjC

Н

-сн
\
сн,

Рис. 1.8. Энергии и 
заселенность элек
тронами четырех 
молекулярных ор
биталей в молеку

ле бутадиена

/ 1\ _  
ч 7  *

Рис. 1.9. Плоскости симметрии в молекулах цис- 
бутадиена (а) и циклобутадиена (б)

Рнс. 1.10. Вид и узловые свойства 
л-молекулярных орбиталей бута
диена (без учета реальных валент

ных углов)
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Ci =  ± ( t o I  1)А /2[(о>-1)2 +  1] И C2 =  ±  1 / 0 [ ( ш - 1 ) 2+1].

Несмотря на разный вид выражений для Сх и С2 из двух рассмотренных 
систем уравнений, коэффициенты в четырех волновых функциях (1.135) для 
найденных величин со1 и со2 получаются одинаковыми. Система уравнений (а) 
и (б) решается только при Cj =  + С 2 =  0, что не имеет физического смысла.

Для условия симметрии (1.133) при юх =  —1,618 имеем С1 = СА = 0,372 
и С2 =  С3 =  0,602. При <н3 =  0,618 Cj =  C4= 0,602 и С2 =  С3 = —0,372. Для усло
вия антисимметрии (1.131) при ш2=  —0,618 находим С1= — С4 =  0,602 
и С2 — — С3 =  0,372. При £о4=1,618 имеем C j=  — С4=0,372 и С2= —С3 =  
=  — 0,602. Волновые функции четырех я-электронов в молекуле бутадиена 
имеют вид:

i!/х — 0,372<р1 +  0,602ф2 +  0,602</>3 +  0,372<р4 5,;

фj = 0 ,6 0 2 ^  — 0,372<р2 — 0,372<р3 +  0,602<р4

|/г2=0,602ф1 +  0,372<р2 —0,372ф3—0,602<р4 Д,,; -135)

|/г4 =  0,372<р1 — 0,6029)2 +  0,602<р3 — 0,372<р4 Л,.

Из четырех МО две и ф2) являются связывающими и соответствуют 
электронам с минимальными энергиями Sj и е2. Две другие орбитали (ф3 и ф ^
— разрыхляющие. Они описывают поведение электронов на более высоких 
разрешенных энергетических уровнях е3 и е4.

С помощью полученных коэффициентов можно изобразить молекулярные 
орбитали графически. Каждая из них выглядит как соответствующий набор 
/?2-орбиталей с размерами, пропорциональными коэффициентам у соответст
вующей АО. Знаки при коэффициентах являются относительными, т. е. их все 
сразу можно изменить на обратные, но последовательность знаков должна 
оставаться неизменной.

Как видно из рис. 1.10, каждая молекулярная орбиталь имеет узловые 
точки, где она меняет знак. Существует взаимосвязь между энергиями МО 
и их узловыми свойствами: чем больше узловых точек содержит орбиталь, тем 
выше на энергетической шкале она располагается.

§ 1.9. Расчет молекул 
с гетероатомами методом МОХ

Н
\ г  1

Рассмотрим в качестве примера молекулу формальдегида С = 0 . Сопря-
/

Н
женная связь между С и О осуществляется двумя я-электронами. Можно 
показать, что детерминант секулярных уравнений для этой молекулы в при
ближении Хюккеля имеет вид

« i - е  Pi: =  0 . (1.136)

Из трех параметров этого уравнения a l5 f},2 и «2 нам известен лишь а2 — 
кулоновский интеграл углеродного атома. Выразим a t и /?12 через а2 с помо-
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шью змнирических соотношений. Резонансный интеграл связи С =  0  выража
ем через резонансный интеграл связи С =  С:

Р  1.2 — Р с = о  — Ша* (1.137)

кулоповский интеграл кислорода Д12 связан с кулоновским интегралом р урав
нением

а, =  а +  hp, (1.138)

где h и Кр безразмерные параметры. Подставив [il2 и а, из уравнений (1.137) 
и (1.138) в (1.136) и поделив каждый член детерминанта на щ  получим

+ И

К

к
ЗС - £

Р

=  0 . (1.139)

Используя обозначение (1.126), имеем

со + h К

К (О
=  0 . (1.140)

Так как величина кулоновского интеграла симбаша злектроотрицателыюсти 
аю ма. можно ожидать связи между ними. Для атомов X, вносящих в я- 
систему один электрон, предложена следующая корреляция между злектроот- 
рипа гслыюстями Полинга и Л:

Лх = Хх-Хс (• 141)

Нели атом вноси I в я-систему два электрона, как например, азот в анилине, 
ею  )(|)фек1нвная злекгроотрицателыюсть будет выше, гак как злектроны 
находя 1ся в ноле двухноложигелыюю атомного остова и притягиваются 
к нему сильнее. В згом случае h должна быть увеличена.

Значения /С для резонансных интегралов подбираю! эмпирически. Хоро
шим ориентиром для k i k o i o  подбора слу
жи! ожидаемая пропорциональноеть меж
ду резонансными интегралами и интегра
лами перекрывания: л -2ft

ш
а<\

if,,

\ v

Й '

В настоящее время из многих систем пара- 
м с1ров наибольшее pacnpoci ранение полу
чил набор параметров Стрсйтвизсра (габл. 
1 . 1 ).

Из габл. 1.1 выберем параметры А и 
К для карбонильною кислорода формаль
дегида и цодез'авим в (1.140):

X-JI

от -0 

Qf+Jl 

а *7/

н2с.=снг
Н2 С =0

-Н -

1

Ч)
=  0. (1.142)

1*ис I 11. Д иа1 рамма шергс.гических 
уронней молекул и и.юна и ф ор

ма.п.дсм ида

*.В дальнейшем индекс 2 для млерода у параметров ас-и fi для нросго;гы опускаем
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Т аб л ица 1.1. Параметры Ни К, используемые в методе МОХ

Атом h Связь к Атом н Связь к

С 0 —С~~'С1р~ - 1 Л 0,5 —N =C ^ 1

О 2,0
1

0,8 Я 1,5 • N—С= 0,8

О* 2,5 1 О + II 
-

п 1 С1 2,0
+

c i —о= 
1

0,4

о 1,0 0 = C 'J 1 Р 3,0
F 1

0,7

Корни этого уравнения: (Оу = -1 ,6 1 8 . Откуда = а +  1,618р, е2 =  а--0,618/?,
=  0,618.
Диаграмма энергетических уровней молекулы формальдегида в сравнении 

с этиленом приведена на рис. 1.11.
Из диаграммы видно, что увеличение электроотрицательности одного из 

атомов в сопряженной системе приводит к «проседанию» уровней. Этот 
эффект является общим для сопряженных систем с гетероатомами. Уравнения 
для расчета коэффициентов при АО формальдегида соответствуют его детер
минанту:

Су (со + 1 )+ С2 =0;
Ci +  C2 ш =0; (1.143)

С ?+ С != 1 .

Их решение приводит к следующим МО:

фу =0,850<рх +  0,525<р2;
ф2= 0,525?»! — 0,850ф>2. (1144)

§ 1.10. Описание свойств молекул
по денным методе МО Хюккеля

Электронная плотность. В сопряженных системах я-электроны не локализо
ваны около какого-либо атома или связи, а находятся в поле всего ядерного 
остова молекулы (см. рис. 1.7). Поэтому имеет смысл говорить лишь о вероят
ности пребывания электронов в данной области молекулы. Если принять, что 
свойства каждого я-электрона определяются характером занимаемой им мо
лекулярной орбитали, то я-электронную плотность можно вычислить следу
ющим образом.

Определим i-ю молекулярную орбиталь в сопряженной системе как

Ф1— Спфу +  СаФ2 +  ••• +  С1я<ря, (1.145)

где (ру, (р2, ..., (р„ — атомные орбитали атомов 1, 2, ..., л. Вероятность 
пребывания электрона, занимающего молекулярную орбиталь в элементе 
объема d0, выражается ф^дв\ при интегрировании по всему объему, считая 
5 = 0 , получаем

J^M 0 = C ?J« tfd 0 + ... +  C?„J<p?d0=l. (1.146)

Если все атомные орбитали нормированы к единице, то 
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CS +  C£+...+'C2,= £ C i «  1. (1.147)
r-1

Поскольку заряд электрона равен — е, каждый электрон сообщит атомам 1, 2, 
п частичные заряды, равные, соответственно, —С \, — Сд, . . . , —С?„, сумма 

которых равна — е. Рассмотрим теперь д-й атом в молекуле. За счет электрона 
на /-й орбитали атом приобретает частичный отрицательный заряд, который 
равен

q ,e= C le. (1.148)

Уравнение (1.147) допускает интерпретацию величины Cir как задающей веро
ятность пребывания электрона, находящегося на :‘-й молекулярной орбитали 
в области r-го атома. Проведя суммирование по всем т  занятым орбиталям, 
на каждой из которых находится по rh (tj=0, 1,2) электронов, получим полный 
я-электронный заряд на атоме ц:

- V ---- ( £ ч с у « .  ,0.149)
I- 1

Отсюда общая электронная плотность у атома ц представляет собой сумму 
электронных плотностей, вносимых электронами, которые находятся на заня
тых молекулярных орбиталях:

«,= £ч,С». (1.150)
i-1

Например, каждая из двух молекулярных орбиталей бутадиена фу и ф2 
в уравнении (1.135) в основном состоянии занята двумя электронами. Следова
тельно, полная электронная плотность у атомов 1 и 2 равна:

9 i—2 (С?, +  Ci,)= 2  (0,3722+ 0,6022) =  1;
?2= 2  (С?2+ С|г)= 2  (0,6022+ 0,3722) =  1. (

Вследствие симметрии атомы 3 и 4 имеют тот же самый заряд, что и атомы
2 и 1. Следовательно, л-электронная плотность на каждом атоме в молекуле 
бутадиена равна 1.

Порядок связи. В классической органической химии порядок связи всегда 
является целым числом. Однако теоретически возможно существование связей 
любых порядков, включая и дробные.

Коулсон (1939) ввел представление о дробном подвижном порядке связи 
между двумя атомами. В случае л-электронного приближения порядок связи 
между двумя атомами ц и v определяется следующим образом:

О-152)
<•1

где fy=0, 1 или 2.
Если учесть одинарную связь, образованную за счет (г-электронов, то 

полный порядок связи 9*^ определяется как

? ,.=  !+  V  а-153)
Физический смысл такого определения порядка связи легко выяснить ца 
основании следующего рассуждения. Если орбитали атомов д и у в  значитель
ной степени перекрываются, то между ними образуется прочная связь. Это
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условие выполняется, если коэффициенты при атомных волновых функциях 
и <pv велики [см. уравнение (1.75)]. Произведение коэффициентов Cilt и С,„ в урав
нении (1.152) характеризует прочность связи, образованной за счет i-й АО. 

Подсчитаем порядок связи между атомами в молекуле бутадиена:

Р хг =  2С а С12 +  2С и С1г~ 2(0,372 0,602) +  2(0,602 0,372) =  0,894; (1.154) 

Р 23 =  2С\ 2С Хз +  2С22С23 =  2 (0,602 0,602) +  2 0 ,3 7 2 (-0 ,3 7 2 ) =  0,447. (1.155)

В результате симметрии молекулы
р 34= р 12= 0,894. (1.156)

Как видно из полученных данных, центральная я-связь в молекуле бутадиена 
в два раза менее прочная, чем крайние я-связи:

0.894 0,447  0.194
И ; С С Н  r -п— = СН т — — CHj

Экспериментально найдено, что порядок и длина я-электронной связи кор
релируют друг с другом. Эмпирически была установлена линейная зависи
мость между длиной связи R (нм) и порядком связи Р:

Л =  0 ,1 5 -0 ,0 1 6 Р /|У. (1.157)

Для большинства соединений соотношение (1.157) хорошо выполняется. 
Реакционная способность молекул. Реакционная способность —  свойство 

веществ с большей или меньшей скоростью вступать в химическое взаимодей
ствие. Реакции между органическими соединениями подразделяются на две 
основные группы: гетеролитические и гомолитические. Согласно электронной 
теории органической химии гетеролитическое присоединение происходит при 
действии электрофильного и нуклеофильного реагентов. Примером гемолити
ческой реакции может служить присоединение к молекуле бутадиена. Расчеты 
этой молекулы методом МОХ показывают, что электронная плотность на 
всех атомах углерода одинакова и равна единице. Поэтому в первом прибли
жении можно ожидать, что все атомы углерода в одинаковой степени будут 
подвергаться ионной атаке.

Иначе обстоит дело при действии незаряженных радикалов. Для реакций 
этого типа существенное значение имеет не электронная плотность, а индекс 
свободной валентности, который был введен Коулсоном и определяется по 
уравнению

(1.158)

|д е  N u сумма порядков всех связей для атома д; N max —  максимальная 
сумма порядков всех связей. Моффит показал, что для атома углерода

ЛГт и =  3 +  0 = 4 , 7 3 2 .  (1.159)

Если рассматривают только л-связи, то используют величины Л/^х и N^:

К ^ = ^ ш„ - з = у / з = 1 , т ,  (1.160)

я ; = л г „ - з = 5 > „ .  (1.161)

Подставляя уравнения (1.159) и (1.161) в (1.158), получаем
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Рис. 1.12. Молекулярная диа
грамма нафталина

Рис. 1.13. Молекулярные диаграммы 
анилина (а) и нитробензола (б)

Определение индекса свободной валентности основано на предположении, что 
атом обладает ограниченной способностью к образованию химических связей. 
В большинстве случаев iV^<iVmax. Если =  N ^ ,  то полагаем, что дальнейшее 
образование связей невозможно. Для бутадиена индексы свободной валент
ности равны:

Ft = F t=  1,732 — 0,894 =  0,838;
F3 =  F2 =  1,732 -  (0,894 -I- 0,447)=0,391.

Из расчета видно, что для атомов 1 и 4 индекс свободной валентности 
выше, чем для атомов 2 и 3. Свободные радикалы атакуют в первую очередь 
атомы с большим значением индекса свободной валентности. Поэтому кон
цевые атомы углерода в молекуле бутадиена реагируют с незаряженным 
реагентом легче, чем центральные.

Основные результаты квантово-механических расчетов молекул обычно 
представляют в виде так называемых молекулярных диаграмм. Цифры на 
концах стрелок представляют собой индексы свободной валентности атомов. 
Числа вдоль линии связей обозначают порядок связи, осуществляемой 71- 
электронами. Цифры около атомов обозначают я-электронную плотность на 
данном атоме. На молекулярной диаграмме могут быть указаны все перечис
ленные свойства молекулы или только часть из них. Зная молекулярную 
диаграмму нафталина, можно объяснить различную реакционную способ
ность /?- и a-положений атома углерода в молекуле (рис. 1.12). Свободные 
радикалы будут в первую очередь реагировать с атомом углерода в а-положе- 
нии, а затем с атомом углерода в ^-положении.

Примером гетеролитической реакции может служить нитрование аромати
ческих соединений, при котором активным агентом является ион нитрония 
N 0^. В молекулах типа С6Н 5Х (где X — СН3, F, С1, ОН или N H 2) замещение 
происходит в основном в орто- и пора-положениях, а в молекуле C6H SN0 2~ — 
в .мета-положении (рис. 1.13). Молекулярные диаграммы анилина и нитробен
зола показывают, что в молекуле анилина я-электронами обогащены атомы 
углерода в орто- и пара-положениях, тогда как в нитробензоле самая высокая 
электронная плотность в кольце сосредоточена в .мета-положении. Поэтому 
положительно заряженный ион NO* в одном случае атакует атомы углерода 
в орто- и пара-положениях, а в другом случае — в .мета-положении.

Таким образом, квантово-механический расчет по методу МОХ позволяет 
судить о реакционной способности различных атомов углерода в молекуле 
органического соединения с сопряженными связями и ориентировочно пред
сказывать, какие атомы подвергаются атаке во время химической реакции.



В. ОСНОВЫ СПЕКТРОХИМИИ

§ 1.11. Основные понятия спектроскопии

Электромагнитное излучение занимает широкий диапазон длин волн: от 
нескольких тысяч метров (радиоволны) до 10“ 12 и менее (гамма-излучение). 
Для изучения строения молекул, как правило, используют диапазон длин волн 
электромагнитного излучения от нескольких метров до 10“ 8 м, который 
охватывает области спектроскопии микроволновой, инфракрасной, видимой 
и ультрафиолетовой (табл. 1.2). Использование этих видов спектроскопии для 
изучения строения молекул называется молекулярной спектроскопией. Для 
изучения строения молекул используются также ядерный магнитный резонанс 
(ЯМР), электронный парамагнитный резонанс (ЭПР), спектроскопия комбина
ционного рассеяния света и ряд других методов, которые не отражены в дан
ной книге.

Таблица 1.2. Области длин волн различных участков 
электромагнитного спектра

Областьэлектромагнитного
спектра

Длина волны, м Вид спектра

Радиочастотная О г о

Микроволновая 0,3-6  ю -4 Вращательный
Инфракрасная 6 10_4-7 ,8  10“7 Колебательно-вращательный

Видимая 7,8 ИГ7—3,8 ТО-7 Электронно-колебательно-
Ультрафиолетовая 3,8 ИГ7 —10"* вращательный

Рентгеновская 10"в-1 0 -12
Г амма-из лучение 10"12 и менее

Энергия hv испускаемого или поглощаемого фотона (кванта света) опреде
ляется формулой

h v = E '- E ", (1.164)

где v — частота излучения; Е' и Е" — энергия верхнего и нижнего состояний 
квантованного перехода. В соответствии с характером процесса различают 
молекулярные спектры поглощения и испускания.

Молекулярные спектры имеют сложную структуру. Типичными являются 
полосатые молекулярные спектры испускания и поглощения, наблюдаемые 
в ультрафиолетовой (УФ), видимой и близкой инфракрасной (ИК) областях 
в виде совокупности более или менее широких полос, распадающихся при 
достаточной разрешающей силе спектрального прибора на совокупность тес
но расположенных линий. Полосатые молекулярные спектры отличаются от 
линейчатых атомных спектров тем, что внутреннее движение в молекулах 
более сложно, чем в атомах, для которых уровни энергии определяются 
только движением электронов относительно ядра атома. В молекуле наряду 
с движением электронов относительно ядер атомов, образующих молекулу, 
происходит колебательное движение ядер относительно их положений равно
весия и вращательное движение молекулы как целого. В соответствии с этими 
тремя формами движения полная энергия молекулы с хорошим приближением 
может быть представлена как сумма квантованных значений электронной (EJ), 
колебательной (Ехо„) и вращательной (Е,р) энергий:

Е^Еы +Е^м+Ец. (1.165)
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По порядку величин эти энергии от
носятся как Uy/m/M: т / М  ( т  —  масса 
электрона, М  — масса молекулы; 
m/Af=10-3 —10"5). Обычно Ет имеет 
порядок от нескольких десятков до со
тен кДж/моль (от 1 до 10 эВ иа молеку
лу); £жпл — от сотен Дж/моль до не
скольких кДж/моль (10—2—10-1 эВ);
Ещр — от долей до нескольких десятков 
Дж/моль (10"s —10“ 3 эВ).

Молекулярные спектры подразде
ляют на электронные, колебательные 
и вращательные (рис. 1.14). В связи со 
сказанным выше наибольшее различие 
наблюдается в квантованных элект
ронных уровнях энергии (а и б); на 
один-два порядка меньше колебатель
ные уровни и еще на один-два порядка 
меньше вращательные уровни энергии.
Одновременные переходы (рис, 1.14, 
переходы 1—10) между этими тремя 
видами уровней энергии и определяют 
сложный вид молекулярных спектров.

Одной из основных задач молекулярной спектроскопии является экспери
ментальное и теоретическое определение расстояния между энергетическими 
уровнями в молекуле. Эти расстояния выражают либо в единицах энергии 
(Дж, эВ), либо в единицах величин, пропорциональных энергии, например 
в частотах колебаний v (Гц), либо в волновых числах v= l /Х (см 1). Иногда 
используется единица длины волны X (нм).

На основе этих опытных спектроскопических данных вычисляют моменты 
инерции молекул, расстояние между атомами (длину химической связи), соб
ственную частоту колебаний атомов в молекуле, углы между химическими 
связями, энергию диссоциации молекулы и ряд других величин, которые 
используют в статистической термодинамике для расчета термодинамических 
функций, а также для других целей.

Рис. 1.14. Схемы уровней энергии двух
атомной молекулы: 

а, б— электронные уровни; v', v" — кван
товые числа колебательных уровней; j', 
j"  — квантовые числа вращательных 

уровней

§ 1.12. Вращатальныа спектры

Вращательные спектры наблюдаются в микроволновой области с длина
ми волн от 0,3 до 6 • 10-4 м (v от 1 • 109 до 5 * 1011 см~ *). В этой области спектра 
энергия фотона мала (4—2000 дЖ/моль), поэтому возникают изменения толь
ко во вращательном движении.

Молекулы газообразных веществ постоянно совершают свободное враща
тельное движение вокруг осей симметрии, проходящих через центр тяжести 
молекулы. Рассмотрим несимметричную двухатомную молекулу. Кинетичес
кая энергия вращательного движения такой молекулы вокруг оси координат, 
проходящей через центр тяжести молекулы и перпендикулярной межъядерной 
оси, выражается уравнением

E=!j , (L166)

где I  — момент инерции; со — угловая скорость вращения.
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Момент инерции несимметричной двухатомной молекулы равен

1= т^а2+ m 2b2, (1.167)

где т у и т г —  массы атомов; а и Ь —  расстояния от центров атомов до центра 
тяжести молекулы, расположенного на межъядерной оси.

Учитывая, что момент силы тяжести относительно оси, проходящей через 
центр тяжести, должен быть равен нулю, имеем

m l a = m 2b. (1.168)

Так как г= а  + Ь , то из уравнений (1.167) и (1.168) выразим а и Ь через г (г — 
расстояние между ядрами атомов):

т2г тхг
а = -------- и b = ---------

т1+т2 т1+т2

и, подставив в уравнение (1.167)
тхт\г2 тгт\г2

I —---------- : 4----------- ",(т, +т2)2 (т1 +т2)2

получаем выражение для момента инерции молекулы:

1=цгг, (1.169)

где [i= m lml/(m1 + m 2) 2 — приведенная масса молекулы.
Молекулы не могут вращаться с произвольными угловыми скоростями, 

излучать или поглощать энергию произвольной величины. Вращательное 
движение молекулы описывается волновым уравнением Шредингера:

Нф (х, у, z )= Еврф (x ,y ,z ), (1.170)

где ф — волновая функция молекулы. Решение этого уравнения дает значение 
энергии Евр как функцию вращательного квантового числа и момента инерции 
молекулы:

E”=rr,J&'+1>' 2, 3, ...). а.171)
Как видно из уравнения (1.171), энергия вращательного движения молекул 
зависит от квантового числа j  и изменяется пропорционально произведению 
у(+ 1). Изменение энергии при квантовом переходе'равно:

£«р= [ / ( /  +1) “ У" (Г +1 )]■ а-172)оТ1 I

Согласно правилу отбора для вращательных переходов разрешенными 
являются лишь те из них, при которых вращательное квантовое число меняет
ся на 1, т. е. на + 1  при поглощении света и на — 1 при излучении. Рассмотрим 
спектр поглощения. Тогда / —/ '= + 1  и / = / '  +1. Подставляя значение /  
в уравнение (1.172), получаем после небольших преобразований

Дф= 2(j" + l). (1.173)67Г/

Разделив (1.173) на h, перейдем к частотам:
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v = ^ = - ^ r 2(T+l>=2A (r+1)>h 8я /
a.i74)

где Bt =h/(Sn2I) — вращательная постоянная молекулы. Согласно равенству 
(1.174) вращательный спектр двухатомной молекулы, имеющей определенный 
дипольный момент, состоит из серии линий, отстоящих друг от друга на 
расстоянии 2Ве. Эту величину можно найти из спектра молекулы и использо
вать для вычисления момента инерции молекулы [см. уравнение (1.174)]:

/ * - 4 - .  (U75)Яп2Ве
Зная момент инерции молекулы, определим по уравнению (1.169) длину связи 
между атомами в двухатомной молекуле:

Кб (1.17 6)

Заметим, что симметричные двухатомные молекулы типа Н2, 0 2, имеющие 
дипольный момент, равный нулю, не способны поглощать или испускать 
энергию при изменении состояния вращения.

§ 1.13. Колебательны* спектры

Рассмотрим двухатомную молекулу с приведенной массой /х, в которой 
совершаются только колебательные движения ядер по линии химической 
связи. При малых амплитудах колебаний молекулу можно уподобить гар
моническому осциллятору. При гармонических колебаниях сила, стремящаяся 
вернуть ядра в равновесное состояние, является величиной, прямо пропорцио
нальной расстоянию, на которое ядра удаляются друг относительно друга:

F=-kAr, (1.177)

где к — силовая постоянная связи; Аг=г—г0 — смещение ядер от положения 
равновесия или амплитуда колебаний; г0 — расстояние между ядрами в равно
весном состоянии.

Волновое уравнение Шредингера для колебательного движения имеет вид

j-ty
ММ5+ ^ [ £ и - ~ * ( Д г ) > ] * = 0 ,  (1.178)

где Em  —I кинетическая энергия колебательного движения;  ̂к (Аг)2 — потен
циальная энергия гармонического осциллятора в соответствии с уравнением 
(1.177). Решив уравнение (1.178), получаем квантовое уравнение энергии коле
бательного движения: *-"(T+0ŝ “H)‘v 0,79)
где v — колебательное квантовое число, принимающее значения 0, 1,2, ...;

vo - 7 \ / - = c *o a-180)2n\l ii
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— собственная частота гармонических колебаний атомов в молекуле, т. е. 
частота колебаний на нулевом колебательном уровне; v0 — волновое число 
собственных колебаний. Из уравнения (1.179) следует, что энергия колеб
лющейся молекулы может принимать значения х/2Av0. 3/2Av0, 5/2Av0 и т. д., т. 
е. является квантованной. Колебательная энергия не равна нулю даже при 
квантовом числе v =  0, а это означает, что при температуре абсолютного нуля 
атомы в молекуле совершают колебательные движения, энергия которых для 
гармонических колебаний равна

В колебательном спектре разрешены переходы только между состояниями, 
квантовые числа которых отличаются на 1: vt — v2= + l .  Это означает, что 
в приближении гармонического осциллятора расстояние между уровнями 
энергии, для которых разрешен переход, во всех случаях одинаково.

Если бы колебания реальных молекул были гармоническими, то каждому 
типу колебаний соответствовала бы всего одна спектральная полоса. Однако 
кроме этих фундаментальных полос в спектре присутствуют дополнительные 
полосы с меньшими интенсивностями при больших значениях волнового 
числа v.

Реальная кривая потенциальной энергии в области минимума близка к па

раболе: £**p“ =  ̂ fc(Ar)2, форма которой характеризуется силовой постоянной

связи. Затем она начинает значительно от нее отличаться (рис. 1.15). С увеличе
нием амплитуды появляется ангармоничность колебаний.

Вследствие ангармоничности колебательные уровни энергии с увеличением 
колебательного квантового числа и приближения к границе диссоциации 
молекулы (соответствующей бесконечно большому расстоянию между атома
ми) постепенно сближаются между собой (сходятся). Химическая связь при 
этом разрушается.

Учет ангармоничности колебаний при решении уравнения Шредингера дает 
значение энергии

Е0 = 2hv0. (1.181)

0.182)

при этом нулевая энергия (при v=0) равна

и
(1.183)

где х ,«  1 — коэффициент ангармоничности коле
баний. При учете ангармоничности становятся 
возможными дополнительные переходы — обер
тоны, а частоты переходов 1*^0; 2«=Ч и т. д. уже 
не совпадают друг с другом. Общая формула для 
частот переходов имеет вид (см. также рис. 1.14)

т т

Рис. 1.15. Потенциальная энер
гия колебательного движения 
для гармонического (/) и ангар
монического (2) осциллятора = { (v '-v " ) - [ (v '2- v " 2) + (v '-v " )]x f}v0. (1.184)
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Сопоставление энергии колебательного движения со средней энергией по
ступательного движения молекул при нормальных температурах показывает, 
что при тепловом равновесии подавляющее число молекул находится на 
нулевом колебательном квантовом уровне (v"=0). При этом уравнение (1.184) 
примет более простой вид

v ^ = v 'v 0[ l- (v '+ l)* .] .  (1.185)

Отсюда следует, что максимальное число переходов при поглощении энергии 
излучения наблюдается при переходе с уровня v"=0 на уровень v '=  1. При 
этом в спектре поглощения наблюдается полоса, которая обусловлена погло
щением, связанным с основным тоном колебательного спектра молекулы. 
Переход на уровень, для которого v '= 2 , 3 и т. д., соответствует первому, 
второму обертонам и т. д. Таким образом, из уравнения (1.185) следует:

v '=  1 Vj= v0(l — 2xt) — основной тон;
v '= 2  v2= 2 v0(1— Эх*) — первый обертон; (1.186)

v '= 3  v3=3v0 (1 —4x«) — второй обертон.

В связи с тем, что большее число переходов происходит с нулевого уровня на 
первый, в спектре поглощения эта полоса (основной тон) будет наиболее 
интенсивная.

На основании экспериментально определенных частот основной полосы 
поглощения и обертонов можно по уравнениям (1.186) вычислить фактор 
ангармоничности xt и собственную частоту колебаний v0 ядер в молекуле. 
Наиболее простые колебательные спектры получаются для двухатомных моле
кул. Например, для молекулы HCL х,=  1,618 -10" 2 и vo=8,96 1013.

Из колебательного спектра двухатомной молекулы может быть определена 
ее энергия диссоциации, т. е. энергия, необходимая для разрушения химичес
кой связи между атомами в молекуле. Максимальное значение £жол равно 
энергии диссоциации D, отсчитанной от дна потенциальной кривой и отлича
ющейся от экспериментальной энергии диссоциации D0 на величину энергии 
колебания на нулевом квантовом уровне (v=0), поскольку эта энергия содер
жалась в молекуле в невозбужденном состоянии:

D0—D —E0. (L187)

Если принять, что уравнение (1.182) описывает непрерывный ряд точек, т. е. 
непрерывную функцию, то можно найти значение аргумента у„„. при котором 
функция Е^и имеет максимальное значение. Для этого приравняем производ

ную dEtoJdv или нулю:

hv0- 2  ( у ж + 0  AvqJc.=0,
откуда

(1.188)
2 2хв Ах,

Зная я и из (1.183) и (1.188), можно из уравнения (1.187) найти 
энергию диссоциации £>0 одной молекулы:
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0 ^ * н (1-х ,)г. (1.189)
4x,

500нм 600m
Для определения молярной энергии диссоци- 

Рис. 1.16. Распределение кантов по- ации полученный результат умножаем на по
лос молекулярного спектра паров стоянную Авогадро (iVA). На рис. 1.16 показа-

но распределение кантов полос молекуляр
ного спектра паров иода. Канты вначале расположены почти на равных 
расстояниях друг от друга, затем сгущаются и примыкают к сплошному 
спектру поглощения. Сплошной спектр означает диссоциацию молекул. Нача
ло сплошного спектра иода соответствует длине волны 499,5 нм, или энергии 
кванта 2,48 эВ. Это дает энергию диссоциации 239 кДж/моль. Энергия дис
социации иода, определенная из термохимических данных, равна 147 
кДж/моль. Расхождение результатов объясняется тем, что при диссоциации 
молекулы по крайней мере один из образующихся атомов иода находится 
в возбужденном состоянии, т. е. обладает избыточной энергией. Изучение 
спектра атомарного иода позволяет определить энергию возбуждения атомов 
иода, равную 90,5 кДж/моль. Полагая, что только один атом иода находится 
в возбужденном состоянии, получаем энергию диссоциации молекулы иода на 
невозбужденные атомы: 239 — 90,5=148,5 кДж/моль, что хорошо согласуется 
со значением 147 кДж/моль, определенным термохимическим методом.

Колебательный спектр многоатомной молекулы значительно сложнее 
спектра двухатомной молекулы. Обычно многоатомную молекулу рассматри
вают как совокупность гармонических осцилляторов. Для молекулы, состо
ящей из п атомов, число колебательных степеней свободы т  в случае линейных 
молекул равно т = Зп — 5, а для нелинейных т = 3п — 6. В силу различия энергий 
колеблющихся атомов и химических связей между ними каждое колебание 
осуществляется с вполне определенной частотой. Энергия колебательного 
движения многоатомной молекулы равна

£«,л= £ я,= 2 > ,
I 1-1

где v, — частота нормального колебания (нормальное колебание — это 
коллективное колебание сложной системы); v, =  0, 1, 2, 3, ... — колебательное 
квантовое число. Согласно правилу отбора для совокупности гармонических 
осцилляторов при квантовом переходе может одновременно изменяться лишь 
одно из квантовых чисел на единицу (Av,== 1, Avj=0, y #  0- Поэтому в колеба
тельном спектре возможны лишь переходы с частотами v„ соответствующие 
разным нормальным колебаниям (основные полосы). При учете ангармонич
ности в колебательных спектрах могут появляться обертоны основных частот 
колебаний.

Колебания в многоатомных молекулах можно разделить на преимущест
венно валентные или деформационные. При валентных колебаниях в основном 
изменяется межъядерное расстояние, а при деформационных колебаниях — 
угол между направлениями химических связей. Если в силу симметрии молеку
лы несколько колебаний совершается с одинаковой частотой и, следовательно, 
с одинаковой энергией, то такие колебания называются вырожденными.

Рассмотрим в качестве примера колебания в трехатомных линейных и не
линейных молекулах (рис. 1.17). Линейные трехатомные молекулы имеют 
четыре степени свободы колебательного движения (л =  3; т = 3 ‘ 3 — 5=4). При 
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колебаниях vx и v2 (рис. 1.17, а) 
изменяются только межьядер- 
ные расстояния. Это валентное 
симметричное (vj) колебание. 
При колебаниях v3 изменяется 
только угол между направлени
ями связей. Это деформацион
ные колебания. Частота обоих 
колебаний одинакова (рис. 1.17, 
а). Это колебание называется 
дважды вырожденным.

Нелинейная трехатомная мо
лекула имеет три колебательные 
степени свободы (рис. 1.17, б). 
Колебание vt называется сим
метричным валентным, колеба
ние v3 — антисимметричным ва
лентным; колебание v2 — дефор
мационным. Следует заметить, 
что при колебаниях vx и v3 на
ряду с изменением межъядерно- 
го расстояния изменяется угол, 
а при колебаниях v2 одновремен
но с изменением угла изменяется 
и межъядерное расстояние. Эти 
колебания принято называть ва
лентными (Vj и v3) и деформа
ционными (v2). Тетраэдрические 
пятиатомные молекулы облада
ют девятью степенями свободы 
колебательного движения (л =  5, 
m =  3 5 — 6 =  9). Однако имеются 
только четрыре типа колебаний 
в таких молекулах: vt — валент
ное симметричное, v2 — дефор
мационное симметричное, v3 — 
валентное антисимметричное и

Рве. 1.17. Типы колебательного движения для 
линейной (а) и нелинейной (б) трехатомных моле

кул и для тетраэдрической (пятнатомной) 
молекулы (в)

— деформационное антисимметричное. 
Колебания v2 — дважды вырожденные, v3 и v4 — трижды вырожденные 
(рис. 1.17, в).

Интенсивность полосы поглощения линейно зависит от квадрата производ
ной дипольного момента молекулы по колебательной координате: 
(дц*/д&г)д,_0. Сопоставление интенсивностей полос поглощения в соответст
вии с типом колебаний приведено в табл. 1.3.

Сопоставление колебательных спектров многих органических соедине
ний, в состав которых входят одинаковые (функциональные) группы атомов 
(СН3, СН2, ОН, N H 2 и  т . д.), показало, что в этих спектрах всегда присут
ствуют одни и те же или мало отличающиеся друг от друга частоты. На 
основании наблюдения за большим числом спектров различных соединений 
было установлено, что некоторые частоты возможно привести в соответст
вие с колебаниями ядер атомов в отдельных атомных группах. Такие 
частоты называют характеристическими. Обнаружение в спектре какого- 
либо соединения характеристических частот позволяет определить наличие
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Таблица 1.3. Ипеасанаость полос поглощена у тетраэдрическая 
шггяатомиых молекул

Коле
бание Тип колебания

\д&г/ fomQ
Интимность

Vj Валентное симметричное 0 Не наблюдается
va Деформационное 0 Очень слабая

симметричное
Vs Валентное симметричное 63 Очень сальная
V* Деформационное IS Средняя

асимметричное

в нем определенных функциональных групп. Это лежит в основе функциональ
ного молекулярного спектрального анализа органических и, в некоторых 
случаях, координационных соединений.

§ 1.14. Колебательно-вращательные спектры

Молекулы вещества, находящегося в газообразном состоянии, наряду 
с вращательным движением совершают и колебательные движения. При 
поглощении электромагнитного излучения увеличивается энергия колебатель
ного движения и изменяется энергия вращения (см. рис. 1.14; стрелка б).

Рассмотрим наиболее вероятные переходы с колебательного квантового 
уровня v = 0  на уровень v =  1. Изменение энергии вращения подчиняется прави
лу отбора: Д/= ±1. Учитывая, что EMV.va=Etoa+Ewpi частоту перехода можно 
рассматривать так же, как сумму v= + vip, и вычислить из соотношения

1 ) - B Hj ” Ы  (1.191)
А

Частоты колебательных переходов зависят от квантового числа v и для 
основного тона колебательного спектра определяются соотношением (1.186).

Из-за ангармоничности колебаний равновесное расстояние и момент инер
ции двухатомной молекулы зависят от колебательного квантового числа v. 
Следовательно, и вращательная постоянная молекулы В  при v ' h v '  будет 
иметь разное значение: В' и В". Для заданного значения разности Д/=у"—j"  
получается совокупность линий, соответствующих различным значениям /  
и j r  — ветвь той или иной полосы. Разностям А/ =  — 2, —1, 0, + 1 , + 2  
соответствуют ветви, обозначаемые буквами О, Р, Q, Л, S.

В случае полос поглощения и испускания, соответствующих переходам 
между колебательными уровнями основного электронного состояния, обычно 
наблюдаются две ветви: Р-ветвь (А/= —1) и Л-ветвь (Д/= +1). Соответст
вующая схема переходов показана на рис. 1.18, а, а вид ИК-спектра и схема 
тонкой структуры спектра [на примере НС1 (г)] — на рис. 1.18, б, в. Частоты 
вращательных линий определяются формулой

vv = B ' f ( j '+ i ) - B Y ( r + i y  (U92)

Вращательная постоянная В  убывает с увеличением v и вычисляется по 
приближенной формуле
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В ~  В '—<xt I v + О-
(1.193)

где Ве — чисто вращатель
ная постоянная молекулы, 
связанная с моментом инер
ции двухатомной молеку
лы уравнением (1.175); а* — 
константа колебательно
вращательного взаимодей
ствия (0 « а ,«  1). Учитывая 
(1.193), частота линий для 
/{-ветви равна (Д/= 1)

v*=v0( l - 2 x t)+

+ 2В’ + (ЪВ’ - В ”) j” +  
+ (В '+ В НУ 2. (1.194)

Для Р-ветви (А/=  — 1) 

vf = v0(l +  2 x ,)-  
- ( 2 Г + Ъ ”) Г +  

+ ( В '-В ”) Г г. 0 -195)

Из уравнений (1.194) и 
(1.195) видно, что с ростом 
вращательного квантового 
числа разность частот со
седних линий не остается 
постоянной:

Дуя = 2  В , -  

- З а ,( /Ч 2 ) ;  (1196)

8 7 6 5 4 5 2 1 
Р  Q

1 2 5 Ч 5 6 7 в J 
R

5,6 17

ЗШ

16 3,5 3,4 5.3 Я, нм

12'  10'

Е
ив

Рис. 1.18. Схема переходов (а), тонкая структура (б) и ее 
схема (в) для колебательно-вращательной полосы в 

спектре HG (газ)

AvJ,= 2 £ ’f+3a*(/"— 1).

Из (1.196) и (1.197) следует, что по мере увеличения j  в /{-ветви пинии 
сближаются, а в Р-ветви удаляются. По этим уравнениям вычисляем постоян
ные В, и <х„ если известны опытные данные для колебательно
вращательных спектров (для Л- и Р-ветвей). Например, определив по спектру 
двухатомной молекулы разность частот соседних линий в /{-ветви при двух 
разных вращательных числах (j\ и J2), получаем из уравнения (1.196) два 
уравнения с двумя неизвестными, из которых определяем В, и ас,. Или, зная 
разность частот двух первых линий для R- и Р-ветвей (/'= 1), получаем из 
уравнений (1.196) и (1.197) =42?,, откуда вычисляем В,. Зная вращатель
ную молекулярную постоянную Вп легко рассчитать момент инерции и длину 
связи двухатомной молекулы по уравнениям (1.175) и (1.176).
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§ 1.15. Электронные спектры
(электронно-колебательно-вращательные)

Эти спектры получаются при переходах между различными электронными 
уровнями энергии. Сравнение данных квантово-химического расчета и элект
ронных спектров молекул позволяет определить строение молекул.

Электронные спектры многоатомных молекул представляют собой набор 
полос. Каждая полоса соответствует переходу электрона с одной из занятых 
МО на одну из незанятых МО. В соответствии с энергией электронных 
переходов электронные спектры делятся на спектры в вакуумной УФ-области 
(X—100—190 нм), в УФ-области (190—400 нм) и видимой области спектра 
(400-750 нм).

При поглощении кванта электромагнитного излучения (фотона) наблюда
ются электронные переходы типа а-*а*, я-»я*, п-*п*, п-*а (п — несвязыва
ющая орбиталь). Переходы я-»я* и л-»я* можно различить эксперименталь
но, например путем изучения влияния относительной диэлектрической прони
цаемости растворителя на положение полос поглощения. В то время как 
возрастание относительной диэлектрической проницаемости (например, при 
переходе от гексана к воде) вызывает для л-»я*-полос сравнительно больший 
сдвиг в сторону меньших длин волн (гипсохромный сдвиг от 20 до 40 нм), для 
я —»я*-полос обнаруживается небольшой сдвиг в сторону больших длин волн 
(батохромный сдвиг, от 3 до 10 нм). Кроме того, интенсивность полос 
поглощения соответствующих п-*п*- и п-*а*-переходов значительно меньше, 
чем интенсивность полос а-*а*, я->я*.

Квантово-химические расчеты позволяют разъяснить электронные спектры 
сложных молекул. Поясним это на примере нафталина. На рис. 1.19 представ
лен спектр поглощения раствора нафталина в этаноле. Цифры 1 ,2 ,3  обознача
ют три полосы, поглощения при 310, 280 и 220 нм, которые соответствуют 
трем электронным переходам. Полоса вблизи 310 нм соответствует наиболее 
низкому энергетическому уровню.

На рис. 1.20 представлены энергетические уровни нафталина, рассчитанные 
методом МОХ для первых четырех однократно возбужденных конфигураций. 
Как видно, два уровня (EXt _2 и Ei, ~i) оказываются одинаковыми, т. е. являются 
вырожденными. Этим вырожденным уровням соответствуют две вырожден
ные волновые функции ф\_ _2 и фг,-1- Квантово-химический расчет предпола
гает наличие взаимодействия между конфигурациями вырожденных состоя
ний, называемого конфигурационным взаимодействием. Математически это 
означает, что нужно составить из двух вырожденных волновых функций две 
линейные комбинации (принцип суперпозиции; см. § 1.1). Квантово-химичес
кий расчет дает

Щ

Ф~=-^=(Ф 1.-2“  ̂ 2 ,-0-
у/2

В результате вырожденный уровень расщепляется на два новых энер
гетических уровня (рис. 1.21). Таким образом, первая полоса поглощения 
нафталина соответствует наиболее низкому энергетическому уровню, который 
получается в результате конфигурационного взаимодействия, а вторая и тре
тья полосы поглощения соответствуют переходам 1-» —1 и 2->— 2. На рис. 
1.19 самый верхний энергетический уровень (см. рис. 1.21) экспериментально не 
выявлен.
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Рис. 1.19. Спектр поглощения 
раствора нафталина в эта

ноле
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Рис. 1.20. Вычисленные по методу МОХ энергетические уров
ни молекулы нафталина в основном и четырех однократно 
возбужденных конфигурациях (а) и заселенность электронами 

молекулярных орбиталей в этих состояниях молекулы (б)
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Рис. 1.21. Влияние конфигура
ционного взаимодействия на 
вырождение возбужденных 

состояний

Рис. 1.22. Колебательные волновые функции, 
вписанные в кривые потенциальной энергии (а), 
и колебательная структура полосы электронного 

перехода (кривая поглощения) (б)

Без учета конфигурационного взаимодействия первую полосу поглощения 
можно было бы отнести к электронному переходу 1 -* — 1, вторую —  к двум  
вырожденным переходам 1-> — 2 и 2-* — 1, а третью — к переходу 2—» — 2 (см. 
рис. 1.20). Но это приводит к несоответствию с опытом других расчетных 
данных.

Переход электрона с одного энергетического уровня на другой не всегда 
возможен. Существуют так называемые «запрещенные» переходы. В молеку
лах, обладающих симметрией, можно на основании одних лишь сведений 
о свойствах симметрии орбиталей (или состояний), между которыми должен 
осуществляться переход, судить о том, разрешен он или запрещен. Поглоще
ние кванта энергии возможно, если удовлетворяются условия: изменение 
орбитального квантового числа молекулы при переходе равно Д Л = 0 , +  Г;
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мультиплетность состояния при электронном переходе не меняется (Д£=0); 
симметрия орбиталей удовлетворяет требованиям (-)-► (—); (+ )-* (+ ); (g)-*(u); 
(u)~*(g). Если хотя бы одно из этих условий не выполняется, то квантовый 
переход запрещен. Запрещенными являются также квантовые переходы, при 
которых возбуждается более чем один электрон (подробно об этом см. § IX.7).

При любых дозволенных переходах происходит изменение потенциальной 
энергии молекулы. При этом можно рассмотреть два случая: 1) равновесное 
межъядерное расстояние не изменяется; 2) равновесное межъядерное расстоя
ние увеличивается. Согласно принципу Франка — Кондона наиболее вероят
ными являются электронно-колебательные переходы, при которых межъядер
ное расстояние и скорость движения ядер не меняются (рис. 1.22, а). Если 
равновесные расстояния в невозбужденном и в возбужденном состояниях 
одинаковы, то наиболее интенсивной полосой в спектре будет переход 0-»0 
(рис. 1.22, а1 и 61). Если же равновесное межъядерное расстояние при возбуж
дении увеличивается, то наибольшей интенсивностью обладает линия 0-»л 
перехода в зависимости от величины смещения минимумов потенциальных 
кривых (рис. 1.22, а2 и 62).

При значительном различии равновесных межъядерных расстояний проис
ходят переходы, которые приводят к диссоциации молекулы. В спектре это 
проявляется в том, что более высокочастотный край полосы переходит 
в сплошную полосу.

Колебательная структура электронных спектров многоатомных молекул 
значительно сложнее по сравнению с соответствующей структурой спектров 
двухатомных молекул: вместо системы узких полос получаются широкие 
сплошные полосы. Вращательная структура электронно-колебательно-враща- 
тельных полос аналогична структуре колебательно-вращательных спектров. 
Однако в отличие от колебательно-вращательных спектров В' и В" относятся 
к разным электронным состояниям и могут сильно отличаться за счет измене
ния межъядерного расстояния г. Поэтому В' и В" в формуле (1.192) могут быть 
сравнимы между собой. Кроме того, наряду со случаем В ' < В" возможен 
случай В '> В". В результате в одной из ветвей (в /{-ветви при В' < В" и в Р-ветви 
при В ’>В") вращательные линии сгущаются, образуя резкую границу поло
сы — кант.
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М т  Часть

Химическая 
термодинамика

Глава II
ПЕРВОЕ И ВТОРОЕ НАЧАЛА ТЕРМОДИНАМИКИ

А. ПЕРВОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ

§ П.1. Основные определения

Химическая термодинамика применяет положения и законы общей термо
динамики к изучению химических явлений. Для вывода закономерностей 
химической термодинамики нужно знать начальное и конечное состояния 
системы, а также внешние условия, при которых протекает процесс (тем
пература, давление и т. п.). Таким образом, химическая термодинамика ис
пользует для расчетов параметры, которые известны из опыта. Химическая 
термодинамика не позволяет делать какие-либо выводы о внутреннем стро
ении вещества и механизме протекания процессов. В этом заключается ограни
ченность термодинамического метода.

С середины XIX в. развивается так называемая линейная и, позднее, 
нелинейная термодинамика неравновесных процессов, которая позволяет рас
сматривать неравновесные стационарные состояния системы, далекие от со
стояния равновесия. Краткое представление об этом новом виде термодина
мики см. приложение 1.2.

В химической термодинамике применяются те же понятия, термины и вели
чины, что и в общей термодинамике.

Системой называют отдельное тело или группу тел, находящихся во 
взаимодействии и обособленных от окружающей среды реальной и л и  вооб
ражаемой оболочкой (границей).

Изолированной системой называют такую систему, которая не обменивает
ся теплотой и работой с окружающей средой, т. е. энергия и объем которой 
постоянны. Если через границу переходят энергия и вещество, то система 
называется открытой, если происходит переход только энергии, система назы
вается закрытой. Теплота может поступать в закрытую систему или выделять
ся из нее.

Когда система обменивается теплотой и работой с окружающей средой, 
происходят изменения как в системе, так и в окружающей среде. Если граница 
не пропускает теплоту, то процесс, происходящий в системе, называют ади
абатическим, а границу — адиабатической оболочкой.

Состояние системы — совокупность физических и химических свойств, 
характеризующих эту систему. Состояние термодинамической системы харак
теризуется термодинамическими параметрами (температура, давление, объем, 
концентрация и др.).
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Термодинамическим процессом называется всякое изменение в системе, 
связанное с изменением хотя бы одного из термодинамических параметров. 
Если изменение параметра зависит только от начального и конечного состоя
нии и не зависит от пути процесса, то такой параметр называется функцией 
состояния.

Круговым процессом, и л и  циклом, называется процесс, при котором термо
динамическая система, выйдя из некоторого начального состояния и претер
пев ряд изменений, возвращается в то же самое состояние; в этом процессе 
изменение любого параметра состояния равно нулю. В зависимости от усло
вий протекания различают процессы изобарный, изотермический, адиабати
ческий, изохорный, изобарно-термический и др. Понятия обратимый и необ
ратимый процесс будут даны в § П. 11.

§ П.2. Внутренняя энергия, теплота и работа.
Первое начало термодинамики

Движение является неотъемлемым свойством материи. Оно проявляется 
в разных формах, качественно отличающихся друг от друга, но взаимосвязан
ных между собой и превращающихся друг в друга. Мерой движения является 
энергия. В химической термодинамике важное значение имеет понятие внут
ренней энергии.

Внутренней энергией системы называется сумма потенциальной энергии 
взаимодействия всех частиц тела между собой и кинетической энергии их 
движения, т. е. внутренняя энергия системы складывается из энергии поступа
тельного и вращательного движения молекул, энергии внутримолекулярного 
колебательного движения атомов и атомных групп, составляющих молекулы, 
энергии вращения электронов в атомах, энергии, заключающейся в ядрах 
атомов, энергии межмолекулярного взаимодействия и других вйдов энергии. 
Внутренняя энергия —  это общий запас энергии системы за вычетом кинети
ческой энергии системы в целом и ее потенциальной энергии положения. 
Абсолютная величина внутренней энергии тела неизвестна, но для применения 
химической термодинамики к изучению химических явлений важно знать 
только изменение внутренней энергии при переходе системы из одного состоя
ния в другое.

Все изменения внутренней энергии при ее переходе от одного тела к друго
му можно разбить на две группы. В первую группу входит форма перехода 
энергии за счет хаотического столкновения молекул двух соприкасающихся 
тел. Мерой передаваемой таким способом энергии является теплота.

Во вторую группу входят многие формы перехода энергии при перемеще
нии масс, состояниях из большого числа частиц, под действием каких-либо 
сил. Сюда относятся поднятие тел в поле тяготения, переход электричества от 
большего к меньшему потенциалу, расширение газа и т. п. Общей мерой 
передаваемой таким способом энергии является работа.

Во многих процессах передача внутренней энергии может осуществляться 
частично в виде теплоты и частично в виде работы. Таким образом, теплота 
и работа характеризуют качественно и количественно две различные формы 
передачи энергии от одного тела к другому; они измеряются в тех же еди
ницах, что и энергия.

Работу или энергию любого вида можно представить как произведение 
двух факторов: фактора интенсивности на изменение фактора емкости, назы
ваемого также фактором экстенсивности (если фактор интенсивности остается 
постоянным во время процесса). Так, например, обычная механическая работа 
равна произведению приложенной силы на приращение пути.
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Электрическая энергия представляет собой произведение разности потен
циалов на количество перенесенного электричества; объемная энергия, т. е. 
работа сжатия или расширения, равна давлению, умноженному на изменение 
объема; поверхностная энергия равна произведению поверхностного натяже
ния на приращение поверхности и т. д.

Если две системы могут взаимодействовать, то они образуют одну общую 
систему, причем фактор емкости новой системы равен сумме факторов ем
кости составляющих ее частей при условии, что факторы интенсивности обеих 
исходных систем одинаковы. Если факторы интенсивности исходных систем 
неодинаковы, то в общей системе начинается процесс выравнивания факторов 
интенсивности за счет изменения соответствующих факторов емкости. Так, 
например, давления выравниваются за счет изменения объемов.

Взаимосвязь между внутренней энергией, работой и теплотой устанавлива
ется на основе первого начала термодинамики. Первое начало термодинамики 
представляет собой постулат, вытекающий из многовекового опыта человече
ства. Существует несколько формулировок первого начала термодинамики, 
которые равноценны друг другу и вытекают одна из другой. Если одну из них 
рассматривать как исходную, то другие получаются из нее как следствия.

Первое начало термодинамики непосредственно связано с законом со
хранения энергии: в любой изолированной системе запас энергии остается 
постоянным. Отсюда следует закон эквивалентности различных форм энергии: 
разные формы энергии переходят друг в друга в строго эквивалентных количест

ве ах.
Первое начало можно выразить и в такой форме: вечный двигатель первого 

рода невозможен, т. е. невозможно построить машину, которая давала бы 
механическую работу, не затрачивая на это соответствующего количества 
энергии.

Особенно важной для химической термодинамики формулировкой первого 
начала является выражение его через понятие внутренней энергии: внутренняя 
энергия является функцией состояния, т. е. ее изменение не зависит от пути 
процесса, а зависит только от начального и конечного состояния системы.

Докажем, что внутренняя энергия является функцией состояния, взяв за 
основу первую формулировку первого начала термодинамики: в изолирован
ной системе запас энергии остается неизменным. Пусть при переходе системы 
из первого состояния во второе по одному пути изменение внутренней энергии 
равно AUK, а по другому пути — А С/в, т. е. предположим вначале, что 
изменение внутренней энергии зависит от пути процесса. Если величины А С/А 
и A UB различны, то изолируя систему и переходя из состояния 1 в состояние 
2 одним путем, а затем обратно из состояния 2 в состояние 1 другим путем, 
получали бы выигрыш или потерю энергии АС/в — AUA. Но по условию 
система изолированная, т. е. она не обменивается теплотой и работой с окру
жающей средой и запас ее энергии согласно первому началу термодинамики 
должен быть постоянным. Таким образом, сделанное предположение ошибоч
но. Изменение внутренней энергии при переходе системы из состояния 1 в со
стояние 2 не зависит от пути процесса, т. е. внутренняя энергия является 
функцией состояния.

Изменение внутренней энергии A U системы может происходить за счет 
обмена теплотой Q и работой W  с окружающей средой. Условились считать 
положительной теплоту, полученную системой, и работу, совершенную систе
мой. Тогда из первого начала термодинамики следует, что полученная систе
мой извне теплота Q расходуется на приращение внутренней энергии A U 
и работу W, совершенную системой, т. е.

Q -M J + W .  01.1)
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Уравнение (II. 1) представляет собой математическую формулировку 
первого начала термодинамики. Величины AU, Q и W  в уравнении 
(II. 1) могут иметь как положительное, так и отрицательное значение 
в зависимости от характера процесса. Если, например, все три величины 
отрицательны, то  это означает, что отданная системой внешней среде 
теплота равна убыли внутренней энергии плюс полученная системой работа.

В отличие от внутренней энергии теплота Q  и работа W  не являю тся 
функциями состояния, они зависят от  пути процесса. Разность их

Q -  W = A U  (П.2)

от пути процесса не зависит. Д ля бесконечно м алого изменения этих величин 
имеем

6 Q = d U + d W ,  (II.3)

где 3Q  —  бесконечно м алое количество теплоты; d U  —  полный дифференциал 
внутренней энергии системы*; д W —  бесконечно малое количество работы.

§ П.З. Работа расширения идеального газа
в разных процессах

Д ля многих систем единственный вид работы  —  работа расширения. 
Практическое значение имеет обычно работа расширения газа, причем многие 
газы  при достаточно низких давлениях и сравнительно высоких температурах 
приближенно подчиняются законам  идеальных газов. Рассмотрим м атем ати
ческие соотношения для вычисления работы  расширения идеального газа 
в разных процессах. П ри расширении газа совершается работа, которая вычис
ляется по уравнению

8 W = p d V ,  '  (II-5)
или в интегральной форме

Уг
W = jp d V .  (II.6)

Ух

Вычисленная по формуле (II.6) работа представляет собой максимальную 
работу, которую  совершает газ при протекании процесса в условиях, близких 
к равновесным (обратимый процесс). П ри протекании процесса в условиях, 
далеких от равновесного (необратимый процесс), совершаемая газом  работа 
меньше, чем вычисленная по этой формуле.

Д ля интегрирования уравнения (II.6) нужно знать зависимость между 
давлением и объемом газа, т. е. уравнение состояния газа. Э та зависимость 
для идеального газа описывается уравнением состояния Клапейрона— М ен
делеева:

p V = n R T , (II.7)

* Свойства полного дифференциала соответствуют свойствам функции состояния. Как 
видно из соотношений

РI dx=»x2—jc, и |d x  = 0, (Н-4)

*i
изменение функции х  зависит только от начальных и конечных условий и не зависит от пути 
процесса.
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где п — количество идеального газа в молях; R — молярная газовая постоян
ная, равная 8,314 ДжДмольК).

Рассмотрим выражения для максимальной работы расширения идеального 
газа в пяти процессах: изобарном, изотермическом, адиабатическом, изохор- 
ном и изобарно-изотермическом.

1. Изобарный процесс осуществляется при постоянном давлении (р= const). 
При этом из уравнения (II.6) получаем

2. Изотермический процесс протекает при постоянной температуре 
(7^= const). Подставляя в уравнение (И.б) вместо р  величину nRT/V из (П.7), 
получаем после интегрирования

3. Адиабатический процесс отвечает условию Q=0. В этом процессе одно
временно изменяются температура и давление газа. В связи с тем, что газ не 
получает теплоты извне, работа адиабатического расширения производится за 
счет уменьшения внутренней энергии и газ охлаждается:

Приращение внутренней энергии зависит от молярной теплоемкости идеаль
ного газа при постоянном объеме Су, т. е.

где Тх, 7*2 — начальная и конечная температура, соответственно.
Из соотношения (П.З) для адиабатического процесса, полагая SW =pdV, 

получаем выражение

Производная от (11.13) равна dU =C v dT  и при п= 1 и p=R T /V  имеем:

W = p (y2- V x).

Учитывая, что pV2=nRT2 и pVl =nRTi , имеем

W =nR(T2- T l).

(П.8)

(П-9)

W =nR Tln^.
Ух

(II.10)

Учитывая, что при 7*= const PiVt = p 2V2, получаем

Ж =лДГ1п-. (U.11)
Рг

W =  - А  и. (П.12)

A U=nCy(T2- T x). 

Из сравнения уравнений (II. 12) и (П. 13) получаем

W ^ n C yiT t-T J ,

(П.13)

(П.14)

dU =  - pdV .

или Cv d T ^ - R T —, 
- V
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Учитывая, что для идеального газа 
С у = const, получаем в результате интегриро
вания

Т  V
Cyln — =  —R ln —.

т» V,
Откуда

In Г , =1п Г, —— In—.су V,

Между параметрами р, V, Т  при протека
нии адиабатического процесса в идеальном 
газе имеют место соотношения

p V y= const и TVy~1 =  const,

где y =  Cp/C v .
4. Изохорный процесс протекает при постоянном объеме (V =  const). Из 

уравнения (II .6) получаем W =  0.
Г  рафик в координатах р, V для четырех перечисленных процессов расшире

ния или сжатия газа представлен на рис. II. 1. Площадь под кривой для 
соответствующего процесса дает максимальную работу расширения газа 
в этом процессе.

5. Изобарно-изотермический процесс отвечает условию, когда р —const 
и Т =  const. Если число молей п в смеси газов изменяется в результате 
химической реакции, например

2 С 0 + 0 2=2С 02, N20 4=2N 02
или в результате физического процесса, например при испарении жидкости, то 
протекает изобарно-изотермический процесс расширения или сжатия смеси 
газов. При этом максимальная работа расширения идеального газа в соответ
ствии с уравнением (II. 8) равна

W = p (V 2- V l)= pA U .

При />=const и 7 '=  const из уравнения (II.7) получаем

pAU =AnRT,
отсюда

W —AnRT, (11.15)

где Ап — приращение числа молей газов в результате реакции.
Величина Ап может иметь положительное и отрицательное значения в за

висимости от того, увеличивается или уменьшается количество молей газов во 
время процесса.

§ П.4. Применение первого нецела термодинамики 
к процессом в любых системах.
Закон Гесса

Примем, что единственным видом работы, которая совершается системой, 
является работа расширения. Подставляя уравнение (II.5) в (II.3), получаем

8 Q = d U + p d V . (11.16)
Рассмотрим два процесса: изохорный и изобарный. При изохорном процес

се const, d V = 0  и интегрирование уравнения (11.16) дает 
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Qy — U2 —U у—tiU. (ELI 7)
Таким образом, теплота изохорного процесса равна приращению внутрен

ней энергии системы.
При изобарном процессе (р = const) интегрирование уравнения (11.16) и про

стое преобразование дают
Q p -W t+ p V J - iU t+ p V J .  (П.18)

В химической термодинамике важное значение имеет термодинамическая 
функция — энтальпия Н, которая связана с внутренней энергией соотно
шением

H 4lJ+ pV . (П.19)

Энтальпия, так же как и внутренняя энергия, является функцией состояния 
(так как p V — функция состояния). Из уравнений (П.18) и (11.19) получаем

Qf = H 2-H y= A H . (П.20)

Таким образом, теплота изобарного процесса равна приращению энталь
пии системы во время этого процесса. Для бесконечно малого изменения 
теплоты в изохорном и изобарном процессах можно написать

SQv =dU ; SQ,=dH. (U.21)

Из уравнений (11.17) и (11.20) следует, что для двух практически важных 
процессов - г  изохорного и изобарного — теплота процесса приобретает 
свойства функции состояния, т. е. она не зависит от пути процесса, а зависит 
только от начального и конечного состояний системы. Это положение было 
сформулировано на основании опытных данных Г.И. Гессом и называется 
законом Гесса. Закон Гесса — математическое следствие первого начала 
термодинамики и составляет теоретическую основу термохимии.

Термохимией называется раздел химической термодинамики, в котором 
рассматривается применение первого начала (закон Гесса) для вычисления 
тепловых эффектов различных физико-химических процессов: химических ре
акций, фазовых переходов, процессов кристаллизации, растворения и др. для 
практики наибольший интерес имеют термохимические расчеты теплового 
эффекта химической реакции.

Тепловым эффектом химической реакции называется количество теплоты, 
которое выделяется или поглощается при необратимом протекании реакции, 
когда единственной работой является только работа расширения. При этом 
температуры исходных веществ и продуктов реакции должны быть одина
ковыми.

В соответствии с уравнениями (11.17) и (II.20) тепловой эффект химической 
реакции при постоянном объеме Qv равен приращению внутренней энергии 
системы во время реакций; тепловой эффект химической реакции при постоян- 
аом давлении Q, равен приращению энтальпии во время этой реакции:

Qv~bU; е,-*ДЯ. (П.22)

При этом тепловой эффект эндотермической реакции, т. е. реакции, проте
кающей с поглощением теплоты, в соответствии с общими правилами знаков 
для переданной теплоты будет положительным; а тепловой эффект экзотер
мической реакции, т. е. реакции, протекающей с выделением теплоты, — реак
ции при постоянном объеме будет обозначаться AU и при постоянном давле
нии А Я.
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Из (11.19) для процесса, протекающего при р —const, имеем соотношение

A H =A U +pA V . (11.23)

Для химической реакции из уравнений (11.23) и (11.15) получаем

AH =AU+AnRT, (11.24)
где Ап — приращение числа молей газообразных веществ в результате проте
кания химической реакции. Из уравнения (11.24) можно вычислить тепловой 
эффект реакции АН, если известен тепловой эффект A U.

Если реакция происходит в конденсированных фазах, т. е. когда реагенты 
представляют собой жидкие и твердые продукты, то различием между АН  
и A U можно пренебречь, так как изменения объема системы, состоящей из 
жидких и твердых фаз, в ходе реакции практически не происходит.

При написании термохимических уравнений реакций указывают агрегатное 
состояния реагентов и тепловой эффект реакции. Так, например,

PCLS (т ) + Н 20  (г)-*РОС13 (ж)+ 2НС1 (г), АН =  -111,4  кДж

где т  — твердый продукт; г — газообразный; ж — жидкий. Такая запись 
означает, что при взаимодействии 1 моль РС13 в жидком состоянии с 1 моль 
водяного пара получается 1 моль жидкого PO G 3 и моль газа НС1, причем 
тепловой эффект данной реакции при постоянном давлении равен АН =  —111?4 
кДж. 1

Поясним на примере окисления железа приемы использования первого 
начала термодинамики (закона Гесса) при расчете тепловых эффектов реак
ций. Железо, реагируя с кислородом, может образовать оксид железа frill):

2Fe(T)+?02(r)->Fe20 3(T), АЯ1= -9 2 1 к Д ж  (1)

Эта же реакция может осуществляться другим путем с образованием проме
жуточного продукта — оксида железа (II):

2Fe (т) +  0 2 (г) -> 2FeO (т), ДЯ2=  -5 2 7  кДж (2)

2FeO (т)+ | 0 2 (r)-*Fe20 3 (т), ДЯа=-294кД ж  (3)

Все эти реакции протекают при постоянном давлении, причем начальные 
и соответственно конечные состояния (температура, агрегатное состояние 
и др.) для реакций (1) — (3) одинаковы.

При помощи закона Гесса можно определить тепловой эффект одной из 
этих реакций [например, реакции (1)], если известны тепловые эффекты двух 
других реакций. Для этого используются два приема.

1. Алгебраическое сложение термохимических уравнений. После алгебраи
ческого суммирования уравнений реакций (2) и (3) и сокращения одинаковых 
слагаемых получим

2Fe(T) + ? 0 2(r)->Fe20 3(T), А # 2+ Д Я 3 (4)

Как видно, термохимическое уравнение (4) совпадает с (1). Отсюда в соот
ветствии с законом Гесса получаем

АЯ2+АЯ3 = АЯ1.
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Д # 2+ Д # з = - 527 +  (-2 9 4 )=  -821  кДж

что совпадает со значением AH t =  —821 кДж.
2. Составление термохимических схем. Термохимическая схема для расчета 

тепловых эффектов имеет вид

,_*■» Fe20j(T)

Действительно,

♦О,
II

*тOj(r)

+ |0J<r>

1 Тепловой эффект реакции (1) по первому пути (I) равен сумме тепловых 
эффектов реакций (2) и (3) по второму пути (II).

§ 11.5. Термохимия

Термохимия позволяет вычислять тепловые эффекты процессов, для кото
рых отсутствуют экспериментальные данные. Это относится не только к хими
ческим реакциям, но и к процессам растворения, испарения, сублимации, 
кристаллизации и др.

Большое практическое значение имеют расчеты тепловых эффектов хими
ческих реакций по теплотам образования и сгорания, которые можно найти 
в справочниках. Теплотой образования называют тепловой эффект при об
разовании из простых веществ одного моля соединения. При этом теплота 
образования простых веществ (N2, Н 2, 0 2 и др.) принимается равной нулю. 
Стандартные теплоты образования вычисляются при стандартных условиях: 
298 К и 0,1013 МПа (1 атм). Простые вещества рассматриваются в том 
агрегатном состоянии и в той модификации, в каких они устойчивы при 
стандартных условиях. Например, стандартная теплота образования карбо
ната кальция — это тепловой эффект реакции

Са (т) +  С (графйт) +  1,5 0 2 (г) =  СаСОэ (т), АЯ/= — 1206 кДж

По сравнительно небольшому числу стандартных теплот образования 
можно вычислить тепловые эффекты многих химических реакций. При этом 
пользуются правилом, которое вытекает из закона Гесса: тепловой эффект 
химической реакции равен разности между суммой теплот образования продук
тов реакции и суммой теплот образования исходных веществ. В математичес
кой форме это правило записывается следующим образом:

Д Я °-Е  v „ p  b H f  -  £  VMX A (11.25)

где AH° — тепловой эффект реакции; £  vup AH"p — сумма теплот образования 
продуктов реакции; У у»* A///“ — сумма теплот образования исходных ве
ществ; vIip и у** — стехиометрические коэффициенты соответственно продуктов 
реакции и исходных веществ.

Если известен тепловой эффект реакции А Я, то тепловой эффект A U 
вычисляется по уравнению (11.24).
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Зная тепловой эффект образования химического соединения в одном аг
регатном состоянии, можно на основе закона Гесса вычислить тепловой 
эффект его образования в другом агрегатном состоянии:

ДЯ}= АН} + Л Я™  = Д Я /+  ДЯиси,

дя;=дя;+дя1Ш, дя^дяил+дя™,
(11.26)

где ДЯ,Ш, ДЯИси и ДНвозг — теплоты плавления, испарения и возгонки одного 
моля химического соединения.

При термохимических расчетах реакций, протекающих в растворах, надо 
учитывать тепловой эффект процесса растворения химического соединения 
в данном растворителе.

Тепловой эффект образования химического соединения в растворе, дис
социирующего в нем на ионы, определяется по теплотам образования ионов 
в растворе. Например, теплота образования иона SO2- представляет собой 
тепловой эффект реакции

«о ДS (т ) +  2 0 2 (r)-faq  Ч-2в- aq, A H f3*

Теплота образования иона гидроксония в растворе условно принимается 
равной нулю:

H 2 +  aq-»H + #aq + e , Д Я Н “ч =  0 (11.27)

aq означает, что реакция проводится в водном растворе (от лат. aqua — вода). 
В термохимических уравнениях принято вместо иона гидроксония Н 30 + усло
вно писать Н + ' aq. Согласно закону Гесса теплота образования вещества 
в растворе равна его теплоте образования плюс теплота растворения.

Теплота растворения зависит от концентрации химического соединения 
в растворе. Теплота, которая поглощается или выделяется при растворении 
одного моля вещества в таком количестве растворителя, чтобы образовался 
раствор с определенной моляльностью т, называется интегральной теплотой 
растворения.

Теплота растворения твердого соединения с ионной кристаллической ре
шеткой определяется в основном суммой двух величин: теплоты разрушения 
кристаллической решетки и теплоты сольватации ионов молекулами раство
рителя. В связи с тем, что на разрушение кристалла теплота затрачивается, 
а процесс сольватации сопровождается выделением теплоты, знак теплоты 
растворения может оказаться как положительным, так и отрицательным

в зависимости от того, какое из двух 
слагаемых больше по абсолютной вели
чине. Например, при растворении 1 моль 
С иС 02 - 2Н20  в  8 моль воды поглощает
ся 3,35 кДж теплоты; при растворении 
того же количества кристаллогидрата 
в 12 моль воды теплота растворения 
равна нулю, а при его растворении 
в очень большом количестве воды выде
ляется 17,67 кДж теплоты.

Зависимость интегральной теплоты 
растворения ANm от моляльности т рас
твора приведена на рис. II.2. Значение 

Рис. п.2. Зависимость интегральной теп- ДЯ0 равно первой интегральной теплоте 
лоты растворения от концентрации растворения; она равно тепловому эф-

раствора
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фекту при растворении одного моля вещества в бесконечно большом количе
стве растворителя; АЯ0 определяется графической экстраполяцией АНт 
к т = 0 . Отрезок AN, на рис. II.2 соответствует последней или полной интег
ральной теплоте растворения; она равна теплоте растворения моля вещества 
в таком количестве растворителя, чтобы образовался насыщенный раствор.

Пример П.1. Пользуясь интегральными теплотами растворения, вычислить теплоту образова
ния кристаллогидрата CuS04 SH20  из CuS04 (т) и Н20(ж) при стандартных условиях.

Решение. Рассмотрим процессы, осуществляемые двумя путями:

I. CuS0*(t)+5H 20 (x )= C u S 0 4 5Н20(т); АН°

CuSO* 5Н20  (т)+795Н20  (ж)=CuSO* aq; АН \

II. CuS04 (т)+ 800Н20  ( ж )= CuSO* aq; АН \

По справочнику находим А Н \=  — 66,53 кДж/моль; А Н \= 11,72 кДж/моль. По закону Гесса

AW°+Atf?=Atf°, откуда АН0 - А Н \ -  АН0,,

где АН° — интегральная теплота растворения безводной соли; АН^ — интегральная теплота 
растворения кристаллогидрата. Отсюда

АН0 =  — 66,53 — 11,72 =  — 78,25 кДж/моль.

Реакция образования кристаллогидрата идет со значительным выделением теплоты.

Прибавление воды к раствору также сопровождается тепловым эффек
том — теплотой разведения. Чем разбавленнее раствор, тем теплота разведе
ния меньше. Пользуясь интегральными теплотами растворения, можно вычис
лить теплоты разведения. Различают две теплоты разведения — интегральную 
и промежуточную. Интегральной теплотой разведения АЯ“ называют тепло
вой эффект, наблюдающийся при разбавлении раствора, содержащего один 
моль растворенного вещества, до бесконечного разведения, т. е. до т=0 . 
Тогда (см. рис. II .2)

АН°т = А Н 0- А Н тг

Промежуточной теплотой разведения AЯ"| называют тепловой эффект, 
сопровождающий разбавление раствора, содержащего один моль растворен
ного вещества, от концентрации т 2 до меньшей концентрации т 1; она равна 
разности соответствующих интегральных теплот растворения:

АЯ:;=АЯт,-А Я Я).

Тепловой эффект, который получается при концентрировании раствора от 
тх до т 2, называется промежуточной теплотой растворения:

AHZ\ =  AHn - A H mi.

Понятие дифференциальной (или парциальной) теплоты растворения и раз
бавления будет дано в гл. VI.

При взаимодействии моль-эквивалента сильной кислоты с сильным ос
нованием в разбавленных водных растворах выделяется почти одинаковое 
количество теплоты АЯ == — 55,9 кДж/моль при 298 К. Постоянство теплот 
нейтрализации связано с тем, что при взаимодействии сильных кислот и ос
нований, полностью диссоциированных в водных растворах, из ионов Н + 
(точнее из ионов гидроксония Н30 +) кислоты и ОН* основания образуются 
молекулы воды:

Н+ +  СГ + К + —ОН" = С Г  + К + + Н20(ж )
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Н ейтрализаци я слабы х кислот сильны м и основаниями или сильны х кислот 
слабы м и основаниями сопровож дается одноврем енной диссоциацией слабого  
электролита. П ри  это м  вы деляется или поглощ ается теп лота  диссоциации 
АЯдшо, которая  зависит о т  теплоты , поглощ аем ой при распаде м олекулы  на 
ионы, и теплоты  гидратации ионов м олекулам и растворителя. Т еплота дис
социации м ож ет бы ть как полож ительной, так  и отрицательной. Т аки м  об
разом , теплота нейтрализации слабы х кислот и оснований склады вается из 
двух величин: теплоты  образован ия воды  из ионов и теплоты  диссоциации 
слабого электролита:

где А Н  —  теп лота  нейтрализации слабого электролита, кД ж /м оль; АНтсс —  
теплота диссоциации слабого  электролита, кД ж /м оль.

К ром е того , при более точных расчетах теплоты  нейтрализации нужно 
учитывать, что при сливании растворов кислоты  и основания происходит 
изменение объем ов как кислоты , так  и основания, т. е. нужно учиты вать еще 
две промеж уточны е теплоты  разбавления.

Тепловы е эффекты химических реакций с участием органических соедине
ний удобно вы числять по теп лотам  сгорания, которы е легко определяю тся из 
опы та. Теплотой сгорания назы вается тепловой эффект при постоянном  д ав 
лении реакции окисления кислородом  одного м оля химического соединения 
с образованием  продуктов сгорания. В качестве продуктов сгорания элементов 
С, Н , N , S и С1 приним аю т С 0 2 (г), Н 20  (ж), N 2 (г), S 0 2 (г) и НС1 (г).

Т еплоты  сгорания, найденные из опы та, пересчитываю т к стан дартны м  
условиям  (298 К  и 0,1013 М П а) и пом ещ аю т в таблицы . С тандартная теплота 
сгорания, например, ж идкого анилина представляет собой тепловой эффект 
реакции (при 298 К  и 0,1013 М П а)

Q H SN H 2 (ж )+ 7  -  0 2 (г) - » 6 С 0 2 (г) +  3 -  Н 20  (ж )+ -  N 2, АНа  =  -  3396 кД ж /м оль 
4 2 2

Вычисление тепловы х эффектов реакций по теплотам  сгорания произво
дится на основании правила, являю щ егося следствием закона Гесса: тепловой 
эффект химической реакции равен разности меж ду сум м ой теплот сгорания 
исходных веществ и  сум м ой теплот сгорания продуктов реакции:

где АН 0 —  тепловой эффект реакции при стандартны х условиях (298 К  и 0,1013 
М П а); £  Уиш АЩ£р —  сум м а теплот сгорания исходных веществ; ^Гущ, АН1̂  —  
сум м а теплот сгорания продуктов реакции.

Пример ПЛ. Составить уравнение для вычисления стандартного теплового эффекта АН0 
образования моля жидкого бензола из графита н водорода, если известны молярные теплоты 
сгорания жидкого бензола АН \, графита АН* и водорода АН\.

Решение. Пусть по первому пути идет процесс образования бензола из графита и водорода 
и процесс сгорания бензола (реакции 1 и 2):

А Н — — 55,9+ЛЯдаос, (11.28)

(П.29)

6С (т)+ ЗН2 ( г )= С6Н6 (ж); АН0 

С6Н6 (ж)+ 7,502 ( г )= 6СО 2 (г) -I- ЗН20  (ж), АН]
О)
(2)

(3)
(4)

АН0 + А Н ]= 6АН °+ ЗАН], откуда АН°=6АН%+ЗАН?-АН],
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где 6Atf J+ЗЯ? — сумма теплот сгорания исходных веществ; АН°Х — теплота сгорания продукта 
реакции, т. е. бензола.

Пример II.3. Вычислить стандартный тепловой эффект реакции растворения цинка в разбав
ленном водном растворе медного купороса, взяв необходимые данные из справочника.

Решение. Требуется найти ДД^ для реакции

Zn (т)+ CuS04 • aq = Си (т) + ZnS041 aq
Эту реакцию можно записать так:

Zn(T) + CuJ+ aq=Zna+ aq+Cu(T), АН0

По справочнику находим: для Zn2+ aq АН°.^.= — 152,42 кДж/моль; для Cu2+ aq Д#?_ = 
=64,39 кДж/моль.

В соответствии с уравнением (11.25) получим

ДД° =  —152,42—(+64,39)= —21,81 кДж/моль.

§ П.6. Приближенные методы расчета теплот
обрвэования и сгорания

Если в таблицах стандартны х термодинамических величин отсутствую т 
данные по теппотам  образования или теплотам  сгорания, то  эти величины 
мож но вычислить при помощ и различных приближенных методов. Н аиболее 
употребительными м етодам и расчета теплот образования являю тся методы  
расчета по энергиям связи, при помощ и тепловых поправок и м етод  срав
нительного расчета.

М етод расчета теплот образования газообразных или парообразны х ор 
ганических соединений по энергиям связей отличается м алой точностью  и со
стоит в том , что простые вещества разделяю т мысленно на газообразны е 
атомы . Затем  из этих атом ов образую т органическое соединение. П ри этом  
затрачивается теплота на разры в химических связей простых веществ и выде
ляется теплота при образовании новых химических связей. Энергия связи 
представляет собой долю  энергии, которая поглощ ается при диссоциации 
молекулы на атом ы  и приходится на данную связь. П ри использовании 
м етода расчета по энергиям связей приближенно полагаю т, что энергия связи 
данных двух атом ов в разных органических молекулах, например С—С, С = С , 
С = С , С—О , О —Н , одинакова. Приближенно теплоты  образования газообраз
ных соединений можно рассчитать по уравнению

Д U f ~  £  УщЕдц +  Vq Q  лонг Л  Vnp£iip, C O O )

где ЛHf —  теплота образования; ]Г —  сумма средних энергий связи
в молекулах исходных веществ; vc Q1<ar —  теплота возгонки vc молей углерода 
(графита); ]Г v^e,,, —  сум м а средних энергий связи в молекулах продуктов 
реакции.

М етод расчета теплот образования по энергиям связи целесообразно при
менять только для алифатических органических соединений, так как в аром а
тических и гетероциклических соединениях энергия связи сильно зависит от 
строения молекулы и полученные значения значительно отличаю тся от истин
ных.

Более точные результаты  дает м етод тепловых поправок, так как в нем 
приближенно учитывается влияние соседних атомов на энергию связей в ор
ганических соединениях. В этом  методе используется ряд таблиц, содержащих 
тепловые поправки для разного рода замещ аю щ их групп. П о методу тепло
вых поправок можно с точностью  до 5% вычислять теплоты  образования 
алифатических и ароматических органических соединений.

Теплоты образования и другие термодинамические величины можно вычис
лять м етодом  сравнительного расчета для подобных химических соединений,
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пользуясь правилом, что в двух 
рядах подобных веществ тепло
ты образования и другие термо
динамические величины меняют
ся одинаковым образом. Метод 
предложен М. Лотье и М.Х. Кра- 
петьянцем. В качестве примера 
рассмотрим вычисление теплоты 
образования газообразного бро
мида магния, зная теплоты об
разования хлоридов и бромидов 
бериллия, кальция, стронция 
и бария и теплоту образования 
хлорида магния. Бели теплоты 
образования хлоридов бериллия, 
кальция, стронция и бария отло
жить на оси абсцисс, а теплоты 
образования бромидов этих ме
таллов — на оси ординат, то 
опытные точки расположатся 
приблизительно на одной прямой 
(рис. II.3), которую аналитически 
можно выразить уравнением

Рис. II.3. Определение теплот образования хими- АН/г =  аАН/г-\-Ь, (11.31)
ческих соединений по методу Лотье — Карапе-

тьянца где AHft — теплота образования
бромида металла; AH/t —  тепло

та образования хлорида металла; а =  1,10 и 6 =  192 — опытные коэффициенты.
Зная теплоту образования хлорида магния АН/г =  — 642 кДж/моль, можно 

графически или по уравнению (11.31) вычислить теплоту образования бромида 
магния. Она равна AHfi =  —514 кДж/моль.

Многочисленные примеры использования метода сравнительного расчета 
приведены в специальной литературе.

Недостаток метода сравнительного расчета теплот образования ряда подо
бных соединений заключается в том, что не всегда ясно, какие соединения 
считать подобными.

Б. ТЕПЛОЕМКОСТЬ

§ П.7. Связь теплоемкости
с термодинамическими функциями

При термохимических и термодинамических расчетах используются тепло
емкости газообразных, твердых и жидких тел. Рассмотрим основные законо
мерности этих термодинамических величин и способы их вычисления при 
разных температурах.

Теплоемкостью называют количество теплоты, необходимое для нагрева
ния единицы массы вещества на 1 К. Различают уд ел ьн у ю  и м о л я р н у ю  
теплоемкости. Удельной теплоемкостью с называется количество теплоты, 
необходимое для нагревания единицы массы вещества на 1 К, а молярной 
теплоемкостью С —  количество теплоты, необходимое для нагревания одного 
моля вещества ка 1 К. При физико-химических и термодинамических расчетах, 
как правило, пользуются молярными теплоемкостями. В зависимости от
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условий нагревания или охлаждения вещества различают теплоемкость при 
постоянном объеме Cv  и теплоемкость при постоянном давлении С,.

Различаю т и с т и н н у ю  и с р е д н ю ю  теплоемкости. Истинной молярной 
теплоемкостью называют отношение бесконечно малого количества теплоты, 
которое нужно подвести к одному молю вещества, к бесконечно малому 
приращению температуры, которое при этом наблюдается:

С = % ,  (П.32)
d r

где С —  молярная теплоемкость, ДжДмоль • К).
Средней молярной теплоемкостью С в интервале температур от Тх до Т2 

называют отношение конечного количества теплоты, подведенного к одному 
молю вещества, к разности температур Тг —Т{:

(11.33)
Тг-Тг

Количество теплоты, переданное телу при постоянном объеме, равно 
приращению внутренней энергии тела QV= A U . Количество теплоты, передан
ное телу при постоянном давлении, равно приращению энтальпии тела 
QP=A H . Отсюда для истинной молярной теплоемкости при постоянных объе
ме и давлении получаем выражения*:

Если постоянство объема или давления указано, то частную производную 
по температуре можно заменить полной производной и написать (для п молей 
вещества):
при F =  const _

dQ v = d U = n C v dT t (11.35)
при р = const

dQp—dH = n C pdT. (11.36)

Или в интегральной форме:
т т%

Qv —A U = n  J C ydT ; Qp= A H = n \  CpdT. (11.37)
г, г,

Если теплоемкость в рассматриваемом интервале температур можно счи
тать приближенно постоянной, то, интегрируя (11.37), получаем

Qv = A U = n C v (T 2- T iy, Qf = A H = n C p(T2 — Tl). (11.38)

В расчетах Ср определяют по опытным данным для Су  и наоборот. Для 
этого нужно знать разность теплоемкостей Ср—Су .

Возьмем частную производную по температуре от уравнения

H = U + p V  
для одного моля вещества (при р = const)

*В термодинамические выражения обычно входит истинная теплоемкость, поэтому в даль
нейшем изложении (кроме специально оговоренных случаев) вместо «(истинная теплоемкость» 
будем писать для краткости «теплоемкость».
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[д н \ (dU \ (dV \
\гт)р ~ (дту p +p \дт)р

(П.39)

Л {дН\ ( dU\
С’ ~ СН т т ) Л Ф  (1140)

Подставляя уравнение (II.39) в (11.40), получаем

' • - ч а - й и а -
Для твердых и жидких тел разность С ,— Су мала, так как их объем почти 

не меняется от температуры.
Для газов разность Ср—Су достаточно велика и ее нужно учитывать. 

Внутренняя энергия идеального газа не зависит от объема и давления. Поэто
му разность первых двух членов в правой части уравнения (11.41) равна нулю. 
Дифференцируя по Т  уравнение (II.7) состояния одного моля идеального газа, 
получаем соотношение

Согласно равенствам (II.34)

Подставляя полученное выражение в (II.41), получаем для идеального газа

Cp- C y = R =  8,314 Дж/(моль■ К). (П.42)

§ П.8. Зависимость теплоемкости от температуры.
Истинная и средняя теплоемкости

Для многих термодинамических расчетов нужно знать значение теплоем
кости веществ, участвующих в реакции (или в другом термодинамическом 
процессе), и зависимость теплоемкости веществ от температуры. Теплоем
кости веществ при разных температурах определяются из опыта или вычис
ляются теоретически.

Опытные значения теплоемкости при разных температурах обычно пред
ставляют в виде следующих интерполяционных уравнений:

СР= * + Ь Т + ^ ,  (П.43)

или
С ,= a + b T + c T 2+ dT i , (П.44)

где а, Ь, с', d  —  коэффициенты.
Интерполяционные уравнения (II.43) и (П.44) пригодны только в том 

интервале температур, в котором они изучены экспериментально.
Молярную теплоемкость при постоянном объеме Су вычисляют по уравне

ниям (11.41) или (П.42), используя численные значения С,, найденные по 
интерполяционным уравнениям (II .43) или (11.44).

В термодинамических расчетах часто приходится вычислять среднюю теп
лоемкость по данным для истинной теплоемкости при разных температурах 
и наоборот.

Установим зависимость между истинной и средней теплоемкостями при 
постоянном давлении. Подставляя выражение (11.37) в (11.33), получаем урав-
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нение для вычисления средней полярной 
теплоемкости в данном интервале тем
ператур, зная истинные теплоемкости Ср:

!—  J с  d r .  (П.45)
Г ,- Г ,  Га- Г ,  г.

Расчет С, можно провести графически 
и аналитически. Если известны значения 
истинной теплоемкости при нескольких 
температурах, то среднюю теплоемкость 
удобнее рассчитывать графически. На 
рис. П.4 зависимость Cp—f(T )  представ-

г,
лена кривой АВ. Интеграл J CpdT  в урав-

г,
нении (11.45) представляет собой площадь ТхАВТг под кривой АВ. Средняя 
теплоемкость Ср является высотой прямоугольника с основанием Тх Т2, равно
великого площади Т1АВТ2. Таким образом, измерив площадь ТхАВТг под 
кривой АВ, определяем среднюю теплоемкость Ср по уравнению

C ^ S K T t- T J ,

где S  — площадь Т1АВТ1. При этом площадь нужно выразить в Дж/моль.
Аналитически среднюю теплоемкость можно рассчитать по (11.45), если 

известна зависимость истинной теплоемкости от температуры: Cp=f(T). Под
ставляя уравнение (11.43) или (11.44) в (11.45), получаем выражения:

Рис. II .4. Зависимость между истинной 
и средней теплоемкостями

(11.46)

С ,= а + ;» (Г 1 +  Г2) + ;с ( Г ;+ Г 1Г2+Г& +;1*(Г1 +  7 у ( Г ’+ГЦ . (И.47)
2 3 4

Истинную теплоемкость можно рассчитать по опытным данным для сред
ней теплоемкости при разных температурах. Перепишем равенство (11.45), 
считая температуру Тг — Т  переменной величиной:

СР( Т - Т Х)= 1 С Р6Т.
т,

(11.48)

Известно, что производная от определенного интеграла по верхнему преде
лу при постоянном нижнем пределе интегрирования равна подынтегральной 
функции, поэтому, взяв производную по температуре от уравнения (11.48), 
получим

C ,= f r [ e , c r - r i) ] - ^ .  (П-49)
а Т  а Г

Средняя теплоемкость С1(2 в интервале температур от Т1 до Тг вычисляется 
по уравнению

- ,, Г , - 298 _ 7,-298 
С-12 — ------- L i --------- ,га-г, тг- т х

(11.50)
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где Ct , С2 — средние теплоемкости в интервале температур от 298 К до Тх 
и от 298 до Г2.

Уравнение (11.50) является следствием уравнения (11.48) и известного свой
ства определенного интеграла:

/  CpdT=  J CpdT+  / C,dT. (П.51)
298 298 Г,

Пример П.4. Истинная молярная теплоемкость серебра в интервале от 273 до 1234 К выража
ется уравнением Ср= 23,97+ 5,28 10-3 Г—0,25 • 1057^2. Вычислить среднюю молярную теплоем
кость Ср в интервале от 298 до 700 К.

Решение. Подставляя в уравнение (11.46) коэффициенты и температуру из условия задачи, 
получаем

1 .  0,25 10*
С .=23,97+-5,28 1 0 '3 (298 + 700)----------- = 23,97 + 2,63 -  0,12 = 26,48 ДжДмоль К). (11.52)

2 298 700

§ П.9. Теплоемкость газов и твердых тел

Молярную теплоемкость при постоянном объеме идеального газа можно 
представить в виде

С у—С„ +  С ,+ Ск +  С3, (П.53)

где С„ — теплоемкость газа, связанная с поступательным движением молекул; 
С, — теплоемкость газа, связанная с вращательным движением молекул; Ск — 
теплоемкость газа, связанная с колебательным движением молекул; С, — 
теплоемкость, связанная с электронными переходами в молекулах. Переход 
электронов в молекулах на более высокие уровни энергии происходит только 
при сравнительно высоких температурах (более 2000 К), с которыми редко 
приходится встречаться на практике, поэтому последнее слагаемое далее не 
будем принимать во внимание.

Согласно молекулярно-кинетической теории теплоемкость, приходящаяся 
на одну степень свободы, равна R/2 для одного моля газа. Под степенью 
свободы в молекулярно-кинетической теории понимается число независимых 
видов движения, на которые может быть разложено сложное движение 
молекулы. Молекулы газа имеют три поступательные степени свободы в соот
ветствии с тремя взаимно перпендикулярными направлениями по трем осям 
координат, по которым может быть разложено поступательное движение 
молекулы в произвольном направлении в пространстве. Поэтому молярная 
теплоемкость газа, связанная с поступательным движением, равна 3/2Л.

Нелинейные многоатомные молекулы имеют кроме трех поступательных 
еще три вращательные степени свободы, так как вращательное движение 
молекулы вокруг оси, произвольно направленной в пространстве, может быть 
разложено на вращение вокруг трех взаимно перпендикулярных осей враще
ния. Поэтому молярная теплоемкость газа, состоящего из многоатомных 
нелинейных молекул и обусловленная вращательным движением, равна 3/2Л.

Двухатомные и линейные трехатомные молекулы имеют две вращательные 
степени свободы, так как момент инерции молекулы вокруг оси, проходящей 
через центры атомов, очень мал и им можно пренебречь. Поэтому теплоем
кость газа, состоящего из линейных молекул, обусловленная вращательным 
движением, равна R.

Таким образом, молярная теплоемкость газа для нелинейных молекул 
равна

СК= ЗЛ + С Ж (П.54)
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и для линейных молекул

С у = -Л + С * . (П.55)

Теплоемкость газа Сж, связанная с колебательным движением атомов 
в молекуле, подчиняется законам квантовой механики и не подчиняется закону 
равномерного распределения энергии по степеням свободы*. Эта часть тепло
емкости газа вычисляется по уравнению, выведенному Эйнштейном [см. урав
нение (IV.113)].

Теплоемкость твердых веществ с атомной кристаллической решеткой мож
но вычислить по уравнению Дебая:

Cv = C D(x); х = * .  (П.56)

где ®= h vjk  — характеристическая температура данного твердого тела; 
CD(x) — функции Дебая, которые вычислены и приведены в таблицах при 
разных х —0/Г .

Дебай предположил, что атомы в твердом теле могут колебаться в кри
сталлической решетке с разными частотами, но для каждого вещества 
с атомной кристаллической решеткой имеется некоторая определенная мак
симальная характеристическая частота vm и соответствующая ей характеристи
ческая температура 0 . Значения 0  находятся из опыта и приводятся в справоч
никах. Характеристические температуры 0  для веществ с атомной решеткой 
можно также вычислить по полуэмпирической формуле Линдемана:

где Тт — температура плавления вещества; А — молярная масса вещества; 
V — молярный объем вещества. /  0  \

При повышении температуры / jc=——►О J функция CD и молярная теплоем

кость С7 твердых веществ с атомной кристаллической решеткой стремятся 
к предельному значению 3R в соответствии с классической теорией теплоем

кости твердых веществ. При очень низких температурах получается 
так называемый закон кубов Дебая:

12ж* 1945
Сс =ЪЛ— ж г 3* - — Г3 Дж/(моль' К); (11.58)

с 150s 0*
при Г = 0 Су—0.

Теплоемкости С, по опытным значениям Су (или наоборот) для веществ 
с атомной кристаллической решеткой можно рассчитать по уравнению

С ,= С К^ 1 + 0,0214 01.59)

•При очень вязкой температуре (несколько десятков абсолютных градусов) вращательное 
движение молекул не подчиняется молекулярно-кинетической теория.
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Для ориентировочного вычисления теплоемкости кристаллических веществ 
можно пользоваться следующим правилом: молярная теплоемкость сложных 
веществ в кристаллическом состоянии равна сумме молярных теплоемкостей 
входящих в них элементов, т. е. является величиной аддитивной.

В основе этого правила лежит установленная Дюлонгом и Пти (1819) 
закономерность о постоянстве величины молярной теплоемкости металлов, 
равной около 26 Дж/моль (около 3R), что является следствием теории Дебая; 
при комнатной температуре теплоемкость многих твердых веществ с атомной 
решеткой достигает предельного значения 3R. У неметаллов молярная тепло
емкость при комнатной температуре значительно меньше, так как ее предель
ное значение достигается при температуре выше комнатной.

Копп и Нейманн (1831) сформулировали правило о вычислении молярной 
теплоемкости кристаллических веществ при комнатной температуре. По этому 
правилу молярная теплоемкость неметаллов равна

Элемент...................................................  С Н В Si О F Р S
Ср, Дж/(моль • К ) ........................................  7,6 9,6 11,3 15,9 16,8 21,0 22,6 22,6

Например, для СаСОэ Ср= 26,0+ 7,6 +  3 ■ 16,8 =  84,0 Дж/(моль К), а экспери
ментальное — Ср =  82,2 Дж/(моль К) при 298 К.

Пример П.5. Вычислить молярную теплоемкость серебра при 173 К. Для кристаллического 
серебра характеристическая температура 0=214.

Решение. По уравнению (11.58) Cv=C0(x); значение х=& /Т=214/173 = 1,237. Для найден
ного значения х по таблице функций Дебая, приводимой в справочниках, находим Ск=23,14 
ДжДмоль' К).

§ П.10. Зависимость теплового эффекта
от температуры

Рассмотрим зависимость теплоты процесса при постоянном давлении от 
температуры. Возьмем частную производную по температуре от теплоты 
процесса AN  при постоянном давлении или от теплоты процесса A U при 
постоянном объеме, учитывая уравнения (II.34)*:

Отсюда получаем
ад  н . „  ад  и ■ ____
----- = Д С ------= Д С у ,  (11.62)

AT р AT v

где АСР, А Су — изменение молярной теплоемкости в результате протекания 
процесса при р = const или V=  const.

Уравнения (II.62) называют уравнениями Кирхгофа; из них следует, что 
температурный коэффициент процесса (теплового эффекта реакции, фазового

’Операторы Л и д  обладают свойствами коммутативности, т. е. д(Дх)=А(дх). Действите
льно,

д(х2—JfI) = 3x2—dxv
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перехода и т. д.) равен изменению теплоемкости в результате протекания 
этого процесса.

Для химической реакции
aA+6B«±<flD+eE (11.63)

изменение теплоемкости (при постоянном давлении АС,) определяется выра
жением

АС,= dC ,D+ вС^в— — ЬСрЪ, (II .64)
или

(П.65)

где СРшD, Ср Е, Ср,а, Ср В — молярные теплоемкости реагентов при постоянном 
давлении; £  v^CJP и £  VacCJ1* — сумма теплоемкостей соответственно продук
тов реакции и исходных веществ с учетом стехиометрических коэффициентов.

Из уравнения (П.62) следует, что если изменение теплоемкости АС, во 
время процесса положительно, то и тепловой эффект с ростом температуры 
становится более положительным:

приДС ,>0 ~^Г> 0» (П.66)

и наоборот

при ДС,<0 ~^г<0- (II.67)

Если теплоемкость во время процесса не меняется, т. е. сумма теплоем
костей продуктов реакции равна сумме теплоемкостей исходных веществ, то 
тепловой эффект процесса согласно (11.62) не зависит от температуры:

. „  _ dAЯ _при АС,=0 -----= 0  и Д/Г =  const.
r ’ dr

Аналогичные равенства получаются для теплового эффекта Д U процесса, 
протекающего при постоянном объеме. Изменение теплоемкости при фазовом 
переходе, например в процессе плавления одного моля вещества А(т)*±А(ж), 
определяют по уравнению

ДС,= С * ,-С ,.Т, (П.68)

где Срм и СрЛ — молярные теплоемкости при постоянном давлении вещества 
А в жидком и твердом состояниях (при температуре плавления).

Для вычисления теплового эффекта процесса ДНг при Г, (р= const), если 
известен тепловой эффект процесса ДЯХ при 7\, уравнение Кирхгофа (II.62) 
нужно проинтегрировать:

г»
ДЯ2= Д Я 4 +  f AC,dr. (11.69)

ri
Аналогичное выражение получается для теплового эффекта процесса при 

постоянном объеме. При использовании уравнения (П.69) нужно иметь в виду, 
что в температурном интервале от 7 \ до Т2 не должно быть фазовых 
переходов веществ, участвующих в реакции.

Если известны теплоемкости исходных веществ и продуктов реакции в дан
ном интервале температур, то тепловой эффект можно вычислить графически. 
Для этого определяют значения ДС, по уравнению (II.67) при нескольких
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температурах и строят график в координа
ту

тах АСр—Т  (рис. II.5). Интеграл J ACpdT
г,

равен площади под кривой в интервале 
температур от Tt до Т2.

Для аналитического вычисления тепло
вого эффекта по уравнению (11.69) нужно 
знать зависимость АСР от температуры.

Считая приближенно АСр= а = const, из 
уравнения (11.69) получаем

АН2= A Hl + а (Т 2- 7\), (II .70)

или принимая а«ДС);98,

АЯ2 =  АЯ1+А С 298(Г2- Г 1). (П.71)

Более грубым приближением будет допущение, что АСр=0. Учитывая (11.69), 
получаем

АН2= А Нх =  const. (II .72)

Предположение АСр =  0 равносильно допущению, что тепловой эффект 
реакции не зависит от температуры.

Более точные разультаты получаются, если использовать в расчетах ин
терполяционные уравнения (11.43) и (11.44). При этом для зависимости АСр от 
температуры согласно уравнению (11.65) получаем

ACp=Aa+AbT+AcT2 +  A d 7 « + ^ .  (11.73)

Подставляя уравнение (11.73) в (11.69), после интегрирования находим 

ДЯ2= АН у +  Да (Г4 — Т2)+~2 АЬ -  Г?)+^ Ас (71 -  Г?)+

+ 1 д « / ( 7 1 - Г Й - А е ' ( ™ \  a i.7 4 )

или, если взять неопределенный интеграл, то вместо (11.47) получим

Д Я =  В +  А аТ+- АЫ *+- A cl*+ -  A d 7 + -^ ,  (11.75)
2 3 4 Т

где В — постоянная интегрирования, которая определяется обычно по значе
нию теплового эффекта при стандартных условиях (298 К и 0,1018 МПа). 
Следует заметить, что интерполяционное уравнение (11.75) справедливо толь
ко в том интервале температур, для которого опытным путем найдены 
коэффициенты в уравнении (11.73) для теплоемкостей.

Пример П.б. Вычислить тепловой эффект реакции синтеза метанола из водорода и оксида 
углерода на твердом катализаторе при 500 К. Как изменится тепловой эффект при повышении 
температуры от Тх =298 до Тг= 500 К.

Решение. Термохимическое уравнение реакции:

2Н2 (г)+ СО (г) =» СН3ОН (г); ДЯ

80

Рис. II.5. Определение теплового эф
фекта реакции



По стандартным теплотам образования метанола (-201,2 кДж/моль) и оксида углерода (-110,5 
кДх/моль) вычисляем А#° по уравнению (11.25):

ДЯ°= -201,2-(-110,5)= -90,7 кДж/моль.

Находим 6СР по уравнению (11.65). (Значения коэффициентов а, Ь, с в с' берем из справоч
ников):

ДС„= -67,69+ 94,58 10"3Г-31,04’ 10~б Г1 -0,544 105Г Л

Подставляя полученное значение АСр в уравнение (П.69) и интегрируя в пределах от 298 до 
500 К, получаем ДЩ =  —7802 Дж/моль = —7,8 кДж/моль.

Таким образом, тепловой эффект процесса равен

АН°г= —90,7 — 7,8= -98,5 кДж/моль.
При ппдишмпп» температуры от 298 до 500 К тепловой эффект стал более экзотермичным.

В. ВТОРОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ.
ЭНТРОПИЯ

§ П.11. Основные ПОНЯТИЯ

Первое начало термодинамики позволяет решить многие вопросы химии 
и химической технологии, связанные с определением теплоты и работы при 
различных химических и физических процессах.

Однако в каком направлении будет в действительности протекать процесс, 
при каком соотношении концентраций реагентов установится состояние рав
новесия химической реакции и как температура и давление влияют на это 
состояние равновесия — на все эти вопросы первое начало термодинамики не 
может ответить. Ответ на эти вопросы дает второе начало термодинамики.

Процессы, которые совершаются в системе без вмешательства со стороны 
окружающей среды, называют самопроизвольными, естественными или поло
жительными. Эти процессы протекают, сопровождаясь уменьшением внут
ренней энергии системы и передачей энергии в окружающую среду в форме 
теплоты или работы, полученной из окружающей среды. Эндотермические 
самопроизвольные процессы не противоречат этому определению, так как они 
могут протекать в неизолированной системе и производить работу за счет 
теплоты окружающей среды. Например, известны гальванические элементы, 
в которых протекают эндотермические процессы, но производящие работу за 
счет теплоты окружающей среды. Они работают с охлаждением.

Примерами самопроизвольных процессов могут служить переход теплоты 
от горячего тела к холодному, диффузия вещества из области большей концен
трации в область меньшей концентрации, растекание одной жидкости по 
поверхности другой и др.

Процессы, которые без «вмешательства извне» сами собой совершаться не 
могут, называют несамопроизвольными, неестественными или отрицательны
ми. Такие процессы не могут происходить в изолированной системе, так как 
для этого они требуют взаимодействия извне, со стороны окружающей среды. 
Это воздействие осуществляется передачей системы энергии из окружающей 
среды в форме теплоты или работы. Примеры несамопроизвольных процес
сов: переход теплоты от холодного тела к горячему; переход вещества из 
области меньшей концентрации в область большей концентрации; выделение 
продуктов электролиза на электроде за счет затраты электрической работы 
извне и др.

Различают необрати м ы е и обратим ы е процессы. Необратимыми про
цессами называются такие процессы, после протекания которых систему
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и окружающую среду одновременно нельзя вернуть в прежнее состояние. При 
необратимом процессе систему можно вернуть к первоначальному состоянию, 
но при этом в окружающей среде останутся некоторые изменения, «следы» 
необратимого процесса (например, изменится энергия тел окружающей среды).

Обратимыми процессами называются такие процессы, после которых мож
но вернуть и систему, и окружающую среду в прежнее состояние. При этом 
в обратном процессе система проходит через те же промежуточные состояния, 
что и в прямом процессе, но в обратном порядке. Необратимость и об
ратимость процесса определяются условиями, способом проведения данного 
процесса. Например, расширение газа можно осуществить, если какой-либо 
сосуд разделить перегородкой на две части, в одну часть поместить определен
ное количество газа, а в другой создать глубокий вакуум. Если мгновенно 
убрать перегородку, то газ начнет расширяться в «пустоту». Этот процесс 
будет необратимым, так как для проведения противоположного процесса 
(сжатия газа) необходимо затратить работу, которую можно получить за счет 
изменения энергии окружающей среды. Тот же процесс расширения газа 
можно повести обратимо, если поместить газ под поршнем и расширить его, 
уменьшая давление на поршень, причем таким'образом, чтобы в каждый 
момент времени внешнее давление на поршень было на бесконечно малую 
величину меньше, чем давление газа. Если поршень безынерционный и дви
жется без трения, то процесс будет обратимым. При перемещении поршня 
расширяющимся газом совершается определенная работа. Если это работу 
аккумулировать (например, сжать пружину), то запасенной энергии должно 
в точности хватить для проведения обратного процесса сжатия газа. Работа, 
совершаемая при обратимом процессе, наибольшая; она называется макси
мальной работой.

Таким образом, обратимый процесс можно заставить протекать в обрат
ном направлении, изменив какую-либо независимую переменную на бесконеч
но малую величину. Обратимые процессы являются идеализацией реальных 
процессов. Экспериментально к ним можно приблизиться, но нельзя достиг
нуть, так как невозможно, например, создать невесомый поршень, работа
ющий без трения. Максимальная работа получается только в обратимом 
процессе. Это означает, что чем ближе система к равновесию, тем большую 
работу можно получить. При этом чем ближе к обратимости данное измене
ние, тем медленнее производится работа, так как обратимое расширение, 
например, газа происходит бесконечно медленно, хотя и производит мак
симальное количество работы.

Если горячее и холодное тела привести в термический контакт, то, согласно 
второму началу термодинамики, теплота переходит от горячего тела к холод
ному. Этот процесс идет до установления термического равновесия, харак
теризуемого выравниванием температур обоих тел, и он необратим.

Химическая реакция взаимодействия водорода с кислородом будет необ
ратимой, если ее провести «обычным способом», например взорвать смесь 
искрой. Но эта реакция будет обратимой, если ее провести, например, в об
ратимо работающем электрохимическом элементе (см. § VII.8.)

Некоторые процессы являются истинно необратимыми. Их никаким спосо
бом нельзя провести как обратимые. Это такие процессы, единственным 
результатом которых является превращение работы в теплоту (механическое 
трение твердых поверхностей, внутреннее трение в жидкостях и газах, элект
рическое сопротивление, теплопроводность и т. п.).

Во всех необратимых процессах происходит выравнивание в системе давле
ний, температур, концентраций и других интенсивных параметров, т. е. осуще
ствляется более равномерное распределение энергии и вещества. Эти процессы
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называют диссипацией энергии, т. е. рассеиванием энергии (от лат. dissipatio —; 
рассеивание).

Необратимые самопроизвольные процессы протекают в направлении, ко
торое приближает систему к состоянию равновесия. Кроме того, эти процессы 
связаны Ъ передачей теплоты или беспорядочным движением молекул. В слож
ном процессе если хотя бы одна стадия необратима, то и весь процесс в целом 
необратим. В реальных процессах часто такой стадией являются трение фаз
ных видов), процессы теплопередачи или массопередачи (диффузии, конвек
ции), в связи с чем реально протекающие процессы будут необратимыми.

§ П.12. Второв начало термодинамики.
Принцип Каратеодори

Вывод о недостаточности первого начала термодинамики для определения 
направления и предела протекания процессов привел к установлению второго 
начала термодинамики. Второе начало термодинамики, так же как и первое 
начало, является постулатом. Доказательством правильности второго начала 
может служить то, что все выводы, вытекающие из него, до сих пор всегда 
находили подтверждение на опыте. В 1824 г. С. Карно установил некоторые 
положения второго начала термодинамики. В середине XIX в. Р. Клаузиус, 
У. Томсон и Дж. Максвелл показали, что второе начало термодинамики — 
один из наиболее общих законов природы*.

Предложено много различных формулировок второго начала термодина
мики. Все они равноценны друг другу и могут быть выведены логически одна 
из другой. Приводим формулировки Клаузиуса, Томсона и Оствальда.

Никакая совокупность процессов не может сводиться к передаче теплоты 
от холодного тела к горячему, тогда как передача теплоты от горячего тела 
к холодному может быть единственным результатом процессов (Клаузиус).

Никакая совокупность процессов не может сводиться только к превраще
нию теплоты в работу, тогда как превращение работы в теплоту может быть 
единственным результатом процессов (Томсон).

Невозможно создание вечного двигателя второго рода (В. Оствальд). Под 
вечным двигателем второго рода подразумевается такая машина, которая 
производила бы работу только за счет поглощения теплоты из окружающей 
среды (без передачи части теплоты холодильнику). При работе такой машины 
закон сохранения энергии не нарушается, но создание такой машины невоз
можно.

Второе начало термодинамики — это общий закон природы, действие 
которого простирается на самые разные системы. Второе начало термодина
мики носит статистический характер и применимо только к системам из 
большого числа частиц, т. е. таким, поведение которых подчиняется законам 
статистики. Второе начало получило более полное физическое разъяснение 
в статистической термодинамики. Но это не противоречит сделанному утвер
ждению: один постулат заменяется другим.

Можно показать, что из второго начала следует вывод о существовании 
у термодинамических систем новой функции состояния.

Анализ термодинамических процессов показывает, что для их полного 
описания недостаточно первого начала термодинамики, согласно которому 
возможны только процессы, в которых соблюдается закон сохранения

•За 80 лет до установления второго начала термодинамики М. В. Ломоносов при разработ
ке нм механической теории теплоты высказал мысль, близкую к формулировке второго начала: 
«холодное тело В, погруженное в (теплое) тело А, не может воспринять большую степень теплоты, 
чем какую имеет А».
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энергии. Как видно из выражения (II. 1), представленного в виде равенства 
A U = Q —W, изменению внутренней энергии на величину AU может соответ
ствовать можество процессов с передачей различных количеств теплоты и ра
боты, лишь бы их алгебраическая сумма оставалась равной значению A U. 
Однако, как показывает опыт, некоторые процессы, для которых соблюдается 
первое начало и уравнение (II. 1), не осуществимы на практике, т. е. не все 
процессы равноценны. Это позволило сделать вывод о существовании у систе
мы особой, неизвестной функции или параметра состояния. Значение этого 
параметра неодинаково для разных процессов, возможных согласно первому 
началу, что и вызывает их неравноценность. Новая функция была названа 
Клаузиусом энтропией.

Второе начало термодинамики особенно наглядно проявляется в работе 
тепловых машин, для которых оно и было сформулировано. Поэтому и теперь 
часто вводят в рассмотрение второе начало термодинамики путем анализа 
тепловых машин (цикл Карно). Это создает иногда представление о втором 
начале как о частной закономерности, отражающей особенности работы 
тепловых машин. В действительности это общий закон природы, по своей 
фундаментальности уступающий лишь закону сохранения энергии. Второе 
начало термодинамики можно сформулировать без анализа тепловых машин.

Приведенные выше формулировки второго начала сводятся к утверждению 
существования у термодинамических систем новой функции состояния. Осо
бенно ясно это следует из принципа Каратеодори, называемого принципом 
адиабатической недостижимости некоторых состояний.

Рассмотрим процесс, в результате которого система переходит одним 
путем из состояния 1 в состояние 2 с поглощением теплоты (рис. II.6). 
Предположим, что из состояния 2 можно вновь вернуться к первоначальному 
состоянию 1 другим путем посредством адиабатического процесса (без тепло
обмена). Для прямого и обратного путей процесса согласно первому началу 
термодинамики имеем уравнения:

е  =  АС/+Ж 1, 

o= - a u + w 2,

в результате кругового процесса получаем

Q = (W t + W 2). (11.76)

Так как в рассматриваемом процессе теп
лота поглощается (Q > 0), то суммарная ра
бота кругового процесса оказывается больше 
нуля, т. е. она совершается системой 
(W 1 +  W2> 0). Таким образом, результатом 
кругового процесса должно быть возвраще
ние системы в исходное состояние 1 и полное 
превращение поглощенной системой теплоты 
в работу, что невозможно согласно второму 
началу термодинамики в формулировке Том
сона.

Следовательно, в непосредственной бли
зости от любого состояния термодинамичес
кой системы имеются такие состояния, кото
рые недостижимы адиабатическим путем, 
т. е. без передачи теплоты.

Путь процесса

Рис. II.6. К выводу принципа 
Каратеодори
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Из принципа Каратеодори вытекает не только утверждение о существова
нии новой функции состояния, но и ее связь с теплотой процесса. Действитель
но, если из состояния 1 система перешла в состояние 2 с поглощением теплоты 
(см. рис. П.6), то почему нельзя вернуться обратно без теплообмена? Ведь 
теплота — это функция состояния — это форма передачи энергии. И если 
системе было передано некоторое количество энергии в форме теплоты, то, 
казалось бы, можно забрать у системы такое же количество энергии в форме 
работы и тем привести систему в прежнее состояние. Но принцип Каратеодори 
показывает, что это невозможно. Следовательно, хотя теплота и не является 
функцией состояния, но сообщение теплоты системе меняет функцию состоя
ния, называемую энтропией, которую нельзя привести к прежнему значению 
без передачи теплоты. Отсюда следует

Д5=Л0. (U.77)

§ П.13. Второв начало термодинамики 
для обратимых процессов

Найдем зависимость функции состояния энтропии от теплоты для об
ратимых процессов. Запишем уравнение первого начала термодинамики для 
процесса с бесконечно малыми изменениями параметров:

5Q =dU +6W . (11.78)

Если процесс обратимый и совершается только механическая работа против 
сил внешнего давления, то

S W ^ p d V .  (11.79)

Рассмотрим один моль идеального газа. Учитывая, что d(J=nCv dT, можно 
записать уравнение (11.78) в виде

S Q ^ C y d T + p d V .  (11.80)

Известно, что если в выражении d z= M d x + N d y  величина Sz является 
полным дифференциалом от переменных х  и у, т. е. Sz=dz, то между коэф
фициентами М  и N  выполняется соотношение

(дМ/ду)ж=(дЩ дх)г

Если этого нет, тогда Sz не является полным дифференциалом. Учитывая, что 
для идеального газа Cv не зависит от объема, получаем (dCv/dV)T=0; из 
уравнения состояния идеального газа pV —RT  находим p = R T jV  
и {др!дТ)у = R/V, следовательно,

1 Й  J*).
\  dV )т \dTjv (11.81)

Таким образом, &Qo6P не является полным дифференциалом. На примере 
идеального газа докажем, что если обе части равенства (11.80) разделить на Г, 
то SQogj,/T приобретает свойства полного дифференциала.

Для идеального газа из соотношения (II.7) имеем

Р= Я*. (11.82) 
Т У
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Тогда уравнение (11.80) для одного моля газа примет вид

SQo6p-Cv d T + — dV. (11.83)

Разделив обе части уравнения (11.83) на Г, получим

— =Скс11пГ+Л(ПпГ,
Т

(11.84)

где $0обр/Г — приведенная теплота.
Из уравнения (11.84) видно, что

v
(11.85)

Таким образом, приведенная теплота SQa^/T для идеального газа пред
ставляет собой полный дифференциал функции состояния — энтропии

Энтропия — величина экстенсивная; она зависит от количества вещества 
в системе. Это свойство энтропии станет более очевидным, если уравнение 
(11.86) написать в виде SQa6p= T d S . В левой части его стоит величина SQ ^,
имеющая размерность энергии, поэтому произведение ТdS  также имеет раз
мерность энергии. Но любой вид энергии есть произведение фактора интенсив
ности на фактор экстенсивности (емкости). Фактором интенсивности в произ
ведении ТdS  является абсолютная температура Г, следовательно, энтропия dS 
будет фактором экстенсивности.

Энтропия подчиняется закону аддитивности, т. е. энтропия равновесной 
системы равна сумме энтропий отдельных ее частей, а изменение энтропии 
всей системы равно сумме изменений энтропии ее частей. Изменение энтропии 
в сложном процессе равно сумме изменений энтропии в отдельных стадиях 
процесса.

Покажем, что уравнение (11.86), полученное для идеального газа, справед
ливо также для любого тела (вещества). Для этого представим себе ади
абатически изолированную систему, состоящую из двух частей: идеального 
газа и какого-либо тела. Пусть в системе происходит обратимый изотермичес
кий процесс, в котором идеальный газ получает от тела некоторое количество 
теплоты SQrfр. Тогда можно записать

где SQ^ р — количество теплоты, отдаваемое любым телом идеальному газу. 
Разделив уравнение (11.87) на Г, с учетом (11.86) получим

где S’ — энтропия идеального газа.
Таким образом, величина S Q ^ /T  также является полным дифференциалом 

некоторой функции S":

d S " = ^ ,  (11.89)т
где S  — энтропия тела.

(11.86)
Г

S Q = S Q ^ + 5 Q ^  0, (11.87)

(II.88)
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Следовательно, уравнение (11.86) справедливо не только для идеального 
газа, но и для любой системы. Из уравнения (11.86) следует, что для всех 
систем

d S = -^ P  ИЛИ TdS=SQo6p. (П.90)

Уравнение (П.90) представляет собой математическую формулировку второго 
начала термодинамики для обратимых процессов. Для обратимых процессов 
в изолированной системе SQo6p=0,

dS=0 и А5=0. (11.91)
Если обратимый процесс протекает при конечном изменении состояния 

системы, то, как следует из (II.90),

A 5=52- 5 1= Jd S = j — . (П.92)
I I т

Если этот процесс изотермический, то из уравнения (11.92) следует, что

A S = ^T  и Г А 5=бобр. (U.93)

В любых круговых процессах изменение энтропии, как и любых других 
функций состояния, равно нулю:

§dS=0. (П.94)
Отсюда в соответствии с уравнением (П.90)

4 ^ 5 = 0 .  (П.95)
Г

Для обратимых процессов второе начало термодинамики выступает как 
закон о существовании и сохранении энтропии. При обратимых процессах 
в изолированной системе энтропия согласно уравнению (II.91) остается посто
янной. Если же обратимый процесс происходит в неизолированной системе, то 
ее энтропия может меняться, но тогда изменяется энтропия окружающей 
среды; при этом суммарная энтропия всех тел, участвующих в обратимом 
процессе, остается постоянной.

Иногда энтропию называют мерой беспорядка: чем менее упорядочено 
вещество, тем больше его энтропия. Например, энтропия одного моля воды 
при стандартных условиях (298 К и 0,1013 МПа) в зависимости от агрегатного 
состояния воды равна в ДжДмоль К): Н20(кр) = 39,3; Н20(ж)=70,0; 
Н20(г)=188,7.

Энтропия данного количества вещества увеличивается по мере усложнения 
молекул. Например, при 298 К и 0,1013 МПа энтропия одного моля СО (г) 
равна 197,4 а С 02(г) — 213 Дж/(моль ■ К). Энтропия системы увеличивается 
также с ростом температуры.

§ П.14. Второ* начало термодинамики
для необратимых процессов

Получим математическую формулировку второго начала термодинамики 
для необратимых процессов. Пусть из состояния 1 в состояние 2 система 
может перейти как посредством необратимого процесса (а), так и обратимого 
(б) (рис. П.7). Согласно первому началу термодинамики для необратимого 
процесса получаем
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6Qm *v=dU+61Veeoep, (П.96)
а для обратимого процесса

S Q ^ dU + S W ofy. (И.97)

Вычитая из (11.96) уравнение (11.97), по
лучаем для кругового процесса

S Q ^ - S Q ^ S W ^ - S W * , .  (И.98)

Выражение (11.98) может быть равно 
нулю, больше нуля или меньше нуля. Ес- 

П т ь процесса ш  °ба процесса (прямой и обратный) об
ратимы, то уравнение (11.98) равно нулю, 

__ „  _ „ так как после проведения обратимого
процесса в прямом я  обратном направле- 

г^нямтпги для необратимых процессов ниях никаких изменений ни в самой систе
ме, ни в окружающей среде не происхо
дит.

Если обе части равенства (П.98) больше нуля, то это означает, что единст
венным результатом кругового процесса будет поглощение теплоты из окру
жающей среды и совершение системой эквивалентного количества работы, 
т. е. полное превращение теплоты в работу, что противоречит второму началу 
термодинамики (формулировка Томсона). Если обе разности в уравнении 
(11.98) меньше нуля, то это не противоречит второму началу термодинамики, 
потому что единственным результатом будет полное превращение работы 
в теплоту. Таким образом, непосредственным следствием второго начала 
Термодинамики и определения необратимых процессов является два неравен
ства:

<5£?нсобр<<5(2обр или (?*обр<бобР; (П.99)
S fV ^ K d fV ,^  или W ^KW oep. (П.1<Ю)

Из (II.100) следует, что работа любого необратимого процесса всегда 
меньше работы обратимого процесса между теми же начальным и конечным 
состояниями системы. Поэтому работу в обратимых процессах называют 
максимальной работой:

SfVo6p=Sf^mtx, W ^ J V n » . (П.101)

Чем меньше работа по сравнению с максимальной, тем более необратим 
процесс. Процессы, которые происходят без совершения работы, называются 
полностью необратимыми.

Н айдем соотношение между изменением энтропии и теплотой, передава
емой в необратимом процессе. Теплота в необратимом процессе согласно 
уравнению (11.99) меньше, чем в обратимом. При этом из уравнения (П.90) 
получаем

dS>  ̂ = 5  или TdS> SQKeo6p, (П. 102)

или '2 2

f C ^бнеобр
dS> S g p  (11.103)
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Для необратимых самопроизвольных процессов в изолированной системе 
&Qmобр=0 и из (П.102) получаем

dS>0 и AS>0. (П. 104)
При изотермических необратимых процессах (7’=  const)

A S>Q̂ °*P и TAS>Qm6p. (П.105)
И

Для циклов, включающих необратимые процессы, из (11.102) и (11.95) 
получаем соотношение

|^ 1 ! » > 0 .  (П.106)

Уравнения (П.102) — (11.106) представляют собой выражения второго 
начала термодинамики для необратимых процессов. Для необратимых про
цессов второе начало термодинамики — это закон существования и возраста
ния энтропии. Как следует из уравнения (П. 104), при протекании необратимо
го процесса в изолированной системе энтропия возрастает.

Объединяя соотношения (П.90) и (П. 102), выражающие второй закон тер
модинамики для обратимых и необратимых процессов, можно записать:

d , (П. 107)
или

TdS^SQ. (11.108)

Знак равенства соответствует обратимым процессам, знак неравенства — 
необратимым. Для изолированных систем SQ—0 и из неравенства (11.107) 
получим

dS^O; AS>0. (П. 109)

Подставляя в уравнение (II. 108) значение 3Q из соотношения (П.З), получа
ем объединенное уравнение первого и второго начала термодинамики:

TdS^dU+SfV. (П.110)

Если в системе происходит (бесконечно малый) необратимый процесс, то ее 
энтропия dS может изменяться, во-первых, потому, что некоторое количество 
энтропии dSt (е — external) передается системе с теплотой из окружающей 
среды, во-вторых, при необратимом процессе внутри системы возникает неко
торое количество энтропии dSt (/ — internal). Количество возникшей энтро
пии — мера необратимости процесса. Таким образом, можно записать:

dS= —dSt+dSi. (П. I l l )

При обратимом процессе dS(=0.
Кроме тех свойств энтропии, о которых говорилось, она является критери

ем возможности и направления процессов, а также состояния термодинами
ческого равновесия в изолированных или адиабатически-изолированных систе
мах. Если в изолированной системе протекает самопроизвольный необрати
мый процесс, то, как следует из (II.104), энтропия возрастает. Условие (U.104) 
является условием осуществимости данного процесса в изолированной системе.
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Процессы, для которых энтропия уменьшается, т. е. A S< 0, неосуществимы 
в изолированных системах. Если процесс возможен в прямом и обратном 
направлениях, то в изолированной системе он будет протекать в том направ
лении, которое сопровождается увеличением энтропии. При протекании про
цессов в изолированной системе энтропия ее увеличивается и одновременно 
система приближается к состоянию равновесия. Когда система достигнет 
состояния равновесия, все процессы прекратятся и энтропия будет максималь
на. Таким образом, равновесное состояние изолированной системы —  это 
состояние с максимальной энтропией.

Из определения понятия «изолированная система» следует, что 6Q —О 
и bW — 0, в связи с чем из выражений (11.3) и (II.5) получаются два равенства: 
d £ /= 0  и d F = 0 . Это означает, что процессы в изолированной системе протека
ют при (7= const и К = const. В соответствии с формулой (11.109) условие 
равновесия в изолированной системе можно записать математически как 
условие максимума энтропии при постоянных энергии и объеме:

(d S W = 0 , (d2S V K<0. (П.112)

§ 11.15. Изменение энтропии
в резных процессах

Для необратимых процессов изменение энтропии связано с теплотой про
цесса неравенствами (11.102), (11.103) и (11.105). Поэтому по данным для 
необратимых процессов энтропию нельзя вычислить. Но изменение энтропии 
в обратимом и необратимом процессах одинаково, так как энтропия является 
функцией состояния. Следовательно, чтобы вычислить изменение энтропии 
в данном реальном необратимом процессе, нужно этот процесс (мысленно) 
разбить на стадии, которые проводятся обратимо, и вычислить для них 
изменения энтропии по уравнениям для обратимых процессов. Просуммиро
вав изменения энтропии всех стадий, получим изменение энтропии в необ
ратимом процессе.

Вычислим изменение энтропии для разных процессов:
1. Для изотермического процесса (Т — const) с любым веществом. Проведем 

мысленно данный изотермический процесс обратимо и рассчитаем изменение 
энтропии по уравнению (II.93). Например, для фазового перехода

S = ^T -" , (П.113)

где АЯф.п — теплоты фазового перехода; Т  — абсолютная температура 
фазового перехода. В общем случае обратимого процесса при постоянном 
объеме, когда изменение внутренней энергии равно A U, или при постоянном 
давлении, когда изменение энтальпии равно АН, изменение энтропии равно:

AU . АН
A S= —  (при const); AS= —  (при р = const). (11.114)

2. При нагревании любого вещества от 7 \ до Тг при постоянном объеме 
(К =  const). В этом случае, как следует из математической формулировки 
первого начала термодинамики, теплота процесса приобретает свойства функ
ции состояния и не зависит от пути процесса. Подставляя значение AQv из 
уравнения (II .35) в (II.92), получаем
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Т»
“ CvdTAS—n 

г,
Бели принять Су= const, то

AS=nCv \ n - .  (П. 115)
м

3. При нагревании любого вещества при постоянном давлении (р—const)

С.АТ
A 5 = n J — . (11.116)

Тг
При Ср= const

AS=nCp\n—. (11.117)

4. Для различных процессов с идеальным газом в соответствии с (11.84) 
и (11.86) получим выражение

Cr*T+nRln% . (II.118)
т vx

AS = n  

т,
Если С у = const, вместо уравнения (II. 118) можно написать

AS=nCv \n—+nR \n—. (П.119)
*1

Тх у 2 р х
Учитывая, что для идеального газа Cv —Cp—R и -----= —, уравнение (11.119)

ТзУ\ Рг
можно представить в виде

AS= л Ср In—+ пЛ In—. (11.120)
Тх рг

Т
- В изотермическом процессе, учитывая, что Г2= Г Х=  const, In —=0, получа

ем из (П.119) и (П.120)
А5=лЛ1п—= лЛ 1п -. (11.121)

Vx Рг *

В изохорном процессе, учитывая, что F2=  Vx—const и —= —, получаем из
Тх Рх

равенства (11.119)
AS =  пСр In—= пСр In —. (11.122)

тх Рх
т  у

В изобарном процессе, учитывая, что Рг—Рх = const и — , находим из 

(11.120) т Т' У'
А 5= лС ,1п ^ =  лСр1п^. (11.123)тх к,
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Определим изменение энтропии при взаимной диффузии двух идеальных 
газов. П редставим  себе два идеальных газа (7 и 2), находящихся в сосуде, 
разделенном перегородкой с отверстием. Пусть в начале в одной части сосуда 
объемом находится п1 молей газа 1-го сорта, а  в другой части сосуда 
объемом V2 —n2 молей газа 2-го сорта, причем давление р  и температура 
Г  обоих газов одинаковы. Газы  будут взаимно диффундировать через отвер
стие в перегородке и через некоторое время в обеих частях сосуда образуется 
равномерная смесь газов; при этом  пх +  п2 молей газов займ ут весь объем 
Vi +  ^ 2  сосуда.

Диффузия —  необратимый самопроизвольный процесс. Ч тобы  вычислить 
изменение энтропии при взаимной диффузии двух газов, нужно вычислить 
изменение энтропии каждого из газов при обратим ом  изотермном расшире
нии от  начального объема Vy или V2 до конечного +  V2). П ри этом  из 
уравнения (11.121) получим

V  4* V V  4- V
AS1= nlR ln—— -; AS2=n2R \n—-— -, 

м  У.г
отсю да

A5o6in =  A5i +A<S2= i? ^ / i1 In V~ V~ + n 2 In —

П оделив соотношение (11.124) и (11.125) на (nl +  n2) и учитывая, что

Ш =  =  v1
X l П1+П2 Vt + V2

И
^ _ п2 _ У2
Х * ~  п1+ п ~  V 1 + V2

(л: —  м олярная доля газа), и подставляя (11.126) и (11.127) в уравнение (11.125), 
получаем выражение для расчета изменения энтропии при взаимной диффузии 
двух идеальных газов с образованием одного моля смеси газов: '

AS= — In*! + x 2lnx2). (11.128)

Ч тобы  вычислить изменение энтропии при необратимой химической реак
ции, протекающей при постоянном давлении и температуре, нужно мысленно 
провести эту реакцию обратимо. П одставляя в уравнение (II.3) выражение

6Wo6p=SW'm+ p d V ,
имеем

S Q ^ d U + S W L + p d V .  (11.129)

П ри Т =  const и р  =  const, учитывая уравнение (11.19), получаем

S Q ^ d H + S W l  (11.130)

П одставляя (11.130) в (II.93), выведем уравнение

д 5 = а я + ^  0 1 .131)

(11.126)

(11.127)

(11.124)

(11.125)
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где АН — тепловой эффект реакции; W'm — максимальная полезная работа 
химической реакции, т. е. работа химической реакции, которую можно опреде
лить, например, по ЭДС обратимо работающего электрохимического элемен
та (см. § VII. 11.).

При расчете общего изменения энтропии AS сложной изолированной систе
мы (процесс, например, происходит в аппарате, находящемся в контакте 
с окружающей средой) надо учитывать следующие обстоятельства.

1. Общее изменение энтропии AS изолированной системы складывается из 
двух величин: изменения энтропии в результате происходящего процесса 
(химической реакции, плавления, испарения, возгонки, перекристаллизации 
и т. д.) AS^ и изменения энтропии окружающей среды, т. е. теплового 
источника и приемника теплоты AScp. Таким образом, A S^AS^ +  AScp.

2. При обратимых процессах уменьшение энтропии рабочей части системы, 
т. е. А5»,,, равно увеличению энтропии среды, поэтому A S= 0 .

3. При необратимых процессах увеличение энтропии среды AS^ больше 
уменьшения энтропии рабочей части системы А п о э т о м у  суммарная энт
ропия AS >  0.

4. Величину AS^ можно вычислить по значениям абсолютных энтропий 
участников рассматриваемого процесса.

5. Точное вычисление AS^ не всегда осуществимо вследствие неопределен
ности приемников и источников тепла.

6 . Судить о направлении процесса по величине А5Ш невозможно. О направ
лении процесса можно судить только по величине AS, определяемой по 
уравнению А5’= AS^ +  AS^.

Пример II.7. Вычислить изменение энтропии при испарении 370 г диэтилового эфира, если при 
атмосферном давлении р = 0,1013 МПа его температура кипения 307,7 К, а молярная теплота 
испарения 2720 кДж.

Решение. Воспользуемся уравнением (11.113):

370 27,2 103 
А5 = ---------------- =442 Дж/К.

74 307,7

Молекулярная масса эфира (С3Н$)20  А/= 74.
Энтропия 370 г парообразного эфира больше энтропии того же количества жидкого эфира на 

442 Дж/К.
Пример ПЛ. Найти изменение энтропии одного моля алюминия при нагревании его от 298 до 

873 К. Истинная молярная теплоемкость кристаллического алюминия выражается уравнением

Ср =20,67 +12,39 10“ *7”, Дж/(моль К).

Решение. По уравнению (II. 116) получаем
873

Г (20,67 + 12,39 1 0 '* 7 W  
AS= I ------------------------------- =29,3 Дж/К.

298

Энтропия нагретого до 873 К одного моля AI на 29,3 Дж/К больше энтропии алюминия при 
298 К.

Пример П.9. 200 г водорода при 298 К расширяются в вакуум, занимая вдвое больший объем. 
Считая водород идеальным газом, вычислите изменение энтропии.

Решение. Расширение водорода совершается при постоянной температуре, поэтому приме
ним уравнение (11.121):

V,
Д£=пЛ1п— =100 8,31 In 2=376 Дж/К.

Ш1
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Г. ЭНЕРГИЯ ГИББСА. ЭНЕРГИЯ ГЕЛЬМГОЛЬЦА.
ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ.
ФУГИТИВНОСТЬ. АКТИВНОСТЬ

§ 11.16. Энергия Гиббса
и энергия Гельмгольца

0Ё&
Многие процессы химической технологии протекают при постоянном дав

лении и температуре, если они проводятся в открытых аппаратах, или при 
постоянном объеме и температуре, если они проводятся в закрытых ап
паратах, например в автоклавах. В химической технологии о направлении 
процесса и равновесии в системе при постоянных давлении и температуре 
судят по энергии Гиббса или при постоянных объеме и температуре — по 
энергии Гельмгольца. Это связано с тем, что на практике рассмотрение 
изолированных систем и использование AS в качестве критерия равновесия 
и направления процесса крайне неудобно, так как рассмотрение изолирован
ной системы часто встречает большие затруднения. Но с помощью энтропии 
можно вычислить другие функции — энергию Г иббса или энергию Г ельмголь
ца, являющиеся критериями равновесия и направления процесса соответствен
но при постоянных температуре и давлении или при постоянных температуре 
и объеме.

Работа процесса в общем случае состоит из полезной работы и механичес
кой работы расширения:

8fV =8W '+pdV . (11.132)
В обратимом процессе полезная работа имеет наибольшее значение:

8Wm=8W'm+ pdV , (II.133)

где W т — максимальная полезная работа; Wm — максимальная (общая) 
работа процесса.

Подставляя значение SW  из уравнения (11.132) в (II. 110), получаем

d W '^ d U -T d S + p d V ,
-S W '-p d V ^ d U -T d S .  (11.134)

Для обратимого процесса уравнение (II. 134) перепишется в следующем 
виде:

—8W'm= d U —T dS+ pdV . (11.135)

При постоянных давлении и температуре уравнение (11.135) можно пред
ставить в виде соотношения

-5W 'm= d {y -T S + p V ) \  (11.136)
и при V=  const и Т  =  const

-8W 'm= d (U -T S ).  (II.137)
Обозначим

G = U -T S + p V ,  , (11.138)
A = U — TS. (11.139)

Учивая, что H = U + p V , получаем
G = H —TS; G = A +pV , (II.140)

где G — энергия Гиббса; А — энергия Гельмгольца.
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Эти термодинамические функции имеют важное значение в химической 
термодинамике. Поскольку величину U, Н, S, р, V, Т  — функции состояния, из 
соотношений (11.139) и (11.140) следует, что G и А также будут функциями 
состояния, т. е. изменение этих функций во время процесса не зависит от пути 
процесса, а зависит только от начального и конечного состояний системы.

Подставляя (11.139) и (11.140) в (11.137) и (11.138), получаем

- d  Gpj= 6W 'm; —AGpT= W ‘m, (И-H I)

- d A VJ=dW'm, -A A KT=  W'm. (H-142)

ф р и  постоянных давлении и температуре уменьшение эцергии Г иббса для 
обратимого процесса равно максимальной полезной работе) При постоянных 
объеме и температуре уменьшение энергии Гельмгольца при обратимом 
процессе также равно максимальной полезной работе.

Чтобы выяснить свойства этих функций как критериев направления процес
са и равновесия в системе, продифференцируем уравнения (11.139) и (11.140) для 
G и А, считая все параметры состояния (р, V я Т) переменными:

d G = (d U -T d S + p d V )-S d T + V d p ; (11.143)
dA = (dU —TdS)—SdT. (11.144)

Преобразуя уравнения (11.143) и (11.144) с учетом неравенств (11.134) 
и (11.135), получаем

d G < -5 » " - S d r + F d /> ;  (11.145)
d A ^ - b W '- S d T - p d V .  (П. 146)

При постоянных давлении и температуре неравенство (11.145) принимает 
вид

d GP'T̂ -5 W ',  (11.147)

а при постоянных объеме и температуре
d A y j^ -S W .  (11.148)

При протекании химической реакции единственным видом работы в боль
шинстве случаев является работа расширения, т. е. S W = 0; тогда вместо 
неравенств (11.145) и (11.146) имеем

d G < -S d r+ F d /> ; (11.149)
d > 4 < - 5 d r - / ;d K  (11.150) 

И вместо (11.147) и (11.148) получаем

dGpT^  0; AG, 0; (11.151)

(Ыг.г^О; А ^ р ^ О . (11.152)

Из неравенств (11.151) и (11.152) видно, что энергия Гиббса системы при 
постоянных р  и Т  уменьшается при необратимых процессах и остается посто
янной при обратимых процессах. Равновесное состояние системы соответству
ет минимуму энергии Гиббса; поэтому условием равновесия при постоянных 
р  и Т будет

dGp.r=0.
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— ► Путь процесса, 
а б б

Рис. II.8. Измерение энтропии (а), энергии Гиббса (б) и энергии Гельм
гольца (в) при протекании процесса:

АВ — необратимый самопроизвольный процесс; ВС — необратимый несамопро
извольный процесс; В — равновесное состояние

Энергия Гельмгольца системы при постоянных V и Т уменьшается при 
необратимых процессах и остается постоянной при обратимых процессах; 
условие равновесия при постоянных V и Т  выражается равенством

dAyij,= 0.

Таким образом, из неравенств (11.151) и (11.152) следует, что энергия Гиббса 
является критерием направления процесса и равновесия в системе при изобар
но-изотермических условиях, а энергия Гельмгольца — критерием направле
ния при изохорно-изотермических условиях.

На рис. II.8 представлено изменение трех критериев направления процесса 
и состояния равновесия системы (S, G и А). По оси абсцисс отложен «путь 
процесса», под которым обычно понимают какую-либо величину, которая 
меняется при протекании процесса и доступна опытному определению. Это 
может быть, например, изменение концентрации одного из реагентов в ходе 
реакции. На-рис. II.8 видно, что в состоянии равновесия системы (точки В) все 
три функции (S, G и А) достигают экстремального значения: энтропия — 
максимума, а энергия Гиббса и Гельмгольца — минимума. Линии АВ соответ
ствуют необратимому самопроизвольно идущему процессу, а линии ВС — 
несамопроизвольному процессу, для осуществления которого системе необ
ходимо сообщить энергию извне.

В двух практически важных случаях полезная работа химической реакции 
равна нулю: 1) когда реакция проводится полностью необратимым путем; 2) 
когда система, в которой протекает химическая реакция, находится в состоя
нии устойчивого равновесия. В соответствии с уравнением (11.140) для измене
ния энергии Гельмгольца А А при постоянных температуре и объеме можно 
написать

AA—AU — TAS (11.153)

или, учитывая соотношения (11.93) и (11.142), имеем

A U =  — W„ +  Qo6p=AA +  TAS'.

Таким образом, изменение внутренней энергии A U при постоянной температу
ре для обратимого процесса складывается из свободной энергии АА, которая 
может быть превращена в максимальную полезную работу, и связанной 
энергии TAS, которая выделяется или поглощается в виде теплоты.
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§ 11.17. Характеристические функции. 
Уравнение Гиббса —  Гельмгольца

Характеристической функцией называется термодинамическая функция, 
посредством которой или ее производных могут быть выражены в явном  виде 
термодинамические свойства системы (р, V, Т, S  и др.).

Рассмотрим энергию Гиббса как функцию температуры и давления:

G = f(T ,p ),

а энергию Гельмгольца как функцию температуры и объема:

А = Д Т , V).

Выразим полный дифференциал функций G и А через частные производные:

"-(Э.ат+ё)г«* (п-,54)
cL4= ( —\  d T + ( — \  dV. (11.155)

\ d T J v  \ d V j T

Сравнивая уравнения (11.149) с (11.154) и (11.150) с (11.155) для  состояния 
равновесия системц, получаем

=  - S ;  I = К ;  (1 1 .1 5 6 )

( Д .1 5 7 )

Таким образом, частные производные энергии Гиббса по тем пературе 
и давлению и частные производные энергии Гельмгольца no тем пературе 
и объему равны параметрам S, V или р, т. е. эти функции являю тся х ар ак 
теристическими функциями. Равенства (11.156) и (11.157) позволяю т вы вести 
ряд важных уравнений химической термодинамики. Приращение энергии Г и б 
бса или энергии Гельмгольца выражается равенствами:

A G =A H -T A S; (11.158)

A A = A U -T A S . (11.159)
Тогда соответственно из (11.156) и (11.157) вытекает

'dAG
дт (п .160 )

алл\ .n )r--bs. 01.161)

Щ Ш Ш  ВЫр1ЖеНИа * "  4 5  “  .  01.161) в 01.158) в  01.159),

м г = л н + г (— V
\  ат ) ;  (11.162)

4 Физическая ц ш м
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a a = a u + t ( ^ \ . (11.163)

Уравнения (11.162) и (11.163) называются уравнениями Гиббса — Гельм
гольца.

Величины A G и А А имеют смысл максимальной работы химической реак
ции, когда она проводится изотермически и обратимым путем, например, 
в электрохимическом элементе.

Вторые слагаемые в правой части уравнений (11.162) и (11.163) имеют смысл 
теплоты обратимого процесса, так как

-r©-=r4s=£w - тШ = Т А с = < и -

Величины АН  и АС/ представляют собой тепловые эффекты химических 
реакций или физико-химических процессов, когда они осуществляются преде
льно необратимо. Уравнения Гиббса — Гельмгольца используются, напри
мер, для вычисления тепловых эффектов химических реакций по опытным 
значениям электродвижущих сил электрохимических элементов, для вычисле
ния AS  и других термодинамических величин.

Пример П.10. При 298 К в давлении 0,1013 МПа абсолютные энтропии серы ромбической 
Sp и моноклинной соответственно равны 31,88 н 32,55 Дж/(мольК). Теплоты сгорания 
Sp и 5М соответственно равны —296,9 и —297,2 кДж/моль. Найти значение А(?° для процесса 
превращения S„ в 5М. Может ли £„ в этих условиях превратиться самопроизвольно в SM1

Реш ение. Чтобы вычислить AG0 по уравнению (11.158), надо знать АН° и AS0. По теплотам 
сгорания разных модификаций серы вычислим АН0 пользуясь уравнением (11.29):

АН0 =  -2 9 6 ,9 -(-2 9 7 ,2 )= 0 ,3  кДж/моль.

Д5° находим по значениям стандартных абсолютных энтропий реагентов:

А5°=32,55 -31,88=0,67 ДжДмоль ‘ К);
А<?°=0,3 -298  0,67• 10"3=0,03-0,2=0,1 кДж/моль.

Полученный результат показывает, что при 298 К превращение Sp в Su самопроизвольно идти 
не может, так как AG°>0.

При обычных условиях сера ромбическая более устойчива.

§ П.18. Химический потенциал

При протекании многих процессов количество молей компонентов в систе
ме во время процесса меняется. Так, например, при протекании гомогенной 
химической реакции количество исходных веществ уменьшается, а продуктов 
реакции увеличивается. При фазовых переходах компонент переходит из од
ной фазы в другую^ и в одной фазе количество этого компонента уменьшается, 
а в другой фазе увеличивается. Таким образом, количества ях, п2, п3, .... 
тг,- компонентов в системе (или фазе) могут быть переменными.

При изменении количества веществ во время процесса энергия Гиббса 
представляет собой функцию не только температуры и давления, но и их 
количества:

G = f(T , р , и1# п2, .... и,).

Полный дифференциал энергии Гиббса dG через частные производные 
записывается следующим образом:
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где rii — постоянное количество всех компонентов; rij— постоянное количество 
всех компонентов, кроме одного (изменение которого рассматривается). Обо
значим

где Hi — химический потенциал i-ro компонента.
Химический потенциал — важная термодинамическая функция. Примене

ние его к изучению равновесия в различных термодинамических системах 
введено Дж. Гиббсом. Из выражения (11.165) следует, что химический потенци
ал /-го компонента — частная производная энергии Гиббса по массе /-го 
компонента при постоянных давлении и температуре и массах остальных 
компонентов. Или, другими словами, химический потенциал i-го компонента 
равен приращению энергии Гиббса при добавлении одного моля этого компонен
та к большому объему системы при постоянных температуре и давлении. 
Понятие «большой объем системы» означает, что состав системы практически 
не изменяется после добавления одного моля компонента. Химический потен
циал чистого вещества равен энергии Гиббса одного моля этого вещества:

так как при изменении количества чистого вещества на один моль энергия 
Гиббса изменится на величину, равную энергии Гиббса одного моля вещества.

Известно, что самопроизвольные процессы в химических системах при 
постоянных р и Т  всегда направлены в сторону уменьшения энергии Г иббса G. 
Таким образом, энергия Гиббса играет роль, аналогичную, например, элект
рическому потенциалу, так как поток электричества направляется от больше
го потенциала к меньшему. По аналогии величину ц{ и назвали химичес
ким потенциалом.

При постоянстве температуры и давления два первых слагаемых в уравне
нии (П.164) обратятся в нуль, так как dJ'=0 и dp=0. При этом из (11.164) 
и (11.165) получаем

также для открытых систем, т. е. для систем с переменным Количеством 
компонентов.

Для равновесной системы соотношение (11.167) имеет вид

Уравнение (11.168) является общим условием равновесия в системе с пере
менным количеством компонентов при постоянных давлении и температуре, 
выраженным через химические потенциалы компонентов системы.

Для критериев равновесия (A, U, Н) в системе с переменным количеством 
вещества можно написать соотношения, аналогичные (11.164) — (11.168) при

(11.165)

dGpr^Pidny+Hidni... или dGr.T=&lkdnd,.T. 

Учитывая (11.151), из уравнения (11.166) получаем

( £ а <о д ,г < о,

(11.166)

(II.167)

так как можно показать, что уравнение (11.151) при р, r=const справедливо

(Х й < И )Р.г= 0 . (11.168)
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постоянстве соответствующих условий. При этом производная от функции 
(критерия равновесия) по числу молей компонента также называется химичес
ким потенциалом этого компонента, например <1Аут=(У1 P idn)yj.

§ 11.19. Химический потенциал идеального
и реального газов. Фугитивность

Любые равновесные свойства газов можно выразить через химический 
потенциал. Если известна зависимость химического потенциала от давления 
и температуры, то можно через параметры состояния выразить равновесные 
свойства чистых газов и их смесей. Если процесс проводится при постоянной 
температуре, то из уравнения (11.156) получим

d G = V d p . (11.169)
Учитывая, что для одного моля вещества (?,=р  ̂ из (II. 169) получаем 

соотношение, справедливое для вещества в любом агрегатном состоянии:

d p = V d р; p = c + \V d p ,  (11.170)

где V — объем одного моля чистого вещества; с — постоянная интегрирова
ния; она не зависит от давления, но зависит от температуры; так как при 
р = const J V d p = 0 , то р = с .  Но р. зависит от температуры, следовательно, 
и с зависит от температуры. Чтобы решить уравнение (11.170), нужно знать 
зависимость между объемом и давлением вещества при постоянной тем
пературе.

Получим выражение химического потенциала дня идеального газа, подста
вляя из (II.7) значение V для одного моля идеального газа в (11.170):

d p = R T d \n p ;  (11.171) 
p = p * + R T ln p ,  (11.172)

где р* — постоянная интегрирования. В таблицах все стандартные термодина
мические величины вычислены при 7’°=298 К и р ° — 1 атм. Подстановка п° =  
=  1 атм в уравнение (11.171) дает р ° —р*, т. е. в этой системе единиц р* 
является стандартным химическим потенциалом.

В СИ /?° =  1,1013 МПа и p °= p *  +  R T lnp°. Вычитая это выражение из 
(11.172), находим р — p°= R T \n (p /p°). Обозначим Р=р1р°- Тогда

p = p ° + R T \a p ,  (11.173)

где р °  — стандартный химический потенциал при /7 ° = 0,1013 МПа; р  — от
носительное давление (безразмерная величина). Если давление выражено в ат
мосферах, то р° =  1 атм и Р = а  (атм), т. е. относительное давление равно 
фактическому давлению газа, выраженному в единицах атмосферы. При изме
нении парциального давления i-ro газа от рц  до p i2 при постоянной тем
пературе из (11.172) и (11.173) получаем

р г —Рх =  A p = R T \n —= R T \n —, (11.174)
Pi Pi

где p= pi/p°  — относительное парциальное давление j-го  газа; р°  МПа — стан
дартное давление i-ro газа; p t — парциальное давление /-го газа, выраженное 
в тех же единицах, что и стандартное парциальное давление (МПа). Если 
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г? выразить в гП а (р°=  1013 гПа), то />, нужно использовать также в единицах 
гПа.

Общее давление в смеси газов складывается из парциальных давлений 
отдельных газов, т. е. общий объем газовой смеси при давлении р  равен сумме 
объемов отдельных газов, взятых при том  же давлении. Уравнение Клапей
рона —  Менделеева (II.7) является справедливым как для отдельного идеаль
ного газа, так и для смеси идеальных газов. М ожно сказать, что i-й идеальный 
газ в смеси ведет себя так, как чистый i-й идеальный газ, поэтому в соответст
вующих уравнениях вместо общего давления можно подставлять парциальные 
давления. Таким образом, в смеси идеальных газов зависимость химического 
потенциала i-ro компонента /х, от  парциального давления p t этого компонента 
в смеси выражается уравнениями:

Химический потенциал реального газа можно вычислить двумя способами. 
Первый способ состоит в том , что для решения уравнения (II. 170) объем газа 
выражаю т через давление, используя одно из уравнений реального газа. 
Наиболее удовлетворительные результаты дает уравнение Битти —  Бридж
мена (для одного моля):

где а, Ь, с, А0, В0 —  эмирические постоянные, которые для каждого газа имеют 
разное значение. Уравнение (11.176) хорошо согласуется с опытными данными.

В смеси реальных газов коэффициенты в уравнении (II. 176) зависят от 
состава, поэтому получаются еще более громоздкие и мало удобные для 
использования уравнения.

Менее точным является уравнение Ван-дер-Ваальса, имеющее для одного 
моля газа вид

где a/V2 —  поправка на давление; b —  поправка на объем реального газа 
(коэффициенты а и Ь имею т различные значения для разных газов).

Другой способ вычисления химического потенциала реального газа пред
ложил Льюис. П ри этом  используются те же выражения, что и для вычисления 
химического потенциала чистого идеального газа, но вместо давления в них 
подставляют переменную —  фугитивность /(fu g ac ity  —  летучесть):

где 11* — постоянная интегрирования.
Таким образом, фугитивностью называется величина, которую нужно 

подставить в выражение для химического потенциала идеального газа, чтобы 
получить значение химического потенциала для реального газа.

Рассуждая так же, как в случае идеального газа (см. выше), получаем для 
реального газа

dn ,= R T d\n p i; n ,= tf+ R T \n p b  

Ни—Pt,i — А д,=ЛГ1п — =  R Tln  — ,
Pi, 1 Pi, 1

(11.175)

p V 2—R T (11.176)

d /х= Л Г d in / ;  ii= ii*  +  R T \n f (U.177)

H=H°+ P T in f, (11.178)
где p° —  стандартный химический потенциал реального газа;
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относительная фугитивность реального газа; /° = /? °  —  стандартная фугитив- 
ность реального газа, которая считается равной стандартному давлению. 
В СИ /°= /?°= 0 ,1 0 1 3  М П а (или с использованием другой производной еди
ницы, например, гП а равна 1013 гПа); /  — фугитивность реального газа, 
выраженная в тех же единицах. Если давление и фугитивность выражены 
в атмосферах, то f ° = p ° = 1 атм и / = /  (атм), т.е. при этом величина от
носительной фугитявности равна ее абсолютному значению.

При изменении фугитивности реального газа о т /х до / 2 изменение химичес
кого потенциала равно

Л П п  (fzl f 1) = ЛГ1п ( f j f j ) .  (11.179)

Отношение фугитивности к давлению реального газа называется коэффициен
том фугитивности

у = -; / = ур- (П.180)
Р

Фугитивность имеет такую же размерность, как и давление. Коэффициент 
фугитивности является безразмерной величиной.

Для смеси реальных газов вместо парциального давления вводится поня
тие парциальной фугитивности f  i-ro компонента смеси. При этом вместо 
(11.174) и (11.175) получаем

йц,=ЛТ&1а/ь (11.181)

Но -  =  А/х= ЛГ1п - = R T l a i ,  (11.182)
fi. i f ,  i

где н° — стандартный химический потенциал i-ro газа. При этом за стандарт
ное состояние выбирается гипотетическая газовая смесь, обладающая свойст
вами идеальной газовой смеси, с парциальным давлением данного газа 0,1013 
МПа.

По аналогии с (11.180) для г-го компонента в реальной газовой смеси можно 
написать

fi-ViPil fi=y°Pi- (11.183)

В стандартном состоянии/?=р?=  1; У1= Л /р °— 1, где у, — коэффициент фугити
вности i-ro компонента в реальной газовой смеси.

Следует отметить, что к использованию фугитивности вместо парциаль
ного давления приходится прибегать на практике только при высоких давле
ниях, когда становятся значительными отклонения от уравнения состояния 
идеальных газов. Для разных газов эти отклонения (например, 5— 10%) на
блюдают при различных давлениях, но обычно это 5— 10 М Па (50— 100 атм). 
При низких давлениях (0,5— 1 МПа) парциальная фугитивность практически 
равна парциальному давлению.

§ П.20. Вычисление фугитивности 
и коэффициента фугитивности 
реальных газов

Существует ряд простых способов вычисления фугитивности и коэффици
ента фугитивности реальных газов (и компонента в смеси реальных газов) по 
опытным данным зависимости объема газа от давления и температуры. 

Рассмотрим вычисление фугитивности и коэффициента фугитивности реа-
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льных газов при помощи вспомогательной ве.шчины ас, определяемой из 
опыта:

В Т

а = — -  V. (II184)
р

В правой части уравнения (11.184) первый член представляет собой объем 
одного моля идеального газа при заданных р  и Т, вычисленный по уравнению 
Клапейрона — Менделеева (II.7), а второй член — объем одного моля 
реального газа при тех же р  и Т.

Величина а показывает отклонение объема реального газа от объема 
идеального газа при данных давлении и температуре, поэтому ее называют 
также объемной поправкой реального газа. Рассматриваемый способ вычисле
ния фугитявности называется методом объемных поправок.

Из уравнения (11.170) получаем для чистого реального газа при постоянной 
температуре:

- = V .  (П.185)
dp

Подставляя в (II. 185) значения d/z и V соответственно из равенств (11.177) 
и (П. 184), получаем

Я Г — = — -<х. (II.186)
dp р

dp adр
Проинтегрируем (11.186), придав ему вид d In/ = --------- , считая р, достаточ-

р RT
но малым давлением и f y —p{.

р»

.-■■л-гГa dp. (П.187)

л

Значение / 2 вычисляем по уравнению (11.187) с использованием опытных 
данных а при разных давлениях.

Интеграл в уравнении (II. 187) вычисляется графически. Для этого в коор
динатах ос (ось ординат) и р  (ось абсцисс) при заданной температуре Г вычер
чивают изотерму a =/(/>), показывающую зависимость объемной поправки 
а от давления р. Интеграл будет равен площади, ограниченной изотермой 
ct=f(p) и давлениями р х и р г.

При повышении давления объемная поправка для многих газов меняет 
знак, в связи с чем интеграл также меняет знак. Это приводит к тому, что 
фугитивносгь многих газов, будучи сначала меньше давления, при увеличении 
давления становится равной, а затем и больше давления. Это видно из данных 
для СО при 273 К:

р, М П а ....................................  0,1013 10,13 20,26 40,52 101,3 121,6
о, см’/м оль............................... 11,0 6,3 -  2,1 -3,9 -  24,3 -  25,3
/, МПа ....................................  0,1013 9,68 19,32 41,52 180,5 271,2

Объясняется это следующим образом. Когда фугитивносгь меньше давле
ния, молекулы реального газа имеют тенденцию притягиваться друг к другу; 
когда фугитивносгь больше давления, молекулы реального газа взаимно 
отталкиваются.

При повышенных температурах (500 — 600 К) поправка а мало изменяется 
в широком интервале давлений, начиная от малых давлений, поэтому а в этом
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случае можно считать постоянной в рассматриваемом интервале давлений. 
В связи с этим уравнение (11.187) принимает вид

ln f2= \n p 2-^ ~  J dp.
R T

Pi “ О

Отбрасывая индексы, получим уравнения
ар

1 /  *Р /  ЛТ Л т , ооч
" = е • (П-188)

Р R T  р

При малых значениях а и сравнительно небольших значениях р  показатель 
степени у е мал. Разложение е * в ряд дает выражение е~*= 1 —х + х 2/(1 2)— 
—х3/(1 2 '3 )+ ... . Ограничиваясь двумя первыми членами ряда, получим из 
(11.188) соотношение

1 , ап _
- = l ~ Y r  (IL189)р  R T

Подставляя значение а из (11.184) в (11.189), находим

f  d V  d2 V  г —.—
y=-=~f f  ~Е; p=VpLj , Ш 190)

/  R T
где p m= ------- Давление, которое имел бы идеальный газ, если бы занимал тот

же объем, который занимает реальный газ.
Из уравнения (П. 190) следует, что давление реального газа можно прибли

женно рассматривать как среднюю геометрическую величину между фугитив- 
ностью и давлением идеального газа.

Коэффициент фугитивности реального газа можно приближенно вычис
лить на основе принципа соответственных состояний. П ринцип соответствен
ных состояний для реальных газов заключается в том, что при одинаковых 
приведенных параметрах все газы обладают приблизительно одинаковыми 
свойствами. Приведенным параметром называется отношение этого парамет
ра к его критическому значению:

Я = —; т = ^ ,  (II191)
Рх Щ,

где п — приведенное давление; т — приведенная температура; рх — критичес
кое давление; Гж — критическая температура.

В соответствии с этим принципом при одинаковых приведенных парамет
рах газы обладают приблизительно одинаковыми коэффициентами фугитив
ности, т. е. коэффициент фугитивности рассматривается как функция приве
денного давления и приведенной температуры:

у= /(п , т).

Коэффициент фугитивности у по этому способу определяют при помощи 
графика в координатах lg у—lg тс при разных (постоянных для каждой кривой) 
значениях приведенной температуры т или находят по справочнику.
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Пример 0.11. Вычислить фугитивность аммиака при р —10,13 МПа и Т =473 К. Дли NH, 
Гк= 405,6 И л =  11,30 МПа.

Решение. Приближенное значение коэффициента фугитивности у вычисляем на основе 
принципа соответственных состояний. Для аммиака приведенная температура х= Т /Т х = 
=472/405,6=1,165 и приведенное давление п =  р/рх = 10,13/11,30=0,898.

По таблице коэффициентов фугитивности реальных газов (см. справочник) для вычисленных 
значений т и л находим у=0,808; /=10,13 0,808=8,185 МПа. Методом объемных поправок 
найдено /=8,326 МПа.

§ П.21. Активность и коэффициент активности

В неидеальных растворах (жидких и твердых) отклонение от законов 
идеальных растворов учитывается при помощи расчетной величины —  актив
ности (Г. Льюис).

Зависимость химического потенциала ц> 1_го компонента в идеальном 
растворе от молярной доли х, этого компонента в растворе выражается 
уравнениями:

d/i(= A rd ln x , ;  (П. 192)

1Ь=*11*+ЯТ\йХь (П.193)

liu = H ,,i+ R T ln - ^ , (11.194)
xu

где pt’ —  химический потенциал чистого i-ro компонента (х ,=  I); и* зависит от 
температуры, давления и природы вещества; цц и /ц,г —  значения /*, в 1-м и 2-м 
состояниях. Вывод уравнений (П .192) —  (11.194) см. гл. VI, уравнение (VI.43).

Д ля вычисления химического потенциала i-ro компонента в неидеальном 
растворе в (11.192) —  (11.194) вместо концентрации (молярной доли) подстав
ляется активность i-ro компонента:

dn ,= R T d\n a ,;  (11.195)

(11.196)

^ = М и  +  ЛГ1п(ви/а42), (11.197)

где yPi —  стандартный химический потенциал. В стандартном состоянии 
активность принимают равной единице, а °=  1.

Активностью i-го компонента раствора называется величина, которую 
нужно подставить в выражение для химического потенциала компонента 
в идеальном растворе, чтобы получить действительное значение химического 
потенциала i-го компонента в неидеальном растворе.

Коэффициентом активности называется отношение активности компонен
та в растворе к его концентрации. Следовательно,

а*=УхХш, am= y mnv> ае= у сс, (11.198)

где х, т, с —  концентрация растворенного вещества, выраженная в молярных 
долях, моляльности или молярности соответственно; аж, ат, ае —  активности; 
У*. У т. Уе —  коэффициенты активности.

Если концентрация выражена в молярных долях, то используется термин 
«рациональный коэффициент активности». Если концентрация выражена в м о
ляльности или молярности, то употребляется термин «практический коэф
фициент активности».

Для вычисления активности и коэффициента активности нужно выбрать
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стандартное состояние, при котором эти величины принимаются равными 
единице.

Для растворов двух взаимно неограниченно растворимых жидкостей в каче
стве стандартного состояния выбирают чистую жидкость, в которой актив
ность ах и коэффициент активности ух принимаются равными единице (первое 
стандартное состояние):

п р .  V &  -  ь М  р  т
при хг-*1, аХг-*1 и

Для растворов газа и твердых веществ (неэлектролитов и электролитов) 
для растворителя (1-й компонент), обычно присутствующего в большей кон
центрации, также выбирают первое стандартное состояние, т. е.

при Х^*1Щ а„-»1 и (П.200)

Для растворенного вещества удобно выбрать другое (второе) стандартное 
состояние, когда нельзя изменять молярные доли обоих компонентов вплоть 
до единицы, что часто имеет место, когда вторым компонентом является газ 
или твердое тело. В качестве второго стандартного состояния выбирают 
гипотетический раствор с концентрацией, равной единице, но со свойствами 
предельно разбавленного раствора. Для трех способов выражения концент
рации получаем для второго стандартного состояния:

т =  1; lim | у*. | —*• 1; ат=1;
ж-*О

с=1; lim | ув|—*>1; ае=  1; (П.201)
е-»0

* = 1 ; lim | уж|—»1; ах- 1.*—О
Получим зависимость между активностями ах, ат, и ас или коэффицентами 

активности ух, ут и ус для данного компонента в бинарном растворе при 
разном способе выражения концентрации раствора. Между молярной долей х, 
моляльностью т и молярностью с существует зависимость

т е

~  1000 _  (1000р—cAfj)+c*---- +т
Мх

из которой путем простых преобразований получаем соотношение

O.OOlMj 0.001ЖГ, * _
х = т --------------—с—------------------- , (П.202)

l+O.OOlmAf, р —0,001 с (М2—А /,) 4 '

где М г и М2 — молекулярные массы соответственно растворителя и рас
творенного вещества; р — плотность раствора.

Для предельно разбавленного раствора уравнение (П.202) упрощается, так 
как вторыми слагаемыми в знаменателях выражений (II .202) можно пренеб
речь ввиду того, что 0,001mAf1« l  и 0,001 с(М 2—М 1)« р , а плотность раствора 
можно считать равной плотности растворителя:

хо=т о0,001М1 = со0,001Л/1рГ1, (11.203)
где Pi — плотность растворителя.
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Индекс нуль у х, s и с указывает на предельную разбавленность раствора, 
когда концентрация растворенного вещества стремится к нулю.

Подставляя равенство (11.203) в (11.192) — (11.194), получаем для химичес
кого потенциала компонента в разбавленном растворе

li0= n l+ R T ln x 0=x°m+ R T \nm 0=n°c+R T \nc0, (П.204)
где

H°m=H°x+ R T \n O ,m M x; (П.205)

^ = ^ + Л Г 1 п 0 ,0 0 Ш 1рГ1. (П.206)

При этом в соответствии с условием (II.201) коэффициенты активности ух, 
ут и уе при втором стандартном состоянии раствора равны единице.

Для неидеального неразбавленного раствора вместо концентраций х0, т0. 
с0 в (II.204) нужно подставить активности ах, ат и ас:

/|х= д 5 + Л Л п а1=/|2,+ЛГ1па|1|=/1?+ЛГ1пвс, (П.207)

где fi°, Нщ, ц1 — стандартные химические потенциалы во втором стандартном 
состоянии раствора. При разном выражении концентрации (х, т или с) это 
стандартное состояние раствора различно.

Из уравнений (II.207), (11.205) и (II.206) получаем соотношение между 
активностями при разном выражении концентрации:

ат=Ш а^ (II.208)
м,

(П.209)
мх

Из (П.208) и (II.209) следует, что при разном выражении концентрации 
активности пропорциональны друг другу. Кроме того, из соотношений (II .208) 
и (II.209) видно, что активности ат и wc в отличие от ах являются размерными 
величинами и выражаются соответственно моль/кг (растворителя) и моль/л. 

Из соотношений (II.207) и (11.204) с учетом (II. 198) получаем выражения:

V - f i 0 = R T \ n  —  =RT\n  — =ЛГ1п —, (II.210)
хв т0 с0

откуда

(П.211)
*0 «о со

Из уравнений (П.211), (II.202) и (11.203) получаем соотношение между 
коэффициентами активности при разном выражении концентрации:

у,=ут (1 +0,001тМ 1)=Уе[р—0,001с (М2—Л /^ р Г 1. (II.212)

В идеальном растворе у, =  1, но ут и уе не равны единице, что следует из 
уравнения (II.212). В не очень концентрированных растворах (с<1 моль/л) 
коэффициенты активности уж, ут и уе можно считать практически одинаковыми.
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ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

А. УРАВНЕНИЕ ИЗОТЕРМЫ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

§ Ш.1. Уравнение изотермы химической реакции
и константа равновесия

При протекании химической реакции через некоторое время устанавливает
ся равновесное состояние (химическое равновесие). При наступлении химичес
кого равновесия число молекул веществ, составляющих химическую систему, 
перестает меняться и остается постоянным во времени при неизменных внеш
них условиях.

Представление о химическом равновесии как о состоянии системы, когда 
скорости прямой и обратной реакции одинаковы, будет рассмотрено в разделе 
химическая кинетика (гл. VIII).

Химическое равновесие не является статическим, т. е. состоянием покоя. 
При изменении внешних условий равновесие сдвигается и возвращается в ис
ходное состояние, если внешние условия приобретают первоначальные значе
ния. Бесконечно малое изменение внешних условий влечет за собой также 
бесконечно малое изменение состояния равновесия. Таким образом, химичес
кие реакции могут протекать как термодинамически равновесные процессы, 
т. е. к ним можно применять общие условия термодинамического равновесия. 
Химическая термодинамика позволяет предсказать концентрации реагентов 
в равновесной реакционной смеси и влияние на них изменения внешних 
условий и предвидеть максимальный выход полезного продукта, что имеет 
большое практическое значение.

Для вывода соотношения между концентрациями компонентов в равновес
ной смеси воспользуемся общим условием равновесия через химические потен
циалы (11.168). Получим выражение для изменения энергии Гиббса при проте
кании в системе химической реакции

о А + Л В ^/L + eE  (Ш.1)

при постоянных давлении и температуре. В ходе реакции число молей исход
ных веществ А  и В уменьшается, а число продуктов реакции L и Е увеличива
ется. Общее выражение (11.166) для изменения энергии Гиббса химической 
реакции (III. 1), протекающей в изобарно-изотермических условиях, примет вид

dGp.T=  ( £  /а dn)p,T=HL dnL+/*EdnE -  Ha d*A “  /*в dwB. (I ll-2)

Изменение числа молей dnA и dпв пишем с отрицательным знаком, так как 
исходные вещества расходуются.

Вещества L, Е, А, В реагируют пропорционально стехиометрическим коэф
фициентам /, е, а, Ь. Величины dnL, dnE, dnA и dпв можно заменить на ld%, edx, 
adx, bdx, где x — химическая переменная. Подставив эти значения в уравнение
(III.2) и разделив обе части этого выражения на dx, получим

A Gp.T l̂-r) =  W+ енЕ -  ацА -  = Е  С111-3)\d xJpJ

где v ,- l ,  е, а, Ъ\ /z,=/xL, ц& Ма< Mb* &GPfT— энергия Гиббса химической реакции, 
равная изменению энергии Г иббса, когда вещества прореагировали соответст-

Главе III
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венно ил стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции, и 1 — 1. 
В выражении суммы v,/z( стехиометрические коэффиценты исходных веществ 
записываем с отрицательным знаком.

Величина х> представляющая собой отношение количества прореагировав
шего вещества к его стехиометрическому коэффициенту, с ходом реакции 
возрастает от 0 до 1, почему и названа химической переменной.

Предположим вначале, что реакция протекает в смеси идеальных газов L, 
Е, А, В с начальными неравновесными парциальными давлениями p 'L, р'Е, р ’к, 
ръ. В соответствии с уравнением (11.172) можно написать для химического 
потенциала каждого компонента выражение

/*/=/**+ЛГ1пр1, -  (Ш.4)

где — постоянная интегрирования, связанная со стандартным химическим 
потенциалом соотношением ii*,—n° — RT\np^;рЧ=0,1013 МПа. Величина /х* не 
зависит от давления, но зависит от температуры.

Подставляя (III.4) в уравнение (III.3), получаем

Д (? ,т = Л П п П , . - Л Г 1 п А „  ( I I I .5 )

где -
п / = 4 ^ = п (р''у‘); (П1.6)РЦРц

1 й К , = - ^ 1 . ( а ц \ + Ь ц ъ - 1 ц 1 - ец 'ъ )=  ( П 1 7 )Кл Кл

Уравнение (П1.5) называется уравнением и зотерм ы  хим ической р е а к 
ции.

Энергия Гиббса химической реакции AGPtT в уравнении рассматривается 
в условиях постоянства состава газовой смеси. Это означает, что после того 
как прореагировало v, молей компонентов, равное стехиометрическим коэф- 
фицентам в уравнении реакции, начальные парциальные давления р\ остаются 
практически неизменными; для этого масса газов в смеси должна быть до
статочно велика.

Если химическая реакция достигла состояния равновесия, то в соответст
вии с уравнением (11.151) энергия Гиббса реакции равна нулю (AG, r= 0 ) и из
(III.3) и (III.5) при p'(=pi определяем

Х > ,/х ,= 0  ( I I I .8 )

и
А р = ^ Ц  =  П ( р а  ( I I I .9 )

р \  Р»

где />,=рь, ръ, Рх, Ра — равновесные парциальные давления компонентов; К, — 
константа равновесия химической реакции. Константа равновесия Кр не зави
сит от общего давления и парциального давления газов, но зависит от 
температуры [см. уравнение (III .7)]. Связь между равновесными концентраци
ями или парциальными давлениями веществ, участвующих в химической 
реакции, выражается законом действующих масс. Этот закон был эмпиричес
ки установлен К. Гульдбергом и П. Вааге (1867).

Для химической реакции, протекающей в идеальном растворе, подставляя 
уравнение (11.193) в (III.3), получаем уравнение изотермы
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Д(?,,г«/тппЖ'-/тпх„ (шло)
где

П у = П (х Д  (III. II)

ан .12)
ХА ХШ

х\ — начальные молярные доли компонентов; х, — равновесные молярные 
доли реагентов.

Если концентрация компонентов в идеальном растворе выражена через 
молярность с,, то.уравнение изотермы реакции принимает вид

AGPlr=  ААу,т=RTln TIc'—RTln К ,  (III.13)
где ,

П /= П (С ,”'); (111.14)

^ С= 4 ^ = П  (сГ>. ан .15)

Если реакция протекает в смеси реальных газов, то уравнение изотермы 
химической реакции с учетом (11.181) имеет вид

AGfj= R T ln n f — RT\aKf, (III. 16)
где

П г - п с О :  (1И.И)

^ = М = П ^'). (Ш18)
J KJ в

f \  — начальные неравновесные фугитивности; f  — равновесные фугитявности 
компонентов.

Для неидеального раствора, учитьшая уравнение (11.196) для изотермы 
химической реакции, получаем выражение

A G fj^R T lnU ^-R T hxK ,, (Ш.19)
или через энергию Гельмгольца

A A v.T = R T \n U t/ — R T ] n K in

где
= П (a/v'); (III .20)

Ав= % 4  =  П(а?‘); (111.21)

а, — начальные неравновесные активности компонентов в растворе; а, — рав
новесные активности компонентов в растворе.

Константы К /я  К„ так же, как и Л*, зависят только от температуры [см. 
уравнение (III.7)] и называются термодинамическими константами равнове
сия.

Пример Ш.1. При температуре 1500 К и давлении 0,1013 МПа степень диссоциации водяного 
пара а = 1,9 ■ 10"*. Выразить для реакции горения водорода 2Н2+ 0 ,= 2 Н а0  константу равновесия 
Кр через степень диссоциации водяного пара и вычислить Кр при 1500 К.
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Решение. Напишем р»«апчмяц» числи молей реагентов, выряженные через степень диссо
циации а:

2Н,0 **2Н2+Од
2(1 —в)я0 2®i0 ал0

где rig — начальное количество (число молей) водяного пара.
Константа равновесия Кр этой реакции в согласии с (III.9) будет выражаться уравнением

Выразим парциальное давление реагентов через общее давление р, общее число молей 
и степень диссоциации а. Находим:

Р“Рн,+Ро,+Рн,о;
1 я -л н 1+ир,+ян1о -Р а + « + 2 а -« ) ]и о “ (2+«)"о-

«1
Парциальные давления реагентов вычисляем по уравнению Pim= - р:

р2<хп0 р  2а рап0 ра

/>2(1—а) л0 *2(1-*)
PHfi’ £л 2+*

, ра
Таким образом, К ш -------------- .

'  (2+«)(1—*)
Так как *«1, можно считать 2+ам2 и (1 —а)2»  1, поэтому

, ра3 0,1013(1,9 Ю "4)3
К  ---- — -------- - 3 ,5 1 0 " 13 МПа.

'  2 2
Для обратной реакции, т. в. для реакции горения водорода при 1500 К, получим 

А^,-1/л£-2,9101аМПа.

§ Ш. 2. Уравнение изотермы
и направление химической реакции.
Стандартная энергия Гиббсе реакции

Из уравнения изотермы химической реакции (III.5) видно, что величина 
и знак энергии Гиббса реакции зависят от относительных величин П,> и Кр (при 
р = const, Г=  const):

при П,<< Kf AG<0; (а)
при П, =  A, AG=0; (б)
при Tl,'>Kf AG>0. (в)

Для (а) процесс необратимый самопроизвольный и реакция пойдет слева 
направо. Для (б) реакция достигла равновесного состояния. Для (в) процесс 
необратимый несамопроизвольный, т. е. реакция будет протекать в обратном 
направлении. Три рассмотренные реакции в смеси идеальных газов можно 
представить

п

Для реакции в идеальном растворе из выражений (1П.10) и (III. 13) по
лучаем
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п Х̂ К Х; П ,% К „

в смеси реальных газов из (III. 16):
Пr k K ,

и в неидеальном растворе из (III. 19):

П ^ К а.

Таким образом, при помощи уравнения изотермы химической реакции 
можно расчетным путем предсказать направление' реакции, если известны 
константа равновесия реакции и начальное содержание компонентов в си
стеме.

Введем понятие стандартной энергии Гиббса и установим ее связь с кон
стантами равновесия реакции сначала для реакции в смеси идеальный газов. 
Пусть начальные парциальные давления всех газов (участвующих в реакции) 
равны их значениям в стандартном состоянии />“=0,1013 М Па (1 атм). Тогда 
из уравнения изотермы реакции (III.5) получим выражение для стандартной 
энергии Гиббса химической реакции [учитывая, что П (p?)v=/>?Av]

AG°T=  RTln  П (рЧ?- RTln Кр =  -  RTln К„ (рЧ)~Av
или

Д С ^ - Л Л п Я 0, (111.22)

К °= П (р ,)\ P i=pi/p l (III.23)

где pt — относительные парциальные давления компонентов; К? — стандарт
ная константа равновесия. Для рассматриваемой химической реакции (III. 1) 
выражение для К? имеет вид

К ^ Ш .  *
Рд/в

Стандартной энергией Гиббса химической реакции в газовой смеси AG% 
(идеальной или реальной) называется энергия Гиббса реакции при стандарт
ных парциальных давлениях всех компонентов (исходных веществ и продук
тов), равных 0,1013 М Па (1 атм).

Стандартная константа равновесия связана с константой равновесия Кр со
отношением

J^,=J^(p?)Av, (111.24)

где Av — приращение числа молей во время реакции; для рассматриваемой 
реакции A v = l+ e  — a — b.

Если р° выражены в атмосферах (все p °=  1 атм), то (p?)Av =  l 
и Кр (атмAv)= K °, т. е. константы равновесия Кр и К0 имеют одно и то же 
значение. Если р° выражены в М Па (все 0,1013 МПа), то A ,,=^f0,1013Av; 
размерность [К̂ { =  М ПаЛ\

Если реакция протекает в смеси реальных газов, то в стандартном началь
ном состоянии все парциальные фугитивности газов принимаются равными их 
парциальным давлениям и равны /?=р?=0,1013 М Па (1 атм). При этом 
получаем

AG°T= -R T \n K ° ,  (111.25)
где А° =  П ( / й / , = Ж .

112



В соответствии с уравнениями (11.183), (III.9) и (III. 18) получаем со
отношение

K f^ K p U iy^ , (III .26)

где — коэффициент фугитивности /-го реального газа в смеси.
Для реакции в идеальном растворе из (III. 13) находим:

InПсо =  0 и AG?= - R T ln K  (при с,=с?=1); (111.27)

и в неидеальном растворе из (III. 19) следует:

In 11,0=0 и AG°a=  -R T \n K a (при а ;= с?=  1). (III.28)

Стандартной энергией Гиббса химической реакции в идеальном и неидеаль
ном растворах называется энергия Гиббса при стандартном состоянии рас
твора, за который (второе стандартное состояние раствора) принимают 
гипотетический раствор со свойствами предельно разбавленного раствора 
и с концентрацией всех реагентов, равной единице. Более подробно о стандарт
ном состоянии для идеальных и неидеальных растворов см. гл. VI.

Стандартной энергией Гиббса удобно пользоваться для приближенной 
оценки направления протекания реакции или для предсказания термодинами
ческой возможности ее протекания в данном направлении, если начальные 
реальные условия при протекании реакции не сильно отличаются от стандарт
ных (0,1013 М Па и 298 К). Это связано с тем, что первые слагаемые в уравне
нии изотермы реакции сравнительно слабо меняются, если реакция протекает 
в условиях, близких к стандартным. Практически с достаточно большой 
вероятностью можно считать, что если AG-sgC — 40 кДж/моль, то реакция 
термодинамически возможна; если AG%g >  40 кДж/моль, то реакция термоди
намически запрещена; если значение AG»g находится в интервале между этими 
двумя значениями, то нужно сделать точный расчет по полному уравнению 
изотермы (III.5).

Пример Ш.2. Реакция РС13 + С12 = РС15 между газообразными веществами совершается при 
температуре 500 К, для нее К .= 3,28 МПа-1.

Будет ли происходить образование PC1S в газовой смеси, содержащей PQS, С12 и РС13, если 
парциальные давления реагентов соответственно равны 0,05; 0,20 и 0,01 МПа?

Решение. Определим П . по уравнению (III.6):
0,05

П. = --------- =25 М П а'1.
0,2 0,01

По уравнению (III.5) вычислим энергию Гиббса AGp,r для заданной реакции:

А<3Лг= ДГ(1п 25—In 3,28)=RTln 7,6 Дж.

Расчет показывает, что AG„r>0. Это означает, что при заданных парциальных давлениях 
компонентов рассматриваемая реакция будет идти справа налево, т. е. РС15 не образуется.

§ Ш.З. Константа равновесия
и стандартная энергия Гиббса реакции

Для вычисления стандартной энергии Гиббса реакции по стандартным 
энергиям Гиббса образования пользуются правилом, аналогичным правилу 
для вычисления тепловых эффектов реакции по теплотам образования. Напри
мер, стандартную энергию Гиббса реакции (III. 1) вычисляем по уравнению

AG°9g = /AG I + «А G l -  flAGi -  bA G l (III .29)
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где A Gl , AGb, AG a, AG£ — стандартные (298 К) энергии Гиббса образования 
компонентов L, Е, А, В из простых веществ; они приводятся в справочниках.

Для реакции в смеси идеальных газов константу равновесия вычисляют из 
(П.22):

In А0= — ; КР=К ° (pf)*v=K °(0 ,l0 l 3)Av, МПа. (П1.30)
RT

Для реакции в смеси реальных газов имеем:

* £ ,= Л? (у,/>?)Л‘= .К0 (у, 0,1013)*', МПа4’. (П1.31)

Значения стандартной энергии Гиббса реакции и константы равновесия 
зависят от того, в каком направлении и для каких количеств написано уравне
ние реакции. Например, для трех уравнений реакции в смеси идеальных газов

N2+3H 2*±2NH3 (1)
2NH3?±N2+3H 2 (2)

^N 2+ ?H 2# N H 3 (3)

между значениями стандартной энергии Гиббса имеется следующее соотноше
ние:

AG°m = -A G °Tm= 2A G ^)t 

из которого с учетом (111.22) имеем

-Л;Г1пЯ?=ЛГ1пЯ2= -2ЛТ\пК%.
Сокращая на RT  и подставляя К0 из (111.24), находим

- I n  К,л+ Avt In р?=1п КрЛ -  Av2 In р Ч = -  21п Кл3+ 2Av3 In />?,

где Avt, Av2 и Avj для рассматриваемых реакций равны соответственно —2, + 2  
и —1. Отсюда

-ln * ,.,-2 1 n p ? = ln tf ,i2-  21прЧ= — 21пЛГл3—21п^?.

Сокращая на — 21п р °и меняя знак, получаем

-  In КрЛ =  -  In КР'2= 21п Кр,г.

После потенцирования находим искомое соотношение между константами 
равновесия:

КрЛ =  1/Кр,2= К 2р,3. (1П.32)

Стандартную энергию Гиббса и константу равновесия реакции можно 
вычислить косвенным путем, зная стандартные энергии Гиббса или константы 
равновесия других реакций с помощью метода комбинирования равновесий. 
Например, по известным значениям стандартной энергии Гиббса или констан
ты равновесия двух реакций

2СО (г)+ 0 2 (г) £; 2С02 (г) (10
2Н2(г )+ 0 2(г) £j2H20 (r )  (2')
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можно вычислить значения этих величин для третьей реакции (все три реакции 
в смеси идеальных газов):

СО (г)+Н 20  (г) t^ C 0 2(r)+H 2(r) ' №

Разность уравнений реакций (V) и (2') дает реакцию (Т). Отсюда

AG°t(! -)—AG °т^ = 2AG°T(3T

Выражая AG° для реакций (I1) — (3') через соответствующие константы 
равновесия К 0 из уравнения (111.22), получаем

-In  +ln -21а K°v 
Учитывая соотношение (111.24), находим 

-  In КрЛ+1п Хр>2= 21п ХР|3+ (Av3+Avt -A vjjlnp1?, 

где Avl5 Av2, Av3 — изменение числа молей компонентов в реакщях (V), (Т) 
и (3'), равные соответственно -1 , - 1  и 0. Отсюда Av3+ Av t+ Av2=0 -1  ц-1=0; 
после перемены знака в обеих частях уравнения находим 

In KPt[ -  In Кр>2= 21n Кр$ или K J K P д= ^ .

Пример ШЗ. Вычислить при температуре 298 К константу равновесна Кр реакции 
СО+0,502=С02 по стандартной энергии Гиббса.

Решение. Из уравнения (111.25) имеем
1пК°*-АG]IRT.

Стандартную энергию Гиббса (AG°r) реакции находим по (Щ.29). Для реакции, идущей при 29% К 
10,1013 МПа,

где
ы ? я ш и р я - п ь * т

Д Я '.-Д Я ^-Н * ,,- -393,51 -(-110,5)= -2*3,0  аД»,
AC»i=s co Г ° .5S{1-S°e0=213,6-0,5205,03-197,4= -*6,3 Дж|К.

Подставим числовые значения:
-283,0-298 (-86,3) 10'1 = -  251,3 жДд,

-257 3'10*
lgK° = ------ :- - - - - =45,04; К°=12,6 10*5.

2,3'8,314-298

Учитывая соотношение (111.24), при Ду= -0,5 находим

К,=К0 0,101 "°'5=1,26 10м • 0,101 "°'5=1,26 10*5 3,15=3,96 10й  МПа'0,5. 

Большое значение Кр указывает на то, что при стандартных условиях равновесие рассматрива
емой реакции сильно сдвинуто вправо.

Б. КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ 
ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ И СОСТАВ СИСТЕМЫ

Ш.4. Константа равновесия и разные способы 
выражения состава реакционной смеси

На основе уравнения Клапейрона— Менделеева (11Л), написанного в виде 
соотношения p^cfiT, где Ct-njvt, и закона Дальтона для идеальной газовой 
смеси, выраженного уравнением р М = р ^ \  можно вывести соотношения
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между парциальным давлением р,, молярной концентрацией с, и молярной 
долей х, i-го компонента:

где л, — число молей i-го компонента; р  — общее давление; £  л< — общее число 
молей всех компонентов в идеальной газовой смеси.

Подставляя значения p t через с, или х{ в выражение (III.9), получаем 
соотношение между Кр, Кс и Кх:

где Av—1 + e —a —b — изменение числа молей реагирующих газов в течение 
реакции.

Константа равновесия Кх для реакции в газовой фазе в отличие от констант 
равновесия К„ и Ке зависит от общего давления р.

Если реакция в газовой фазе протекает без изменения числа молей, то из 
(111.34) следует, что при Av=0

Для определения константы равновесия по (III. 35) можно вместо концент
раций использовать пропорциональные им величины, как, например, число 
молей л,- реагирующих веществ, объемные (молярные) проценты и т. п.

При рассмотрении равновесия химической реакции в идеальном растворе 
пользуются константами равновесия Кх, Кт и выраженными, соответствен
но, через молярные доли компонентов х„ мол ял ьн ость /я, и молярность с,. Для 
химической реакции (III. 1) в общем виде эти константы равновесия можно 
представить так:

А/, — молекулярные массы реагентов; М 0 — молекулярная масса раствори
теля; р  — плотность раствора.

Отсюда для констант равновесия Кх, Кт я Кс в идеальном растворе 
получаем соотношение

Рассмотрим далее зависимость между константами равновесия Kf в смеси 
реальных газов или К, в неидеальных растворах и константами равновесия

Я/
pt =  ctR T =  х,р р, 

2 >
(III .33)

Кр =  Ке (Л7)Ау= Кх (III.34)

КР= К С-  Кх. (111.35)

(1П.36)

При этом
т ,  с,

(III.37)

где

О
(П1.38)

5 > = C A +  CB +  C i + C E + — (1 ОООр -  £  с, М ,);
М о

(III.39)

а н .4 0 )

Кр и Кх.



Подставляя (11.183) в (111.18), получаем

Kf — КуКр, (111.41)

и, подставляя (11.198) в (111.21),
Ка= К у/К х, (III .42)

(III .43)

В смеси реальных газов величина Кр в (III .41) в отличие от идеальной 
газовой смеси зависит от общего давления газа, так как КР= К ^К У, причем Ку 
зависит от общего давления газа.

Значение Кх зависит от общей концентрации веществ в неидеальном растворе. Это объясняет
ся тем, что согласно (111.42)

причем коэффициенты активности реагентов и Ку зависят от общей концентрации веществ 
в растворе.

Пример Ш.4. В одном из опытов Боденштейна смесь из 2,94 ■ 10 моль 1г и 8,1 • 10 моль Н2 
была нагрета до 717,6 К. При достижении равновесия образовалось 5,64 10-3 моль HI. Вычис
лить константы равновесия Kp i и Kpj  реакций:

Решение. Для рассматриваемых реакций Кр= К х, так как Av=0. Поэтому для выражения 
содержания данного вещества в смеси можно воспользоваться любой величиной, пропорциональ
ной его концентрации, например его количеством (числом молей) в смеси. Поэтому для первой 
реакции

Пример Ш.5. Процесс получения водяного газа идет по уравнению H20 + C 0 = C 0 2+ H 2. 
При 1000 К константа равновесия равна 1,54. Какой состав должна иметь исходная смесь, 
состоящая из водяного пара и СО, чтобы при 1000 К равновесная масса содержала по 
объему 25% СО, и 25% Н2?

Решение. Напишем содержание компонентов в процентах в равновесной смеси:

Для рассматриваемой реакции Ду=2—2=0, следовательно, КР=К С=КХ=  1,54. Подставим 
содержание веществ (в молях) в выражение для константы равновесия:

так как в ходе реакции число молей в системе не меняется. Исключая из этих уравнений л2, 
получаем квадратное уравнение

Ка

Н2+12=2Н1
HI=0,5H2+0,5I2

(5,64 10"3)*

для второй реакции

КР,2 = 0/^j>,,)° *ш(1/50,2)0’5=0,141.

СО + н 2о = с о 2+н2
я*—25 я°-25 23 25

откуда
* , = 25 25/[(л°—25) (и° -  25)] =  1,54, 

я Х - 2 5  ("? -  «5+337,5=0.
Вторым уравнением является равенство

л?+л5=100,
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(я J)a — 100л J+ 2306 «= 0.

Его решение дает два действительных корня: (л )̂, «63,9 н (л )̂а — 36,1. Это означает, что в исход
ной смеси СО (г) по объейу может быть 36,1 или 25% и, соответственно, НаО (г) 63,9 или 75%.

§ Ш.5. Влияние давления
на равновесие химической реакции.
Принцип смещения равновесия

Рассмотрим влияние давления на равновесие химической реакции. Из 
соотношения (III. 12) для реакции (III. 1) в идеальной газовой смеси можно 
написать с учетом (III.34)

Из выражения (III .44) видно, что константа равновесия Кх в отличие от 
Кр зависит от общего давления р.

Если реакция идет с увеличением количества компонентов (Av>0), то при 
повышении давления Кх уменьшится. Это означает сдвиг равновесия справа 
налево. Наоборот, если Av<0, т. е. реакция идет с уменьшением количества 
веществ, при увеличении давления сдвиг равновесия произойдет слева напра
во. И если Av=0, то изменение давления не повлияет на положение равнове
сия. Если к смеси компонентов за счет увеличения объема добавляется посто
ронний (инертный) газ при неизменном общем давлении, то общее количество 
молей веществ в смеси увеличивается, т. е. увеличивается множитель ( £  «,)Av 
в уравнении (111.44). Поскольку давление постоянно, величина Кх не меняется. 
Поэтому добавление постороннего газа приведет к увеличению числителя 
n'L п | и уменьшению знаменателя пак пв, т. е. к сдвигу равновесия химической 
реакции слева направо. При Av<0 сдвиг равновесия произойдет справа налево 
и при Av=0 увеличение числа молей примеси не повлияет на равновесие.

Влияние примеси на смещение равновесия химической реакции объясняется 
тем, что ее добавление (при постоянном общем давлении газовой смеси) 
увеличивает объем реакционной смеси, что аналогично уменьшению давления 
при отсутствии посторонней примеси.

Для реакции в реальной газовой смеси согласно (П1.41) вместо выражения 
(111.44) получим

При изменении давления коэффициент Ку меняется, так как он зависит от 
коэффициентов фугитивности реагентов, а постоянной величиной остается Kf. 
Как правило, Ку изменяется значительно слабее, чем р^у, поэтому в реальной 
газовой смеси качественно останутся в силе те же выводы о направлении сдвига 
при Av>0  и Av<0, которые были сделаны для идеальной газовой смеси.

Влияние давления на равновесие в идеальном растворе незначительно, так 
как объем раствора почти не меняется от давления.

Если растворитель не участвует в химической реакции, то разбавление 
раствора (добавление растворителя) можно рассматривать как увеличение

ОН .44)

где
£л,=пь+лв+лА+лв. ап  .45)

а п .4 6 )
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количества посторонней примеси в реакционной смеси в соответствии 
с (Ш.44).

Уравнение (III .44) является следствием первого и второго начал термоди
намики. Из него можно количественно определить влияние давления или 
посторонней примеси на содержание реагентов в равновесной смеси (в идеаль
ном и реальном газах или в идеальном и неидеальном растворах).

Для качественного определения направления сдвига равновесия в химичес
кой реакции пользуются правилом: если на систему, находящуюся в состоянии 
равновесия, оказывают внешнее воздействие, то в системе происходит такое 
смещение равновесия, которое ослабляет это воздействие. Это правило называ
ется принципом Jle Шателье —  Брауна или принципом смещения равновесия.

Например, рассмотрим реакцию в смеси газов:

N 2 +  3H2**2NH3

Если давление увеличится, то равновесие сдвинется слева направо, так как 
эта реакция протекает с уменьшением объема: из четырех молей смеси азота 
и водорода получается два моля аммиака. А уменьшение объема вызовет 
снижение давления, т. е. ослабление внешнего воздействия.

Пример Ш.б. При окислении S02 в S03 в газовой фазе установилось химическое равновесие:

2S01+ 0 1a»2S0j

Как будет влиять на это равновесие увеличение давления и добавление азота, не участвующего 
в реакции? Ответ дать на основании термодинамических соотношений и пользуясь принципом Ле 
Шателье — Брауна.

Решение. Воспользуемся уравнением (111.44). В данной реакции Av*=2—3 = — 1, поэтому 
уравнение (III .44) примет вид

* л1 л пяо,Пож
Из уравнения видно, что с увеличением давления р увеличивается константа равновесия К„ 

поскольку К? не зависит от давления. Увеличение Кх произойдет за счет увеличения числителя 
и за счет уменьшения знаменателя. При отсутствии инертной примеси азота равна сумме молей 
веществ в равновесной смеси, которая при смещении равновесия изменяется незначительно, 
поэтому числитель увеличивается в основном за счет увеличения я^ ,; одновременно должны 
уменьшиться л ^  и л0  ̂в знаменателе. Отсюда делаем вывод, что с ростом давления р  в равновес
ной системе количество SO, возрастает, равновесие сдвинется вправо, выход триоксида серы 
увеличится. С увеличением количества азота увеличивается £  л,, что влечет за собой уменьшение 
ijjo , Равновесие сдвинется влево, выход S03 уменьшится.

‘ Применение принципа смещения равновесия Jle Шателье — Брауна приводит к следующим 
качественным выводам. Так как реакция образования SOs из S 02 и 0 2 идет с уменьшением 
объема, то при увеличении давления, т. е. при сжатии реагирующей смеси, процессом, ослабля
ющим сжатие, будет процесс, приводящий к уменьшению числа молекул в реагирующей смеси. 
Таким образом, при увеличении давления реакция сдвинется слева направо и выход S 03 воз
растет.

У вели ч ете  содержания азота при постоянном общем давлении ведет к разбавлению ре
агирующей смеси, что равноценно уменьшению давления при отсутствии азота, т. е. приведет 
к сдвигу равновесия справа налево, выход S 03 уменьшится.

§ III.в. Гетерогенное химическое равновесие

Гетерогенными реакциями называются реакции, в которых компоненты 
находятся в разных фазах. Примером гетерогенной реакции может служить 
реакция

FeO (т) + СО (г)= Fe (т)+ С02 (г)
Напишем гетерогенную реакцию в общем виде:
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VjAt +  V2A 2+ ... +P2®2‘" = vi^ i V2A 2 +  + P|Bj +  pjf&2t (111-47)

где A t , A 2, A j, A '2 — газообразные компоненты; В1э B2, Вь В2 — компоненты 
в конденсированных фазах (твердых и жидких). Учитывая (III.8), для гетеро
генной реакции получаем

где £v,p, — вещества в газообразной фазе; £ р ж/г, — вещества в конден
сированной фазе. Полагаем, что газовая смесь — реальный газ, а конден
сированные фазы — твердые и жидкие растворы. Подставив (II. 177) и (11.196) 
в уравнение (III-48), получим

а и  а  2 — активности компонентов в конденсированных фазах.
Уравнение (111.49) является наиболее общим выражением для закона дейст

вующих масс. Бели конденсированные фазы (жидкие или твердые) представля
ют собой практически чистые вещества, то их активности постоянны (при 
данной температуре) и включаются в константу равновесия. Для упрощения 
рассуждений можно условно принять их равными единице и, таким образом, 
они исключаются из выражения (111.49).

Если газы подчиняются законам идеальных газов, то парциальные фуги- 
тивности в (III .49) могут быть заменены парциальными давлениями (Дяар). 
Если конденсированные фазы — идеальные растворы (твердые или жидкие), 
то активности веществ в (111.49) можно заменить концентрациями (моляр
ными долями и т. п.).

Выведем уравнения для константы равновесия следующих гетерогенных 
реакций, считая, что газообразная фаза является смесью идеальных газов:

[два идеальных раствора: расплав оксидов FeO — МпО (ж) и расплав металлов 
Fe — Мп (ж)]

Константу равновесия определяем из (111.49). Для реакции (а), учитывая, 
что активность чистого углерода постоянна, включаем ее в константу Кр и полу
чаем

Условно можно считать активность чистой твердой фазы (углерода) равной 
единице. Для реакции (б), учитывая, что FeO плохо растворим в железе, 
можно считать активность железа равной единице:
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Е ^ , + £ р ж̂ ж=о, (III .48)

£  W + V,I n / + л г £  pt In a .= 10
или

1 п П (Я 'а ? )= ^ £ * ,/* ;+ 1 л Ю = 1 п Л * .
R T

Отсюда
(111.49)

гдеf x, f 2, —. f u f i  — фугитивности компонентов в газообразной фазе; ах, а2,

С (т)+ С 0 2 =  2СО 
FeO (ж)+ Н 2= Fe (ж)+ Н 20  (г) 

FeO (ж)+ Мп (ж)= Fe (ж)+ МпО (ж)

(а)
(б) 

(в)

СаС03 (т)= СаО (т)+ С 0 2 (г) (г)

(а')



Kfa =  —  ---------, (б')
PH, VFeOx FcO

где yFe0, *Feo — коэффициент активности и молярная доля оксида железа 
в жидком железе.

Для реакции (в), учитывая, что *Mn= 1 —xFc и xMn0= 1 — xFt0, получаем

* F e o O  — *Fe)

Растворимостью оксидов в жидких металлах и металлов в жидких оксидах 
пренебрегаем.

Для реакции (г), считая, что активности чистых фаз CaS03 (т) и СаО (т) при 
данной температуре постоянны, имеем

К ,—Рсо^ (г')

где Рсог — так называемое давление диссоциации, которое при данной тем
пературе постоянно. Постоянные активности двух чистых твердых фаз вклю
чены в значение К,.

Температура, при которой давление диссоциации становится равным атмо
сферному давлению (0,101 МПа), называется температурой разложения. Для 
СаС03 (известняка) она равна 1171 К. При нагревании известняка до этой 
температуры в открытом сосуде (обжиговой печи) происходит быстрое и 
практически полное разложение его на СаО и С 02.

Пример Ш.7. Вычислить константу равновесия Кг для реакции 4Fej04+ 0 2—6Fe2Os при 
298 К. Кислород считать идеальным газом. Необходимые данные взять нз справочника. 

Решение. Из уравнения (11.22) имеем
1пК °«—A G ^ (*  298).

Значение AG°H вычисляем по уравнению

AG°2M=6A G ^0>-A G ^ -4 A G “. i0 =  6 (-7 4 0 ,2 )-0  - 4 ( - 1 0 1 6 ) - - 3 7 6 kA*;
и далее

lgX° =  376/(2,308 8,31 10”3 298) -  65,9; А? -  7,9 1065.

Используя соотношение (111.24) и учитывая, что Av= —1, находим

* ,-7 ,9  10“  0,1013"‘ =7,8 10“  М П а"1.

Константа равновесия Кр выражается очень большим числом. Это позволяет сделать заклю
чение, что при 298 К в присутствии воздуха возможно самопроизвольное окисление Fes0 4 
в Fe2Oa. Следует отметить, что из-за кинетических затруднений эта реакция при 298 К затор
можена, поэтому несмотря на термодинамическую возможность она при этой температуре 
фактически не протекает, а соединение Fe30 4 (т) на воздухе при комнатной температуре является 
(фактически устойчивым.

В. ЗАВИСИМОСТЬ КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЯ 
ОТ ТЕМПЕРАТУРЫ

§ Ш.7. Уравнения изобары и иэохоры реакции.
Принцип смещения ревновесия

Химическая термодинамика позволяет определять константу равновесия 
при какой-либо температуре, если известны константа равновесия при другой 
температуре и тепловой эффект реакции.
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Уравнение изотермы химической реакции в смеси идеальных газов 
имеет вид

A G =R T \nU p— RT\nKp. (Ш.50)

Согласно уравнению Гиббса — Гельмгольца (11.162) имеем также

4С=ЛЯ+Г( ^ ) /  <™-51> 
где АН  — тепловой эффект реакции. Беря производную по температуре от 
(111.50), получаем

ЗА
дТ J,

(д\п Кв\
■ - * тЬ г ) ,

= R \n U p— RlnKp- R T [ ----- - . (111.52)

При этом считаем, что Пр =  const и не зависит от температуры, так *аг 
начальные (неравновесные) парциальные давления заданы и общее давление 
по условию постоянно.

Подставляя (111.50) и (1П.52) в (111.51), получаем (при р —const)

din Кр д н  __
----- - = — ;■ (III. 53)d т ИТ2 v 1

Равенство (III.53) называется уравнением изобары  химической реак
ции.

Из уравнений (III.13) и (II.163) получим (при К= const)

d in  1C Д U
— -  = — -А а п .54)

d  Т  RT2 4

Выражение аП.54) называется уравнением изохоры  химической реак
ции.

Уравнения изобары ап.53) и изохоры аП.54) дают в дифференциальной 
форме зависимость константы равновесия реакции в смеси идеальных газов от 
температуры.

Если реакция протекает в смеси реальных газов, то в уравнении изобары 
ail-53) нужно заменить Кр на К/ (при р —const):

d in  Кг ah——=—-. аи.55)
d  Т RT2 v '

Если реакция протекает в неидеальном растворе, то в уравнении изохоры 
аП.54) нужно заменить Ке на Ка (при V =  const):

d in  Ад Д U
— - = — г. а п .56)

d  Т  RT2

Уравнение изобары ail.53), а также уравнения аН.54) — а  И. 5 6) позволяют 
предвидеть и оценивать (количественно и качественно) зависимость константы 
равновесия от температуры. Если АН >0, т. е. тепловой эффект реакции 
положителен (реакция эндотермическая), то температурный коэффициент кон
станты равновесия также положителен: d InKP/d T > 0. Это значит, что с ро
стом температуры константа равновесия эндотермической реакции всегда 
увеличивается и равновесие сдвигается вправо.
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Если А Н < 0, то d In K ,/d T < 0  и равновесие сдвигается в сторону исходных 
веществ. Если А Н  — 0, то константа равновесия реакции Кг не зависит от 
температуры.

Эти же выводы получаются из принципа смещения равновесия Ле Шателье 
— Брауна: если к равновесной системе подводится теплота, то в системе 
происходят изменения, чтобы ослабить это воздействие, т. е. процессы с погло
щением теплоты. Например, для экзотермической реакции синтеза ам м и ак а

N 2 +  3H2**2NH3, Д Я 298=  -9 2 ,4  кДж

При повышении температуры равновесие должно сдвинуться таким образом, 
чтобы ослабить влияние температуры. Таким процессом является процесс, 
протекающий с поглощением теплоты, т. е. процесс распада аммиака на азот 
и водород. Следовательно, повышение температуры для данной реакции 
должно привести к смещению равновесия справа налево.

Чтобы определить изменение константы равновесия при изменении тем
пературы на конечную величину, нужно уравнение изобары (III.55) проинтег
рировать:

d l n A > = ^ d r .  (111.57)
1 RT1

Приближенное уравнение изобары получается, если в (III.57) принять 
тепловой эффект постоянным и не зависящим от температуры и интегриро
вать в пределах от K /i до и от 7 \ до Т2, что приводит к соотношению

АН Т _Т
l n ^ = l n ^ 1+- - i — i  (III. 58)

A  l 2i  1

Константу равновесия можно вычислить графически из уравнения изобары 
(III. 57):

\ л К ,= \ п В - —  (Ш.59)
R Т

где In В  — постоянная интегрирования.
Согласно уравнению (111.59) зависимость Kf от температуры на графике

в координатах In K f—  изображается прямой. Из тангенса угла наклона пря

мой на этом графике можно вычислить значение теплового эффекта реакции 
АН. Уравнение (III.59) справедливо для достаточно узкого интервала тем
ператур, когда можно приближенно считать А Н  постоянной величиной.

Пример Ш.8. Какие процессы будут способствовать превращению графита в алмаз? Плотность 
графита при 298 К равна 2,255 г/см3, алмаза — 3,510 г/см1. Для графита —0, для алмаза 

1,897 кДж/моль.
Решение. 1. Рассмотрим влияние повышения температуры. Напишем уравнение термохими

ческой реакции превращения графита в алмаз:
С (графит) «С  (алмаз); ДЯ= 1,897 кДж.

Уравнение показывает, что процесс образования алмаза из графита сопровождается поглощением 
теплоты, т. е. является эндотермическим согласно принципу Ле Шателье — Брауна При нагрева
нии системы, т. е. при подведении к ней теплоты процессом ослабляющим это внешнее воздейст
вие, будет превращение графита в алмаз. Следовательно, повышение температуры способствует 
превращению графита в алмаз.

2. Влияние повышения давления. Сопоставление плотностей показывает, что графит легче 
алмаза. Это означает, что в процессе превращения графита в алмаз объем системы уменьшается. 
Следовательно, повышение давления способствует трансформации графита в алмаз.
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Пример Щ.9. Для реакции С 0 + Н 20  = С 02 + Н2, идущей в газовой фазе при 298 К, 
ЛЯ^9| = —41,2 кДж. Можно ли при повышении температуры сдвинуть равновесие в сторону 
увеличения выхода водорода?

Решение. При подстановке в уравнение изобары химической реакции (111.53) отрицательного 
значения АН левая часть уравнения изобары также станет отрицательной, т. е. будет иметь место 
соотношение d InKp/dT<0. Но при повышении температуры (АТ>0) величина d in * , будет

„  РН-РСО,
отрицательной, поэтому с повышением температуры константа Кр уменьшится. Но А_=»----------,

РсоРиго
следовательно, при уменьшении Кр с повышением температуры будет уменьшаться числитель 
и увеличиваться знаменатель. Выход водорода уменьшится. Таким образом, повышением тем
пературы нельзя увеличить равновесное содержание (выход) водорода в указанной смеси газов.

§ Ш.8. Постулат Планка.
Абсолютные энтропии химических соединений

Химическая термодинамика позволяет рассчитывать константы равнове
сия реакций без проведения опытов по изучению равновесия в рассматрива
емой смеси реагентов. Для такого расчета нужно знать абсолютные значения 
энтропий химических соединений, участвующих в реакции. Подставляя в вы
ражение для энергии Гиббса (11.140) энтальпию Н  и энтропию S  в виде

Н = Н 0+ Н ,  и S = S 0 +  S „
получаем

G ± W o + B j - T ( S 0+ S J ,

где Н0 — энтальпия при абсолютном нуле; S0 — энтропия при абсолютном 
нуле; Я ,  и S , — разность между энтальпией или энтропией при данной 
температуре и абсолютном нуле соответственно. Учитывая, что Н0 и S0 от 
температуры нб зависят, имеем

dG = d tf  * -  TdS+ -  (S0 +  S J  d Т. (Ill .60)
Поэтому, как следует из уравнения (III.60), при термодинамических рас

четах зависимости энергии Гиббса от температуры нужно знать энтропию при 
абсолютном нуле. Планк (1912) предположил, что энтропия индивидуального 
кристаллического вещества в виде идеального твердого тела при абсолютном 
нуле равна нулю (постулат Планка).

Идеальным твердым телом называется твердое вещество с идеальной 
кристаллической решеткой, в которой все узлы заняты атомами или молекула
ми. Для твердых растворов и стеклообразных веществ энтропия при абсолют
ном нуле не равна нулю.

В математической форме постулат Планка записывается следующим об
разом:

При Г = 0  S0= 0; lim|5|-»0. (Ш.61)
г-*о

Следовательно, с учетом постулата Планка абсолютная энтропия одного 
моля какого-либо газообразного вещества при температуре Т  будет равна 
сумме изменений энтропии при переходе вещества из одного агрегатного 
состояния в другое и при нагревании твердого, жидкого и газообразного 
веществ от абсолютного нуля до температуры Т. В соответствии с формулами 
(11.113), (11.116) и (111.61) можно написать:



где Lmр — теплота полиморфного превращения; Ьш — теплота плавления;
теплота испарения вещества; — температура полиморфного пре

вращения; Тш — температура плавления; Таа] — температура испарения 
вещества; Срт, Срг — молярная теплоемкость двух полиморфных модифика
ций; СРшХ — молярная теплоемкость жидкого состояния; CPf — молярная 
теплоемкость газообразного состояния вещества.

Из постулата Планка вытекает ряд следствий.
1. Для абсолютной энтропии идеального твердого тела получаем

2. Из (111.63) следует, что при приближении к абсолютному нулю теплоем
кость идеального твердого тела также стремится к нулю:

так как иначе при Г=0 выражение под интегралом в (III.63) обратилось бы 
в бесконечность, а согласно постулату Планка при Т-* 0 энтропия должна 
стремиться к нулю. Следовательно, при Г= 0 также и Ср=0, т. е. никакие 
процессы не могут снизить температуру до абсолютного нуля — принцип 
недостижимости абсолютного нуля.

Это связано с тем, что теплоемкости всех веществ при приближении 
к абсолютному нулю становятся бесконечно малыми, в связи с чем невозмож
но с помощью конечного числа операций понизить температуру до абсолют
ного нуля. В настоящее время достигнута температура около 0,00001 К.

Принцип недостижимости абсолютного нуля температуры связан с тепло
вой теоремой Нернста (1906), называемой также третьим началом термодина
мики. Сопоставление экспериментальных величин АН и AG для реакций, 
протекающих в конденсированных системах, показывает, что в области низких 
температур при приближении к абсолютному нулю значения АН и AG сближа
ются. Нернст в своей теореме постулирует следующее утверждение: вблизи 
абсолютного нуля закономерны равенства

которые и являются математическим выражением третьего начала термодина
мики. В соответствии с (11.160) из уравнения Нернста следует, что вблизи 
абсолютного нуля все реакции, совершающиеся в конденсированных системах, 
не сопровождаются изменением энтропии, т. е. для них А5=0. Планк, рас
ширяя этот вывод, сформулировал свой постулат [см. уравнение (111.61)], 
позволивш ий вычислять абсолютные энтропии веществ при любой температу
ре. Тепловую теорему Нернста, т. е. третье начало термодинамики, можно 
считать следствием постулата Планка, который является более широким 
термодинамическим обобщением.

Абсолютную энтропию вещества В, участвующего в реакции (III. 1), можно 
рассчитать, зная изменение энтропии AS во время реакции и абсолютные 
энтропии других реагентов. Изменение энтропии при протекании реакции 
(III. 1) вычисляется по уравнению

т

(111.63)
о

lim |С,|-»0,

AS= ISL+ eSE — aSA — bSB. (Ill .64)
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Если абсолютные энтропии веществ A, L, Е известны, то абсолютную 
энтропию вещества В можно вычислить из соотношения

£в= - (/•S'l+ eSB—&SK—AS). (111.65)b

Изменение энтропии AS при протекании реакции рассчитывают на основе 
экспериментальных данных.

Абсолютную энтропию химических соединений можно вычислить также 
с помощью статистической термодинамики (см. гл. IV).

§ Ш. 9. Определение констент 
равновесия химических реакций 
при любых температурах 
с использованием абсолютных энтропий

Вычитание констант равновесия реакций при любых температурах без 
проведения опытов по изучению равновесия является одним из наиболее 
важных практических приложений химической термодинамики. Эти расчеты 
проводятся с использованием абсолютных энтропий.

В основе расчета констант равновесия реакций при любых температурах 
лежит уравнение для стандартной энергии Гиббса:

AG°r = -  ЛГ1п К0. (Ш.66)
Для стандартной энергии Гиббса реакции AG°T из уравнения (II. 158) получаем 
(при Т =  const)

AG°t=A H 0t-TA S°t , (Ш.67)
где АН% — стандартный тепловой эффект реакции при Т\ AS% — стандартная 
энтропия реакции при Т.

Подставляя выражение для AGj- из уравнения (111.66) в (111.67), находим

1пА°=— Ч —г. (П1.68)
RT R '

Тепловой эффект реакции А Н \ при заданной температуре определяют по 
уравнению Кирхгофа (111.69):

г
АНт— АН°т  +  J ACpdT, (Ш.69)

298

где АЯме определяют по стандартным теплотам образования.
Изменение энтропии реакции А55- при заданной температуре находят сле

дующим образом. Из уравнения (П.90) следует, что энтропия отдельного 
вещества связана с обратимым изменением теплоты соотношением 
dS —SQ^JT. Связь молярной теплоемкости Ср вещества с теплотой процесса 
при Q = j2o6p и р —const определяется из выражения (11.32): SQo6p=C pdT. Из 
этих двух уравнений получаем: d S —CpdT. Если между несколькими вещест
вами происходит реакция и изменение теплоемкости во время реакции равно 
ДС, [см., например, уравнение (11.66)], то изменение энтропии AS определится 
из соотношения d А5= ACpd77J’. После интегрирования в интервале темпера
тур от 298 К до Г получим
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где Д£до определяют по стандартным абсолютным энтропиям компонентов 
[см. (П1.64)].

Подставляя значение АЯг и AS°T из равенств (П1.69) и (III.70) в уравнение 
(111.68), получаем

1 п К ° = - ^ + ^ + - ,  (Ш.71)
RT Л R 4 ’

где
т т

| д с , а г + J ^ d r .  (1И.72)
298 291

Подставляя зависимость А С, от температуры из уравнения (II.73) в (1П.72), 
зем

1= А аМ0+ АЬМ1+ АсМ2+ Ас'ЛГ _ 2, (1П.73)

где М0, M v  М2. М _ 2 — функции температуры.
Выражения для М0 (при и=0) и для М„ (при п=  1, 2, —2) имеют вид:

298 ГМ0= - — 1+1п— ; (1П.74)
0 Г 298 v 9 
_1 1+ 1  _я п

Мя=— ----- ^ + — . ап.75)
(л+1) Т п я(и+1)

Определив по уравнению (П1.71) стандартную константу равновесия К0, 
рассчитывают константу К, для идеальной газовой смеси по уравнению 
(III.24) в единицах МПа (см. § Ш.2).

Темкин и Шварцман составили таблицы для расчета коэффициентов М0, 
Mt, М2 и М_ 2 в уравнении (П1.73), поэтому определение констант равновесия 
химических реакций по уравнениям (III.71) — (111.73) называется методом 
Темкина — Шварцмана. В настоящее время этот метод широко используется 
для расчета констант равновесия реакций и дает достаточно точные резуль
таты. Это объясняется тем, что теплоты образования и абсолютные 
энтропии Зги, необходимые для расчета А и А5̂ 9* по уравнению (111.71), 
берутся из справочных таблиц. Значение I по (1П.73) определяется менее точно, 
так как коэффициенты а, Ь, с, с' в интерполяционных уравнениях для теплоем
кости приводятся с невысокой точностью. Слагаемое I/R в (111.71) имеет 
сравнительно небольшое значение, поэтому ошибка при определении /  сущест
венно не влияет на точность вычисления константы равновесия.

Если известны молярные теплоемкости компонентов только при стандарт
ной температуре, то для I получается менее точное выражение:

/= М 0АСл29|. (П1.76)
Если теплоемкости компонентов неизвестны, то полагают АС,=0; при 

этом
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lg K ° = ----- —  + — -  + —  (ДаЛ/0+Д Ш , +А сМ2 +Д с'М .г). (Ш.78)

Расчеты констант равновесия реакций по (111.71) с использованием значе
ний I  из (III.76) и (111.77) дают менее точные результаты.

Пример ШЛО. Вычислить по методу Темкина — Шварцмана константу равновесия Кр для 
реакции С(т)+С02(г) —2СО(г), протекающей при 1200 К и 0,1013 МПа, и найти состав равновес
ной смеси в объемных процентах.

Решение. Из уравнений (111.71) и (111.73), считая С02 и СО при указанных условиях! 
идеальными газами, имеем

АЯ^, t А | 1
2.3ДГ 2,3 R 2,3 R

Пользуясь справочником, вычисляем все необходимые величины. По формуле (11.25) находим

ДЯ°„= 2ДЯ“  -  Д Я -  ДЯ£,=2 ( -110,5) -  ( -  393,5) -  0=172,5 кДж.

Значение А5^, определяем по (111.64):

197,4-213,6-5,7 = 175,5 Дж/К.

По известным теплоемкостям реагентов вычисляем Да, Д Ь, А с':

СЛсо=28,41+4.10- Ю-3 Г-0,46 10*7"2 ДжДмольК);

Cp COj=44,14+9,04- 10_3Г-8,53• 105Г"2 Дж/(моль К);

Ср,с =17,15+4,27 10-3Г-8,7910*Г"2 ДжДмольК); .

Да = 2 ’ 28,41 —44,14—17,15= —4,47;
ДА=(2 4,10-9,04-4,27)' 10_3 = -5,11 • 10_3;

Ас'=[—2 0,46—(—8,53)—(—8,79)] 10* = 1б,4- 10s.

По справочнику находим М0, М1 и Af_2 для Г= 1200 К: А/0= 0,6410; A/j =0,3389 Ю3; 
М .2=0,3176 10~5.

Подставив найденные значения в уравнение (1П.78), получим lg£°= 1,706 и К0 = 50,8. 
Вычисляем Кр по уравнению (111.24) при Av=1;

*/,=А°(р?)А,=50,8 0,1013=5,16 МПа.

Находим состав равновесной смеси для рассматриваемой гетерогенной реакции

Кр —Рсо/Рсо2=5,16 МПа.

Если взять для реакции 1 моль С02 и обозначить через х число молей образовавшегося СО, то 
в равновесной смеси будет находиться (1—0,5х) молей С02. Общее число молей этой смеси 
составит £я{=1 — 0,5х+х=1 +0,5х.

Реакция ведется при общем давлении р =0,1013 МПа, следовательно,
Рсо2 -Р  (1 —0,5х)/(1 +0,5х) и рсо -рх/( 1 + 0,5х)

[х/(1+0,5х)]20,1013 
(1-0,5х)(1+0,5х) “  ’ ’ 

откуда х= 1,9805. . j 9805\ J 
Ответ показывает, что в равновесной смеси на 1,9805 моль СО приходится ( 1------—

=0,0098 моль С02.
Всего в смеси имеется 1,96 моль, следовательно, по объему будет около 98% СО и 2% COj-

7 = 0 . (111.77)
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Г л а в а  IV

ЭЛЕМЕНТЫ СТАТИСТИЧЕСКОЙ
ТЕРМОДИНАМИКИ

А. СТАТИСТИЧЕСКОЕ ОБОСНОВАНИЕ
ВТОРОГО  НАЧАЛА ТЕРМОДИНАМИКИ

§ IV. 1. Основные положения
статистической термодинамики

Основные термодинамические параметры: температура и давление, при 
помощи которых описывается макроскопическое состояние исследуемых си
стем, обладают статистической природой, так как они выражают свойства 
веществ, обусловленные действием большого числа частиц. Температура газа 
определяется средней кинетической энергией его молекул. При неизменных 
внешних условиях температура остается постоянной, что связано со ста
ционарным распределением молекул по скоростям, хотя отдельные молекулы 
имеют самые различные скорости. Давление газа — суммарный эффект уда
ров большого числа молекул о стенку сосуда.

Объем и плотность газа зависят от температуры и давления, т. е. от 
величин, имеющих статистический характер. Важнейшие термодинамические 
функции: энтальпия, энтропия, энергия Г иббса, энергия Г ел ьмгольца и другие 
зависят от температуры, давления и объема, т. е. тесно связаны со статисти
ческими величинами.

Согласно второму началу термодинамики все самопроизвольные необ
ратимые процессы в изолированных системах сопровождаются ростом энт
ропии. Это свойство энтропии хорошо объяснил создатель статистической 
физики JI. Больцман, показавший, что второе начало термодинамики пред
ставляет собой следствие естественного перехода всякой изолированной систе
мы от состояния менее вероятных к состояниям более вероятным, т. е. оно 
представляет собой статистический закон, обладающий большой точностью 
только для большого числа частиц (макросистем). Системы из большого 
числа частиц хорошо описываются при помощи теории вероятности.

Состояние любой системы можно описать двояко: или указать, каковы 
значения температуры, объема, давления и других непосредственно измеря
емых свойств, — это будет характеристика микросостояния вещества; или 
указать свойства каждой частицы вещества, т. е. ее положение в пространстве, 
массу, скорость и направление движения, — это будет характеристика микро
состояния вещества. Рассмотрим некоторое количество газа с заданными 
термодинамическими параметрами р, V, Т. При постоянных внешних услови
ях макросостояние не меняется, поскольку остаются неизменными значения р, 
V, Т, но молекулы газа находятся в непрерывном хаотическом движении и их 
положение и скорости непрерывно меняются. Поэтому данному макросостоя
нию будет отвечать большое число различных микросостояний, которое назы
вается термодинамической вероятностью W. Величина W представляет собой 
меру вероятности данного макросостояния: чем больше значение W, тем 
вероятнее пребывание системы в данном состоянии. Термодинамическая веро
ятность выражается целым положительным числом. Молекулы могут от
личаться друг от друга положением в пространстве и запасом энергии. Поэто
му для описания состояния газа надо знать не только положение молекул 
в пространстве, но и их распределение по импульсам р —т\, где т — масса 
молекул; v — скорость молекулы.

Для определения числа микросостояний, отвечающих данному макросо
стоянию, в статистической термодинамике вводится представление о фазовом
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пространстве. Состояние, например, одноатомной молекулы, у которой число 
степеней свободы п=3, определяется в данный момент шестью координатами: 
тремя пространственными координатами х, у, г и тремя компонентами им
пульса ру, рг. Это мгновенное состояние молекулы соответствует точке 
в шестимерном фазовом пространстве. Если координаты группы молекул 
N( лежат в пределах от х до х + dx, от у  до y + d y , от z до z+ d z , а компоненты 
импульса — в пределах от рх до px+ dpx, от ру до py+dpy и от рг до pz+dpz, то 
молекулы занимают фазовую ячейку объема d x d yd zd p xdpydpt. Фазовое 
пространство разбивают на фазовые ячейки и рассчитывают число молекул 
в каждой ячейке; число молекул N lt Nv  ..., Nk в разных ячейках соответствует 
данному макрососгоянию.

Состояние многоатомной молекулы с п степенями свободы определяется 
п пространственными координатами и сопряженными с ними п координатами 
импульсов. При этом мгновенное состояние молекулы характеризуется точкой 
в 2/1-мерном фазовом пространстве.

При рассмотрении молекул идеального газа пользуются статистикой Боль
цмана, согласно которой: 1) все размещения молекул в фазовом пространстве 
равновероятны; 2) данное распределение молекул по фазовым ячейкам образу
ет данное макросостояние; 3) перемещение молекул внутри ячейки не образует 
нового микросостояния; 4) перестановка двух молекул в двух ячейках соответ
ствует новому микросостоянию.

Поясним определение числа микросостояний на примере простой системы 
из трех одинаковых молекул а, Ь, с, находящихся в сосуде, мысленно разделен
ном на три равные по объему ячейки. Каждая из трех молекул может в любой 
момент находиться в одной из трех ячеек, так как движение молекул хаотично 
и все размещения равновероятны.

Определим термодинамическую вероятность различного распределения 
молекул по ячейкам, т. е. число микросостояний отвечающих данному мак
росостоянию. Если все молекулы расположены в одной ячейке, то термодина
мическая вероятность равна единице (fV= 1), так как перестановки внутри 
ячейки не учитываются. Таких макросостояний может быть три, т. е. одновре
менно три молекулы могут быть либо в первой, либо во второй, либо 
в третьей ячейке:

Номер ячейки 1 2 3
Одно микросостояние, 
соответствующее

а Ь с - -
данному макросостоянию

Когда в одной ячейке находятся две молекулы, в другой — одна и в третьей 
нет молекул, то W =3, так как между ячейками 1, 2, 3 можно сделать три 
перестановки молекул: а, Ь, с:

Номер ячейки 1 2 3
Три микросостояния, а Ь с -
данному макросостоянию а с Ь -

b с а -

При этом имеется шесть макросостояний: каждому макросостоянию соответ
ствуют три микросостояния. При равномерном распределении молекул — по 
одной в каждой ячейке — вероятность W—6, так как может быть шесть 
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разных размещений молекул а. Ь, с между ячейками 1, 2, 3, т. е. шесть 
микросостояний:

Номер nein 1 2 Э
Шесть микросостояний, соответствующих данному макросостоянию

' а Ъ с
а с b
ь с а
ь а ш
с b а
с а Ъ

При этом имеется одно макросостояние, которому соответствуют шесть 
микросостояний. Вероятность равномерного распределения молекул наиболь
шая.

Таким образом, для определения термодинамической вероятности следует 
общее число всех перестановок 1 *2*3=3! разделить на число перестановок 
в каждой ячейке:

3! 3! 3!ИГ.=—-= 1 ; W2= — =3; fV3= -----=6
3!0!0! 2!1!0! ПИЙ

(факториал нуля равен единице).
В общем случае термодинамическая вероятность равна

w = — - — , av .i)NJNjl-.NJ

где л — общее число молекул; Nt . N2, ...,Nn — число молекул в ячейках 1,
2, ..., л.

При равномерном распределении N частиц по л ячейкам наибольшая 
термодинамическая вероятность Wm равна

м av.2)

к
При Я=15 и л = 3 JFm=7,610s; при ^=20 и л=4 И̂т =1Д73* Ю10. С увеличе
нием числа молекул термодинамическая вероятность равномерного распреде
ления растет чрезвычайно быстро, поэтому обычный газ, в одном моле 
которого заключено 6,022' 1023 частиц, равномерно заполняет предоставлен
ный ему объем. Газ находится в равновесном состоянии.

В статистической термодинамике постулируется, что каждая предоставлен
ная самой себе изолированная система Стремится перейти в наиболее вероят
ное состояние; при этом термодинамическая вероятность изолированной си
стемы приближается к максимуму. Таким образом, максимуму термодинами
ческой вероятности соответствует равновесное состояние системы.

Статистическая термодинамика обосновывает второе начало термодина
мики. Из постулатов статистической термодинамики второе начало получает
ся как следствие.

IV.2. Энтропия и вероятность

Для необратимых процессов, протекающих в изолированных системах, 
энтропия и термодинамическая вероятность растут и достигают максималь
ного значения при установлении в системе равновесного состояния. Таким
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образом, между энтропией и термодинамической вероятностью существует 
зависимость, которую Больцман в общей форме выразил уравнением

S= f(W ). 0V.3)
Рассмотрим две термодинамические системы, характеризующиеся энтро

пиями St и S2 и вероятностями Wt и W2, и составим из них одну общую 
систему, энтропия и вероятность которой выражаются величинами S  и W.

Энтропия общей системы складывается из энтропий отдельных частей, 
образующих эту систему:

S^ S ^ S i.  (IV.4)
Вероятность сложного события равна произведению вероятностей этих собы
тий:

W=W ^W 2. (1V.5)
Для всей системы и двух ее частей из уравнения (IV. 3) следует:

S=f(W ); S2= f(W 2). (IV.6)

Между энтропией и вероятностью согласно (IV.4) — (IV.6) существует 
следующая зависимость:

S = f(W )= k In W, (IV.7)
где к — постоянная, одинаковая для всех систем.

Действительно, согласно (IV.7)
S = k In W\ S ^ fc ln  Wy и S2= k ln  W2. (IV.8)

Подставляя (IV.5) в первое выражение (IV.8), имеем
5=Л1п ()^1Ж2)=Л:1п Ж1+Л1п Ж2. (IV.9)

С учетом уравнений (IV.8) для и S2 получим соотношение (IV.4), что 
и доказывает правильность уравнения (IV.7).

Докажем далее, что в уравнении (IV. 7)

k= R /N A,

где R — молярная газовая постоянная; iVA — постоянная Авогадро. Рассмот
рим изменение энтропии A S = S 2 — Si при изотермическом расширении одного 
моля идеального газа от объема V/п (первое состояние) до V (второе состоя
ние), где п — целое положительное число больше единицы. С точки зрения 
классической термодинамики в соответствии с уравнением (11.121) имеем

А5=Л1п — =Л1пл. .(IV.10)
V/n

Согласно статистической термодинамике изменение энтропии при измене
нии термодинамической вероятности от Wv до W2 в соответствии с (IV.7) 
равно

A S = k\n W 2- k \n W v  (IV.11)
Объем V, в котором находится один моль газа, разбиваем на п ячеек. 

В соответствии с (IV.1) в первом состоянии = 1, так как все частицы 
находятся в одной ячейке. Во втором состоянии, когда частицы равномерно 
распределены по всем ячейкам и термодинамическая вероятность имеет 
наибольшее значение, W2 — Wm. Из (IV.11) получаем
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A S = k \n  Wm. a v . i2)
Подставляя в (TV. 12) значение Wm из уравнения (IV.2), имеем при N —NA 

AS=*lntfA!-*ln0^!. av.13)

Используя приближенное уравнение Стирлинга, справедливое для фак
ториалов больших чисел

1п*А!=ЛГА1пЛГА-ЛГА, (TV.14)
получаем

AS=kNK\nn. av.15)
Из сравнения формул (IV.15) и (TV.10) имеем

R = kN . и к = ~ .  0V.16)

Таким образом доказывается справедливость уравнения
gmktoW* (TV.17)

где к — постоянная Больцмана.
Соотношение (IV. 17), полученное Больцманом, является основным уравне

нием статистической термодинамики. Эго уравнение связывает основную 
функцию второго начала классической термодинамики — энтропию — с ос
новной величиной статистической термодинамики — термодинамической ве
роятностью. Таким образом, из основных уравнений статистической термоди
намики следует, что энтропия системы пропорциональна ее (системы) термо
динамической вероятности, при чем коэффициент пропорциональности равен 
постоянной Больцмана. Уравнение (IV. 17) позволяет объяснить статистичес
кий характер второго начала термодинамики и вывести второе начало термо
динамики как следствие постулатов статистической термодинамики.

Б. ОПРЕДЕЛЕНИЕ
ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ ФУНКЦИЙ

§ IV.3. Сумма по состояниям

Рассмотрим изолированную систему, в которой содержится один моль 
идеального газа. Пусть Nlt N2, N3, .... Nt молекул газа имеют энергии е 1э б2, . .. ,  
Вщ. Полагаем, что энергия отдельных молекул может принимать только диск
ретные значения. В изолированной системе общее число молекул и их энергия 
(внутренняя энергия системы) являются величинами постоянными:

ДГА= £ л г,= const; C/=£tf,e,=const. (IV.18)

При термодинамическом равновесии система находится в наиболее вероят
ном состоянии. Для изолированной системы термодинамическая вероятность 
W  и энтропия S имеют максимальные значения.

Выведем закон распределения частиц идеального газа по энергиям при 
равновесном состоянии системы. Подставляя значение W из (TV.1) в (IV. 17), 
с учетом (IV. 14) получаем при N —NA

S = k N A\nN A- k Y N M N , .  (IV.19)
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Считая N, переменной величиной, для определения энтропии, соответст
вующей ее максимуму S, продифференцируем уравнение (IV. 19) и приравняем 
к нулю полученный результат:

d S = - * £ ( ln t f ,+  l)dtf,=0. (IV .20)

Полагая, что In Nt — большое число, вместо (IV.20) можно написать

-~ d S = ^ n N ,d N ,= 0 .  (IV.21)

Для изолированной системы согласно уравнениям (IV. 18) (считая е, посто
янными величинами) имеем:

<WA= I< W = 0 , (IV.22)

d l/= 2> ,d ty= 0 . (IV.23)

Значения JV,, которые обращают S в максимум, определяются совместным 
решением уравнений (IV.21) — (IV.23). Используя метод произвольных мно
жителей Лангранжа, умножим уравнение (IV.22) на А и (IV.23) на v, а затем 
сложим все три уравнения:

XOnM+A+ve^dA^O, (IV.24)

где Я и v — произвольные множители. Уравнение (IV.24) справедливо только 
в том случае, если коэффициенты при dV, равны нулю в каждом слагаемом 
суммы, так как числа частиц Nt могут произвольно изменяться:

lntf,-M+v£,=0. (IV.25)
Отсюда

N ,=e е’ ". (IV.26)

Для определения множителей Я и v, подставив уравнение (IV.26) в (IV. 18), 
получим

e-x = J^_
v  г*<2>

Выражение в знаменателе обозначается буквой Q и называется суммой по 
состояниям:

av.27)

Отсюда для постоянной Я получаем выражение

е~ (IV.28)

Подставляя уравнение (IV.28) в (IV.26), получаем

N{=— е~щ или \nN,=\nNA-\n Q -v e i. (IV.29)

Выразим через сумму по состояниям внутреннюю энергию U системы 
(одного моля равновесного идеального газа) и ее энтропию S. С учетом (IV.29) 
выражение (IV. 18) для внутренней энергии примет вид
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a v -зо)

5=ЛЛГА1п^А- ^ Ы ^ А1 е-^ + ^ 1 п е Е ^ + ^ Е ^ " У‘'- 

С учетом уравнения (IV.27) после ряда сокращений получим 
S=kN A\nQ+kvU. (IV.31)

Для определения термодинамического смысла величины v возьмем производную по v от 
выражения (1V.31):

dS kN„dQ dU
— ш— - — +kv— +kU. (IV.32)
dv Q dv dv

Для его упрощения найдем производную по v от уравнения (IV.27):

7 - — Е м  •dv
С учетом (IV.30) это выражение преобразуется к виду

dv Na

Подставляя его в уравнение (IV. 32), получаем из статистической термодинамики
d S d U
— = ь — . (IV.33)
dv dv

Из формальной термодинамики выражение для dS/dv получим,-разделив на dv известное 
выражение dS=dU/T  для обратимого процесса, т. е. для равновесной системы:

dS  1 d U
—  ш------ . (IV. 34)
dv Г dv

Значение v найдем, приравнивая правые части уравнений (IV.33) н (IV.34):
1 1

, v=— . (IV.35)
Т кТ

Из соотношения (IV.35) следует, что \/v=kTa, т. е. обратная величина множителя v пропорци
ональна абсолютной температуре, причем коэффиценгом пропорциональности является постоян
ная Больцмана k**R/NA.

Подставляя значение v из (IV.35) в (IV.27) — (IV.31), получаем: 
для суммы по состояниям выражение

•>

2 = 1 *  (IV.36) 
для распределения молекул по энергиям уравнение Больцмана

N
Nf=:— e ; , GV.37)

для внутренней энергии соотношение 1(
ДГА _  ~кТ

; (IV.38)

а уравнение (IV. 19) для энтропии
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S = k N ln Q + ~ .
т

для энтропии уравнение
(IV.39)

Некоторые состояния молекул могут иметь столь близкие энергии, что их 
практически невозможно различить и можно считать совпадающими. Эти 
состояния объединяются в группы; число состояний в группе называют крат
ностью вырождения (данного) уровня энергии молекулы. При этом для вычис
ления термодинамической вероятности W  вместо уравнения (IV. 1) получаем

W = g N" -----—----- (I V.40)Ki «2 •••«„ jVjwa! ffn\
и вместо (IV.37) и (IV.36) имеем

N i ^ g t e ^ "  (IV.41)

и
(IV .42)

Рассмотрим некоторые важные свойства величины e~tJ‘ , для чего восполь
зуемся уравнением Больцмана (IV. 37), представив его в виде соотношения

N i= A e '“lkT,
где А =  N J Q = const. в//£ГИз него видно, что при Т-*0 е -»оо и Л^=0. Это значит, что при 
температурах, близких к абсолютному нулю, на возбужденных уровнях (1, 2, 
3,...) молекул нет, все они находятся на нулевом (невозбужденном) уровне.
При Т-* со е Г-»1 и N i= A —const, т. е. при высоких температурах распределе
ние молекул по возбужденным энергетическим уровням становится равномер
ным:

Nt =  N2 = .. .= Nt= const.
Рассмотренный вывод распределения Больцмана на основе метода ячеек 

Больцмана не является достаточно строгим и вызывает ряд замечаний. Одно 
из них принципиальное и состоит в том, что квантово-механический принцип 
неразличимости частиц отрицает возможность нумерации частиц. Обмен меж
ду ячейками тождественных частиц, но с разными номерами, не может дать 
нового микросостояния. Другое возражение касается возможности примене
ния формулы Стирлинга к уравнению (IV. 13), так как в некоторых ячейках 
число молекул может быть не очень велико. Несмотря на эти недостатки, 
распределение Больцмана в основном правильно описывает поведение идеаль
ного газа*.

Сумма по состояниям Q является безразмерной величиной. Значение Q за
висит от молекулярной массы вещества, объема, температуры и характера 
движения молекул (момента инерции молекул, частоты собственных колеба
ний атомов в молекуле и др.). В случае неидеальных систем Q зависит также от 
межмолекулярных расстояний и межмолекулярных сил. Сумма по состояниям 
играет большую роль в статистической термодинамике, так как она связывает 
между собой микроскопические свойства отдельных молекул, т. е. дискретные 
уровни энергий, моменты инерции, дипольные моменты и т. п. с макроскопи-

*С более строгим выводом уравнений статистической термодинамики можно познакомить
ся в книге Н. А. Смирновой «Методы статистической термодинамики в физической химии». — М.: 
Высшая школа, 1982.
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ческими свойствами вещества, т. е. с внутренней энергией, энтропией, теплоем
костями и т. п.

Примем, что энергия молекулы аддитивно складывается из отдельных 
видов энергии, т. е. отдельные формы движения независимы. Для решения 
большинства задач ограничиваются обычно четырьмя видами энергии. Пол
ная энергия молекулы е, равна сумме энергий поступательного е„, вращатель
ного £,, колебательного е, и электронного е, движений:

е<=еп+е,+еж+е,. (IV.43)
В полную энергию молекулы, строго говоря, следует включить еще ядер- 

ную энергию е„, но при обычных химических реакциях (не ядерных) энергия 
ядер не изменяется. Поэтому при расчете изменения термодинамических функ
ций во время химических реакций ядерная энергия сокращается и не влияет на 
результат. В связи с этим энергию ядер мы для простоты не будем рассматри
вать.

Каждому энергетическому уровню (состоянию) данного вида движения 
молекулы соответствует определенная кратность вырождения. Общая крат
ность вырождения i-го уровня энергии молекулы равна

gi=g»g,g>, (TV.44)

где g„ gk, gfi — кратности вырождения соответствующих энергетических уров
ней вращательного, колебательного и электронного движений молекул. Крат
ность вырождения уровней энергии поступательного движения молекул равна 
единице.

Вероятность каждого состояния в сумме по состояниям в соответствии 
с уравнениями (IV.42) — (IV.44) определяется как произведение вероятностей:

•l i  i  ». i.
. ~кг ~кТ “иг ~кТ ~кТ

g,e =е gme gt e g3e (IV .45)
Для получения суммы по состояниям нужно выражения вида (IV.45) сложить 
по всем значениям е„, е,, е, и е,:

Щ Ц ц -к
“мг ~кТ ~кТ кТ

8*е 8*е &е • (TV.46)П В X 9
Но сумма произведений равна произведению сумм, поэтому*

♦Это правило применительно к выражениям (IV.46) и (IV.47) можно пояснить на примере, 
когда у частиц имеются два вида движения, например поступательное и вращательное, причем 
энергия каждого вида движения может принимать два значения. Обозначим для простоты 
ai=‘ga!e~lJ kT и bl«~gmte*JkT- Тогда согласно (IV.46) сумма произведений для рассматриваемого 
случая запишется как

2 2

С* £  £в(4(*в|4| +в|42+в24| +*2̂ 3- 
М1Щ

Сгруппируем теперь эти слагаемые иначе:
б шв1(*1+̂ 2)+в2(/»1+/>2) — (в| +«2) ^  + Aj).
2 2

При этом получаем Q** ["[ £  п, — произведение сумм. Но в данном примере Qum,al + а2

и Qt =b{ +b2- Отсюда Q mQaQt- Обобщая этот пример на четыре вида энергии частиц и на много 
состояний каждого вида энергии, получаем из (IV.46) выражение (IV.47).
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Q=QuQ,Q.Q» av.47)
где

ц j .

Gn=Ze *  g .= 2>.* *  av.48)
_Jb

G .= Z fte  T; G ,=E*,e ; (IV.49)

Gm G» G« и G* — суммы по состояниям, связанные с поступательным, 
вращательным, колебательным и электронным движением молекул. Три по
следних вида движения молекулы принято объединять общим названием 
«внутренние движения молекулы».

Зависимость термодинамических функций от суммы по состояниям. Получим 
выражения для ряда термодинамических функций одного моля идеального 
газа через суммы по состояниям.

Подставляя в уравнение (11.140) значение энтропии из (TV.39) и произведя 
простые преобразования, получаем уравнение для энергии Гельмгольца:

A = U -T S = -R T \n Q ,  (IV.50)

где R =kN A. Подставляя в уравнение (11.157) значение энтропии из (TV.S0) 
и учитывая также (П.156), находим

5= - ( Й к = - ( 1 ) г ;,1,,е+ЛГ( ^  аУЯ)
Подставляя значения А и S  из уравнений (IV.50) и (IV.51) в (11.140), получаем 
выражение для внутренней энергии:

U = A + T S = R T 2( ~ * ^ .  (TV.52)

Подстановка U из (TV.52) в (11.34) и последующее диффераицирпия тга дают

<Ц
Подставив А из (TV. 50) в уравнение (11.157) для давления и дифференцируя, 
получим

Р=-(Щг=ЛТ{^)т Ш
Введя в (П.19) значение U из (IV.52) и значение р  из (IV.54), находим 

выражение для энтальпии:

н=и+Рг= ^ Ш +*тШ)т щ
Из уравнения (IV.55) можно получить выражение для теплоемкости Ср. тяг 

как согласно соотношению (П.34) С, находится по уравнению
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Подставляя в уравнение (П. 140) А из (IV.S0) и р  из (TV.S4), получаем выраже
ние для энергии Гиббса:

G = A + p V = -R T \b Q + R T \ d̂ \  . (гу.57)
\51n  Vj t

Учитывая, что для одного моля идеального газа pV —RT  и что \пе=  1, 
находим из (TV.57) соотношение

G = A + R T = -R T ia Q „  (TV.58)
где

G .= f  av . 59)

Из сравнения уравнений (IV.57) и (IV.58) получаем для идеального газа

, - и  (rv .во)
\ a i a V j T  А Л *

Таким образом, при помощи уравнений (TV.50) — (IV.57) можно вычислить 
термодинамические функции, зная величину суммы по состояниям и ее произ
водные по температуре и объему, т. е. зная свойства молекул вещества и их 
распределение по энергиям.

Чтобы рассчитать методом статистической термодинамики термодинами
ческую функцию, нужно вычислить ее части, соответствующие разным видам 
движения молекул. Из (IV.47) следует, что

1п0=1п0в+ 1п 0 .+ 1п 0ж+1пб9 (IV.61)
и

dlnQ ainfin fltafi. ding* din fi, - i , . . .  ----- ------- - + --------1---------1------- . (IV.62)
дт bt зт гт зт

Подставляя значение 1п0 из (IV.61), например, в уравнение (IV.50), полу
чаем

А ^ А В’\-АШ"̂ "А1-{-А9, (IV.63)
где

Au= -R T \n Q B; Аш=  —RTlnQ,; av.64)

At =  - ЛГ1п 0 ,; Аъ=  - ЛГ1п 0 „  (IV.65)

Для других термодинамических функций получается аналогичный резуль
тат, т. е.

0V.66)

*i=/(bQ <), (IV 67)

где X  — любая термодинамическая функция одного моля вещества; X, — 
любая термодинамическая функция, обусловленная данным видом движения
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молекулы; Qt — сумма по состояниям, обусловленная данным видом движе
ния молекулы (поступательного, вращательного, колебательного или элект
ронного).

§ IV.4. Термодинамические функции газов, 
обусловленные поступательным 
и электронным движениями

Выведем уравнение для суммы по состояниям Qa, обусловленной поступа
тельным движением, сокращенно — для поступательной суммы по состояни
ям. При свободном перемещении частицы ее энергия е„ является кинетической:

п _ Я1у2_ ( " ,у ) 2 / I V  А о чБа — — (FV.69)
2 2т

Атомы и молекулы обладают корпускулярно-волновой природой, поэтому 
к ним приложимо уравнение де Бройля:

Л—; m v= —, (IV.69)
mv Л

отсюда

где т — масса частицы; h — постоянная Планка; Я — длина волны. Если 
частица движется на прямолинейном участке длиной /, то по законам волно
вой механики при свободном линейном движении половина волны должна 
укладываться целое число раз на отрезке /:

п = -= 1 ,  или к ——, (IV.71)
2 п

где п — целое число.
Подставляя (IV.71) в (IV.70) и разделив обе части равенства на кТ, полу

чаем

, —=аи2, (IV.72)
кТ у '

где*

а=S 5 ?  <»*?>

Комбинируя уравнение (IV.72 ) с (IV.36), находим

Q n .i= fi e~m\  (IV.74)
Я**1

*В выражении (IV.73) а — безразмерная величина. Проверим это с учетом размерности
величин, входящих в это выражение: [Л]=Дж-с-молек-1; [Аг]=Дж-К-1 -молек-1; [т]= к гм о- 
лек *; [7]= К; [1\=М. Отсюда размерность а равна [а] = Дж-кг-1 м ~2 с2. Учитывая, что 
Дж=Н • м и Н = кг - м - с 2 или Дж=кг -м2 с~2, получаем [а]= кг-м2-с"2 кг-1 •м-2 -с2=1, следо
вательно, а — безразмерная величина. Заметим, что размерность «молекула» для величин, от
носящихся к отдельной молекуле (А, К, т), обычно для простоты опускается и мы далее не будем 
ее указывать.
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где QaJ — сумма по состояниям, обусловленная поступательным движением 
частицы в одномерном пространстве на отрезке /.

Заменяя приближенно суммирование интегрированием, получаем из (IV.74) 
с учетом (IV.73) интеграл, значение которого известно (функция Гаусса):

av.75)
2\af

о
Если частица движется в замкнутом пространстве, то

V =U yl„

где V — объем газа, приходящийся на одну молекулу.
При этом для частицы массой т будет иметь

б .= (& .)3= 0’°’* ? — • (IV.76)
Л

При учете переходов молекул из одной ячейки в другую в выражении 
(TV.76) в числителе появится дополнительный множитель е=2,718.

Если рассматривать 1 моль газа, то VNK—VU или V =  VJNK, где Vu — 
молярный объем газа. Подставляя в (IV.76) т= MjNK (М — молекулярная 
масса) и V= VJNA, получаем

( 2 W 4 ,

или после логарифмирования

1пеп=^1пМ+^1пГ+1пКм+1пД (TV.78)

в котором

1пЯ=1п^-^==17,105,

*= 1,381 1(Г23 Дж К-1; А=6,626 10-34 Дж с; ЛГА=6,022-1023 моль-1. Раз
мерность коэффициента [И]=моль5 кг-3.

Если в выражении (IV.78) молярный объем выразить через давление из 
уравнения Клапейрона — Менделеева Vu=RT/p, или (после логарифмирова
ния)

In In Г - In р + In Л, 
то выражение для In Qn примет вид

In Qa = 1,5 In М +2,5 In Т -  Inp+ In R + In B, (TV.79)

где (р] = Па; [M]=кг ■ моль-1; 1пЛ=1п 8,314=2,12; In In 2)=In ДО =19,25.
Выведем уравнение для суммы по состояниям, обусловленной элект

ронным движением в молекуле. Энергию электронов в возбужденной молеку
ле можно представить в виде двух слагаемых:
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6 э = в 0 *  +  в э , (IV.80)

где вод — нулевая энергия электронов, т. е. энергия электронов в невозбужден
ной молекуле при абсолютноденуле. Нулевая энергия электронов ^  не может 
быть определена из опыта, величина еэ определяется опытным путем из 
спектральных данных. В соответствии с уравнением (IV.49) сумма по состоя
ниям, обусловленная электронным движением, запишется так:

(TV.81)

где g ,= g 0. gi, gi, ... — кратность вырождения 0, 1, 2,... электронных уровней 
энергии. Подставляя е, из уравнения (TV.80) в (IV. 81), получаем

e ,= e-4,w f i; . (TV.82) 

Q ',= '£ g .n i№T= g<,+ g te -il" + ......... (IV.83)

где Q3 — эффективная сумма по состояниям, обусловленная электронным 
движением (без учета энергии электронов в невозбужденной молекуле).

Поскольку энергии е\, еъ ... сравнительно велики, можно при температурах 
ниже 2000 К, т. е. при температурах осуществления многих химических 
реакций, с допустимой погрешностью пренебречь вторым и последующим 
членами ряда в (IV.83).

®о,э * Аео.,
Заменяя —= ----- , получаем из уравнений (TV.82) и (TV.83) соотноше-

кТ  NJcT R T
ния:

е'.=?о; С.=«o f'"* "* ; trv.84)

Un.
^ + ln g 0, (IV. 85)

R T

где Uq,3 — внутренняя энергия электронов одного моля идеального газа при 
абсолютном нуле.

Кратность вырождения нормального невозбужденного уровня энергии 
электрона в молекуле для большого числа двухатомных газов равна ецимпу 
(g0= l); для молекулярного фтора g0= 2; для молекулярного кислорода g0= 3 
и т. д. Величины g0 вычисляются методами квантовой механики.

Сумму по состояниям, обусловленную электронным движением молекул, 
принято включать в сумму по состояниям, связанную с поступательным 
движением:

QV=Q,Q,.
С учетом равенств (IV.79) и (IV.85) получаем

1п0ад= Ь б п+1пб,=-1пЛ/+-1п7’-1п/>+1пЛ+1пЯ+1п£о—— , (IV.86)
2 2 ЯГ

а из равенств (IV.86) и (IV.60) имеем

(Ш Ш  1 1  (аъопЛ Щ
V ЗТ ) у  RT* 2 Т* \ г ы у ) т  a V 8 7 )
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Подставляя значения соответствующих величин из уравнений (IV .86) 
и (TV.87) в (IV.51) — (IV.53), (IV.55) — (IV.57), получаем выражения для 
термодинамических функций, обусловленных поступательным и электронным 
движением молекул в идеальном газе (Ho^Uo# при Т= 0, так как 
H =U +pV =U +R T ):

Ua-Uo*=-RT, Яв-Яо.,=^ЛГ; (TV.88)

2 ^ ^ = ^ ? + Л = Л ^_ 3 1 п ^ _ !1 п Г + 1 п р - 1 п Л - 1 п Д + 1 -1 п ^ ,  (IV.90)

RB
где — 1пЛ—1пВ+1 = — In—в  —18,25;е

= Л 0 1 п М + ^ 1 п Г -1 п р + 1 п Л + 1 п Я -1 + ^-1 п * о̂ , (IV.91)

5 RBгде 1пЛ+1пД—1+-=1п— +2,5=20,75.
2 е

Функции g°-~~~- и Лп 3 в выражении (TV.90) соответственно называются
приведенной энергией Гиббса и приведенной энергией Гельмгольца поступа
тельного движения.

Термодинамические функции в уравнениях (IV.88) — (IV.91) представляют 
собой полные термодинамические функции для одноатомного идеального 
газа, так как у атомов имеются только движения поступательное и элект
ронное.

§ IV.5. Термодинамические функции газов, 
обусловленные вращательным движением 
молекул

Молекулы двух- и многоатомных газов совершают не только поступатель
ное движение, но они также вращаются, атомы в них колеблются, а при 
высоких возбуждениях наблюдаются электронные переходы.

Рассмотрим вращательное движение двухатомной несимметричной моле
кулы типа НС1, причем полагаем, что молекула является жестким ротатором, 
т. е. размеры ее постоянны. Энергия вращения в, такой молекулы определяется 
по уравнению

й ,'( '+ |) ' (IV-92)
где I — вращательное квантовое число, принимающее значение 0, 1, 2, 3,
I — момент инерции молекулы. Для двухатомной молекулы /=  цг2, где н — 
приведенная масса молекулы; г — среднее расстояние между атомами.

Кратность вырождения для вращательного движения молекулы g, при 
данном вращательном квантовом числе t, как доказывается в квантовой 
механике, равна

143



g,=2f+l . 0V.93)

Подставляя в уравнение (1V.48) значения е, и из (IV.92) и (IV.93) 
и приближенно заменяя суммирование интегрированием, получаем выражение 
для суммы по состояниям, обусловленной вращательным движением несим
метричной двухатомной молекулы:

» АЧ0+1)

e ,= |( 2 /+ l ) e  i*'I k T (IV.94)
о

Для симметричных двух- и многоатомных молекул нужно учитывать нали
чие симметрии в строении, из-за чего часть энергетических уровней выпадает. 
Поэтому в уравнение (IV.94) вводится число симметрии а, равное числу 
неразличимых состояний получающихся при вращении молекулы на 360°. 
Например, для симметричных молекул 0 2, С 02, С2Н2 а —2, так как при 
вращении на 360° вокруг их оси симметрии они два раза принимают оди
наковое положение; для пирамидальных молекул NH3, AsCl3 и других а —Ъ, 
так как при вращении молекул вокруг оси симметрии их пространственное 
положение будет повторяться через каждые 120°; для правильной тетраэд
рической молекулы СН4 о —12, так как вращение вокруг каждой из четырех 
осей тетраэдра дает три совпадающих положения. Для многоатомных моле
кул учитывают также различие моментов инерции /  вокруг трех координатных 
осей. Таким образом, дня симметричных двухатомных молекул (С12, 0 2, Н2 
и др.) уравнение (IV.94) принимает вид (o'=2)

С™5)
Для линейных многоатомных молекул с осевой симметрией (С02, С2Н2, 

HSN и др.)

av.96)a hr

Для тетраэдрических молекул (СС14, СН4 и др.)

e - 4 ' ( T ) V - av.97)
Для многоатомных несимметричных, нелинейных молекул

е - = т ( !^ ) ! В ( av.98)

где 1Л, 1В, /с — моменты инерции молекулы относительно трех координатных 
осей.

Получим выражение для термодинамических функций, обусловленных вра
щением молекул. Подставляя в уравнение (IV.52) значение Q* из (IV.94), 
(IV.95) или (IV.96), получаем для внутренней энергий вращательного движения 
линейных молекул

UM=H e=RT. (IV.99)
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В уравнении (IV.99) Uu= H t, так как в (IV.55) согласно выражениям 
(IV.94) — (IV.98) для идеального газа

(д In QJd In V)T= 0. (IV.100)

Подставляя в (IV. 52) значение Q, из (IV.97) или (IV.98), получаем для 
внутренней энергии вращательного движения тетраэдрических и многоатом
ных молекул

у,=Я ,=^Л Г. (IV.101)

Подставляя в уравнение (IV.51) значения Qu из (IV.96) и (IV.98), находим 
выражения для энтропии вращательного движения для двухатомных и линей
ных многоатомных молекул:

5 ,= Л (In Т+\п1—\п о + 105,5) Дж/(моль К) (IV.102)
и для многоатомных нелинейных молекул:

5 ,= Л 01п  Г+ ^ln ( I J g lJ - ln а +158,9^ Дж/(моль■ К), (TV.103)

где 105,5=In (8 n2K/h2) +1 и 158,9=3/2 In (8я2 K/h2) + 3/2 = 1,5 • 105,5.
Для приведенных энергий Гиббса и Гельмгольца, обусловленных враща

тельным движением, из (IV.50) и (IV. 56) с учетом (IV. 100) получаем выражение

-----Ring.. (IV4M)

§ ГУ.6. Термодинамические функции газов,
обусловленные колебательным
и другими видами движения молекул

Термодинамические свойства газов, обусловленные колебательным движе
нием, рассчитываются следующим образом. Колебательное движение двух
атомной молекуды рассматривается как движение гармонического осциллято
ра, энергия которого определяется по уравнению

в*=(у+^)йу°, (IV.105)

где v — колебательное квантовое число, принимаю щее значение 0, 1, 2, 3, ...; 
v0 — собственная частота колебаний гармонического осциллятора. Из уравне
ния (IV. 105) видно, что при квантовом числе v=0 остается некоторая мини
мальная колебательная энергия. Это означает, что при абсолютном нуле 
в молекуле совершаются колебательные движения. Энергия колебательного 
движения равна

е,=ео,+е'; e<u=^v0; e'=vAv0, (TV.106)

где Ев, — нулевая энергия колебательного движения; £*=£*—сбд; определяет
ся из спектральных данных.

145



Учитывая, что у большинства молекул кратность вырождения всех колеба
тельных уровней равна единице (g*=*l), получаем из уравнений (IV.49) 
и (IV. 106) соотношения:

(TV.107)
_Ч в

= 2 >  = Е в » (TV.108)
Р

где ®=hv0/k — характеристическая температура; QK — сумма по состояниям; 
Qx — эффективная сумма по состояниям, обусловленная колебательным дви
жением молекулы.

Учитывая, что при х <  1 сумма геометрической прогрессии равна

1+х+х2+х3-К ..= -~ ,1— х
получаем из (IV. 108) при х —е~9,т

1 —е~9'Т
l— i InQK=  —ln (l—e”e/7) (IV.109)

(IV.110)

Принимая во внимание далее, что
ер* _  Ад До.» _  Род . 
к Т ~  NKk T ~  RT* 

получаем из (TV. 107) соотношения

lnG,= ~ + l n e ;

и

М  I АйЦ =0, av.il.)\  дт )v  rt* \  ет )у  \д\лу)т

где и0л — внутренняя энергия гармонического осциллятора при абсолютном 
нуле.

Подставляя выражения (IV.llO) и (IV.111) в (IV.52), получаем

UK-  С /о,=Я к- Я о д = Л - ^ - .  av .1 1 2 )
е91Т-1

Энтальпия и внутренняя энергия, обусловленная колебательным движени-

(31пОЛ------J согласно (TV. 111) равна
dlaV/т

НУЛЮ. ПОЭТОМУ Uo j= H qj.
Для теплоемкости гармонического осциллятора получкм уравнение Эйнш

тейна, позволяющее вычислять колебательную часть теплоемкости идеальных 
газов,
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Подставляя в уравнения (IV.50) и (IV.57) значение In Qx из (IV. 109) и учиты
вая, что по (IV.111) (д In Qx/d In V)T=0, получаем выражения для приведенной 
энергии Гиббса и приведенной энергии Гельмгольца колебательного движения 
гармонического осциллятора:

~ ~р ~~= -= Л In (1 - e-elT). (IV. 114)

Для энтропии из уравнений (IV.51) и (TV. 107) — (IV. 110) получим соот
ношение

- ( Э , “ - O r ”  0V.II 5)

Уравнения (TV. 112) — (IV. 115) выражают термодинамические функции 
колебательного движения двухатомных молекул в идеальном газе.

Для многоатомной молекулы, состоящей из п атомов, число колебатель
ных степеней свободы т определяется для линейной молекулы по уравнению 
(П.57)

/я=3л—5
и для нелинейной по уравнению (П.56)

т = 3 л —6.
Многоатомную молекулу рассматривают как совокупность гармонических 

осцилляторов с характеристическими температурами 0 15 0 2, ©3, .... ©„• 
Поэтому и сумма по состояниям колебательного движения многоатомной 
молекулы определяется уравнением

1—*
суммирование производится по всем колебательным степеням свободы моле
кулы.

Соответственно для термодинамических функций колебательного движе
ния многоатомных молекул вместо уравнений (IV. 112), (ГУЛ 15) получаем 
выражения:



5 .=  -д Ё 1 п < 1 -« -в'г) + л £ ^ .
е — 1

(IV. 119)

Кроме перечисленных видов движения молекулы в некоторых случаях 
приходится еще учитывать дополнительные эффекты: внутреннее вращение, 
эффект изотопии и др. В некоторых сложных молекулах нужно принимать во 
внимание вращение одной группы атомов относительно другой. Внутреннее 
вращение может быть свободным, когда оно не связано с преодолением 
энергетических барьеров, и заторможенным. Свободное внутреннее вращение 
рассчитывается при помощи дополнительных вращательных степеней свобо
ды. Расчет заторможенного внутреннего вращения более сложен.

Изотопный состав вещества (эффект изотопии) влияет на расчеты энт
ропии, энергии Гиббса и энергии Гельмгольца, так как при смешении изотопов 
нужно принимать во внимание энтропию их смешения. Эффект изотопии 
нужно учитывать, например, при расчете процессов разделения и перерасп
ределения изотопов.

§ IV.7. Константа равновесия 
химических реакций

Рассмотрим гипотетическую реакцию, протекающую между газами при 
стандартном давлении компонентов р° — 0,1013 МПа и Т=  0. Обозначим через 
Л С/о изменение внутренней энергии и через AHq изменение энтальпии. Энталь
пия одного моля идеального газа определяется по уравнению (11.19)

H = U + p V = U + R T .
При абсолютном нуле V-

Ul=H\u AU%=AHl (TV.120)

Разделив левую и правую часть тождества

AG0 =  G °-A H 00+AH°0
на Г, получим

(IV.121)
Т \  Т )  т

Зависимость между стандартной энергией Гиббса AG0 химической реакции 
и стандартной константой равновесия К0 описывается уравнением (П1.25), из 
которого имеем

1п,К°=— . (IV.122)
R Т

Подставляя значение AG°/T из уравнения (IV. 121) в (IV. 122), получаем

- к
(IV.123)

Константа равновесия Кр связана со стандартной константой равновесия 
К0 соотношением (III.24). Для вычисления Кр надо знать величину К 0, для 
расчета которой по формуле (IV. 123) необходимо знать значения приведенной 
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энергии Гиббса (G°—Hq)/T  при разных температурах для всех веществ, участ
вующих в реакции, и тепловой эффект реакции АЩ при абсолютном нуле.

Приведенная стандартная энергия Гиббса данного газа равна сумме приве
денных стандартных энергий Гиббса поступательного (вместе с электронным), 
вращательного и колебательного движений молекул*, вычисленных по (IV.90), 
(TV.102) и (TV.118):

-Л 1 п б „е;е .ек. av.i24)

Изменение энтальпии рассматриваемой реакции может быть вычислено 
несколькими способами: 1) по опытному значению Кр для данной реакции и по 
известным значениям (G°—Hq)/T  для всех компонентов при данной темпера
туре [см. уравнение (IV. 123)]; 2) по изменению энтальпии АН°Т реакции при 
температуре Г и по значениям Щ-—Но для всех компонентов:

АН°0 -  ДЯ°Г-  А (Я°г-  Я£), (IV. 125)

где ДЯт- определяют при 298° К по стандартным теплотам образования. 
Значения Hj—Ho вычисляют суммированием поступательной, вращательной 
и колебательной энтальпий, определенных по уравнениям (TV.88), (TV.99) 
и (TV.116):

д°г-я?=(я;-яу+н:+(я;-<о)=;ЛГ+£л-5-. av.i26)
2 e ' - l

Точность расчетов констант равновесия при помощи статистической тер
модинамики выше, чем при помощи классической термодинамики. Это объяс
няется тем, что приведенные энергии Гиббса при разных температурах опреде
ляются по спектральным данным с высокой точностью.

Константу равновесия Кр реакции для идеальных газов можно выразить 
непосредственно через суммы по состояниям. Подставляя значение G из 
уравнения (IV.58) в (IV.122), получаем

ln*°=AlnG„. (TV.127)

Подставляя выражения для Q, и Qx из уравнений (IV.82) и (IV.105) в (TV.47) 
и учитывая соотношение (IV. 59), находим

JS
Qm=Q'.e*T, (IV. 128)

Q-= Gn6.Q',G; и Щж U *+  (IV. 129)

где U% — нулевая энергия молекулы.
Подставляя значение Q0 из уравнения (IV.128) в (IV.127) и учитывая 

соотношение (IV. 120), получаем

1пК°=Д1пе‘. - ^ ?  av.130)
RT

•При расчете константы равновесна химической реакции спин ядра и эффект иэопии не 
учитываются.
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Для химической реакции 
aA +bB**lL+eE  

выражение (IV. 130) для константы равновесия К? примет вид

Q

Я °= — ------—  е ЛТ. (IV.131)
(С'*а )*(С'*в)4

Зная /С°. вычисляем константу равновесия Л, по уравнению (III.24).

Пример IV.1. Вычислить общую сумму по состояниям С для СО при р = 1,013 103 МПа 
и 500 К.

Решение. Общую сумму по состояниям Q вычисляем по уравнению (IV.47) G = GUG*G,2,. 
где Qt и Qj — эффективные суммы по состояниям, обусловленным колебательным и электронным 
движением.

1. Поступательную составляющую Q„ находим по уравнению (IV.79):

lg С„ -1 ,5  lg М +2,5 lg Г -  lgp+0,434 ■ 19,25.

Для СО М =28 кг моль-1; значения р  и Т известны из условия задачи, поэтому

lgGn = 1.51g28 10-3 + 2,51g500-lg 1,1013 ■ 10s+8,36 = 7,74; f t ,=5,50 107.

2. Вращательную составляющую Qb находим по уравнению (IV.94), поскольку СО является 
несимметричной двухатомной молекулой. По справочнику находим момент эиерции вращения 
молекулы /=14,5 • 10-47 кг ма; вычисление дает QB= 180.

3. Колебательную составляющую Qt  находим по уравнению (IV.109), в котором харак
теристическая температура 0  определяется по уравнению 0 = hvjk , где v0 — частота колебаний 
атомов в молекуле СО. В свою очередь v0=сео0, где с — скорость света; оо0 — волновое число 
собственных колебаний. По справочнику для СО ш0 =2,170' 10*м-1. Зная численные значения h, с, 
а>0 и к, находим

6,626 ■ 10"34 • 2,998 • 10е 2,170 • 10*
0 = --------------------- -------------------- =3120.

1,380 10-23
Для Г=500 К 0/500 = 6,24 и

1
q  --------- ,-------- =  1,002.

-6,241-2,718

4. Электронную составляющую Q, находим по уравнению (IV.84). Для СО £0 = 1, следователь
но, 2 Э= 1. Общая сумма по состояниям будет

Qsoo =  5,77 ■ 107 • 180 1,002 ■ 1 = 1,04 • Ю10.

Основной вклад в общую сумму по состояниям в данных условиях вносит поступательная 
составляющая, меньшую роль играет вращательная составляющая и практически не сказывается 
на значениях Q колебательная и электронная составляющие.

Пример IV.2. Вычислить абсолютную энтропию одного моля хлора при стандартных услови
ях. Необходимые данные найти в справочнике.

Решение. Ss t —Su+ S B+ S K, где Sn, ,Ув, S, — поступательно-электронная, вращательная 
и колебательная энтропии.

1. В соответствии с (TV.91), учитывая, что для хлора g0 = 1, имеем

Su =  R (1,5 In М +2,5 In Т -  In р +20,75).

Так как М = 70,91 10-3 кг/моль; Г=298 К; /7=1,013 ДО5 Па, получим Sa= 162,1 Дж/(моль К).
2. По (IV.102) находим St . Для молекулы хлора момент инерции /=113,9-10-47 кг м1, число 

симметрии сг=2. Подставив числовые значения, получим

5, = 8,314 (In 298+In 113,9 10- 47 -  In 2+105,5)=58,34 ДжДмоль ■ К).
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3. По (IV. 115) вычисляем Sx. Для молекулы хлора характеристическая температура 0=812,8; 
0/298 = 2,72. Отсюда

S, = -  8,314 In (1 -  2,718 ~172) + 8,3143 2,72/(2,71В2'72 -1 )  =

= 8,314 (-0,0611) + 8,314 0,1941 =2,16 Дж/(моль К).
Таким образом, для моля хлора имеем

^  = 161,90 + 58,34+2,12= 222,4 Дж/(моль К).

Расчет хорошо согласуется со сравочными данными [Sj,,=223,0 Дж/(моль ■ К)].
Пример IV.3. По опытным данным Боденштейна константа равновесия реакции Н2+12=2Н1 

при 717,7 К равна 50. Вычислить константу равновесия этой же реакции с помощью уравнений 
статистической термодинамики.

Решение. Для вычисления константы равновесия применим уравнение (IV. 123), при решении
G -H 0

которого надо знать величины приведенных энергий Гиббса —-------- для всех реагентов при

717,7 К. В справочнике для HI, Н2 и 12 приведенные энергии Гиббса даны при 500 и 800 К.
С помощью линейной интерполяции находим значение этой функции при 717,7 К для 

участников реакции: для HI 202,5 Дж/(моль К); для Н2 126,8 ДжДмоль К); для 12 256,8 
Дж/(моль К). Для реакции N2+12=2HI получим

= 2 ( -  202,5) -  ( -126,8) -  ( -  256,8) = -  21,4 ДжДмоль К).

Гипотетический тепловой эффект реакции при абсолютном нуле

ЛЯ°=2(ЛЯ^Н1-(ДЯ^)Н2-(Д Я ^ 2= 2 (-4 ,1 4 6 )-0 -0 ---- 8,292 кДж.

Данные для этого расчета находим в справочнике. Для рассматриваемой реакции К0= Кр, поэтому

_1 /  R9Q7\
1п*р=------( —21,4---------)=3,95, л:,=52.

8,314 \  717,7/ '

Значение Кр, вычисленное теоретически, близко к опытному значению, полученному Боденш- 
тейиом.



Часть

Ф азовое  равновесие  
и растворы

Г лава V

ФАЗОВОЕ РАВНОВЕСИЕ

А. ОСНОВНОЙ ЗАКОН ФАЗОВОГО РАВНОВЕСИЯ.
УРАВНЕНИЕ КЛАПЕЙРОНА —  КЛАУЗИУСА.
ДИАГРАММЫ СОСТОЯНИЯ ОДНОКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМ

§ У.1. Основные понятия и определения.
Условие равновесия компонента
в двух фазах гетерогенной системы

Система, состоящая из нескольких фаз, называется гетерогенной. Фазой 
называется совокупность гомогенных частей системы, одинаковых по составу, 
химическим и физическим свойствам и отграниченных от других частей поверх
ностью. Жидкие и твердые фазы называются кондерсированными. Равновесие 
в системе, состоящей из нескольких фаз, называется гетерогенным или фазо
вым.

Вещество, которое может быть выделено из системы и существовать вне ее, 
называется компонентом или составляющим веществом. Например, в водном 
растворе хлорида натрия Н20  и NaCl представляют собой составляющие 
вещества.

Если в равновесной системе протекают реакции, то количества составля
ющих веществ зависят друг от друга и состав фаз можно определить по 
концентрациям не всех, а лить части веществ. Наименьшее число составля
ющих веществ, через которое выражается состав любой фазы, называется 
числом независимых компонентов данной системы. Число независимых ком
понентов равняется общему числу составляющих веществ равновесной сис
темы минус число уравнений, связывающих их концентрации. Поясним это на 
примерах. В смеси, состоящей из газообразных водорода, гелия и аргона, 
между которыми нет химического взаимодействия, число составляющих ве
ществ равно числу независимых компонентов, т. е. трем.

В смеси трех газов HI, Н, и 12 (гомогенная однофазная система) возможна 
реакция Н2 (г)+ 12 (г) = 2HI (г). Между концентрациями трех веществ уста
навливается соотношение, определяемое константой равновесия Кр =  
= [Н1]2/([Н2][12]). Поэтому, зная концентрации двух составляющих веществ 
(например, HI и Н2), можно определить концентрацию третьего (12), следова
тельно, число независимых компонентов равно двум: 3 — 1=2, где 3 — число 
составляющих веществ, а 1 — число уравнений, связывающих между собой их 
концентрации. Если концентрации Н2 и 12 в равновесной смеси одинаковы, то 
добавляется еще одно условие, связывающее между собой концентрации двух
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составляющих веществ в газовой фазе, и число независимых компонентов 
уменьшается до единицы: 3 — 2=1. Действительно, система может быть, на
пример, образована из одного HI. Если известна концентрация (количество) 
исходного HI, то при установлении равновесия концентрации Н2 и 12 будут 
всегда одинаковы, а равновесные концентрации всех трех составляющих ве
ществ могут быть рассчитаны с использованием указанных выше уравнений.

Аналогично рассуждаем для следующих двухфазных систем: NH 3 (г) + 
+ НС1 (г)= NH4C1 (т )  и  СаС03(т)=Са0(т) + С 02(г). Для гетерогенной реак
ции, зная константу гетерогенного равновесия, можно связать между собой 
концентрации трех составляющих веществ и таким образом число независи
мых компонентов равно 3—1=2. Если концентрации NH3(r) и НС1(г) равны 
между собой (второе условие), то число независимых компонентов уменьшает
ся до единицы: 3 — 2=1. Во второй гетерогенной системе число независимых 
компонентов не может быть меньше двух, так как СаО(т) и С 02(г) находятся 
в разных фазах.

Получим условие равновесия компонента в двух фазах. Общее условие 
равновесия в любой системе, выраженное через химические потенциалы ком
понентов, имеют вид [см. уравнение (11.168)]

о, (V. 1)
Пусть в многокомпонентной равновесной системе компонент 1 переходит из 
фазы а в фазу р. Тогда изменения количества dл, всех компонентов, кроме 
первого, равны нулю:

nF dnP +npdnP ^O . (V. 2)

Если обозначить dn|a)= — dп (так как dп молей компонента 1 уходят из фазы а), 
то dn ^ —dn. Следовательно, — d n + d n = 0 .  Отсюда ц\в) =  ц^.

В общем случае для г-го компонента будем иметь

ц\*=ц\ш). (V.3)

При изменении внешних условий (р или 7) на бесконечно малую величину 
химические потенциалы компонента также изменятся на бесконечно малую 
величину и условие равновесия в этих новых условиях запишется так:

№ .  (V.4)
Учитывая соотношение (V.3), получаем

(V. 5)
Таким образом, условием равновесия в гетерогенной системе является равен
ство химических потенциалов или равенство дифференциалов химических 
потенциалов каждого компонента во всех фазах системы.

Согласно уравнению (11.167) условие самопроизвольного перехода i-ro 
компонента из фазы а в фазу р выражается соотношениями

№ > № ', dn\a)>dnF. (V.6)
Условие гетерогенного равновесия между двумя конденсированными фаза

ми может быть также выражено через парциальные фугитивности насыщен
ного пара компонента. Если фазы ос и jв являются конденсированными и каж
дая из них находится в равновесии с парообразной фазой (п), то согласно 
уравнению (V.4) имеем
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(V .7)

Если конденсированные фазы а и Р находятся в равновесии, то справедливо 
также соотношение (V.5). Из (V.7) и (V.3) получаем

(V.8)
С учетом (11.177), заменяя химический потенциал на фугитивность, из (V.8), 

получаем
r i+ R T ln f t^ r i+ R T ln f F ,

отсюда
J V = № -  (V. 9)

Если пары подчиняются законам идеальных газов, то парциальные фуги
тивности можно заменить парциальными давлениями:

(V. 10)
Таким образом, условием фазового равновесия для данного компонента 

в гетерогенной системе может служить равенство парциальных давлений 
(фугитивностей) насыщенного пара этого компонента над всеми фазами.

Если равновесие для i-ro компонента в гетерогенной системе, состоящей из 
двух фаз, отсутствует, то условие самопроизвольного перехода i-го компонен
та из фазы а в фазу р в соответствии с формулой (V.6) может быть выражено 
соотношением

или для идеального пара
р\а)> р Г

§ V.2. Основной закон фазового равновесия.
Уравнение Клапейрона —  Клаузиуса

Основной закон фазового равновесия, часто называемый правилом фаз 
Гиббса, является одним из важных применений второго начала термодинами
ки к изучению превращений в гетерогенных системах, в которых возможны 
как переходы веществ из одной фазы в другую (агрегатные превращения, 
растворение твердых веществ, перераспределение твердого вещества между 
двумя растворителями и др.), так и химические реакции.

Пусть система состоит из Ф фаз и содержит К компонентов, которые 
присутствуют во всех фазах. В равновесной системе температура и давление, 
а также химические потенциалы каждого компонента во всех фазах одина
ковы.

Состояние каждой фазы определяется температурой, давлением и концент
рациями всех компонентов. Для определения состава любой фазы, содер
жащей К компонентов, достаточно указать содержание (К— 1) компонентов.

Для описания состояния Ф фаз системы требуется Ф (К — 1) переменных по 
составу и две переменные (температура и давление), характеризующие влияние 
внешних условий на состояние равновесия системы; следовательно, всего 
Ф (К —1)+2 переменных. Но не все эти переменные являются независимыми 
друг от друга, так как при равновесии распределение каждого компонента 
между различными фазами должно удовлетворять условию равенства его 
химических потенциалов во всех фазах.

Обозначим индексами 1, 2, 3, ..., К значения химических потенциалов, 
соответствующих компонентам 1, 2, 3, ..., К; индексами (1), (2), (3), .... (Ф)

(V. 11) 

(V .12)
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принадлежность их к соответствующим фазам. Составим уравнения, выража
ющие условие равенства химического потенциала для данного компонента 
в двух равновесных фазах:

j т e (ф — l) уравнений

^о)= ^о); ^0)= р0); . д1<1>5=рР»)> т е (ф _ 1 ) уравнений

; **к “ М?! т- «• (ф ~1) уравнений

Очевидно, число таких уравнений для каждого компонента будет на единицу 
меньше числа фаз, находящихся в равновесии, т. е. равно Ф — 1. А общее число 
уравнений для всех К компонентов составит (Ф — 1)К. Эти уравнения связыва
ют химические потенциалы компонентов и, следовательно, уменьшают число 
независимых переменных, характеризующих систему, на (Ф — 1) К.

Обозначив через С число независимых переменных или число степеней 
свободы, получаем

С =Ф (К  —1)+2—(Ф—1)К
или

С = К —Ф +2. (V.13)

Соотношение (V.3) называется основным законом фазового равновесия 
или правилом фаз Гиббса: число степеней свободы равновесной термодинами
ческой системы, на которую влияют только температура и давление, равно 
числу независимых компонентов системы минус число фаз плюс два.

Число степеней свободы характеризует вариантность системы, т. е. число 
независимых переменных (давление, температура и концентрация компонен
тов), которые можно изменять в некоторых пределах так, чтобы число и при
рода фаз оставались прежними.

Из основного закона фазового равновесия следует, что число степеней 
свободы возрастает с увеличением числа компонентов и уменьшается при 
росте числа фаз. При С = 0  в равновесии находится наибольшее число фаз для 
данной системы.

При классификации систем их принято разделять по числу фаз на однофаз
ные, двухфазные и т. д., по числу компонентов — на однокомпонентные, 
двухкомпонентные, трехкомпонентные и т. д.; по числу степеней свободы — на 
безвариантные (С =  0), одновариантные (С=1), двухвариантные (С = 2), трех
вариантные (С=3) и т. д.

Если на равновесие в системе, кроме температуры и давления, могут 
влиять другие внешние факторы, например электрические и магнитные поля, 
поле тяготения и т. п., то в уравнении (V.13) число внешних факторов будет 
больше двух. Обозначив через п число внешних факторов, влияющих на 
равновесие в данной системе, получим

С = К —Ф +л. (V.14)
Отсюда следует, что число фаз не может быть больше К + л (при С = 0), 
а в общем случае

Ф < К + л,

так как число степеней свободы — число положительное (или равно нулю).
В некоторых системах изменение давления или температуры практически 

не влияют на равновесие. Так, небольшое изменение давления не влияет на
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равновесие в конденсированных системах. При этом число степеней свободы 
уменьшается на единицу и уравнение (V.13) приобретает вид

С = К -Ф + 1 . (V.15)
Равновесие чистого вещества в двух фазах однокомпонентной системы. 

Рассмотрим закономерности, связанные с превращением одной фазы чистого 
вещества в другую. Сюда можно отнести плавление, испарение, кипение, 
возгонку и переход твердого тела из одной полиморфной модификации в дру
гую. На основе соотношения (11.149) (для обратимых процессов) и уравнения 
(11.166) можно написать выражения для химического потенциала (одного 
моля) чистого вещества в первой и второй фазах:

d / }«  - Л г +  Г*" dp,

d/xm = - S ? }d T +  Р*2) dp. (V.16)

При равновесии между фазами выполняется условие dpi !)= dц  и из уравне
ния (V.16) получаем

AS dp
(V.17)

ДИ d r  4 '

где A s = s t2)- s t l); A V = V * -
Для обратимых изотермических переходов A S= АН$.и/Т, где Д7/ф.п — тепло

та фазового перехода; Т  — температура фазового перехода. Подставляя 
значение AS в (V. 17), получаем выражение

dp ДЯф.„

d r -  tav*
(V.18)

называемое уравнением Клапейрона — Клаузиуса.
Рассмотрим сначала применение уравнения Клапейрона — Клаузиуса к пе

реходу между конденсированными фазами. Для процесса плавления перепи
шем (V.18) в таком виде

d т TAV
<?Л9)

где dT/dp — изменение температуры плавления при изменении давления на 
единицу; Г — температура плавления, К; АНш — теплота плавления; 
A V = V K—VT — изменение объема в процессе плавления.

Знак производной dT/dp зависит от знака изменения объема при плавле
нии. Если V„> Ут и А К >0, то dT/dp>0, т. е. если при плавлении объем жидкой 
фазы больше твердой, то с увеличением давления температура плавления 
повышается. Если АК<0, то с увеличением давления температура плавления 
понижается. Таким свойством обладает только небольшое число веществ: 
вода, висмут и некоторые другие.

Учитывая сравнительно слабую зависимость температуры перехода между 
конденсированными фазами от давления, можно написать:

dТ AT TAV (V.20)
dp Ар ДЯщ,

Для процессов испарения и сублимации уравнение Клапейрона — Клаузи
уса (V.18) удобно представить в другом виде. Если рассматривать пар при
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внешних условиях (Г, р), достаточно удаленных от критической точки, то 
объем данного количества вещества в парообразном состоянии значительно 
больше его объема в жидком состоянии, т. е. Уа»  Кж; поэтому приращение 
объема

. A V = V B- V X (W21)

можно считать практически равным объему пара и заменить A V m V a. Для 
моля идеального пара или газа

Va= R T /p . (V.22)

С учетом соотношений (V.21) и (V.22) уравнение (V.18) принимает вид

d In р АДид
d Т RT2 ’

(V. 23)

где АНЮ — молярная теплота испарения.
Поскольку AHm , R, Т  всегда положительны, производная d ln p jd T  также 

всегда положительна, т. е. с ростом температуры давление насыщенного пара 
над жидкостью всегда увеличивается.

В узком интервале температур можно принять приближенно величину 
АИЯЯ1 постоянной; при этом интегрирование выражения (V.23) дает

Ь р = С -----(V.24)

где С — константа интегрирования.
Из уравнения (V.24) видно, что зависимость \пр  от l /Т  имеет линейный 

характер. По тангенсу угла наклона прямой на графике в координатах 
Inр — l /Т  можно вычислить теплоту испарения (или сублимация).

Интегрируя (V.23) в пределах от р х до р г и соответственно от Тх до Г2, 
получаем (считая = const)

In P,= A»=. I W ^
Л * Т,т,

При интегрировании уравнения (V.23) в широком интервале температур 
величину АНщеа нельзя считать постоянной.

Подставляя выражение (П.75) в (V.23) и интегрируя, получаем уравнение 
для вычисления давления насыщенного пара над жидкостью в широком 
интервале температур:

1п/>=Цда1пГ+-ДаГ+-ДсГ2+ - Д ё Г 3+-Д с'—
R\_ 2 6 12 2 Г2 Г

+  /, (V.26)

где I  — постоянная интегрирования, которая называется химической постоян
ной; В  — постоянная интегрирования. Нужно иметь в виду, что уравнением 
(V.26) можно пользоваться только в том интервале температур, для которого 
рассчитаны постоянные а, Ь, с, d, с' для температурной зависимости теплоем
кости веществ (например, от 273 до 1500 К).

Промер V.I. Под давлением 0,1013 МП* лед плавится при 273 К. Удельный объем льда при 
273 К равен 991,1 см3/кг, а воды — 916,6 см*/кг. Молярная теплота плавления льда равна 
6010 Дж/моль. Вычислить давление, при котором лед будет плавиться при 271 К.

Решение. По уравнению (V.20) вычислить величину йТ/Ар по известным значениям АНт, 
Т и AV. Удельная теплота плавления льда —6010 103/18,01 —333,6 101 Дж/кг. Изменение 
удельного объема при плавлении льда
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Д Р -К ж-И т-916,6 -  991,1--74,5 см * --74,5-10" ‘ м*;
чияк минус показывет, что при плавлении льда объем системы уменьшается (вода тяжелее льда). 
Таким образом,

AT/dp- -273 74,5 106/(333,6 10*)- -0,061 • 10"9 К/Па- -0,061 К/МПа.

Отрицательное значение dT/dp показывает, что при увеличении даипеиия (dp> 0) температура 
плавления понижается (d7* <0).

d Т
Давление, при котором лед будет плавиться при 271 К, найдем из уравнения Др—Д Г/—.

Ар
Подставив числовые значения, получаем

Д - 2 / - 0 , 0612 -  33,7 МПа; 
р=р0+Ар—0,1+33,7—33,8 МПа.

§ V.3. Однокомпонентные гетерогенные системы.
Диеграмма состояния воды

В однокомпонентных системах фазы состоят из одного вещества в различ
ных агрегатных состояниях. Если вещество может давать различные кристал
лические модификации, то каждая из них является особой фазой. Так, вода 
образует шесть различных модификаций льда, сера кристаллизуется в ром
бической и моноклинной формах, существует белое и серое олово, известен 
белый, фиолетовый и черный фосфор. Каждая модификация устойчива в опре
деленном интервале температуры и давления. Согласно (V.13) при К =  1 число 
степеней свободы будет

С = 3 -Ф . (V.27)

Таким образом, число равновесных фаз не может быть больше трех, т. е. 
могут существовать системы: однофазные, двухфазные и трехфазные.

Диаграмма, выражающая зависимость состояния системы и фазовых рав
новесий в ней от внешних условий или от ее состава, называется диаграммой 
состояния или фазовой диаграммой.

На рис. V.1 приведена диаграмма состояния воды в области средних 
давлений (до нескольких десятых МПа). Три кривые разбивают диаграмму на 
поля, каждое из которых отвечает одному из агрегатных состояний воды — 
пару, жидкости или льду. Кривые отвечают равновесию между соответст
вующими двумя фазами. Кривая ОС характеризует зависимость давления 
насыщенного пара жидкой воды от температуры и называется кривой испаре
ния; кривая ОВ — зависимость температуры замерзания воды от внешнего 
давления и называется кривой плавления; кривая О А — зависимость плавле
ния насыщенного пара льда от температуры и называется кривой возгонки. 
Точка О выражает условия одновременного равновесия между паром, льдом 
и жидкой водой.

Для однофазной области, обозначенной, например, точкой 1, число степе
ней свободы С = 3 —1=2. Это означает, что в известных пределах можно 
изменять независимо температуру и давление и это не вызовет изменения 
числа и вида фаз системы.

В точке 2 число степеней свободы С = 3 —2=1. Это указывает на возмож
ность произвольного изменения или температуры, или давления. При этом 
вторая переменная должна изменяться в соответствии с первой согласно 
уравнению Клапейрона — Клаузиуса. Кривая ОС описывается уравнением 
Клапейрона — Клаузиуса (V.23) для процесса испарения. Кривая ОВ отвечает 
уравнению (V.19) для процесса плавления, а кривая О А, характеризующая 
процесс возгонки льда, может быть также описана уравнением (V.23). Кривая
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0D  определяет давление насыщенного пара над переохлажденной водой. 
Такое состояние неустойчиво, так как переохлажденная вода всегда обладает 
большим давлением пара, т. е. большим химическим потенциалом, чем лед 
при той же температуре [см. уравнение (V. 12)]. Переохлажденная вода нахо
дится в метастабильном равновесии с паром. При внесении в такую воду 
нескольких кристалликов льда произойдет быстрое замерзание ее.

В точке О в равновесии сосуществуют три фазы и число степеней свободы 
С = 3 — 3 = 0, т. е. система безвариантна. Это означает, что фазы воды могут 
находиться в равновесии только при определенных условиях: р —6,1 гПа 
и Г= 273,1576 К (0,0076 °С). При атмосферном давлении (1013 гПа) лед тает 
при более низкой температуре, чем в тройной точке. Это объясняется тем, что 
кривая равновесного сосуществования воды и льда наклонена влево и удель
ный вес льда больше, чем воды. Поэтому в соответствии с уравнением (V.19) 
при давлении 1013 гПа температура плавления льда ниже, чем при давлении 
6,1 гПа в тройной точке (см. рис. V.1); при этом система двухфазная (вода 
и лед), так как при давлении больше 6,1 гПа парообразная фаза существовать 
не может.

Если к системе в тройной точке подводить теплоту, то она будет расходо
ваться на плавление льда, но ни температура, ни давление пара не изменятся 
до тех пор, пока в системе сосуществуют три фазы, так как С=0. Когда весь 
лед расплавится, то останутся две равновесные фазы: жидкость и пар; система 
становится одновариантной (С = 1) и при дальнейшем нагревании процесс 
пойдет в соответствии с кривой испарения ОС. Охлаждение системы в тройной 
точке вызовет образование льда, и пока вся вода не превратится в лед, 
температура и давление пара будут оставаться постоянными; при дальнейшем 
охлаждении системы, когда останутся две фазы (лед и пар), система станет 
одновариантной и процесс конденсации пара пойдет в соответствии с кривой 
О Л. На рис. V.2 представлена диаграмма состояния воды при высоких давле
ниях. Лед имеет шесть модификаций I — VII. Ранее предполагалось сущест
вование модификации лед IV, что в дальнейшем не подтвердилось. Наимень
шей плотностью обладает обычный лед I, устойчивый при невысоких давлени
ях; его плотность меньше плотности воды, что следует из уравнения Клапей
рона — Клаузиуса (V.19), так как кривая равновесия лед I — жидкая вода 
наклонена влево, т. е. с повышением давления температура его плавления

р,МПа

т о
р Ш MBSK; 

у  5900 МПа

Т °2Ю N 0 260 280 Щ К

Рис. V.I. Диаграмма состояния 
воды при средних давлениях 

(до 1 МПа)

Рис. V.2. Диаграмма состояния воды при вы
соких давлениях (до 4000 МПа)
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Рис. V.3. График к приме
ру V.2

понижается. Обычный лед обладает очень рыхлой 
кристаллической структурой, но при высоких давле
ниях он переходит в более плотные кристаллические 
модификации. Лед II находится в равновесии толь
ко с твердыми фазами I, III и V, остальные же 
модификации льда — в равновесии как с твердыми 
фазами, так и с водой. Модификации льда III — VII 
обладают большей плотностью, чем жидкая вода; 
поэтому их кривые плавления в соответствии с ура
внением (V.23) имеют на диаграмме наклон вправо. 
Плотность льда VI при 273 К почти в 1,5 раза 
больше, чем льда I.

В рассмотренной диаграмме имеется семь трой
ных точек, отвечающих безвариантным системам. Каждой из них соответству
ют определенные температура и давление.

Пример УЛ. Показать с помощью фазовой диаграммы в координатах р, Т (рис. V.3) 
соотношение удельных объемов для фаз 1, 2 и 3 однокомпонентной системы вблизи тройной 
точки. Фаза 1 — твердое состояние; фаза 2 — пар; фаза 3 — жидкость.

Решение. Из рис. V.3 видно, что для фазовых переходов 1-*2\ 1-*3\ и 3-*2 производные 
dp/dT>0, следовательно, больше нуля и правая часть уравнения (V.18). Дня всех трех фазовых 
переходов имеем АНфа0, так как процессы плавления и превращения в пар жидких и твердых тел 
являются процессами эндотермическими. На основании уравнения (V.18) находим:

для фазового перехода 1-*2 AV= V2— Vx >0, т. е. V2> Vt; 
для перехода 1-*3 AV= V3— К, >0, т. е. V3 > Vt; 
для перехода 3-*2 AV— V2— V3>0, т. е. V2>V 3.

Таким образом, V2> V 3> V 1.

§ V.4. Моно- и энантиотропные фазовые переходы

Если твердое вещество может образовывать несколько кристаллических 
полиморфных модификаций, то на диаграмме состояний р  — Т  следует 
различать моно- и энантиотропные фазовые переходы между ними (рис. V.4).

Энантиотропные превращения. Полиморфное превращение, когда данная кри
сталлическая модификация при изменении внешних условий, например тем
пературы, переходит в другую модификацию и при восстановлении прежних 
условий возвращается в первоначальную форму, называется энантиотропным

А' В'

Рис. V.4. Диаграмма состояния однокомпонентной системы с энантиот- 
ропными (а) и монотропными (б) фазовыми превращениями
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превращением. При этом температура взаимного перехода (точка О) обеих 
полиморфных модификаций расположена ниже их температур плавления (точ
ки Ог и 0 4 на рис. V.4, а). Кривая равновесия жидкость — пар СС' рас
положена выше точки О пересечения кривых АА' и ВВ' равновесия соответст
венно а- и /J-полиморфных модификаций с паром (см. рис. V.4, а). В интервале 
температур, соответствующих точкам А и О на рис. у А,а, более устойчива а- 
модификация, так как давление пара на участке АО ниже, чем на участке ВО. 
В интервале температур между точками О и Од более устойчивой является /7- 
модификация, которой соответствует кривая ВВ'. Между точками 0 4 и С' 
устойчивой является жидкая фаза (кривая СС'). Участки кривых, расположен
ные выше кривой АОО^С', соответствуют неустойчивым метастабильным 
равновесным состояниям (отрезки ВО, О А’, СО4. ОаВ'). При повышении 
температуры выше Т0 более устойчивой будет ^-модификация и «-модифика
ция переходит в /{-модификацию. При понижении температуры ниже Т0 
происходит обратный переход.

Примером энантиотропного превращения может служить переход ром
бической серы в моноклинную и обратно. Если ромбическую серу Sp нагре
вать, то выше 368,5 К она будет превращаться в моноклинную серу SM; при 
368,5 К обе формы находятся в равновесии. Сера может находиться в четырех 
фазах: парообразной, жидкой и двух кристаллических, условия существования 
которых приведены на диаграмме состояния серы (рис. V.5). На диаграмме 
имеются четыре области Sp, SM, S. и S„, отвечающие устойчивому существова
нию четырех фаз серы. На диаграмме имеются четыре тройные точки. В точке 
А при 368,5 К ромбическая сера Sp превращается в моноклинную SM. Эта точка 
отвечает безвариантному равновесию трех фаз: двух твердых (Sp и SM) и одной 
газообразной и называется точкой превращения. В точке С при 393 К моно
клинная сера плавится; здесь осуществляется безвариантное равновесие трех 
фаз серы: жидкой, твердой SM и парообразной. В точке В в равновесии 
с жидкой серой Sx находятся две ее кристаллические модификации. В точке 
О сосуществуют перегретая ромбическая сера (кривая ОВ); переохлажденная 
жидкая сера (кривая ОС) и пар (кривая АО), давление которого выше давления 
пара, равновесного с моноклинной серой (кривая АС). Такой пар будет 
пересыщенным относительно пара, равновесного с SM. В точке О три неустой
чивые фазы образуют метастабильную, малоустойчивую систему.

Кривая АВ показывает, как изменяется температура превращения SP»=*SM 
с изменением давления. Кривая СВ характеризует изменение температуры 
плавления S* с изменением давления: с повышением давления температура 
плавления Su увеличивается и поэтому кривая СВ имеет наклон вправо. Из 
уравнения (V.19) Клапейрона —̂ Клаузиуса следует, что для процесса плавле
ния величина AV положительна, т. е. удельный объем жидкой серы больше 
удельного объема SM. Кривые DA, АС я CF характеризуют равновесия Sp — S„, 
S* -  S„ и S, — Sn.

Кривые АО, ОС я ОВ относятся к метастабильным равновесиям. При 
давлении больше 130 МПа сера ромбическая превращается при нагревании 
в жидкую фазу, минуя фазу S*, которая является устойчивой только в области 
ABC.

Монотропные превращения. Полиморфное превращение, когда самопроиз
вольный переход одной метастабильной модификации в другую возможен, 
а обратный самопроизвольный переход неосуществим, называется монотроп- 
ным превращением. При этом точка взаимного перехода О обеих полиморф
ных модификаций расположена выше температуры их плавления Ov и 0 2 (рис. 
V.4, б).

Кривая равновесия жидкость — пар DD' расположена ниже точки 
О пересечения кривых А А' и В В' равновесия двух полиморфных модифика
ций с паром. На участке кривой АОх устойчива «-модификация, так как
6 Физическая химии 161.



Рас. V.5. Диаграмма состояния серы Рис. V.6. Диаграмма монотропных прев
ращений бензофенона

в интервале температур TA—T0i давление пара ^-модификации (кривая ВВ') 
и жидкости (кривая DD') выше, чем а-мо дификации (кривая АА'). На участке 
кривой O tD' устойчивым является жидкое состояние. ^-Модификация при всех 
температурах между точками В и Ог неустойчива, так как давление пара этой 
модификации на участке ВО 2 выше давления пара а-мо дификации на участке 
АЛ" при одинаковых температурах. Поэтому метастабильная ^-модификация 
превращается в устойчивую а-мо дификацию. Обратный процесс невозможен, 
так как в точке Ох происходит плавление устойчивой а-мо дификации при 
температуре ниже температуры равновесия Т0 обеих модификаций.

Примером монотропного превращения служит бензофенон (СбН 5)2СО, 
диаграмма состояния которого представлена на рис. V.6. У бензофенона а-моди- 
фикация, плавящаяся при 298 К, всегда метастабильна и может самопроиз
вольно превращаться только в ^-модификацию, плавящуюся при 321 К, но не 
обратно. Кривая АС  характеризует равновесие между а-мо дификацией и па
ром; кривая BD — равновесие между ^-модификацией и паром. Обе модифи
кации при атмосферном давлении плавятся соответственно в точках С и D.

Давление пара a-модификации во всей области существования ее кристал
лов выше давления пара ^-модификации. Поэтому самопроизвольное превра
щение возможно лишь в направлении от а- к ^-модификации. При фазовых 
переходах сначала образуется менее устойчивая модификация, т. е. процесс 
идет по ступеням (правило ступеней Оствальда). В рассматриваемом случае 
при переохлаждении жидкого бензофенона до температуры 7\ (точка Е; 
давление пара р Е) из него сначала выделяются кристаллы метастабильной 
a-фазы (точка А; давление пара рл), которые затем при дальнейшем охлажде
нии переходят в кристаллы /?-фазы (точка В; давление пара рв).

Б. ДИАГРАММЫ СОСТОЯНИЯ 
ДВУХКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМ

§ V.5. Физико-химический анализ.
Термический анализ

Изучение многокомпонентных систем, образующих несколько фаз, произ
водится при помощи ф изико-хим ического анализа.

В основе физико-химического анализа лежит изучение функциональной 
зависимости между физическими свойствами химической равновесной системы
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и факторами, определяющими ее 
равновесие. В качестве изучае
мых свойств могут быть выбра
ны: тепловые, электрические, оп
тические, механические и др.
Найденные из опыта зависимо
сти изображают в виде диаграмм 
состояния состав — свойство.
Для двухкомпонентных систем 
свойства откладывают обычно 
на оси ординат, а состав на 
оси абсцисс.

Изучение диаграмм состоя
ния позволяет выяснить характер 
взаимодействия компонентов си
стемы, а также судить о химичес
ком составе и границах сущест
вования фаз и др.

Исследование диаграмм осно
вано на принципах непрерывности и соответствия, введенных в химию
Н.С. Курнаковым. Согласно принципу непрерывности при непрерывном изме
нении параметров, определяющих состояние системы (давление, температура, 
концентрация), свойства ее отдельных фаз изменяются также непрерывно до 
тех пор, пока не изменится число или характер ее фаз. При появлении новых 
или исчезновении существующих фаз свойства системы изменяются скачком.

Согласно принципу соответствия каждой фазе или каждому комплексу 
равновесных фаз соответствует на диаграмме определенный геометрический 
образ.

Физико-химический анализ является наиболее общим методом исследова
ния превращения веществ и широко применяется в химии и химической 
технологии. Он получил широкое распространение при изучении гетерогенных 
систем в металлургии, технологии силикатов, галургии, при перегонках жид
костных смесей, минералогии и других областях науки и техники.

Одним из наиболее распространенных видов физико-химического анализа 
является термический анализ, который представляет собой совокупность экс
периментальных методов определения температуры, при которой в равновес
ной системе изменяется число фаз. На рис. V.7 показан способ построения 
диаграммы состояния (диаграммы плавкости) при помощи термического ана
лиза. На рис. V.7, а представлены кривые охлаждения расплавов или рас
творов различного состава. По кривым охлаждения построена диаграмма 
состояния двухкомпонентной системы (рис. V.7, б). К основным типам диа
грамм состояния двухкомпонентных конденсированных систем относятся диа
граммы с эвтектикой, с конгруэнтно и инконгруэнтно плавящимися химичес
кими соединениями, с ограниченной и неограниченной растворимостью в тве
рдой и жидкой фазах.

Из основного закона равновесия фаз Гиббса следует, что для двухком
понентной системы с конденсированными фазами при постоянном давлении 
число степеней свободы в соответствии с уравнением (V.15) при К =2 равно

С = 3 -Ф . (V.28)
При этом число равновесных фаз не может быть больше Ф=3 (при С=0), 

а число степеней свободы не может быть больше С —2 (при Ф = 1). Перемен
ными являются температура и состав фаз.

Т Т

а б

Рве. V.7. Построение по кривым охлаждения диа
граммы плавкости двухкомпонентной системы
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Одним из основных типов диаграмм состояния двухкомпонентных конден
сированных систем является диаграмма состояния с эвтектикой, приведенная 
на рис. V.8, а. Такую диаграмму состояния дают компоненты А и В, которые 
в твердом виде не образуют между собой химическое соединение или твердый 
раствор. Диаграмма состояния рассматривается для расплава. Все сказанное 
о ней справедливо также для раствора.

Температуры плавления чистых компонентов А и В отмечены точками ТА 
и Гв. Кривая ТКЕ  соответствует составу расплава; каждая точка на ней 
характеризует равновесие расплава с кристаллами вещества А, т. е. показыва
ет растворимость вещества А в расплаве при данной температуре. Кривая ТВЕ  
указывает состав расплава, который при соответствующей температуре нахо
дится в равновесии с кристаллами вещества В; каждая точка на кривой ТВЕ  
отражает растворимость вещества В в расплаве. Кривые ТКЕ и ТЪЕ называют
ся линиями ликвидуса.

Точка Е  пересечения кривых ТАЕ и ТВЕ показывает температуру и состав 
расплава, который одновременно находится в равновесии с кристаллами 
вещества А и вещества В. Точка Е называется эвтектической точкой. Расплав, 
соответствующий точке Е, называется эвтектическим расплавом, а температу
ра ТЕ называется эвтектической температурой. Смесь кристаллов веществ 
А и В, которая одновременно выпадает при температуре Т%, называется 
твердой эвтектикой. Твердая эвтектика состоит из двух твердых фаз (кристал
лов А и В).

Каждая точка на прямой FG показывает состав системы, состоящий из 
расплава (точка Е), и двух твердых фаз: кристаллов А и В. Линия FG 
называется эвтектической прямой или линией солидуса. Ниже этой 
прямой жидкая фаза отсутствует.

Линиями ликвидуса ТАЕ и ЕТВ и солидуса FG диаграмма делится на четыре 
участка (рис. V.8, а). Площадь выше линии ликвидуса ТАЕТВ — одна фаза 
(расплав). Остальные — три площади: ТАЕЕ — расплав + кристаллы А; 
TBGE — расплав + кристаллы В; AFGB — смесь кристаллов А и В.

Рассмотрим процесс охлаждения расплава, заданного фигуративной точ
кой М  на диаграмме (рис. V.8, а). Фигуративной точкой называется любая 
точка на диаграмме, характеризующая температуру и состав системы в целом.

В точке М  имеем двухвариантную систему Ф = 1 и С = 3— 1 =2, т. е. можно 
менять произвольно температуру и состав расплава (в определенных преде
лах), не меняя числа фаз.

§ V.6. Системы с эвтектикой
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Рис. V.8. Диаграмма состояния системы с эвтектикой
164



При понижении температуры до точки а0 (точнее, до температуры немного 
ниже точки а0) начинается выпадение первых кристаллов вещества А. При 
этом Ф =2 и С=3 —2= 1, т. е. имеем одновариантную систему. Это значит, что 
можно менять произвольно только температуру, а состав расплава при каж
дой температуре определяется кривой ТКЕ.

При дальнейшем охлаждении системы продолжается понижение темпера
туры и выпадение кристаллов А из расплава. В результате расплав обогащает
ся компонентом В. В фигуративной точке Ь0 система продолжает оставаться 
двухфазной одновариантной. Для определения состава расплава проводим 
через точку Ь0 горизонтальную линию ЬгЬ1, которая называется коннодой. 
По точкам Ьг и Ьх определяют температуру и состав равновесных (сопряжен
ных) фаз: точка Ьг — состав твердой фазы (кристаллы А); точка Ьх — состав 
расплава.

Кривая охлаждения на рис. V.8, б в интервале температур между точками 
a n d  опускается более полого, чем на участке Ма. Это объясняется тем, что 
при кристаллизации вещества А из расплава выделяется теплота, которая 
замедляет падение температуры. При дальнейшем охлаждении температура 
понижается до эвтектической температуры ТЕ (рис. V.8,e) и система достигает 
фигуративной точки dQ. При этом состав расплава в точке Е становится 
эвтектическим и начинается выпадение твердой эвтектики, т. е. смеси кристал
лов А и В.

В точке d0 (после выпадения первых кристаллов В) находятся в равновесии 
три фазы: одна жидкая и две твердые (Ф=3) и число степеней свободы равно 
С= 3 —3=0, т. е. в точке d0 имеется безвариантная трехфазная двухкомпонент
ная система. Значение С =0 показывает, что три данные фазы могут находить
ся в равновесии только при вполне определенных условиях, когда температура 
равна эвтектической температуре Г2, а раствор имеет эвтектический состав 
(точка Е). Ни температуру, ни состав расплава нельзя менять произвольно, не 
меняя числа фаз. Согласно закону фазового равновесия Гиббса кристаллиза
ция эвтектики из раствора должна происходить при постоянной температуре. 
Кроме того, соотношение масс кристаллов А и В в выпадающей эвтектике 
должно быть таким же, как и массовое содержание веществ А и В в расплаве 
эвтектического состава. На кривой охлаждения (рис. V.8, б) выпадение твердой 
эвтектики представлено прямой dd'. В связи с тем, что кристаллы А и В при 
кристаллизации твердой эвтектики выпадают одновременно и у них нет 
условий для роста, твердая эвтектика имеет мелкокристаллическое строение. 
Застывший расплав состава d0 (при температуре ниже Тв) состоит из срав
нительно крупных кристаллов А, которые выпадали в интервале температур 
между точками а0 и d0 и мелкокристаллической смеси Кристалов А и В в твер
дой эвтектической смеси.

Процесс кристаллизации в фигуративной точке d0 при температуре ТЕ 
заканчивается полным застыванием жидкого расплава. После исчезновения 
в системе жидкой фазы остаются две твердые фазы (кристаллы А и В; Ф=2); 
число степеней свободы становится равным С = 3—2=1. Это означает, что 
температура может меняться произвольно, так как состав фаз перестал быть 
переменным (имеются две твердые фазы из чистых веществ А и В). В точке е0 
продолжается охлаждение двух твердых фаз (С=1).

Линия, показывающая изменение состава жидкой фазы от начала процесса 
охлаждения расплава до ее исчезновения, называется путем кристаллизации. 
На рис. V.8, а путь кристаллизации при охлаждении расплава М  изображается 
кривой Маф^Е.

На рис. V.9 представлена диаграмма состояния системы Н20  — КС1
165



с эвтектикой*. При 283 К растворимость К.С1 
в воде 21,9% (точка а). При 381,6 К и 0,1013 
МПа насыщенный раствор КС1, содержащий 
36,5% соли, закипает, поэтому дальнейший 
ход кривой ЕаВ обрывается.

При смешении льда (или снега) с кристал
лами КС1 лед начинает таять, соль растворя
ется в воде и при достаточном количестве 
льда и соли образуется трехфазная система, 
состоящая из льда, кристаллов КС1 и рас
твора КС1. В трехфазной системе число степе
ней свободы равно С=3 — 3 = 0. Таким обра
зом, три фазы могут существовать при эвтек
тической температуре 262,3 К и составе рас
твора 19,8% КС1. Поэтому пока в системе 
имеются три фазы, в равновесной смеси под
держивается температура 262,3 К. На этом 
принципе основано применение холодильных 
смесей.

§ V.7. Системы с конгруэнтно и инконгруэнтно
плавящимися химическими соединениями. Правило рычага

Если компоненты А и В могут образовать твердое химическое соединение 
АВ, плавящееся без разложения, т. е. конгруэнтно, то на диаграмме состояния, 
приведенной на рис. V.10, кривая ликвидуса образует максимум в точке 
С, когда состав кристаллической фазы совпадает с составом жидкой фазы. 
В общем случае состав твердого химического соединения АпВ„. Для простоты 
оно обозначается АВ. По обе стороны от точки С находятся эвтектики 
Е  и Ev  Если состав системы находится между чистым компонентом А и хими
ческим соединением АВ, то при эвтектической температуре ТЕ расплав 
состава уж сосуществует с кристаллами А и АВ. Если состав системы 
лежит между химическим соединением АВ и компонентом В, то при тем
пературе, соответствующей эвтектической точке Е1г расплав состава yEi со
существует с кристаллами АВ и В. Таким образом, рассматриваемая диа
грамма состояния представляет собой сочетание двух диаграмм состояния 
с эвтектикой А — АВ и АВ — В.

Рассмотрим процесс охлаждения расплава, заданного фигуративной точ
кой М  и отвечающего составу конгруэнтно плавящегося химического соедине
ния АВ. При этом составе число независимых компонентов равно единице, так 
как система может быть образована из одного химического соединения АВ. 
При температуре Тс из расплава выпадают кристаллы АВ (Ф=2) и число 
степеней свободы С = 1 — 2 +1 = 0, т. е. система безвариантна и кристаллизует
ся при постоянной температуре.

Твердое химическое соединение постоянного состава — это одна фаза, 
одна кристаллическая решетка, в которой частицы компонентов правильно 
чередуются, причем соотношение между компонентами в кристаллической 
решетке повсюду одно и то же.

На рис. V. 11 приведена диаграмма состояния системы магний — медь 
с двумя конгруэнтно плавящимися соединениями, на которой имеются два 
максимума на кривой ликвидуса. Максимум при 843 К отвечает соединению

*В интервале от 262,5 до 266,5 К обнаружено существование моногидрата КСГН20. Для 
простоты рис. V.9 моногидрат не указан на фазовой диаграмме.
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CuMg2, а максимум при 1070 К — соединению CuMg. Диаграмму этой 
системы можно представить в виде диаграмм состояния с эвтектикой для трех 
систем: Си — Cu2Mg; Cu2Mg — CuMg2; CuMg2 — Mg.

Диаграмма состояния двухкомпонентной системы, на которой компоненты 
А и В могут образовать соединение АВ, плавящееся и н к о н гр у эн тн о , т. е. 
с разложением, приведена на рис. V.12. Инконгруэнтно плавящееся химическое 
соединение АВ устойчиво только ниже температуры Гс. Поэтому при малей
шем повышении температуры это твердое соединение распадается и образу
ются две фазы: кристаллы компонента В и расплав состава у  (точка Q . При 
охлаждении расплава состава М  в точке а0, находящейся на линии ликвидуса 
СВ, начнется выделение кристаллов компонента В. В интервале температур 
между точками а0 и Ь0 система является двухфазной и одновариантной: 
С —3 —2 = 1 .

В точке Ь0 при температуре Тс начинается и продолжается кристаллизация 
соединения АВ, состав которого соответствует у 2 (точка D). При этом 
в равновесии находятся три фазы: расплав, кристаллы АВ и В; причем

Рис. V.10. Диаграмма состояния систе
мы с химическим соединением, плавя

щимся конгруэнтно
Г

Рис. V.11. Диаграмма состояния систе
мы медь — магний

Рис. V.12. Диаграмма со
стояния системы с хими
ческим соединением, пла
вящимся инконгруэнтно

ш
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число степеней свободы равно нулю: С =3 — 3 = 0, что указывает на постоянст
во температуры Сс, состава раствора у  (точка С) и состава химического 
соединения у 2 (точка D).

Чтобы состав расплава не изменялся, одновременно с кристаллизацией АВ 
ранее выпавшие кристаллы В должны растворяться, поддерживая постоянным 
содержание компонента В в расплаве. Точка С называется перитектикой 
(или переходной), температура Тс — перитектической тем пературой 
и расплав — перитектическим  расплавом. В перитектической точке, так 
же как и в эвтектической, в равновесии находятся расплав и две твердые фазы. 
Однако процессы при охлаждении трехфазной системы существенно различа
ются. В эвтектической точке одновременно выпадают две твердые фазы, 
а в перитектической точке одна твердая фаза выпадает, а другая растворяет
ся. На кривой охлаждения при перитектической температуре наблюдается 
горизонтальный участок (линия ЬЬ' на рис. V.12, б).

Процесс охлаждения в течке Ь0 (рис. V.12, а) заканчивается растворением 
всех ранее выпавших кристаллов В. Остается двухфазная система, состоящая 
из расплава и кристаллов АВ. Число степеней свободы С=3 — 2=1. Тем
пература при охлаждении двухфазной системы понижается и из расплава 
выпадают кристаллы АВ. При этом каждой температуре соответствует опре
деленный состав расплава {кривая СЕ). Дальнейшее охлаждение расплава 
(фигуративые точки /„, d0, е0) описывается диаграммой состояния А — АВ 
с эвтектикой.

Диаграмма состояния позволяет не только определить число равновесных 
фаз и их состав, но и соотношение между массами различных фаз при помощи 
так называемого правила рычага. Фигуративной точке / 0 соответствует 
система, содержащая у 0, % (мае.) компонента В. Эта система состоит из двух 
фаз: кристаллов АВ (точка / 2) и расплава (точка / Д  в которых содержание 
компонента В составляет соответственно у 2 и у х % (мае.). Общий материаль
ный баланс можно представить в виде уравнения

где т0 — масса всей системы; тг и mt — массы кристаллов АВ и расплава 
соответственно.

Материальный баланс компонента В можно описать уравнением

называемое правилом рычага.
Так как у 0—у х равно отрезку (fofi) и Уг~Уа равно отрезку (fof2), правило 

рычага можно записать так: т2/т1 =  (fofi)/(foJ2)> откуда т2 ' отрезок (/'0/ ’2)=  
- т  отрезок (fo/i).

Название «правило рычага» связано с формальным сходством уравнений 
(V.31) с уравнением для рычага в механике, если отрезок f j 2 отождествить 
с рычагом с опорой в точке / 0, а массы фаз тх и т2 — с грузами на концах 
рычага.

Решая совместно уравнения (V.31) и (V.29), можно найти две неизвестные 
величины тх и т2, если заданы т0, у х и у 2.

Примером диаграммы состояния с инконгруэнтно плавящимся химическим 
соединением может служить диаграмма состояния Na2S04 — Н20  (рис. V.13).

т0= т 1 +т 2, (V. 29)

(V.30)

Исключая т0 из уравнений (V.29) и (V.30), получаем соотношение
т2_ у0-у1 
«1 Уг-Уо (V. 31)
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Кривая ЕХВ характеризует зависимость растворимости Na2S04 10Н20  от 
температуры. Из рис. V.13 видно, что растворимость Na2S04 ЮН20  в воде 
с повышением температуры растет до перитектическоё температуры 305,5 К, 
при которой декагидрат сульфата натрия разлагается по уравнению

После разложения декагидрата в равновесии находятся безводный сульфат 
натрия и насыщенный раствор. При дальнейшем повышении температуры 
концентрация Na2S04 в растворе уменьшается в соответствии с кривой ВС. 
Это объясняется тем, что растворение Na2S04 в воде сопровождается выделе
нием теплоты. Поэтому с ростом температуры его растворимость согласно 
принципу подвижного равновесия Ле Шателье — Брауна понижается.

Кривая E2D описывает зависимость растворимости неустойчивого геп
тагидрата Na2S04' 7Н20, который может существовать в области температур 
от 269,6 до 297,4 К. Гептагидрат при всех температурах является метастабиль- 
ной фазой. Он образуется в результате перенасыщения растворов и легко 
переходит в устойчивые фазы Na2S04 ' ЮН20  или Na2S04.

В молекулах Na2S04' 10Н20  содержится 44,1% Na2S04, в отщепленной же 
воде при 305,5 К может быть не более 33% Na2S04, т. е. в ней не может 
раствориться весь Na,S04, образовавшийся при разложении декагидрата.

На рис. V.14 изображена фазовая диаграмма системы хлорид натрия — 
вода, в которой может возникать плавящееся инконгруэнтно соединение 
NaCl 2Н20. Выясним смысл точек, линий и площадей на диаграмме.

Кристаллогидрат N aClH 20  образуется при температуре ниже 273,3 К; он 
относится к соединениям, плавящимся с разложением. Это связано с тем, что 
двух молей жидкой воды, полученной при плавлении одного моля 
NaCl * 2Н20, недостаточно для полного растворения одного моля NaCl, поэто
му часть хлорида натрия остается в кристаллическом состоянии в равновесии 
с насыщенным раствором NaCl. (В кристаллогидрате NaCl 2Н20  содержится 
62% NaCl, в насыщенном же растворе ниже 273,3 К может содержаться 
максимум 26,8% NaCl.)

Na2S04 10H20 = N a2S04+10H20

н2о 20 НО 60

ч м

о 20 60 NaCl ,•/,(**)HatSQk,7.fMac)

Рис. V.13. Диаграмма состояния системы 
вода — сульфат натрия

V.14. Диаграмма состояния системы 
вода — хлорид натрия
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Точка О — температура замерзания воды 273,15 К при/>= 1013 МПа. Точка 
Е — эвтектика, состоящая из кристаллов льда, кристаллов NaCl 2Н20  и насы
щенного раствора хлорида натрия с 22,4% NaCl; эвтектическая температура 
251,9 К.

Точка С — перитектическая точка (273,3 К; 26,3% NaCl); эта точка начала 
частичного плавления кристаллогидрата NaCl* 2Н20.

Если бы кристаллогидрат обладал конгруэнтными свойствами (см. рис. 
V.10), то полное плавление кристаллов NaCl ‘2HzO должно было бы произой
ти в точке D'. Этого на самом деле не происходит, поэтому линия SD'M  
нанесена пунктиром.

В интервале температур между эвтектической точкой Е  и перитектической 
точкой С насыщенный раствор NaCl внутри площади ECD'G находится 
в равновесии с кристаллами NaCl *2H20 , которые при 273,3 К плавятся 
инконгруэнтно, т. е. с разложением на кристаллы NaCl и насыщенный раствор 
хлорида натрия.

Растворимость NaCl с повышением температуры изменяется очень мало: 
при 273,3 К она составляет 26,3%, а при 303,1 К — 26,6%.

В рассмотренной системе в равновесии сосуществуют три фазы: лед, 
кристаллы NaCl ‘ 2Н20  и насыщенный раствор NaCl при эвтектической тем
пературе 251,9 К и составе раствора с 22,4% NaCl. Согласно уравнению (V.15) 
для такой системы число степеней свободы С = 2 —3 +  1=0.

Пока в системе имеются три фазы, в равновесной смеси поддерживается 
температура 251,9 К.

На этом принципе основано получение часто применяемой холодильной 
смеси из льда и кристаллов соли (NaCl).

При смешении соли со льдом неравновесная система лед — кристаллы 
NaCl будет стремиться перейти в равновесное трехфазное состояние, что 
повлечет за собой понижение температуры до 251,9 К ( —21,2 °С).

§ V.8. Системы с твердыми растворами,
компоненты которых взаимно неограниченно
и ограниченно растворимы*.

Твердыми растворами называют однородные системы переменного состава, 
состоящие из двух и более компонентов. Различают твердые растворы двух 
типов: внедрения и замещения. В твердых растворах внедрения частицы 
(атомы, молекулы или ионы) одного компонента размещаются между узлами 
кристаллической решетки другого компонента. Растворы внедрения получа
ются, например, при растворении в металлах неметаллов — бора, углерода, 
водорода, азота. В твердых растворах замещения частицы (атомы или ионы) 
одного компонента замещают в узлах кристаллической решетки частицы 
другого компонента (изоморфизм*).

В твердых растворах замещения тип решетки и число атомов сохраняются, 
но изменяются ее объем и плотность. Для образования твердых растворов 
замещения необходимо выполнение ряда условий. Например, для соединений 
с ионными кристаллическими решетками требуется аналогия химического 
строения компонентов, равенство знаков зарядов ионов, возможная близость 
радиусов ионов, сходство симметрии и размеров кристаллических ячеек. Ча
стицы двух изоморфных компонентов замещают друг друга в узлах кристал
лической решетки совершенно хаотично.

‘Изоморфизмом называется свойство атомов или ионов химических соединений замешать 
друг друга в кристаллической решетке.
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Твердые растворы могут получаться как из химических соединений (напри
мер, K2S04 и Rb2S04; КМп04 и КСЮ4), так и из простых веществ (например, 
Си и Аи; Ag и Pt). К твердым растворам относятся бертоллнды, кристалличес
кая структура которых отличается от кристаллических структур исходных 
компонентов.

Бертоллидами называют твердые фазы переменного состава, которые ха
рактеризуются максимумом (или минимумом) на линиях ликвидуса и солидуса, 
не отвечающим определенному химическому соединению со стехиометрическим 
отношением компонентов.

Диаграмма состояния с неограниченной растворимостью компонентов 
А и В в жидком и твердом состояниях представлена на рис. V.1S. Ниже линии 
солидуса ТАс0Тв находится область существования твердых растворов; выше 
линии ликвидуса Ткс0Тъ расположена область жидких растворов; между лини
ями солидуса и ликвидуса находится область равновесного сосуществования 
жидких и твердых растворов. Рассмотрим охлаждение расплава, обозначен
ного фигуративной точкой М. При температуре Та в точке а0 начинается 
кристаллизация твердого раствора и образуется двухфазная система, состоя
щая из расплава состава у 0, находящегося в равновесии с твердым раствором 
состава _у3. В интервале температур от Та до Те число степеней свободы равно 
единице (С= 3 —2=1) и каждой температуре соответствуют определенные 
составы жидкого и твердого растворов. Например, система состава у0 в фигу
ративной точке Ь0 состоит из двух фаз: жидкого раствора состава y t (точка bt) 
и твердого раствора состава у г (точка Ьг).

Согласно правилу рычага [см. уравнение (V.31)] для фигуративной точки Ь0

^ jA h . (у. 32)
mi У 0 -У 1

ml +m 2=m0, (V.33)

где m0—масса расплава; и m2—массы расплава и твердого раствора. Пол
ное затвердение расплава произойдет при температуре Тс\ при этом состав у0 
твердого раствора (точка с0) соответствует составу у0 исходного расплава а0.

Рве. V.15 . Диаграмма состояния системы с неограниченной 
растворимостью компонентов в твердом состоянии
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Так как на диаграмме состояния нет точек, в кото- 
рых в равновесии находились бы три фазы и число 
степеней свободы было бы равно нулю, то на кривой 
охлаждения (рис. V.15, 6) нет горизонтальных участ
ков. Пусть кристаллизации изображается линией 
М А0Ь1с1.

На рис. V.16, а и б представлен другой тип диа
граммы состояния с неограниченной растворимо
стью в твердом состоянии. В экстремальной точке 
составы жидкого и твердого растворов совпадают.

Различают диаграммы состояния с ограниченной 
растворимостью 1-го и 2-го типов. Системы с двумя 
твердыми растворами, устойчивыми при всех тем
пературах, можно описать диаграммой состояния 
1-го типа (рис. V.17).

Кривые ТКЕ и ТЪЕ (линии ликвидуса) изобража
ют состав расплавов, которые находятся в равнове
сии с твердыми растворами. Кривые TKD и ГВС 
(линии солидуса) указывают состав твердых раство
ров, которые находятся в равновесии с соответст
вующими расплавами. Площадь TADF соответству
ет твердому раствору а и площадь TbCG — твердо
му раствору /?. Кривые DF и CG указывают составы 
двух равновесных твердых растворов.

Рассмотрим процесс охлаждения расплава, хара
ктеризуемого фигуративной точкой М  (рис. V.17). 
В интервале температур от Та до Те имеем двухфаз
ные одновариантные системы (С = 3 — 2=1). Напри
мер, в фигуративной точке Ь0 в равновесии находят
ся расплав состава y t  (точка bt) и твердый раствор 
Р состава у 2 (точка Ь2). При температуре ТЕ в фигу
ративной точке d0 в равновесии находятся твердый 

раствор Р состава у с (точка С) и расплав состава уЕ (точка Е), из которого 
начинается и при охлаждении продолжается кристаллизация эвтектической 
смеси из двух твердых растворов ос и р, состава yD и у  г  (точки D и Q . Число 
степеней свободы в фигуративной точке d0 равно нулю (С = 3 — 3 = 0) и поэтому 
все условия (температура и состав трех фаз) остаются постоянными, пока 
в равновесии находятся три фазы. После застывания расплава остаются два 
равновесных твердых раствора (а и /?) и температура понижается (С=3 — 2 =  1). 
При температуре Те фигуративной точке е0 соответствует равновесие твердого 
раствора а (точка et) и твердого раствора Р (точка е2). Путь кристаллизации 
изображается кривой МАф^Е.

На рис. V.18 приведена диаграмма состояния системы олово — свинец 
с ограниченной растворимостью в твердом состоянии.

Для систем с диаграммой состояния 2-го типа один из твердых растворов 
устойчив только до определенной температуры (рис. V.19).

При охлаждении расплава (рис. V.19), характеризуемого фигуративной 
точкой М х, до температуры Ма (точка а0) из него начнут выделяться кристал
лы твердого раствора /? (точка а2). При дальнейшем охлаждении системы 
состав твердого раствора изменяется по кривой а2Е, а состав расплава — по 
кривой а0С, При температуре Тс (и ниже) твердый раствор а состава ув  
становится устойчивым (точка Н). Поэтому при охлаждении системы до 
температуры Тс начинают выпадать кристаллы твердого раствора а. Число

а

Рис. V.16. Диаграмма со
стояния системы с неог
раниченной растворимо
стью в твердом виде с эк
стремальными точками: 
с максимумом (а) и ми

нимумом (б)
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в, X (нас.) Sn РЪ,У.(/1К) Pb

Рве. V.17. Диаграмма состояния системы с ограничен
ной растворимостью в твердом состоянии (1-й тип)

Рис. V.18. Диаграмма состояния 
системы олово — свинец

степеней свободы в трехфазной системе равно нулю (Ф —3, С == 0); температура 
Тс и состав трех фаз ус, ув , уг должны оставаться постоянными (точки С, Н, 
F). Для поддержания постоянного состава ус расплава в процессе кристал
лизации твердого раствора а (состав ув) ранее выпавшие кристаллы твердого 
раствора Р (состав yF) должны растворяться. Прямая CF — перитектическая 
прямая; температура Тс — перитектическая температура.

Процесс заканчивается исчезновением Р-кристаллов (Ф=2, С=1). При 
дальнейшем охлаждении двухфазной системы (расплав и твердый раствор а) 
продолжаются понижение температуры и кристаллизация твердого раствора 
а. Состав расплава меняется по кривой Cgt и состав твердого раствора а — по 
кривой Hg0. В точке g0 весь расплав закристаллизуется. Далее от точки g0 до

Г

S/e Ян Уо 8
В, % (тс.)

Рис. V.19. Диаграмма состояния системы с ограниченной 
растворимостью в твердом состоянии (2-й тип)
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точки к0 следует охлаждение твердого раствора (Ф = 1; С =2). Любая фигура
тивная точка в области JHFL характеризует сосуществование двух равновес
ных твердых растворов. Например, точка т0 при температуре Тт отвечает 
системе, состоящей из твердого раствора ос (точка тх) и твердого раствора 
р (точка т2). С понижением температуры состав двух равновесных твердых 
растворов меняется по кривым HJ и FL.

Если охладить расплав, отвечающий фигуративной точке М 2, то при 
температуре Тс (точка d0) Р-кристаллы превращаются в at-кристаллы (Ф = 3; 
С=0) так же, как в точке d0, но жидкая фаза исчезнет раньше, чем растворятся 
кристаллы р. Ниже точки d0 система состоит из двух равновесных твердых 
растворов.

§ V.9. Системы с ограниченной растворимостью
в жидкой фазе.
Сложные диаграммы состояния

Многие жидкости обладают ограниченной взаимной растворимостью 
и в некотором интервале температур и состава образуются два жидких слоя 
(две фазы).

На рис. V.20 приведены диаграммы состояния системы анилин — вода, 
компонены которой обладают ограниченной взаимной растворимостью. Кри
вая АВ показывает зависимость состава водного слоя от температуры, а кри
вая ВС — зависимость состава анилинового слоя от температуры. С ростом 
температуры увеличивается взаимная растворимость анилина в воде и воды 
в анилине. Когда оба слоя становятся одинаковыми по составу, кривые 
сливаются в точке В (при 440,6 К). Температура, выше которой обе жидкости 
смешиваются в любых соотношениях, называется верхней критической тем
пературой растворимости. Конноды ага2 и btb2 соединяют фигуративные 
точки равновесных (сопряженных) слоев. За пределами кривой ABC находится 
область однофазных систем, внутри кривой ABC — область расслаивания. 
Например, система, обозначенная фигуративной точкой а0, разделяется на два 
слоя, составы которых отвечают точкам и а2 (Ф=2; С= 1).

Рис. V.20. Диаграмма состояния систе- Рис. V.21. Диаграмма состояния
мы вода — анилин системы вода — никотин



| Если кривая, ограничивающая область расслаивания, проходит через ми
нимум, что наблюдается, например, у системы вода — триэтиламин, то 
температура Тх называется нижней критической температурой растворимости.

Имеются также системы, обладающие верхней и нижней критическими 
температурами растворимости. На рис. V.21 приведена диаграмма взаимной 
растворимости системы вода — никотин, где ограниченная растворимость 
наблюдается только в интервале температур от 333 до 481 К.

Существование верхней и нижней критических температур растворимости 
объясняется при помощи принципа подвижного равновесия Ле Шателье — 
Брауна. Если жидкая двухфазная система нагревается и взаимное растворение 
фаз сопровождается поглощением теплоты, то с повышением температуры 
растворимость увеличивается и должна существовать верхняя критическая 
температура растворимости. Если, наоборот, растворение сопровождается 
выделением теплоты, то это приводит к появлению нижней критической 
температуры растворимости. Если при изменении температуры теплота рас
творения меняет знак, то это приводит к появлению верхней и нижней 
критических температур растворимости.

Критическую точку растворимости на кривой расслаивания определяют, 
пользуясь правилом прямолинейного диаметра Алексеева, согласно которому 
середины коннод, соединяющих фигуративные точки сопряженных растворов, 
лежат на прямой линии, проходящей через верхнюю или нижнюю критичес
кую точку растворимости.

Многие двухкомпонентные системы имеют сложные диаграммы состоя
ния, которые представляют собой комбинацию из нескольких простых диа
грамм.

В. ДИАГРАММЫ СОСТОЯНИЯ 
ТРЕХКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМ

§ У.10. Графическое представление состава 
тройных систем

В трехкомпонентной системе переменными величинами являются давле
ние, температура и две концентрации. Обычно исследование трехкомпонент
ных конденсированных систем ведут при постоянном давлении. Зависимость 
свойств системы от трех переменных можно изобразить в виде пространствен
ной диаграммы, которая представляет собой трехгранную прямоугольную 
призму. Основанием призмы служит равносторонний треугольник, характери
зующий состав тройной системы, а высотой — температура. Вершины равно
стороннего треугольника соответствуют чистым веществам А, В и С 
(рис. V.22). Все точки, расположенные внутри треугольника, выражают со
ставы трехкомпонентных систем. Процентное содержание каждого из ком
понентов в системе тем больше, чем ближе расположена данная точка к соот
ветствующей вершине.

Для определения состава при помощи треугольника концентраций из дан
ной точки на каждую из сторон треугольника опускают перпендикуляры 
(треугольник Гиббса). Этот способ предложен Гиббсом. Он основан на том, 
что сумма длин перпендикуляров, опущенных из любой точки внутри равно
стороннего треугольника на его стороны, есть величина постоянная, равная 
высоте треугольника, которую принимают за 100%. Так, например, точка 
Р треугольника Гиббса соответствует составу А 50%, В 20%, С 30%.
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Рис. V.22. Равносторонний треугольник концентраций

По способу Розебума состав тройной системы, представленной какой-либо 
точкой внутри треугольника концентраций, определяют по трем отрезкам на 
одной из его сторон (треугольник Розебума). Для этого через данную точку 
проводят прямые, параллельные двум сторонам треугольника. При этом 
третья сторона треугольника разбивается на три отрезка, по длине которых 
судят о составе трехкомпонентной системы в данной точке. Длину стороны 
равностороннего треугольника принимают за 100%. Например, для точки 
Р (рис. V.22) отрезки AM, M N  и NB на стороне АВ дают соответственно 
содержание компонентов В, С и А, равное 20, 30 и 50%.

Далее для изображения состава трехкомпонентной системы будем исполь
зовать треугольник Розебума. Каждая точка на стороне треугольника Розебу
ма соответствует составу двухкомпонентной системы. Фигуративные точки на 
боковой стороне призмы (пространственной диаграммы) характеризуют двух
компонентную диаграмму. Несмотря на наглядность, пространственные диа
граммы мало пригодны для практических целей. Поэтому пользуются изотер
мическими проекциями пространственной диаграммы состояния на основание 
призмы при разных температурах.

Отметим три свойства линий (проекций) внутри треугольника Розебума. 
Любая прямая, проходящая через одну из вершин треугольника, обладает тем 
свойством, что все точки ее отвечают постоянному соотношению содержания 
компонентов, характеризуемых двумя другими вершинами треугольника. Так, 
прямая CN отвечает одинаковому содержанию компонентов А и В, а прямая 
CL — соотношению компонентов А и В, равному 3:7.

Прямая, проходящая параллельно одной из сторон треугольника Розебу
ма, обладает тем свойством, что все точки ее отвечают постоянному содержа
нию компонента, характеризуемого вершиной треугольника против этой сто
роны. Так, например, точки Р и Е, расположенные на прямой FD, параллель
ной основанию треугольника АВ, соответствуют одному и тому же содержа
нию компонента С, равному 30%. Если две равновесные фазы характеризуют
ся на треугольнике концентраций точками S и Т, то фигуративная точка 
R расположена всегда на прямой (конноде), соединяющей эти точки. К точкам 
R, Т н S приложимо правило рычага [см. уравнение (V.31)]:



m1 + m2=/”0.m2
т\ (Л7) (V.34)

где m1 и m2 — количество сопряженных фаз в точках S и Г; т0 — количество 
исходной системы в точке R.

§ V.11. Трехкомпонентные жидкие системы

Рассмотрим тройную систему, состоящую из трех жидких компонентов А, 
В и С. Пусть компоненты А и С, а также В и С неограниченно растворимы 
друг в друге; компоненты А и В обладают ограниченной взаимной рас
творимостью. Если смешать компоненты А и В, то при определенных со
ставах их образуются два жидких слоя. Составы этих слоев при температуре 
Тх изображают на изотермической проекции точками а и b на стороне АВ 
треугольника Розебума (рис. V.23, б). Добавляемый к этой двухкомпонентной 
системе компонент С распределяется между двумя слоями, в результате чего 
образуются два равновесных сопряжен
ных трехкомпонентных раствора. Прибав
ляя разные количества компонента С, мо
жно получить ряд тройных сопряженных 
растворов. Соединяя плавной линией точ
ки треугольной диаграммы, соответству
ющие составам сопряженных растворов, 
получим бинодальную кривую ак'Ь. Эта 
кривая делит треугольник Розебума на го
могенную и гетерогенную области. Любая 
смесь трех компонентов А  В, С, состав 
которой представляется фигуративной 
точкой х внутри гетерогенной области, 
распадается на два равновесных сопря
женных тройных раствора, составы кото
рых изображаются точками а' и Ь'. При 
добавлении компонента С возрастает вза
имная растворимость компонентов А и В.
В результате этого составы тройных со
пряженных растворов все меньше отлича
ются друг от друга и в конечном итоге 
может быть достигнута точка к \ в кото
рой составы обоих растворов становятся 
одинаковыми; точка к' называется крити
ческой точкой.

Состав сопряженных фаз, соответст
вующих фигуративной точке х внутри 
бинодапьной кривой, может быть при
ближенно определен по правилу Тара- 
сенкова, которое устанавливает, что про
должения всех коннод пересекаются пра
ктически в одной точке D (см. рис. _ „ *хг «ч*? гч 4 _ г  Рис. V.23. Диаграмма состояния трои-V.23, б). ЭТО правило позволяет гра- Н0Т жидкой системы:
фически определить состав фаз. Точка а ^ .н ^ е ш » , дшир̂ м* б -  ™>- 
пересечения КОННОД D ДЛЯ некоторых термячести просты при температуре Г
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Рис. V.24. Изотермическая 
проекция стройной жидкой 

системы:
а — с двумя парами ограниченно 
смешивающихся жидкостей; б — 
с тремя парами ограниченно сме

шивающихся жидкостей

систем не соблюдается. Проведя из точки D на рис. V.23, б касательную 
к бинодальной кривой аа'Ь Ь, получаем критическую точку к'.

При добавлении третьего компонента к смеси двух ограниченно смешива
ющихся жидкостей всегда наблюдается повышение взаимной растворимости 
этих двух жидкостей. При повышении температуры взаимная растворимость 
компонентов изменяется и при достижении критической температуры к" систе
ма становится гомогенной при любом составе (рис. V.23, а).

В полной диаграмме состояния трехкомпонентной жидкой системы гомо
генная и гетерогенная области разделяются шлемообразной бинодальной 
поверхностью. Кривая кк'к" представляет собой геометрическое место крити
ческих точек нескольких изотерм для различных температур.

В трехкомпонентной жидкой системе ограниченная взаимная раствори
мость может наблюдаться в двух парах компонентов. Так, например, на рис.
V.24, а представлена изотермическая проекция диаграммы состояния трехком
понентной системы с ограниченной растворимостью компонентов для двух 
пар жидкостей: А — С и С — В; компоненты А и В смешиваются между собой 
неограниченно. На изотермической проекции наблюдаются две бинодальные 
кривые akvc и с'к2Ь' с двумя критическими точками kt и к2.

На рис. V.24, б приведена изотермическая проекция диаграммы состояния 
с тремя парами ограниченно смешивающихся жидкостей.

§ У.12. Трех компонентные системы
с тройной эвтектикой

Для трехкомпонентной конденсированной системы (К = 3) основной закон 
фазового равновесия при разных температурах выражается уравнением

С=3 —Ф + 1 = 4 —Ф.
При постоянной температуре

С = 3-Ф .
Примером простейшей трехкомпонентной системы с жидкими и твердыми 

фазами и тройной эвтектикой может служить система Bi — Sn — Pb (рис.
V.25, а). Температуры плавления чистых металлов отложены на ребрах 
призмы.

На боковых сторонах призмы представлены двухкомпонентные диаграм
мы состояния с эвтектикой: Bi — Sn, Sn — Pb и Bi — Pb. В рассматриваемой 
трехкомпонентной системе имеется также тройная эвтектика Е+, которая 
отвечает составу наиболее легкоплавкого сплава. Поверхности внутри призм 
TBiE3E^Ev  ТуьЕ2Е^Ег и Т^Е^Е^Е} представляют собой поверхности ликвиду
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са, а части пространства, расположенные под ними, — двухфазные системы, 
состоящие из расплавов и кристаллов соответствующего металла. Рассекая 
объемную диаграмму горизонтальными плоскостями при нескольких тем
пературах и проектируя линии их пересечения с поверхностями ликвидуса на 
основание призмы, получаем ряд изотермических проекций, позволяющих 
судить о рельефе поверхности ликвидуса и изучать процесс выделенияразлич- 
ных фаз при кристаллизации расплавов (рис. V.25, б). Точки е°и Е\, Щ харак
теризуют составы соответствующих двойных эвтектик. Точка £4 отвечает 
составу тройной эвтектики.

При охлаждении расплава Bi — Sn — Pb, характеризуемого на изотер
мической проекции фигуративной точкой М0 (рис. V.2S, б), начнут выделяться 
кристаллы Bi. При дальнейшем охлаждении расплава его состав будет изме
няться по прямой М0А0\ при этом соотношение концентраций Sn и РЬ в нем 
будет постоянным. В точке А0 из расплава наряду с кристаллами Bi выделяют
ся кристаллы Sn (Ф = 3). Число степеней свободы равно единице (С = 4—3= 1). 
Каждой температуре соответствует расплав определенного состава. Далее 
путь кристаллизации пойдет по линии Л0Е?. В тройной эвтектике Е° сосуще
ствуют кристаллы всех трех компонентов и расплав. Система состоит из 
четырех фаз и безвариантна (С = 4 — 4 = 0). Все факторы, определяющие состоя
ние системы (температура и состав фаз), остаются постоянными до тех пор, 
пока имеются четыре фазы. Когда весь расплав закристаллизуется и останутся 
три твердые фазы, температура системы снова будет понижаться. Путь кри
сталлизации SqAqE^ заканчивается в точке Е°.

Рассмотрим фазовое равновесие в трехкомпонентной системе вода — две 
соли с одноименным ионом. Если в двух солях катионы и анионы различны, 
то система четырехкомпонентная. Соли РХ и QY могут обмениваться ионами

Общее число компонентов — пять (вода и четыре соли). Между четырьмя 
солями существует равновесие (а), и число независимых компонентов четыре.

На рис. V.26 представлена изотермическая проекция диаграммы состояния 
системы вода — две соли с одноименным ионом. Соли не образуют с водой 
гидраты и двойные соли, комплексные соединения или твердые растворы. 
Вершины треугольника Розебума отвечают чистым компонентам Н20 , РХ 
и ОХ. Точка А показывает концентрацию соли РХ в насыщенном водном

PX+QY=PY+QX (а)

т.

a sn
Sn
6

Рис. V.2S. Диаграмма состояния системы олово висмут — свинец с тройной эвтектикой: 
а пространственна* диаграмма; б изотермические проекции при разных температурах
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Рис. V.26. Диаграмма растворимости в воде двух 
солей с одноименным ионом. Изотермическая 

проекция на треугольник составов Розебума

Рис. У21. Диаграмма растворимости в во
де двух солей с одноименными ионами. 
Изотермическая проекция в прямоуголь

ной системе координат

растворе, а тонка В — концентрацию соли QX в насыщенном водном растворе 
этой же соли. Кривая АС характеризует растворимость соли РХ в водных 
растворах соли QX разного состава, а кривая ВС — растворимость соли QX 
в водных растворах соли РХ. В точке С раствор насыщен обеими солями 
(эвтоника). Любая точка на поле между вершиной Н20  и кривой ABC отвечает 
ненасыщенным растворам солей. Любая точка на площади АС (РХ) представ
ляет собой двухфазную систему, состоящую из раствора двух солей и твердой 
соли РХ. Любая точка на площади СВ (QX) — система, состоящая из раствора 
двух солей и твердой соли QX. Площадь (PX)C(QX) соответствует трехфаз
ным системам: в ней сосуществуют насыщенный обеими солями раствор 
состава С и кристаллы РХ и QX. Если взять ненасыщенный раствор, от
вечающий фигуративной точке М, и постепенно испарять воду, то по мере 
удаления воды количественное соотношение между солями в системе останет
ся постоянным. В связи с этим фигуративные точки, отвечающие составам 
систем в процессе выпаривания, будут лежать на прямой (Н20) Е. В точке а 
начнут выделяться кристаллы соли РХ. Для определения состава раствора, 
соответствующего фигуративной точке Ь, проводим конноду через вершину 
треугольника РХ и точку Ь до пересечения с точкой на кривой АС.

В фигуративной точке d раствор становится насыщенным по отношению 
к обеим солям; состав этого раствора изображается точкой С. Последующее 
выпаривание воды вызовет кристаллизацию второй соли QX. Состав раствора 
остается постоянным (точка С), так как при наличии трех фаз число степеней 
свободы на изотермической проекции равно нулю (Ф = 3; С =К — Ф=3 — 3 = 0). 
В точке е система состоит из раствора состава С и смеси кристаллов РХ и QX. 
После полного удаления воды в точке Е получается смесь сухих солей РХ 
и QX, причем соотношение массовых количеств этих солей равно соотноше
нию отрезков (QX) Е и (РХ) Е.

Пользуясь треугольной диаграммой, можно рассчитать составы систем, 
отвечающих всем фигуративным точкам и составам сопряженных фаз. Кроме 
того, можно вычислить массу испарившейся воды и массу выделившихся 
кристаллов солей в каждой фигуративной точке.
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Диаграмма состояния раствора двух солей с эвтоникой и одноименным 
ионом может быть также представлена в прямоугольной системе координат 
(рис. V.27). По осям координат откладываются относительные содержания 
компонентов. При таком способе изображения состава точки, отвечающие 
чистым компонентам РХ и QX, лежат в бесконечности. В точке С раствор 
насыщен одновременно обеими солями.

Рассмотрим испарение воды при постоянной температуре из ненасыщен
ного раствора двух солей, характеризуемого на диаграмме состояния точкой 
М (рис. V.27). Фигуративая точка будет перемещаться по прямой ОМе, так как 
соотношение масс обеих солей в системе не меняется. В точке а начинается 
кристаллизация соли РХ; в точке Ь в равновесии с кристаллами РХ находится 
раствор состава bt; в точке d начинается кристаллизация второй соли 
QX (Ф=3) и состав раствора характеризуется точкой С. При дальнейшем 
испарении раствора продолжается выпадение кристаллов двух солей. Состав 
раствора не меняется, так как число степеней свободы согласно основному 
закону равновесия фаз равно нулю (С= К—Ф=3—3=0).

Если соли образуют с водой гидраты или двойные соли, комплексные 
соединения или твердые растворы, то тройные диаграммы растворов двух 
солей в воде имеют более сложный вид.

Глава VI

РАСТВОРЫ

А. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКАЯ ТЕОРИЯ
РАСТВОРОВ

Истинным раствором называется однофазная гомогенная система, образо
ванная не менее чем двумя компонентами. Состав раствора можно изменять 
непрерывно в определенных пределах. Истинный раствор отличается от кол
лоидных растворов и механических смесей (суспензии, эмульсии, аэрозоли) 
тем, что последние представляют собой многокомпонентные гетерогенные 
системы. Растворы могут быть в трех агрегатных состояниях: газообразном 
(смесь газов), твердом (твердые растворы) и жидком.

В жидких растворах различают растворитель и растворенное вещество. 
Растворителем называют жидкий компонент раствора, который имеется в из
бытке по сравнению с другими компонентами. Остальные компоненты, кото
рые находятся в растворе в меньшем количестве, называются растворенными 
веществами. Растворяемые вещества могут быть в твердом, жидком и газооб
разном состояниях.

Жидкости и жидкие растворы обладают элементами кристаллической струк
туры; они имеют промежуточную структуру между газом и твердым веще
ством. Молекулы в жидкости, как и в газе, находятся в хаотическом тепловом 
движении. Каждая молекула окружена другими молекулами, находящимися 
в среднем во времени, на некоторых преимущественных расстояниях от нее. 
Для более удаленных молекул эти преимущественные расстояния постепенно 
исчезают. Поэтому в жидкостях сохраняется так называемый ближний по
рядок в расположении молекул, который имеет статистический характер.

Между молекулами (атомами, ионами) в жидкости и растворе действуют 
физические (ван-дер-ваальсовы) и химические силы. Под действием химичес
ких сил в растворах образуются соединения разной прочности. Так, например, 
Д.И. Менделеев по измерению удельного веса растворов спирта в воде доказал 
существование в растворе нескольких соединений спирта с водой.
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В XIX в. развивались две крайние теории растворов: химическая, в которой 
все свойства растворов пытались объяснить образованием в них различных 
химических соединений (Д.И. Менделеев и др.), и физическая, в которой 
растворенное вещество рассматривалось как газ, который заполняет инертный 
растворитель (Вант-Гофф, Аррениус и др.). В современной теории растворов 
признается важность как физических, так и химических сил между молекулами 
(атомами, ионами) в растворе.

В процессе растворения ионного кристаллического вещества в воде проис
ходит сближение ионов с дипольными молекулами воды, потенциальная 
энергия при этом уменьшается и выделяется теплота. Растворение сопровож
дается сжатием, которое рассматривается как уплотнение растворителя вокруг 
ионов и образование около каждого иона слоя тесно связанных с ионом 
молекул растворителя. Взаимодействие между молекулами растворителя 
и растворяющегося вещества называется сольватацией. Если растворителем 
служит вода, то сольватацию называют гидратацией. Совокупность молекул 
растворителя, окружающих ион, представляет собою сольватную оболоч
ку. Первичной сольватной оболочкой называют воздействие иона на бли
жайшие молекулы растворителя, которые при этом теряют независимое дви
жение и перемещаются вместе с ионом. Воздействие иона на более удаленные 
молекулы растворителя, влияющее на структуру растворителя в целом и на 
макроскопические свойства раствора, называется вторичной сольватной 
оболочкой.

Основным вопросом термодинамической теории растворов является уста
новление зависимости равновесных свойств растворов от состава и свойств его 
компонентов. Эта теория в своей общей форме не зависит от молекулярной 
структуры растворов н от природы молекулярных взаимодействий между 
компонентами растворов.

§ VI.1. Парциальные молярные величины
и их значение в термодинамике растворов

Чтобы установить зависимость равновесных свойств растворов от состава 
н свойств компонентов, пользуются парциальными молярными величинами.

Рассмотрим какое-нибудь экстенсивное (зависящее от количества раствора) 
термодинамическое свойство раствора. К экстенсивным термодинамичес
ким свойствам относятся энергия Гиббса G ^ .  энтальпия энтропия So&n, 
объем теплоемкость Сло6щ и др.

Для двухкомпонентного раствора, состоящего из растворителя и раство
ренного вещества, его экстенсивное свойство -Уовш* зависит от числа молей пх 
растворителя, числа молей пг растворенного вещества, давления р и тем
пературы Т.

*обИ =f(p. Т, nv  п2).

Учитывая, что экстенсивное свойство раствора является функцией состоя
ния, возьмем полный дифференциал от этого выражения при постоянстве р и Т.

,  Чп2. (VU)
\  Зп, Jp.T*i \  дп2 )г.т.ч

Обозначим

г <W*\  дп/ / рХлI
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Тогда
d-^обш =dnj +Хг&пг, (VI.3)

где X, — парциальная молярная величина или свойство i-го компонента 
в растворе. Парциальной молярной величиной i-то компонента раствора 
называется отношение бесконечно малого изменения свойства раствора при 
добавлении к нему бесконечно малого количества i-го компонента при посто
янстве давления, температуры и числа молей rij других компонентов. Эту же 
мысль можно выразить в другой форме: парциальной молярной величиной i-го 
компонента раствора называется изменение данного экстенсивного свойства 
раствора при добавлении одного моля i-го компонента к большому количеству 
раствора при постоянстве давления и температуры. Большое количество 
раствора указывается для того, чтобы добавление одного моля ьго компонен
та практически не изменяло состава раствора. Для чистого вещества парциаль
ная молярная величина равна свойству чистого вещества:

Xt=X°. (VI .4)

Термодинамическим свойствам раствора G ^ , Н^т, и т. п.
соответствуют парциальные молярные величины i-го компонента: Gt — парци
альная молярная энергия Г иббса; Н,— парциальная молярная энтальпия; Si — 
парциальная молярная энтропия; Vt — парциальный молярный объем и т. п.

Среди парциальных молярных величин наибольшее значение имеет парци
альная молярная энергия Гиббса G,, которая тождественна химическому потен
циалу:

Hi=Gh

что вытекает из сопоставления уравнений (П. 165) и (VI.2).
Практическое значение парциальных молярных величин состоит в том, что 

между ними сохраняются по форме те же термодинамические соотношения, 
что и между обычными термодинамическими величинами.

Например, если от энергии Гиббса в уравнении (П. 139) взять производную 
по числу молей п, при постоянстве р, Т и nh получаем

дв\ / а я \  _ т( дЛ
dnJp.T.n, \dN t/f.Tл \0Я|

Учитывая выражения (VI.2) и (11.165), вместо (VI.5) можно написать

(VI.6)
где Hi — химический потенциал i-ro компонента; И, — парциальная молярная
энтальпия i-ro компонента; S, — парциальная молярная энтропия /-го ком
понента.

Таким образом, при помощи парциальных молярных величин можно 
применить к растворам весь математический аппарат химической термодина
мики для чистого вещества. Это дает возможность выразить через термодина
мические уравнения любые равновесные свойства раствора, к которым от
носятся давление пара компонентов над раствором, понижение температуры 
замерзания и повышение температуры кипения раствора, растворимость ве-

(VI.5)

183



ществ, осмотическое давление, распределение вещества между двумя несмеши- 
вающимися растворителями и др.

Для вывода соотношений между парциальными молярными величинами 
компонентов раствора проинтегрируем уравнение (VI. 3) при постоянстве со
става раствора. Такое условие означает, что оба компонента добавляются 
к раствору небольшими порциями и в таком соотношении, чтобы состав 
раствора не менялся. Тогда парциальные молярные величины будут оставать
ся постоянными. При этом

Х ^ Х ^ + Х ^ .  (VI.7)

Постоянная интегрирования в уравнении (VI.7) равна нулю, так как при пу =0 
и п2=0 свойство раствора Х0̂щ тоже равно нулю.

Затем продифференцируем уравнение (VI.7), полагая, что ni,n 2,X l и Х2 — 
переменные величины:

dXo6aJ=(Z1 d nt +Х2 dln2)+(«i dX ,+ п2 dX2). (VI.8)

Из сравнения, выражений (VI.8) и (VI.3) получаем
n1dX1 + n2dX2=0. (VI .9)

Разделим обе части уравнений (VI.7) и (VI.9) на п^+п2. Учитывая, что
"1 я2 хх= ------и х2=-------,Л|+И2

где х1и х 2 — молярные доли растворителя и растворенного вещества соответ
ственно, получаем

(VI.10)
x l dX1+x2dX1=0, (VI.11)

где X  = Xo6aJ(n1+п2) — свойство одного моля раствора.
Для раствора из i компонентов суммирование нужно сделать по всем 

I компонентам:
^ XidX,=0. (VI.12)

I I
Соотношения (VI. 11) и (VI. 12) называются уравнениями Гиббса — Дюгема. Из 
уравнения (VI. 12) можно вычислить парциальную молярную величину одного 
компонента, зная парциальную молярную величину другого:

х'I
d X ^ - d X i i  Х'2= Х 2-  ( - d X ^  (VI. 13)

*2 J Х2
тI

Особенно важное значение имеет уравнение Гиббса — Дюгема, когда 
парциальной молярной величиной является химический потенциал:

x i dpl +x2dp2=0. (VI.14)
Свойство одного моля раствора Хла называется аддитивным, если оно 

складывается из свойств Н\ и Х\ компонентов пропорционально их содержа
нию в растворе, т. е.
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X ^ x tX \+ x 2X \,  (VI.15)

где X\ — свойство одного моля растворителя;
Х 2 — свойство одного моля растворенного 
вещества. Подставляя х х =  1 —х 2, получаем

* « = * i +  (* 2+*?)jc2. (VT.16)

Из уравнения (VI. 16) видно, что зависи
мость Хы от х г линейная, так как коэффициен
ты Л'? и (Х\ — Х]) — постоянные величины.
В уравнении (VI. 10) зависимость X  от х2 нели
нейная, поскольку коэффициенты Х х и Х 2 изме
няются от состава. Поэтому свойство раствора 
в общем случае представляет собой неаддитив
ную величину.

Отклонение свойства раствора ОТ адцитив- рис у , л  Определение парци- 
ности называется изменением свойства раство- альных молярных величин мето- 
ра. Из уравнений (VI. 10) и (VI. 15) получаем дом отрезков

AX^XtAXi+XzAXz, (VI.17)
где АХ  — изменение свойства раствора; AXt — изменение парциального
молярного свойства растворителя; АХ2 — изменение парциального молярного 
свойства растворенного вещества.

Парциальные молярные величины можно определять графически. Для 
определения парциальных молярных величин методом отрезков строят гра
фик в координатах X, х2 (рис. VI. 1). Затем при данном составе (например, 
в точке А) проводят касательную к кривой. Пересечение этой касательной 
с осями ординат в точках.# и С при хх = 0  и х2=  1 дает значения парциальных 
молярных величин Х х и Х2.

Парциальные молярные величины можно определить также по зависимо
сти свойства раствора X  от числа молей i-го компонента при постоянстве 
давления и температуры. Угловой коэффициент касательной к кривой на 
графике в координатах л, равен парциальной молярной величине Х(.

Пользуясь численными значениями парциальных молярных величин, мож
но вычислить различные свойства растворов.

Пример VI. 1. Вычислить удельную теплоемкость водного раствора H2S04, в котором моляр
ная доля кислоты составляет 0,1, а парциальные молярные теплоемкости компонентов раствора 
при 288 К для кислоты 61,7 и для воды 77,8 Дж/моль.

Решение. В растворе на один моль, т. е. на 98,08 г, H2S04 приходится 9 моль, или 162,13 г, 
Н20. Масса раствора составляет 162,13+98,08— 260,2 г.

Общую теплоемкость раствора вычисляем по уравнению (VI .7):
Собщ=*61,7 1+77,8 9-764 Дж.

Удельная теплоемкость раствора
764

с - ------ -2,93 Дж/г.
260,21

Пример VL2. Вычислить изменение парциальной молярной энтропии сероуглерода при об
разовании смеси сероуглерод (1) — хлороформ (2), содержащий 0,3 молярных доли сероуглерода. 
При 293 К парциальное давление паров сероуглерода над раствором 1S1 гПа, равновесное 
давление паров над чистым сероуглеродом 404 гПа, изменение парциальной молярной энтальпии 
сероуглерода при смешении компонентов равно —1046 Дж/моль.
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Решение. В соответствии с (11.106) и (11.173) имеем Д?7, RT\n(pllpf), отсюда

A51-JUnn(p1/p!)-8,314,293 2,3lg(151/404)- -2403 Дж/ыоль.

На основании уравнения (11.158) можно написать
Д3,-(Д7?,-Д7Si)/r,

_  -1046 + 2403
Дs. —--------------- -- 4,6 ДжДмоль • К).

293
Это и будет изменение парциальной молярной энтропии сероуглерода при образовании раствора 
указанного состава.

§ VL2. Зависимость 
равновесных свойств раствора 
от химического потенциала 
и других парциальных молярных величин

Рассмотрим следующие равновесные свойства раствора: 1) давление пара 
компонента (растворителя или растворенного вещества) над раствором; 
2) понижение температуры замерзания раствора; 3) повышение температуры 
кипения раствора; 4) растворимость; 5) осмотическое давление; 6) распределе
ние вещества между двумя несмешивающимися растворителями.

Установим зависимость этих свойств растворов от химического потенци
ала и других парциальных молярных величин.

Давление пара компонента над раствором. Условие равновесия i-ro ком
понента в растворе и паре выражается равенством химических потенциалов:

где fit — химический потенциал компонента в растворе; — химический 
потенциал компонента в паре над раствором.

Если пар i-ro компонента подчиняется законам идеальных газов, то соглас
но (П.174)

d/ij= d/Xj= RT d In pt. (VI.18)
Отсюда получаем искомое выражение для зависимости парциальных давлений 
компонентов от химического потенциала:

d]aPl=s^T; d k / ,2= * r’ m - 19)
где рх — парциальное давление пара растворителя над раствором; рг — парци
альное давление пара растворенного вещества над раствором.

Понижение температуры замерзания раствора. При температуре замерзания 
(или плавления) растворитель в растворе находится в равновесии с чистым 
твердым растворителем. Это равновесие характеризуется равенством хими
ческого потенциала /ц растворителя в растворе и химического потенциала 
ц\ чистого твердого растворителя. При этом химический потенциал раствори
теля в растворе при постоянном давлении — функция температуры замерза
ния и состава, а химический потенциал твердого растворителя — функция 
температуры замерзания:

M * 1. TJ= n\(TJ. (VI.20)
Возьмем полный дифференциал от обеих частей равенства (VI .20):
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По аналогии с общим термодинамическим выражением (II. 156) можно 
написать соотношение между парциальными молярными величинами рас
творителя:

I щ
где St — парциальная молярная энтропия растворителя в растворе данного 
состава; S't — энтропия одного моля чистого растворителя. Подставляя 
выражение (VI.22) в (VI.21), получаем

где ASv =Sl —Sj -— изменение парциальной молярной энтропии растворителя 
при образовании раствора. В соответствии с уравнением (П. 113) можно далее 
заменить:

■* АЛмцт 1
Щ ---- = .  (VI.24)

где A H '^ i = Н\ (т) — изменение парциальной молярной энтальпии раствори
теля при образовании раствора из твердого растворителя или дифференциаль
ная теплота растворения твердого растворителя в растворе данного состава 
при температуре замерзания.

Подставляя уравнение (VI .24) в (VI .23), получаем

|Й| | 
d x , Д7?р«сг,1

Здесь и далее, учитывая слабое влияние давления на равновесие в раст
ворах, пишем вместо частной производной (дТъ/дxt)f полную производную 
dГз/dxj и т. д.

Повышение температуры кипения раствора. При температуре кипения рас
твора растворитель находится в равновесии с чистым паром растворителя при 
его давлении, равному внешнему давлению (которое обычно принимается 
равным 0,1013 МПа). Растворенное вещество считаем нелетучим. Это равнове
сие выражается равенством химического потенциала /it растворителя в рас
творе и химического потенциала ц\ пара растворителя при температуре кипе
ния:

.З д -м гсзд . (VI .26)
отсюда получаем [см. (VI.21) — (VI.24)]

йТх= Гж /
* 1  А Я .О И Д .1  \

где A/fgrag,! — изменение парциальной молярной энтальпии растворителя при 
образовании раствора из пара растворителя или дифференциальная теплота

(VI .27)

dxjT> (VI .25)



растворения паров растворителя в растворе данного состава при температуре 
кипения.

Растворимость. Равновесие твердого растворенного вещества с раствором 
при данной температуре (и постоянном давлении) характеризуется равенством 
химического потенциала ц2 растворенного вещества в растворе и химического 
потенциала ц\ чистого твердого растворенного вещества:

ц2(х2, Т)=ц1(Т). (VI .28)

В результате аналогичных преобразований получаем

ДЯраст.2

d Т
{ - )\dxjr*

(VI .29)

где Л//расг,2 — дифференциальная теплота растворения твердого вещества 
в растворе данного состава.

Осмотическое давление. Осмос — это самопроизвольное проникновение рас
творителя в раствор, отделенный от него полупроницаемой перегородкой, через 
которую может поступать растворитель, но не может проходить растворенное 
вещество. Осмотическое давление П равно избыточному внешнему давлению, 
которое нужно приложить к раствору, чтобы прекратился осмос и в системе 
установилось равновесие.

Раствор и растворитель, разделенные полупроницаемой перегородкой, 
можно рассматривать как две фазы. Равновесие растворителя по обе стороны 
от полупроницаемой перегородки выражается равенством его химического 
потенциала цх в растворе (к которому приложено дополнительное давление П) 
и химического потенциала чистого растворителя ц\:

(VI.30)
Возьмем полный дифференциал от обеих частей равенства (VI.30); учиты

вая, что dfi\ = 0, получаем (при Т= const)

dXi+f—^ dll=0. (VI.31)
d x jn . r  1 yd llJx^T  v

По аналогии с общим термодинамическим уравнением (11.156) можно 
написать соотношение между парциальными молярными величинами рас
творителя:

S L -ч- (VI. 32)

где Vx — парциальный молярный объем растворителя.
Отсюда для зависимости осмотического давления от состава раствора 

и химического потенциала растворителя получаем выражение
d n  1 / З / Л . (VI.33)
d*i ?i \dxijnr

Распределение растворенного вещества между двумя несмешивающимися 
растворителями. Равновесие при распределении растворенного вещества между
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двумя несмешивающимися растворителями описывается равенством химичес
ких потенциалов растворенного вещества в том и другом растворителе:

(VI.34)

• § VI.3. Идеальные, предельно разбавленные
и неидеапьные растворы

Различают идеальные, предельно разбавленные и неидеальные растворы.
Идеальные растворы. Идеальным называется раствор, образование которо

го из компонентов, взятых в одинаковом агрегатном состоянии в любых 
соотношениях, не сопровождается тепловым эффектом и изменением объема, 
а изменение энтропии равно изменению энтропии при смешении идеальных газов:

ДЯ=0; ДК=0 ; AS=ASm. (VL35)
Термодинамические свойства идеального раствора выражают через парци

альные молярные величины. Изменение свойств АН, AV и А5ВД одного моля 
раствора связаны с изменениями соответствующих парциальных молярных 
величин [см. уравнение (VI. 17)]:

AH=x1+x2AH2; (VI. 36)
AV=xlAVi -\-x2AV2; (VI.37)

A5^,=x1ASMii4-x2ASwU. (VI.38)

Изменение энтропии при образовании одного моля идеального раствора 
(энтропия смешения) согласно (11.128) выражается уравнением

А5ВД= — — x2R\&x2. (IV.39)
Из равенств (VI.35) — (VI.39) получаем

АН1=0; ATl =0; А5ИД,,= -Л1пхх; (VI .40)
ДЯ2=0; AF2=0; A S^2= -  R \nx2. (VI .41)

В идеальном растворе энергия взаимодействия различных молекул равна 
энергии взаимодействия однородных молекул, объемы молекул всех ком
понентов равны между собой. Таким образом, в идеальном растворе в от
личие от идеального газа между молекулами существует взаимодействие.

Физические свойства раствора зависят от его термодинамических свойств. 
Так как энергия взаимодействия всех молекул в растворе одинакова, то 
распределение их в пространстве будет равномерным, поэтому изменение 
энтропии при смешении компонентов идеального раствора не отличается от 
энтропии смешения идеальных газов. Вследствие этого и тепловой эффект 
образования идеального раствора из жидких компонентов будет равен нулю. 
При образовании идеального раствора его объем не меняется, так как объем 
молекул всех компонентов одинаков.

Растворы, близкие по свойствам к идеальным растворам, существуют 
в действительности. Они образуются из веществ, близких по своей природе: 
смеси изотопов, смеси изомеров, смеси соседних гомологов в рядах органичес
ких соединений, смеси органических веществ с разными замещающими функ
циональными группами и т. п.

Получим простое соотношение между химическим потенциалом компо
нента идеального раствора и его составом. Для изменения химического

189



потенциала компонента при образовании раствора в соответствии с уравнени
ем (VI .6) можно написать:

А/х,=АЯ/- ГА5(. (VI.42)
Для идеального раствора, учитывая соотношения (VI .40) и (VI .41), получа

ем из уравнения (VI .42)

где ц\ и ц\ — химические потенциалы чистого растворителя и чистого рас
творенного вещества соответственно.

Если компонент — жидкое вещество, то его (дифференциальная) теплота 
растворения в идеальном растворе равна нулю. Если же компонент — твердое 
вещество, то его теплота растворения будет равна его теплоте плавления, так 
как по закону Гесса растворение твердого вещества в растворе можно пред
ставить процессом, состоящим из двух стадий: плавления твердого тела 
и растворения полученного жидкого вещества в идеальном растворе. При 
растворении гозообразного вещества в идеальном растворе теплота растворе
ния равна его теплоте конденсации или его теплоте испарения с обратным 
знаком:

где AH'm l — теплота плавления растворителя; А — теплота плавления 
растворенного вещества; &Н*т  \ — теплота испарения растворителя; АН’жг1Л — 
теплота испарения растворенного вещества.

Предельно разбавленные растворы. Предельно разбавленным называется 
раствор, в котором концентрация растворенного вещества мала. Предельно 
разбавленный раствор обладает следующими термодинамическими свойст
вами: в любом неидеальном предельно разбавленном растворе растворитель 
подчиняется законам идеальных растворов, а растворенное вещество не под
чиняется. Отсюда следует, что в предельно разбавленных растворах для 
растворителя можно пользоваться всеми уравнениями, которые справедливы 
для идеальных растворов.

Неидеальные растворы. Все растворы, которые не подчиняются термодина
мическим закономерностям идеальных и предельно разбавленных растворов, 
объединяются под общим названием — неидеальные растворы.

Равновесные свойства неидеальных растворов определяют термодинами
ческим путем при помощи эмпирического метода активности, предложенного 
Льюисом. Согласно уравнениям (11.196) и (11.195) химические потенциалы 
компонентов раствора связаны с их активностями соотношениями:

(VI .43)

(VI .44)

^ г—Рг+ЛТЫх^, d/i2=RT\nx2; (VI .45)

(VI .46)

— ДТ/щ,!, ДЯконд.1— АН жа,

AH ytsxJ . ~  A H nn ?. А Я иад .2  =  A H am ■>.

(VI .47) 

(VI .48)

/*is=Mi+^7,loei; d/il — RTdlnal, 
p2=H2+RT\na^ d/i2=RT\na2, 

где и — стандартные химические потенциалы.

(VI .49) 
(VI.50)
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При вычислении химических потенциалов компонентов раствора выбира
ют одно из двух стандартных состояний в зависимости от свойств компонен
тов. Если компоненты взаимно растворимы при любых соотношениях, то за 
стандартное состояние компонентов выбирают чистые компоненты — первое 
стандартное состояние. Активность и коэффициент активности в этом состоя
нии принимаются равными единице. Концентрацию компонентов при этом 
выражают в молярных долях. Подставляя в уравнения (IV .49) и (IV. 50) значе
ния а1 = 1 и а2 = 1, получаем pi = p f  и рг = где индекс (Г) означает первое 
стандартное состояние.

Если один из компонентов ограниченно растворим в другом, что часто 
имеет место при растворении в жидкостях (растворителях) твердых и газооб
разных веществ, то для растворителя за стандартное состояние принимается 
чистый растворитель (первое стандартное состояние). За стандартное состоя
ние растворенного вещества принимается гипотетический раствор с концент
рацией этого вещества, равной единице, и со свойствами предельно разбавлен
ного раствора (второе стандартное состояние). Значение коэффициента актив
ности в этом состоянии принимается равным единице. При этом активность 
равна концентрации, т. е. тоже единице. При а2—с = 1 из уравнения (VI.50) 
следует, что ц2= р^1, т. е. химический потенциал второго компонента, выража
ющийся величиной ц2, равен значению стандартного химического потенциала 
этого компонента во втором стандартном состоянии. Более подробно о двух 
стандартных состояниях см. § VI.9.

Среди неидеальных растворов выделяют регулярные и атермальные 
растворы. Регулярные растворы — это реальные растворы, у которых при 
смешении компонентов, взятых в одинаковом агрегатном состоянии, изменение 
энтальпии и объема не равны нулю, но изменение энтропии такое же, как при 
смешении идеальных газов. Такими свойствами приблизительно обладают 
растворы неполярных неассоциированных жидкостей, к которым относятся, 
например, растворы из С6Н6 и С6Н12; С6Н12 и СС14; С6Н6 и СС14 и др. В этих 
растворах небольшие различия в энергиях взаимодействия однородных и раз
нородных молекул не вызывают заметного увеличения числа однородных (или 
разнородных) молекулярных пар по сравнению со средним статистическим.

Молекулярной парой называется сочетание двух соседних молекул А — А, 
В — В или А — В компонентов раствора, связанных между собой обычными 
межмолекулярными силами. Имеющиеся в данный момент сочетания молекул 
сменяются хаотически другими, т. е. такое распределение молекул в растворе 
имеет статистических характер.

В регулярных растворах энергетическое преимущество этих пар (большее 
их взаимодействие) недостаточно для значительного нарушения хаотического 
движения молекул. В связи с этим энтропия смешения при образовании таких 
растворов из компонентов принимается равной энтропии смешения идеальных 
растворов.

Атермальные растворы — это реальные растворы, теплота образования 
которых равна нулю. Это характерно для идеальных растворов, в связи с чем 
их можно рассматривать как идеальные по своим энергетическим свойствам, 
но они состоят из компонентов, обладающих значительным различием в вели
чинах молекул и вытекающим отсюда значительным различием в молекуляр
ных объемах. Близки к а термальным многие растворы высокомолекулярных 
веществ в обычных низкомолекулярных растворителях. В этих растворах 
молекулы растворенных веществ в сотни и тысячи раз больше молекул 
растворителя.
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§ VI. 4. Давление насыщенного 
пара компонента над раствором.
Уравнение Рауля и Генри.
Растворимость газов

Установим зависимость давления насыщенного пара растворителя и рас
творенного вещества от состава раствора и свойств чистых компонентов для 
идеальных, предельно разбавленных и неидеальных растворов. Для этого 
воспользуемся общей зависимостью давления насыщенного пара компонента 
раствора от химического потенциала и выразим в ней химический потенциал 
через состав для разных типов растворов.

Идеальные растворы. Подставляя в уравнение (VI. 18) выражения для хими
ческого потенциала компонента идеального раствора из (VI .43) или (VI .45), 
получаем

{ П п /7 ,= с 1 1 п х ;{. (VI.51)

Интегрируя (VI.51) в пределах от р] до р, и от = 1 до xh находим

Pi
In —= lnxfo (VI. 52)

р ,
отсюда

Pi =P*xv  (VI.53)

Рг=РгХ2, (VI.54)

где р\ — давление пара над жидким растворителем; р\ — давление пара над 
(чистым) жидким растворенным веществом.

Выражения (VI.53) и (VI.54) называются законом Рауля или уравнениями 
Рауля. Равновесное парциальное давление пара компонента в идеальном 
растворе пропорционально молярной доле этого компонента в растворе. 
Зависимость парциального давления пара компонента от состава имеет вид 
прямой (рис. VI.2, а). Для твердого растворенного вещества р\ в уравнении 
(VI.54) представляет собой давление насыщенного пара над переохлажденной 
жидкостью при той же температуре (точка А', рис. VI.2, б).

Уравнение Рауля позволяет установить зависимость давления пара над 
чистым твердым растворенным веществом от его растворимости в идеальном 
растворе. В насыщенном идеальном растворе парциальное давление пара 
растворенного вещества над раствором р2яас равно давлению насыщенного 
пара над твердым веществом р\ (т). При этом из уравнения Рауля получаем 
(рис. VI .2, а)

Р г ( г ) = р 1 ( ж ) х 2тс, (VI. 55)

где х2яяс — растворимость вещества в идеальном растворе, молярные доли. Из 
рис. VI.2, а видно, что справедливым будет соотношение р2 (ж)/1 =  р\ (т)/х2яяс, 
откуда и получается уравнение (VI.55).

Предельно разбавленные растворы. В предельно разбавленном растворе 
уравнение Рауля применимо к растворителю. По этому уравнению можно 
определить молекулярную массу М2 нелетучего растворенного вещества, если 
известно давление пара растворителя над разбавленным раствором. Преоб
разуя уравнение (VI.53) следующим образом:

pdP i**»  (1-\P;)/p! = 1 -* i,
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» *t,HK ' '1
a 6

Рис. VI.2. Зависимость парциального давления пара растворенного вещества от его 
молярной доли (в) и температуры (б) для идеального раствора

имеем
~ = \ —х1 или ~ = х2, (VI. 56)

Pi Pi
где Apjp] — относительное понижение давления пара растворителя над 
раствором; оно равно молярной доле растворенного вещества. Учитывая, что

» - gi „ - * 2п. —— , л7 = ---
1 М1 г М2

получаем из уравнения (VI. 56) выражение для определения молекулярной 
массы растворенного вещества

М ,= М ^ — (VI.57) 
(bpilpj

где М — молекулярная масса растворителя; g2 — масса растворителя; gz — 
масса растворенного вещества.

К растворенному веществу в предельно разбавленном растворе формула 
Рауля не применима (см. § VI.3). Однако из уравнения Гиббса — дюгема для 
химического потенциала (VI. 14) можно вывести зависимость парциального 
давления пара растворенного вещества над предельно разбавленным рас
твором от состава раствора. Подставляя в уравнение (VI. 14) значения d/zx 
и йц2 из (VI.43) и (VI. 19), получаем

dln^2*s—— dlnxj. (VI .58)
*2

Учитывая, что х1^ 1 —х2 и dxx =» — dx2, преобразуем правую часть уравне
ния (VI.58)

——d l n x .= — — =  —— =  — =dl nj E2
X f  Х г  X j X ]  *1 *1
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dlnp2= d ln x 2. (VI .59)

1пр2 ■»!1п хг+ 1п Кг,
где In К2 — постоянная интегрирования, откуда

рг - К гх г. (VI.60)
Выражение (VI.60) называется законом или уравнением Генри. Из закона 

Генри следует, что парциальное давление пара растворенного вещества над 
предельно разбавленным раствором пропорционально молярной доле рас
творенного вещества в этом растворе. Постоянная Генри Кг определяется 
экстраполяцией опытных данных:

К2=]хт 1—1.
*>-о |ха|

Растворимость газов. Уравнение Генри (VI .60) имеет большое практическое 
значение для изучения растворимости газов в растворах. Если растворенное 
вещество — газ, то х 2 в уравнении (VI.60) представляет собой растворимость 
газа в растворе при давлении рг. Из уравнения Генри следует, что в предельно 
разбавленных растворах растворимость газов пропорциональна их парциаль
ному давлению над раствором. Из (VI.60) получаем

хг=^Р2,
Аа

где х 2 — молярная доля растворенного газа; \/К2 — константа, зависящая от 
температуры; р 2 — давление газа над раствором.

На практике количество растворенного газа принято выражать не в моляр
ных долях, а в объемных единицах. Если объем газа измеряется при тем
пературе опыта, то уравнение Генри имеет вид

УТ= К ^ р г, (VI.61)

где .Крап — коэффициент растворимости. Таким образом, коэффициент рас
творимости — это объем газа (измеренный при температуре опыта), который 
растворяется при данной температуре в единице объема растворителя при 
парциальном давлении газа, равном единице (1 МПа).

Если объем газа измеряется при 273 К , то видоизмененное уравнение Генри 
имеет вид

У0=К„тлр2, (VI.62)

где Ктя — коэффициент поглощения газа. Он представляет собой объем газа 
(измеренный при 273 К), который растворяется в единице объема раствори
теля при парциальном давлении газа р2, равном единице (1 МПа). Между 
этими коэффициентами имеется простое соотношение, которое получается, 
если разделить уравнение (VI.61) на (VI.62), полагая р2 одинаковыми 
{рг =const): КрвсТ/Кптя= VT/V0. Принимая, что газ подчиняется законам идеаль
ного газа и, в частности, закону Гейг̂ ~ Люссака (VT/V0= Т/ПЪ), получаем 
искомое соотношение

Rpacr Т  

п̂огл 273

и получаем

После интегрирования (VI.59) получим
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Растворимость газов в водных растворах электролитов определяется по 
эмпирическому уравнению И.М. Сеченова

S0
lg -= Jfc ,

где 5° — растворимость газа в воде; S  — растворимость газа в растворе 
электролита; К  — коэффициент; с — концентрация электролита в растворе. 
Растворимость газа в воде всегда больше растворимости его в растворе 
электролита.

Неидеальные растворы. Для неидеальных растворов в уравнение (VI. 19) 
нужно подставить выражение для химического потенциала (VI .49) или (VI. 50), 
тогда

dln/7;=dlnaf. (VI .63)
После интегрирования получим

ln p ^ ln ^ + in  Кь
где In Ki — постоянная интегрирования. Для растворителя и растворенного 
вещества получим соответственно

р 1=К1ах, Р2~^2а2' (VI.64)
Если оба компонента — взаимно растворимые жидкости, то за стандарт* 

ное состояние выбирают чистое вещество. При этом уравнения для давления 
пара над раствором имеют вид

PI=PW, Рг^Р&г- (VI.65)
Пример VI.3. Вычислить давление пара над 2%-ным (по массе) водным раствором сахарозы 

при 373 К. Считать этот раствор подчиняющимся законам предельно разбавленных растворов.
Решение. На основании уравнения (VI.56) имеем p i ^ p \ — р \х 2, где р х — давление пара 

растворителя над раствором; р х — давление пара иад жидким растворителем; х2 — молярная 
доля сахарозы (С1 2 Н2 2 Оц) в растворе. При 373 К 1013 гПа.

По уравнению (VI .57), подставляя числовые значения, получаем х2  = 0,00105. Отсюда давление 
пара растворителя над раствором р 1 — 1013—0,00105 = 1012 гПа.

Пример VL4. В атмосферном воздухе содержится (в объемных процентах) 0 2 20,96; N 2  78,1; 
Ат 0,90; СО2 0,04. Коэффициенты поглощения указанных газов при 273 К и 1 МПа следующие: 
0,491; 0,236; 0,560; 16,9. Определить состав растворенного в воде газа в молярных процентах (по 
отношению к сумме всех газов) при 273 К и общем давлении смеси (воздуха) над раствором, 
равным 0,10 МПа.

Решение. Молярные доли х( газов в воздухе равны объемным процентам, деленным на 100, 
т. е. 0,2096; 0,781; 0,009 и 0,0004. Их парциальные давления pi —рХ(, где р —0,10 МПа — общее 
давление воздуха; следовательно, парциальные давления pi газов в воздухе равны (в МПа) 0,02096;
0,0781; 0,0009 и 0,00004. Объемы газов, растворенных в 1 м3  воды, согласно уравнению (VI.62) 
равны соответственно (в м*) 0,01044; 0,01865; 0,00052; 0,00068. Общий объем растворенных газов 
V - £  К,-0,03029 м \  Отсюда молярный процент поглощенных водой газов в их смеси равен 
(xj=* V^2T3 1 0 0 /И) 34,4; 61,6; 1,7 и 2,3. Как видно, молярный процент С 0 2  в растворенной газовой 
смеси в 2,3/0,04—57,5 раз выше, чем в атмосферном воздухе, что связано с относительно высоким 
значением его коэффициента поглощения. Кроме того, растворенная в воде смесь газов обогащена 
кислородом и аргоном, а содержание азота ниже по сравнению с воздухом. Заметим, что 
в рассматриваемом случае Аоогл^^жсг» та* как поглощение газа рассматривается при Г—273 К.

§ VI.5. Понижвнив температуры звмарэения
и повышение температуры кипения
растворов

Разница между температурами замерзания растворителя и раствора назы
вается понижением температуры замерзания; разница между температурами 
кипения раствора и растворителя называется повышением температуры кипе
ния:
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где Txi — температура замерзания растворителя; Т• — температура замерза
ния раствора; А Г, — понижение температуры замерзания; ТжЛ — температура 
кипения растворителя; Т% — температура кипения раствора; А Г, — повышение 
температуры кипения.

Чтобы установить для разных типов растворов зависимость температуры 
замерзания и температуры кипения от состава и свойств чистых компонентов, 
используем выражения для химического потенциала в идеальных, предельно 
разбавленных и неидеальных растворах.

Идеальные растворы. Подставляя в выражение (VI.25) значения (dn jd x^pj 
и А/Тршт,] из (VI.44) и (VI.47), получаем для идеального раствора

(VI .67)

где dTJd 1пх1>0. Следовательно, с уменьшением молярной доли хх раствори
теля (с увеличение молярной доли х2 — 1—х1 растворенного вещества) тем
пература замерзания раствора понижается.

После разделения переменных хх до Т, в (VI. 67) и интегрирования в преде
лах от 1 до хх и от Г,,] до Г„ получим зависимость понижения температуры 
замерзания идеального раствора от его состава (считая A/r^i=const):

ДГ,= — (VI.68)
А Я ш.,1

где АЯ̂ яд — теплота плавления чистого растворителя; хх — молярная доля 
растворителя в растворе.

Уравнение (VI.68) справедливо для понижения температуры замерзания 
идеальных растворов, если в твердую фазу выделяется чистый растворитель.

Если при охлаждении идеального раствора растворитель выделяется в виде 
идеального твердого раствора, то получаем выражение

АН'ш  ха(т)
где хх (ж) — молярная доля растворителя в жидком растворе; хх (т) — моляр
ная доля растворителя в твердом растворе. При этом температура замерзания 
может быть выше температуры замерзания чистого растворителя, если 
* i(* )> * i(T ) .

Подставляя в уравнение (VI .27) значения (d fijdx^r  и АНкоал1 из (VI .44) 
и (VI .47), получаем выражение в дифференциальной форме для повышения 
температуры кипения идеального раствора:

Ш  ЯП (VI.70)

A r,«7i,,-rs; ДГ1=7’е- 7 ,Ж(1, (VI.66)

dhi*, ДЯ^,
dr, 1ЩШгде ----- <0. С увеличением молярной доли х2 растворенного вещества (сdip*} Д*':;

уменьшением Xj) температура кипения раствора повышается.
Деля переменные хг и К* и интегрируя в пределах от 1 до хх и от до Тх, 

получаем (считая А / / ^ ^  const)
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где 7V, — температура кипения чистого растворителя; — теплота
испарения чистого растворителя; Тх — температура кипения раствора. Как 
видно из уравнения (VI.71), АГк — положительно (так как — 1пЛГ1>0) и раст
вор кипит при более высокой температуре, чем чистый растворитель.

Предельно разбавленные растворы. В предельно разбавленных (неидеаль
ных) растворах уравнения (VI.68) и (VI.71) справедливы для растворителя. 
Учитывая сильное разбавление растворов, в уравнения (VI.68) и (VI.71) можно 
внести ряд упрощений.

1. Приближенно полагают Г3» Г 3>1 и Тх&ТхЛ, при этом

2. Разлагают dnxj^ в ряд, ограничиваясь первым членом разложения (так 
как х2 очень мало):

3. Приближенно считают число молей раствора равным числу молей 
растворителя:

Подставляя (VI.72) и (VI.75) в уравнения (VI.68) или (VI.71), получаем:

где А, — криоскопическая постоянная; Кх — эбуллиоскопическая постоянная.
Криоскопическая постоянная численно равна понижению температуры за

мерзания 1 М раствора и эбуллиоскопическая постоянная равна повышению 
температуры кипения 1 М раствора. Фактически отклонение от законов 
идеальных растворов для растворителя в неидеальных растворах наблюдается 
уже при меньших концентрациях. Поэтому более правильно определять значе
ние криоскопической и эбуллиоскопической постоянных как предел, к которо
му стремится отношение ATJm или АТх/т при т-»0:

(VI .72)

— In Xt =  — In (1 — JCj) «  хг. (VI .73)

(VI .74)

где т — моляльность раствора.
Подставляя х2 из (VI.74) в (VI.73), получаем

(VI.75)

AT,=Kjn\ (VI.76)

ш  ш т .
3 ДЯ̂ , 1000* 
ATt =*Kjn\

(VI .77)

(VI .78)

к =  ЛГ̂ Мг 
ДЯ ,̂ 1000’ (VI .79)
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А Г, А Т,И

m т-*0 m
A,-lim

В выражения (V1.77) и (VI .79) входят свойства только растворителя — его 
температура кипения или замерзания, теплота плавления или испарения, 
молекулярная масса. Это означает, что криоскопическая постоянная К, и эбул
лиоскопическая постоянная К, зависят от природы растворителя, но не зави
сят от природы растворенного вещества. Например, для воды А, = 1,86 
и А,*»0,52; для бензола А,=5,12 и Аж = 2,6.

Из уравнений (VI.75) и (VI.77) следует, что понижение температуры замер
зания АГ, и повышение температуры кипения А Г, в предельно разбавленных 
растворах пропорциональны концентрации растворенного вещества и не зави
сят от его природы. Из уравнений (VI.75) и (VI.77) можно определить молеку
лярную массу растворенного вещества по опытным данным. Подставляя 
в уравнение (VI.76) и (VI.87) значение т из (VI.74) и учитывая соотношения 

n2=g2/M2 и х2^ п 2/п1 [см. вывод уравнения (VI.57)], получаем

Л/2=А, frlOOO 
f t  АТ»*

M2=Kt g2 iooo 

fiA Г»’
(V.80)

где — масса растворителя; g2 — масса растворенного вещества.
Нендеальиые растворы. Подставляя выражение (VI.49) в (VI.25) и (VI.27), 

получаем в дифференциальной форме уравнения для зависимости температу
ры замерзания Г, и температуры кипения Тх неидеального раствора от актив
ности растворителя:

(VI.81)dlnal АЯркт.1

dr, RT*
dine, ДЯишд.1

(VI.82)

Рис. VI.3. Зависимость давления пара раствори
теля над раствором и температуры кипения 
и замерзания раствора от концентрации рас

творенного вещества:
ОЛ — чистый растворитель; О' А' — разбавленный 
раствор; О"А" — более хонцентриро ванный раствор

Для интегрирования уравнений 
(VI.81) и (VI.82) нужно знать из 
опыта зависимость активности 
растворителя и дифференциальных 
теплот растворения или конденса
ции растворителя от состава рас
твора xv Зависимость давления па
ра растворителя над раствором 
и температуры замерзания и кипе
ния раствора от концентрации при
ведена на рис. VI.3. С увеличением 
концентрации растворенного веще
ства в растворе давление пара рас
творителя при данной температуре 
Т понижается (точки В, В', В")\ те
мпература замерзания раствора 
понижается (точки О, О'. 0")‘, тем
пература кипения раствора повы
шается (точки А, А', А").

Для идеальных и предельно
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разбавленных растворов между давлением пара растворителя над раствором 
понижением температуры замерзания и повышением температуры кипения 
существует зависимость. Исключая d lnA  ̂ из уравнений (VI.51), (VI.67)

и (VI.70), получаем ^учитывая, что _ соотношение между pv 
Г, и !ГК в дифференциальной форме:

Jldlnp,----A H ^ d f± J - A H ^ d y 0 .  (VI .83)

Исключая 1пх из (VI.52), (VI.68) и (VI.71), получаем соотношение между р, 
Г, и Тж в интегральной форме:

-Л 1 п ^ = Д Я -„ .,~ = Д Я ^ ,.,^ : . (VI.84)
Р | м,1 м  *шА*ж

Исключая m из уравнений (VI.74), (VI,76) и (VI.78) с учетом (VI.56), 
получаем более простое соотношение между тремя равновесными свойствами, 
справедливое только для предельно разбавленных растворов:

4 * ,0 0 0 _ i r i = Ar, 
г\ Ч, к, к.

Из уравнения (VI.85) видно, что понижение давления пара растворителя 
над предельно разбавленным раствором является величиной, прямо пропор
циональной понижению температуры замерзания и повышению температуры 
кипения раствора.

Прям ер VL5. Вычислить температуру замерзания водного раствора мочевнны, если молярная 
доля ее составляет 0,0032, а теплота плавления льда равна 6010 Дж/моль. Считать распор 
предельно разбавленным.

Решение. Подставляя приближенные выражения (VI.72) и (VI.73) для предельно разбавлен
ного раствора в уравнение (VI.6 8 ), получаем

ЯТ[.х2 8,314-273* 0,0032 
ДГ,»— —  « ---------------------0,33 К.

ДЯ* ; 6010

Вода при атмосферном давлении 0,1013 МПа замерзает при температуре 273,15 К; раствор 
мочевины заданной концентрации будет замерзать при 273,13 —0,33 »272,82 К.

§ VI.6. Растворимость твердых веществ

Растворимость измеряется концентрацией растворенного вещества в раст
воре, которое находится в равновесии с этим веществом в твердой фазе.

Подставляя (D/ij/dx^.r и АЙ ^  из уравнений (VI.46) и (VI.48) в (VI.29), 
получаем зависимость растворимости в идеальном растворе от температуры:

dT RT*

Выражение (VI.86) называется уравнением Шредера, из которого видно, что 
с ростом температуры растворимость твердых тел в идеальном растворе 
увеличивается, так как

dlnx“ /dr>0.
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Интегрируя уравнение (VI.86) в пределах от 1 до х2 и от ТтЛ до Т  (считая 
= const), получаем

ы ] (7|u,2 "  Л 
З̂Гця ,2 Г

1п х Г =  - (VI .87)

Из уравнения (VI.87) следует, что растворимость твердого тела в идеаль
ном растворе не зависит от природы растворителя; она тем больше, чем 
меньше теплота плавления Д # ^  этого вещества и чем меньше разность

---------). Возьмем неопределенный интеграл от уравнения (VI.86):
Т Тал,2/

ln x r= c o n s t - ^ * 1 (VI.88)
R Т

где const — постоянная интегрирования.
Из уравнения (VI.88) следует, что зависимость ln x ^  от 1 /Г  имеет линей

ный характер. Из углового коэффициента этой прямой на графике можно 
определить теплоту плавления вещества. Экстраполяция прямой на графике 
до 1п х 2ас = 0 позволяет определить температуру плавления растворенного 
вещества.

Если жидкая фаза обладает свойствами идеального раствора, а компонен
ты раствора не образуют между собой твердого раствора, то получается 
диаграмма состояния с эвтектикой (рис. VI .4). При этом линия ликвидуса BE 
выражается уравнением (VI.87), а линия ликвидуса АЕ — уравнением

\ п х 'Г = -
RT^aT (VI .89)

Из системы уравнений (VI. 87) и (VI.89) определим состав и температуру 
эвтектики идеального раствора, если известны свойства чистых компонентов. 
Уравнения (VI.88) и (VI.89) являются теоретическим количественным обосно
ванием бинарных диаграмм состояния с эвтектикой, если эти системы подчи
няются законам идеальных растворов.

Неидеальные растворы. Получим 
зависимость растворимости вещества 
в неидеальном растворе от температу
ры. Для этого берем производную 
(при р —const и Г= const) от выраже
ния (VI. 50) по х2 и подставляя ее 
в (VI.29), получаем

dx2 ,иас Д“ расг,2

dТ ~  Vaina,
Л7*[

откуда

или

1

Рис. VI.4. Диаграмма состояния двойной 
системы с эвтектикой, подчиняющейся за

конам идеальных растворов
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Для интегрирования уравнения (VI.90) требуется знать зависимость актив
ности и дифференциальной теплоты растворения твердого вещества от со
става.

§ V1.7. Осмотическое давление растворов

Рассмотрим зависимость осмотического давления от состава и свойств 
чистых компонентов.

Идеальные растворы. Подставляя значение йц( из (VI.43) в (VI. 33) и учиты
вая соотношение (VI.40) для парциального молярного объема (К<= К°), полу
чаем

-^EL = _ —. (VI .91)
dlnxi V\

Интегрируя выражение (VI.91) в пределах от 0 до П и от 1 до ху, получаем 
зависимость осмотического давления идеального раствора от состава

О Т

П = - — lnxlt (VI .92)

где V\ — молярный объем чистого растворителя.
Осмотическое давление связано с другими равновесными свойствами рас

твора, например с давлением пара растворителя над раствором. Из уравнений 
(VI.91) и (VI.51) получаем

Л ГсП пр^-^сШ  (VI .93)
и

RThx (pjpb= -  П. (VI.94)
Предельно разбавленные растворы. Уравнение (VI .29) справедливо также 

для предельно разбавленных растворов. Используя соотношение (VI .73) и по
лагая Р, = V (V — молярный объем раствора), получаем

П=сЛГ, (VI .95)
где с=x2/V — концентрация раствора, моль/м3.

Выражение (VI.95) называется уравнением Вант-Гоффа. Из сравнения урав
нений (VI.95) и (II.7) следует, что осмотическое давление разбавленного рас
твора равно тому давлению, которое оказывало бы растворенное вещество на 
стенки сосуда, если бы оно в виде идеального газа при той же температуре 
занимало объем, равный объему раствора (закон Вант-Гоффа). Однако рас
творенное вещество в растворе не оказывает дополнительного давления на 
стенки сосуда. Осмотическое давление проявляется только на границе между 
раствором и растворителем, разделенных полупроницаемой перегородкой.

Если известно осмотическое давление в разбавленном растворе, можно 
определить молекулярную массу растворенного вещества. Выразим молярную 
концентрацию с через массу растворителя g, и растворенного вещества g2.

В предельно разбавленном растворе объем раствора практически равен 
объему растворителя.

Обозначив через pt плотность растворителя, можно написать равенство
*а/И*а)-Л/(1000*Х

левая часть которого соответствует объему раствора, а правая — объему 
растворителя. Из приведенного соотношения имеем уравнение
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1 0 0 0 p jfsс= -------- ,
M jg  1

RTgAOOOp. Л „
М2= - - - - - - - Л (VI.96)

Для предельно разбавленных растворов уравнение (VI.94) можно упрос
тить, полагая и разлагая в ряд

1“ (Pi/P?)=In О -  b p ilp b *  “  4Pi/Pi*
При этом получается равенство

RT—  = ИП. (VI .97)
р '\

Неидеальные растворы. Получим зависимость осмотического давления не
идеального раствора от состава. Если от уравнения (VI .49) взять производную 
по хх и подставить ее в (VI.33), то имеем

dn R T (d \n a \— ( ---- Ч  . (VI. 98)
dx, К, \  0х, /п .г \  1

Для интегрирования последнего уравнения нужно знать зависимость ак
тивности растворителя ах и парциального молярного объема растворителя 
от состава раствора.

Пример VL6 . Вычислять осмотическое давление водного раствора сахарозы и давление 
водяного пара над раствором по следующим данным: температура раствора 293 К; на 100 г воды 
приходится 6,84 г сахарозы; давление пара чистой воды при 293 К 23,38 гПа. Молекулярная масса 
сахарозы 342,3.

Решение. Концентрация раствора сахарозы равна с«=6,84 ■ 104'/342>3=200 моль/м3. Считая, 
что раствор подчиняется законам предельно разбавленных растворов, рассчитываем осмотичес
кое давление по уравнению (VI.95):

П -200 8,314 293 =487200 Па 
Молярная доля сахарозы в растворе равна

пл 6,84/342,3
Х2~ п 1+п2= 100/18 + 6,84/342,3 

Давление водяного пара над раствором рассчитываем по уравнению Рауля (VI.56):

Pi =/>[-pJxj=23,38- 23,38 3,59• 10~* =23,29 гПа.

§ VI.8. Распределение растворенного вещества
между двумя несмешиввющимися растворителями.
Экстракция

В системе, состоящей из двух несмешивающихся растворителей, растворен
ное вещество определенным образом распределяется между ними. В системе 
из двух растворителей оба растворителя всегда, хотя бы в небольшой степени, 
взаимно растворяются друг в друге. Если растворители полностью нераст
воримы друг в друге, то химический потенциал одного растворителя в другом 
согласно уравнению (VI .49) равен — оо и равновесие между ними не может 
осуществиться. Поэтому можно говорить только о двух практически несмеши
вающихся растворителях, если их взаимная растворимость очень мала.

подставив которое в (VI .95), получим

=0,49 МПа. 

=3,59 10"*.
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Равновесие растворенного вещества между двумя несмешивающимися рас
творителями характеризуется равенством его химических потенциалов в обеих 
фазах. Выражая химические потенциалы растворенного вещества в обоих 
растворителях через активности из уравнения (VI. 50), получаем

ATto ajp *  +ДГ1п d$>, (VI.99)
где аф и аф — активности растворенного вещества (компонента 2) в двух 
несмешивающихся растворителях; и /i2(2) стандартные химические 
потенциалы растворенного вещества в 1-м и 2-м растворителях; они зависят от 
температуры, природы растворенного вещества и растворителя.

После небольших преобразований уравнения (VI.99) получим
(VI.100)в®

1пАГ=— (VI.101)
R T

Из выражения (VI. 100) следует, что отношение активностей растворенного 
вещества при равновесном распределении его между двумя несмешивающими
ся растворителями при данной температуре есть величина постоянная. Это 
соотношение называется коэффициентом распределения. Из уравнения 
(VI. 101) следует, что коэффициент распределения не зависит от активностей 
растворенного вещества в обоих растворителях, но зависит от температуры, 
от природы растворенного вещества и от природы растворителя.

Выражая активности растворенного вещества в обоих растворителях через 
коэффициенты активностей и концентрации, получаем вместо уравнения 
(VI.100) соотношение

К = - ^ (VI. 102)
отсюда

(VI.103)
g

1Г= К^  (VL104)
Гг

где/У* и/?> — коэффициенты активности растворенного вещества в 1-м и 2-м 
растворителях; с£ч и — концентрации растворенного вещества в 1-м и 2-м 
растворителях соответственно; К' — формальный коэффициент распределе
ния, который зависит от концентрации растворенного вещества в обоих 
растворителях.

При разбавлении раствора коэффициенты активности приближаются к еди
нице, а их соотношение становится приблизительно постоянным. Поэтому 
в разбавленных растворах формальный коэффициент распределения практи
чески не зависит от концентрации. Значения К л К' для таких растворов 
практически одинаковы. Уравнение (VI. 103) довольно хорошо оправдывается 
в тех случаях, когда величина молекул распределяющегося компонента одина
кова в обеих фазах, т. е. нет ни диссоциации, ни ассоциации частиц. Например, 
при распределении янтарной кислоты С2Н4(СООН)2 между этиловым эфиром 
(2) и водой (1) при 298 К А= 5,38=const в широком интервале изменения 
концентраций янтарной кислоты.

Если растворенное вещество в одном из растворителей диссоциирует или 
ассоциирует, то уравнение (VI. 104) не оправдывается даже в разбавленном
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растворе. Если растворенное вещество во втором растворителе диссоциирует 
(АВ**А+В), причем степень диссоциации близка к единице, то нужно учесть 
константу диссоциации

&D — САСв/САВ’
отсюда

САВ = САСВI^D — Kj)>

Поэтому вместо выражения K '—CpjJc^ мы может написать

K'=(c?)2l(c\l)KD) или K"=K'Kd={- £ .  (VI.105)
с®

Если молекулы растворенного вещества во 2-м растворителе ассоциирова
ны и образуют двойные молекулы (2АВ**(АВ)2), причем степень ассоциации 
близка к единице, то нужно учесть константу ассоциации АШ|!=С(ав)/сав> отсюда
cAB=c(&),/^iS=(c?))1/2/̂ TiS- Поэтому вместо выражения Jf'=cAB/c<1) мы можем 
написать 'v

К'=(с^)т/(с^К ^) или К'”=К'К]£=Щ -. (VI.106)

Все отклонения от законов идеальных растворов учитываются коэффици
ентами активности. Поэтому если известны активности распределяемого ком
понента в двух растворителях, то уравнением (VI. 100) можно пользоваться 
также и при диссоциации или ассоциации молекул в растворе.

Экстракция. На распределении вещества между двумя несмешивающимися 
растворителями основан метод экстракции.

Экстракцией называется извлечение растворенного вещества из раствора 
при помощи другого растворителя (экстрагента), практически несмешива- 
ющегося с первым. Экстракция широко применяется для извлечения составных 
частей из сложных природных и технических растворов, в аналитической 
химии и т. п.

Для достаточно полного извлечения растворенного вещества экстракцию 
проводят несколько раз. Более эффективно экстрагировать вещество несколь
ко раз небольшими порциями экстрагента, чем один раз таким же общим 
количеством экстрагента.

Вычислим массу Шщ, которая останется в растворе (1) после п экстракций 
одинаковыми объемами экстрагента. Пусть начальная масса компонента (2) 
в исходном растворе (1) составляет т0 и после первой экстракции осталось т{, 
тогда при установлении равновесия между двумя растворителями для кон
станты равновесия получим из (VI.103) уравнение

mi =mo—Щ— > (VI.107)
с«> щ  У, 1 И.+АТ,

где Vy — объем экстрагируемого раствора; V2 — объем экстрагента. После 
второй экстракции

„  mx- m ivx Vx _  (  V, V лтт
К = ----------- ; т 2 = т . --------- =»*о(--------- 1 , (VI.

v ;  1 1 у, - ку3 ° \V x+ K V j '
108)

где тг — масса вещества, которая осталась в растворе (1) после второй 
экстракции. После п экстракций в первом растворе останется вещества
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При экстракции одним общим объемом, равным nV2, масса вещества, 
которая останется в экстрагируемом растворе согласно уравнению (VI. 107), 
будет равна

т'=т0— - — . (VI. 110)
° V 1+KnV2 *

Из уравнений (VI.109) и (VI. 110) следует, что экстрагирование п раз более 
эффективно, чем проведение одной экстракции тем же общим объемом экстра
гента. Это можно иллюстрировать следующим простым примером. Считая 
объемы Vy и V2 обоих растворителей одинаковым и коэффициент распределе
ния К=9, вычислим отношение т'1т„ при числе экстракций п= 1 и п=4.

При Vl = V2 из уравнений (VI.109) и (VI.110) получим соотношение

т'/тщ—(} +К)я/(1 + лА). (VL111)

Подставляя числовые значения, найдем для п= 1 т'1тя= 1 и для п=4 т'/гпщ— 
=270. Отношение т'/т„ быстро увеличивается с увеличением числа экстра
кций п.

Это связано с тем, что при каждой новой экстракции исследуемый раствор 
приводится в контакт со свежей порцией экстрагента. В химической тех
нологии многократную экстракцию заменяют экстракцией в противотоке. 
Пусть, например, экстрагируемый раствор поднимается в вертикальной ко
лонне снизу вверх, а экстрагент с большей плотностью мелкими каплями 
проходит через слой раствора сверху вниз. Между экстрагентом и экстрагиру
емым раствором в каждом слое устанавливается состояние, близкое к равно
весному. При этом в верхней части колонны капли свежего экстрагента, 
встречаясь с экстрагируемым раствором, извлекают из него последние остатки 
вещества. А в нижней части колонны капли экстрагента встречаются со 
свежими порциями раствора и концентрация экстрагируемого вещества в экс
трагенте достигает максимального значения.

Пример VL7. Распределение фенола между водой и хлороформом при 298 К характеризуется 
следующими равновесными концентрациями фенола (мг/л):

В воде (1 слой)...................................................  163 247 436
В хлороформе (2 слой)................ .....................  761 1850 5430

Известно, что в водном растворе фенол существует в виде одинарных молекул. Какие 
предположения можно сделать о состоянии молекул фенола в хлороформе? Считать оба раствора 
практически идеальными.

Решение. Предположим, что в хлороформе фенол существует в виде одинарных молекул. 
Вычисляем К' по уравнению (VI. 103) при трех разных концентрациях:

АГ —761/163—4,67; ЙГ,-1850/247 -  7,48; J t , - 5430/436-12,43.

Константа К' не остается постоянной, предположение оказалось неверным.
Предполагаем, что в хлороформе молекулы фенола ассоциируют в форме (СбН3ОН)2. В этом 

случае должно быть справедливым уравнение (Vl.106):

JlM  у/Ш) ^5430
К " '~ - ---- -0,169; ЛГ'"-------- -0,173; -------0,169. (VI.112)

1 163 2 247 * 436
Второе предположение оказалось справедливым, так как константа практически не зависит от 

концентрации.

■ <V I1 0 9 >
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Пример VL8. При 293 К растворили 1 г иода в 3,45 л воды. Какая масса иода останется 
в 1 л водного раствора после взбалтывания его со 100 мл сероуглерода? Коэффициент распределе
ния иода между сероуглеродом (слой 2) и водой (слой 1) при 293 К равен 590. Молекулярная масса 
иода в обоих растворителях одинакова.

Решение. В 1 л водного слоя первоначальное содержание иода равно 1 /3,45 = 0,29 г. При 
взбалтывании 1 л этого раствора с 0,1 л сероуглерода часть иода перейдет в слой CS2; обозначим 
эту часть через х. В водном слое концентрация иода (0,29—х) г/л, а в слое CS2 концентрация иода 
окажется равной х/0,1 = 10х г/л. Согласно уравнению (VI. 103)

10х/(0,29—х)»590, откуда х = 0,285 г.

В 1 л водного раствора останется иода 0,290 — 0,258 = 0,005 г, т. е. концентрация его уменьшит
ся в 58 раз.

§ VI.9. Определение активности 
и коэффициента активности 
компонентов раствора

Равновесные свойства неидеальных растворов зависят от активности рас
творителя или растворенного вещества. Рассмотрим несколько способов опре
деления активности или коэффициента активности растворителя и растворен
ного вещества в неидеальных растворах. Активность зависит от выбора 
стандартного состояния.

Определение активности летучего растворенного вещества по парциальному 
давлению его пара. Из уравнений (VI.65) получаем

(VU13)
Рг

У12 = ~ , (VI.114)
*2

где рг и р \ — давление пара растворенного вещества над раствором и над 
чистым (жидким) веществом соответственно; — коэффициент активности. 
Индекс I указывает номер выбранного стандартного состояния.

Для определения коэффициента активности твердого растворенного веще
ства целесообразно выбрать второе стандартное состояние. Для этого преоб
разуем уравнение (VI.64):

(VI.115)
х2

где у  — вспомогательная расчетная величина.
При х2-»0

Ргlim = lim |*2y ? |= * 2= jv  (VI.116)
y?-*i

Из (VI.115) и (VI. 116) получим

у ? = ~ = -;  я?=у? *2. (VI.117)
* 1  Уо

Значение у0 при х2-*0 находят графическим способом.
На рис. VI.5 представлена зависимость а\ от хг для системы вода (1) — 

пропанол (2) при 323 К. Активности а\ вычислены по парциальным давлениям 
пропанола и воды над летучими жидкими смесями разного состава при 323 К 
по уравнению (VI. 113). Свойства системы пропанол — вода заметно от-
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клоняются от свойств идеальной жидкой смеси, которая на рис. VI. 5 представ
лена пунктирными диагоналями.

Если растворяющееся вещество жидкость, которая может неограниченно 
смешиваться с растворителем, то с использованием первого стандартного 
состояния активность а\ вычисляется по уравнению (VI. 113). Если растворя
ющееся вещество находится в твердом или газообразном состоянии, или 
представляет собой жидкость, которая ограниченно смешивается с раствори
телем, то при вычислении активности этого вещества в растворе удобно 
использовать второе стандартное состояние. Для этого преобразуем уравне
ние (VI. 115) к виду

Угхг—Рг№г- (а)
Из сравнения (а) и (VI. 117) получаем

а ^ Р г/К 2, (б)

где К2 — коэффициент в уравнении Генри (VI.61) для второго компонента. 
Разделив уравнение (VI. 113) на (б), найдем

a\ja$=KJp\. (в)
Уравнение (в) показывает, что значения активностей 2-го компонента, най

денные с использованием I и II стандартных состояний, различны, причем их 
отношение равно отношению постоянной Генри для этого компонента в дан
ном растворе к давлению пара над чистым жидким компонентом. Приведен
ные рассуждения поясняются рис. VI.6. Если бы второй компонент подчинялся 
законам идеальных растворов (закону Рауля) при всех составах раствора, то 
его парциальное давление над раствором состава xiJ} соответствовало бы 
точке А , причем Pi.a — x 2 ,dP\- Фактически раствор неидеальный и парциальное 
давление 2-го компонента при этом составе раствора изображается точкой 
С и, следовательно, с использованием I стандартного состояния рассчитывает
ся по формуле рг,с=а\р\- Коэффициент активности у'2 2-го компонента при 
данном составе раствора с использованием I стандартного состояния рассчиты
вается графически (рис. VI.6), как отношение отрезков CD и AD: y\ = a\jxitD =

Рис. VI.5, Зависимость актив
ности пропанол* (2) и воды 
(1) от состава раствора в сме

си пропанол вода

Рис. VI.6. Схематическое изображение рас
чета парциального давления пара раство
ренного вещества над неидеальным раст
вором с использованием I и II стандарт

ных состояний
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=*PidPiA= отрезок CD/отрезок AD. Если бы парциальное давление 2-го ком
понента над гипотетическим раствором со свойствами предельно разбавлен
ного раствора подчинялось закону Генри при всех составах раствора, то оно 
при составе раствора Д соответствовало бы точке В, причем Рг.в—хц>Кг- Для 
неидеального раствора с использованием II стандартного состояния 
Pi,c= аг &2- Коэффициент активности у 2 с использованием II стандартного 
состояния равен отношению отрезка DC к отрезку DB (рис. VI.6), что видно из 
выражения

У ? = я?/*2.в = рг.с!рг,в—отрезок CD/отрезок BD.

Отношение коэффициентов активности 2-го компонента, вычисленных с ис
пользованием I и II стандартных состояний, постоянно при всех составах 
раствора и равно

у\ а\ Рул отрезок AD К,---= ------------ = — = const.
у" а" р2,в отрезок BD рг

Несмотря на различные значения активности и коэффициента активности 
2-го компонента (растворенного вещества), найденные с использованием I и П 
стандартных состояний, выбор стандартного состояния на результаты расчета 
равновесных свойств неидеальных растворов не влияет. Например, для парци
ального давления 2-го компонента над раствором, как видно из предыдущих 
рассуждений, использование обоих стандартных состояний приводит к одному 
и тому же значению:

Рг,с=а\р\=а% К2.

Нужно только знать, какое стандартное состояние было выбрано при выводе 
выражения для равновесного свойства неидеального раствора, и использовать 
из справочника значение активности или коэффициента активности рассмат
риваемого компонента раствора, рассчитанное с использованием того же 
стандартного состояния.

Определение активности растворенного вещества по давлению пара раствори
теля. Подставляя в уравнение Гиббса — Дюгема (VI. 13) равенства (VI.49) 
и (VI. 50), получаем

dlna2 = — -dlnar  
*2Интегрирование (VI. 118) дает

“I
lna2=lnfl2+ I — d (—1паД

J[*2 
в(

где ал я а2 — активности растворителя и растворенного вещества соответст- 
венно при составе раствора х\; эти активности должны быть известны.

Вместо уравнения (VI.118) можно интегрировать уравнение Гиббса — Дю
гема, выраженное через коэффициенты активности:

dlny2= - - d l n y 1. (VI.120)
х2

Нельзя интегрировать уравнение (VI. 118) в пределах от а\ = 1 до а1 и от 
д2  — 0 до а2; во-первых, при а '2  = 0 lgа 2— — со и по уравнению (VI.119) нельзя

(VI.118)

(VI.119)
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1 __ I t Jfjполучить значение lna2; во-вторых, при — In а, — = oo и невозможно вычислить
xi

интеграл в уравнении (VL119).
Активность растворителя ау определяют по давлению пара растворителя 

над растворами разного состава по уравнению (VI .65). Интеграл в уравнении 
(VI. 119) вычисляют графически.

Определение активности растворенного вещества по коэффициенту распреде
ления. Подставляя выражения (11.198) и (VI. 100), получаем

(VI.121)

где К — коэффициент распределения; yf1 — коэффициенты активности 
растворенного вещества в первом и втором растворителях; х£1), xjjP — концент
рация растворенного вещества в первом и втором растворителях, молярная 
доля.

При ЛГ -̂»0 и NP-+0 получаем

lim | jk |= lim К 1 >К=у0,

(VI. 122)
хУ)->0;
x?U 0; у£-*1.

Значение у0 находят графической экстраполяцией. Значения у̂2) определяют 
из выражения

(VI. 123)
. |  ‘ у

По этому способу, чтобы определить активности или коэффициент актив
ности растворенного вещества во втором растворителе, нужно знать актив
ности или коэффициенты активности этого вещества в первом растворителе.

Активности и коэффициенты активности растворенного вещества и рас
творителя можно вычислять 
также по другим равновес
ным свойствам раствора: по 
понижению температуры за
мерзания, по повышению 
температуры кипения, по 
растворимости, по осмоти
ческому давлению и др. Не
достатком определения ак
тивности по этим равновес
ным свойствам раствора яв
ляется то, что они зависят 
не только от химического по
тенциала, но и от других па
рциальных молярных вели
чин (парциальной молярной 
энтальпии, парциального 
молярного объема компоне
нта и др.), которые нужно
находить ИЗ опыта. Рис. V1.7. График к примеру VI.9
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Пример VI.9. Ацетон и сероуглерод — взаимно растворимые жидкости. Вычислить активность 
компонентов в смеси ацетона и сероуглерода по следующим данным: парциальные давления 
паров ацетона и хлороформа над раствором соответственно равны 289 586 нПа; давление паров 
чистых ацетона и хлороформа равны соответственно 459 и 683 нПа.

Решение. По уравнениям (VI.65) найдем: для ацетона at —289/459 ■■ 0,630; для сероуглерода 
в]=586/683 =»0,855.

Пример VL10. В смеси хлороформ (1) — ацетон (2) молярная доля ацетона дг2-0,40. 
Вычислить активность а2 и коэффициент активности у2 ацетона в растворе, если I) при молярной 
доле ацетона 0,34 его активность aj—0,167; 2) упругость паров хлороформа (1) над смесью, 
содержащей ацетон (2), в зависимости от состава выражается величинами:

хь молярные доли.......................  0 4 0>5 0 б 0,7 1,0
ри гП а.......... ..............................  139,9 195,9 258,6 309,3 495,9

Решение. Активность ацетона а2 определим по уравнению (VI. 119). Интеграл вычисляется 
графически. Для построения графика, необходимого для вычисления интеграла, находим значения
*1*2 и -Igflj:

* 1 ................................. ..................  0,4 0,5 0,6 0,7
..................... ................... 0,6 0,5 0,4 0.3

*i/*a............................. ..................  0,67 1,00 1,50 2,33
ai^p jp 'x ....................... ..................  0,282 0,395 0,522 0,651
- I g e i .......................... ..................  0,550 0,403 0,282 0,183

По полученным значениям x jx 2 и — lga, на миллиметровой бумаге в координатах x jx 2 (ось 
ординат) и — lga} (ось абсцисс) строят кривую CABD. Под участком А В вычисляется заштрихо
ванная площадь в мм3 (рис. VI.7), ограниченная значениями x j x 2 =» 0,66/0,34= 1,94 
и x jx 2—0,6/0,4 — 1,50.

Площадь равна 2660 мм2. Найденную площадь надо выразить в единицах x jx 2, (—lgaj. Из 
графика видно, что две единицы х1/х2** 100 мм, следовательно, 1 мм = 2 ' 10_г единицам x jx 2; 0,2 
единицы — lga, = 100 мм, следовательно, 1 мм = 2 10"3 единиц —lgа,. Таким образом, 
1 мм2 = 2 10~J 2 10“ 3 = 4 10-5, а вся площадь, составляющая 2660 мм2, в единицах х2/х2, 
(-lga,) равна 2660 4 10-5 =0,107. Это и будет значение искомого интеграла. Таким образом, 
получим

lnaa-lg0,167 +0,107 = —0,777 +0,107- -0,670, 
а2 -  0,214; у2 •  0,214/0,4 -  0,54.

Б. ТЕРМОДИНАМИКА
ЖИДКИХ ЛЕТУЧИХ СМЕСЕЙ

§ VI.ю. Закономерности общего давления
пера летучих смесей. Два зеконе Коновалова

Летучим жидким веществом называют жидкость, которая при данной 
температуре имеет достаточно высокое давление пара. Летучими смесями 
называют растворы, когда оба компонента — летучие жидкости. К летучим 
смесям относятся продукты переработки нефти (бензин, керосин и пр.), камен
ного угля и др.

Летучие смеси разделяют на компоненты при помощи перегонки. Перегон
ка летучих смесей широко применяется для получения чистых жидкостей из их 
природных или технических смесей и т. п. Перегонка основана на закономер
ностях общего давления пара, который находится в равновесии с раствором. 
Полагаем, что оба компонента неограниченно взаимно растворимы друг 
в друге и что смесь паров над раствором подчиняется законам идеальных 
газов; считаем давление насыщенного пара чистого второго компонента при 
дгЕ&ной температуре выше, чем первого компонента р 2> Pi-

Подставляя выражения (VI. 19) в (VI. 14), получаем уравнение Дюгема — 
Маргулеса
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x1dln/>1+ x 2dlnp2=0, (VI.124)

где px и p2 -*• парциальные давления паров 1-го и 2-го компонентов над 
жидкой летучей смесью; и х2 — молярные доли первого и второго ком
понентов в жидкой летучей смеси. Учитывая, что по закону Дальтона

преобразуем уравнение (VI. 124) следующим образом. Из (VI. 124) имеем

Деля левую и правую части последнего равенства на d х2 и заменяя отношение 
PilPi ег0 значением из (VI. 125), получаем

в равновесии с жидкой летучей смесью.
Общее давление пара р над смесью летучих жидкостей равно сумме парци

альных давлений компонентов:

Значение а для данной летучей смеси зависит от ее состава. Чем больше 
отличается состав жидкой летучей смеси от состава равновесного с ней пара, 
тем а значительнее отличается от единицы и тем легче разделить летучую 
смесь на компоненты перегонкой.

Если а = 1 ,  разделить компоненты путем перегонки невозможно, так как 
здесь хг=х\ и х1=х\ или х2х\ =х1дс/2.

Уравнение (VI. 129) является основным уравнением для неограниченно 
смешивающихся бинарных жидких летучих смесей.

Различают два типа летучих смесей, которым соответствуют два вида 
зависимостей общего давления пара от состава раствора. На рис. VI.8 показаны 
кривые без экстремальных точек (/, Г, 1") и с экстремальными точками (2, 2').

Зависимости давления пара и температуры кипения от состава летучей 
смеси имеют противоположный вид (рис. VI.8, а,б). При повышении общего

Pi *i (VL125)Pi *г

откуда
Ат j d  pl = -------- dp2.*I Pi

d x a х ,  Xj d x2

где x\ и x2 — молярные доли 1-го и 2-го компонентов в паре, находящемся

(V1.126)(V1.126)

P=Pi +Рг
Возьмем производную по N2 от обеих частей уравнения (VI.127):

(VI.127)

dp _4Px dрг 
d x a d x j  d x 3

(V1.128)

Поставляя выражение (VI. 126) в (VI. 128), получаем

(VI.129)

где а= х2 х. коэффициент разделения.
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Рис. VI.8. Зависимость общего давления пара (а) 
и температуры кипения (б) от состава раствора

давления пара над раствором с увеличением молярной доли х 2 2-го компонен
та в растворе его температура кипения уменьшается. Если внешнее давление 
при данной температуре выше, то давление пара, равное внешнему давлению, 
будет достигнуто при более низкой температуре.

На рис. VI.8 , б представлены кривые зависимости температуры кипения от 
состава. Максимум на кривой давление пара — состав соответствует миниму
му на кривой температура кипения — состав.

Установим закономерности для общего давления пара над летучей смесью 
и относительного содержания компонента в паре и в растворе. Парциальное 
давление пара всегда увеличивается с ростом содержания компонента в рас
творе [см. (VI.53), (VI.54), (VI.65)]:

—  > 0 и ^ < 0 .  (VI.130)dX] dx,
Но давление пара р  над раствором с изменением состава раствора может 

как увеличиваться, так и уменьшаться. Если общее давление пара р увеличива
ется с ростом молярной доли 2-го компонента в х2 в жидкой летучей смеси 
/  dp \
( производная — > 0 J, то согласно уравнению (VI. 129)
\  йх2 )  , ,

1 - - 2* '> 0  и (VI.131)
*i *а *i *i

Отсюда получаем
х г> х2 и х \ < xv  (VI.132)

Наоборот, если общее давление пара р уменьшается при увеличении моляр
ной доли 2-го компонента х 2 в летучей смеси, то согласно уравнению (VI. 129) 
имеем ,

х 2< х2 и x x> x v. (VI.133)
Неравенства (VI.132) и (VI.133) выражают первый закон К оновалова: 

пар над смесью двух летучих жидкостей относительно богаче тем из ком
понентов, прибавление которого к смеси повышает общее давление пара при 
данной температуре или понижает температуру кипения смеси при данном 
давлении.

Для летучих смесей первого типа (кривые 1, Г, 1") на рис. VI.8 увеличение 
содержания второго компонента в растворе повышает общее давление р пара, 
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так как производная dp/dx2 положительна. При этом содержание второго 
компонента в паре выше, чем в растворе. Для летучих смесей второго типа 
(кривые 2 и 2' на рис. V1.8, а) на кривых р\А и р\В производная dpjdx2 
положительна и содержание второго компонента в паре выше, чем в растворе. 
На кривых р\А и р\В производная dpjdx2 отрицательна и содержание второго 
компонента в паре ниже, чем в растворе.

В экстремальных точках А л  В
— =0. (VI. 134)
4*2

Подставляя (VI.134) в уравнение (VI.129), получаем

1 - - ^ = 0  и 4 = - -  (VI. 135)
*1 *2 *1 *1

Отсюда получаем для экстремума
Xj=jc2 и х\=х^. (VL136)

Соотношения (VI.136) называют вторым законом Коновалова: экст
ремальные точки на кривой общее давление пара состав раствора (или на 
кривой температура кипения — состав раствора) отвечают растворам, сос
тав которых одинаков с составом равновесного с ним пара. Жидкая летучая 
смесь такого состава называется азеотропом.

§ VI.11. Летучие смеси
с неограниченно смешивеющинися жидкостями.
Идеельные летучие смеси

Различают летучие смеси с неограниченной взаимной растворимостью, 
с ограниченной взаимной растворимостью и с практически полной взаимной 
нерастворимостью компонентов.

При изучении равновесия между летучей жидкой смесью и паром использу
ют четыре вида зависимостей:

P(PvPi)-x it Р -х 2(х‘д; tI- x 2(x2); х'2- х 2.

Рассмотрим жидкую летучую смесь с неограниченной взаимной раствори
мостью компонентов и без экстремальных точек на кривой давления пара 
(рис. VI .9). Кривую р —хг принято называть кривой давления пара; кривую 
Тх—хг — кривой температуры кипения.

Пусть летучая смесь состава х ^  имеет общее давление пара рА (точка А) 
и парциальное давление пара р ^ , соответствующее точке В (рис. VI.9, а). 
Состав пара х\ в над этой смесью определяется согласно закону Дальтона:

(VI.137)
Рл

На рис. VI.9, б кривая EAF отвечает зависимости общего давления пара от 
состава летучей смеси (кривая давления пара) и кривая EBF¥~- от состава 
равновесного с ней пара*. Состав летучей смеси и пара в точках А и В (рис.
VI .9, б) соответствует значениям х2Л и х'2 В.

*На рис. (VI .9 — 12, 14,16,17 — 20, графики б не) абсцисса х2  для одной кривой определяет 
состав ж и д к о с ти , а для другой состав пара (х'2)> как это разъясняется в  тексте.
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Рис. VI.9. Зависимость давления пара (а, б), температуры кипения (в) и состава пара (г)
от состава летучей смеси

Пусть летучая смесь кипит при давлении 0,1013 МПа (1 атм) и имеет состав 
х2,с (точка С рис. VI.9, а); состав пара x 1D над этой жидкой смесью при 
/?с=0,1013 МПа определяется по уравнению (VI. 137):

x 2.D= P u > /0 ,m 3 .  (VI.138)

На рис. VI.9, в кривая ECF представляет зависимость температуры кипения 
летучей смеси от ее состава (кривая температуры кипения), а кривая EDF — от 
состава равновесного с ней пара. Состав летучей смеси и пара в точках 
С и D соответствует значениям х2 С и x\ D.

На рис. VI.9, г кривая EDBF выражает зависимость состава равновесного 
пара от состава жидкой летучей смеси при постоянной температуре. Состав 
пара в точках В и D соответствует значениям х 1Я и х\ D.

Между четырьмя видами графиков, изображенных на рис. VI. 9, существу
ет однозначная связь, что позволяет, зная вид графика а, т. е. вид кривых 
в координатах р —х г; р х—х г и рг — х2, построить графики б, в, г.
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Рис. VI. 10. Зависимость давления пара (а, б), температуры кипения (в) и состава пара 
(г) от состава идеальной летучей смеси

Идеальные летучие смеси. Парциальное давление паров обоих компонентов 
над идеальной летучей смесью подчиняется закону Рауля:

Pi - p U i , Рг=Рг* г- (VIЛ 39)
Подставляя (VI. 139) в (VI. 127), получаем

p - p \x l ^-p\x2. (VI. 140)
Учитывая, что x l — 1 —х г, представим уравнение (VI. 140) в виде

р=р\ + (р2-р*)х2. (VI.141)
Из уравнения (VI. 141) видно, что общее давление пара над идеальной 

летучей смесью линейно меняется от ее состава (рис. VI. 10).
Подставляя уравнения (VI. 139) и (VI. 141) в (VI. 137), получаем

(VI. 142)
О -x j ja + x j

, 1 
(I--*,) О

(VI.143)

где
<5=А (VI. 144)

Согласно принятому условию (р\<р\) д < 1. Из уравнения (VI. 142) следует, 
что при 5 < 1 содержание более летучего компонента (2) в паре больше, 
чем в жидкости х£>х2 (рис. VI. 10, г). Из уравнения (VI.141) с учетом 
соотношения (VI. 143) следует, что зависимость р от х\ для идеальной 
летучей смеси может быть представлена кривой 2 (рис. VI. 10, б). Зависимости 
температуры кипения от состава жидкости или пара также описываются 
кривыми 1 и 2 соответственно.

Неидеальные летучие смеси. Парциальные давления паров обоих компонен
тов над неидеальной смесью подчиняются уравнениям (VI.65). Подставляя 
уравнения (VI.65) в (VI. 127), получаем

P —P°\<*i + Р г а 2- (V I .145)
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Рис. VI. 11. Зависимость давления пара (а, б), температуры кипения (в) и состава пара 
(г) от состава летучей смеси с азеотропом в максимуме давления пара над раствором

Учитывая соотношение (II. 198), получаем из (VI.145)
Р =рЪ \+(р\У г-рЪ 1)Х г- (VI. 146)

Поскольку коэффициенты активности и у2 зависят от состава раствора, 
зависимость р  от х2 для неидеальной летучей смеси представляет собой 
кривую (см. рис. VI.8, а,б).

Отклонения давления пара от линейной зависимости в сторону больших 
значений принято называть положительными (кривые /  и 2 на рис. VI. 7,а), 
а отклонения в сторону меньших значений — отрицательными (кривые / '  и 2' 
на рис. VI.7, а). Эти отклонения зависят от относительной величины энергии 
взаимодействия молекул в летучей смеси.

Если энергия взаимодействия между молекулами разных компонентов боль
ше,чем между молекулами одного и того же вещества, то на кривой давления 
пара наблюдаются отрицательные отклонения от законов идеальных растворов. 
В противоположном случае наблюдается положительное отклонение.

Другая причина отклонений обусловлена ассоциацией и диссоциацией мо
лекул в летучей смеси. Образование соединений между компонентами вызыва
ет отрицательные отклонения, а диссоциация в летучей смеси ассоциирован
ных комплексов, которые были в чистом компоненте, приводит к положитель
ному отклонению.

а б В г

Рис. VI. 12. Зависимость давления пара (а, б), температуры кипения (в) и состава пара 
(г) от состава летучей смеси с азеотропом в минимуме давления пара над раствором
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При отрицательном отклонении от законов иде
альных газов образование летучей смеси из компоне
нтов сопровождается выделением теплоты, при по
ложительном отклонении — поглощением теплоты.

Зависимость общего давления пара, температуры 
кипения и состава равновесного пара от состава 
летучей смеси с азеотропом представлена на рис.
VI. 11 и VI. 12. Для азеотропной смеси на кривой 
давления пара наблюдается максимум (рис. VI. 11, 
а,б) или минимум (рис. VI. 12, а,б) и соответственно 
на кривой температуры кипения — минимум (рис.
VI. 11, в) или максимум (рис. VI. 12, в). В экстремаль
ных точках на кривых давления пара и температуры 
кипения согласно второму закону Коновалова со
ставы летучей смеси равновесного с ней пара одина
ковы. Одинаковому составу летучей смеси и равно
весного с ней пара соответствует пунктирная прямая 
(рис. VI. 11, г и VI. 12, г). Пересечение кривой состав 
пара — состав летучей смеси с этой прямой харак
теризует состав азеотропа.

Если давления насыщенного пара чистых компонентов мало различаются 
между собой, то уже сравнительно небольшое отклонение от законов идеаль
ных растворов может привести к появлению экстремума и, следовательно, 
к появлению азеотропа (рис. VI. 13, кривая 1). При большом различии давле
ний насыщенного пара чистых компонентов такое же отклонение приводит 
к кривой без экстремума (кривая 2).

Основные закономерности влияния температуры на состав пара, равновесного с летучей 
смесью, вытекают из основных термодинамических соотношений для летучих смесей и называют
ся законами Вревского.

Первый заков Вревского. При повышении температуры пар, находящийся в равновесии с лету
чей смесью постоянного (заданного) состава, обогащается тем компонентом, парциальная моляр
ная теплота испарения которого больше. Эта закономерность справедлива для летучих смесей как 
без азеотропа, так и с азеотропом. Полагаем, что теплота испарения чистого 2-го компонента 
и его парциальная молярная теплота испарния больше, чем 1-го компонента. С повышением 
температуры пар (точки, В, В' и Е. Е‘ на рис. VI. 14, а,б), который находится в равновесии с летучей

Рис. VI. 13. Зависимость 
давления пара от состава 

летучей смеси:
1 — с азеотропом; 2 — без 

азеотропа

Рис. VI. 14. Зависимость общего давления пара от состава летучей смеси при двух
температурах:

а — с максимумом ва кривой давления пара; б — с минимумом на кривой давления пара
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смесью заданного состава (точки А, А' и D, D'), обогащается вторым компонентом, у которого 
парциальная молярная теплота испарения больше.

Второй закон Вревского. В системах с максимумом на кривой давления пара (точка С на рис.
VI. 14, а) при повышении температуры в азеотропной смеси возрастает относительное содержание 
компонента с большей парциальной молярной теплотой испарения (точка С'), а в летучей смеси 
с минимумом на кривой давления пара изменение относительного содержания компонента обратное 
(точки С и С' на рис. VI.14, б).

Третий закон Вревского. При повышении температуры в системах с максимумом на кривой 
давления пара состав пара, находящегося в равновесии с данной летучей смесью, и состав азеотроп
ной смеси изменяются в одном направлении (рис. VI.14, а), а в системах с минимумом на кривой 
давления пара составы равновесного пара и азеотропа изменяются в противоположном направле
нии (рис. VI.14, б). Третий закон Вревского является следствием первого и второго законов.

Законы Вревского могут быть сформулированы также для зависимости температуры кипения 
от состава.

Зависимость состава азеотропной смеси от температуры, давления и дру
гих факторов указывает на то, что появление экстремальной точки на кривой 
давления пара или на кривой температуры кипения не связано с образованием 
химического соединения между компонентами. Примером летучей смеси с азе- 
отропом, характеризуемой минимумом на кривой температуры кипения, мо
жет служить смесь вода — этанол; состав азеотропа 95,6% (мае.) этанола, 
температура его кипения 351,30 К (температура кипения этанола 351,45 К). 
Примером летучей смеси с азеотропом с максимумом на кривой температуры 
кипения является водный раствор соляной кислоты; состав азеотропа 20,3% 
соляной кислоты, температуры его кипения 381,15 К.

§ VI. 12. Перегонка
летучих жидких смесей

Закон равновесия фаз при постоянном давлении для двухкомпонентной 
летучей смеси выражается уравнением

С = 3 -Ф . (VI.147)
Рассмотрим процесс нагревания при постоянном давлении летучей смеси 

1-го типа, т. е. с неограниченной взаимной растворимостью компонентов и без 
азеотропа, характеризуемой фигуративной точкой М  (рис. VI. 15). В точке 
М  имеем одну фазу — жидкую летучую смесь (Ф= 1; С=2). При температуре 
Та в фигуративной точке а0 (состав у 0) давление пара летучей смеси достигает 
внешнего давления (например, 0,1013 МПа), жидкость закипает и появляются 
первые пузырьки пара, характеризуемые точкой а2 (уг). При этом система уже 
состоит из двух фаз (Ф =2, С = 1).

Поскольку содержание 2-го компонента в паре больше по сравнению 
с растворм (Уг>Уо), то в процессе кипения и образования пара содержание его 
в растворе уменьшается, а температура кипения повышается.

При температуре Ть состав двухфазной системы характеризуется фигура
тивной точкой Ь0, а состав жидкости и пара — точками Ьг (у^) и Ь2 (у 2). 
Количество летучей смеси т х и пара тг в системе, описываемой фигуративной 
точкой Ь0, может быть определено по правилу рычага:

—= ^ 3 = ^-- У-1; ml + m 2= m 0, (VI. 148)
т ,  Ь0Ь3 у2 Уо

где т0 — масса всей системы.
При температуре кипения Td система представлена фигуративной точкой d0, 

означающей, что состав пара, находящегося в равновесии с кипящей жид
костью, равен исходному составу взятой жидкости, т. е. составу у 0. При этой 
температуре испаряются последние остатки летучей смеси, состав которой
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ких летучих смесей 1 -го типа: „
*  _____  *zа — первая перегонжа; б — вторая перегонка; о

в — третья перегонка

представлен точкой dv При температуре вьппе Td, например в фигуративной 
точке е0, система состоит из одного пара (Ф = 1) того же состава (у0), что 
и исходная летучая смесь.

Рассмотрим фракционную перегонку летучих смесей 1-го типа (без азеот
ропа), состоящую из трех перегонок (рис. VI. 16). Исходная смесь нагревается 
в сосуде. Пары, проходя через холодильник, конденсируются и конденсат 
стекает в приемник. Летучая смесь перегоняется в три приема (как указано 
ниже).

При кипении летучей смеси 1 (рис. VI. 16, а) в приемнике сначала собирается 
конденсат состава Г .  Пар в точке 1 ' обогащен компонентом 2  по сравнению со 
смесью в точке 1. В процессе кипения исходная летучая смесь обогащается 1-м 
компонентом, состав раствора меняется и к концу первой перегонки харак
теризуется на графике точкой 2, а равновесный состав пара — точкой 2'. 
Состав пара (и соответственно конденсата) в процессе перегонки непрерывно 
меняется от состава, характеризуемого точкой Г, до точки 2'*, при этом 
в конденсате получается смесь некоторого среднего состава J, соответст
вующего среднему составу пара 3'. Таким образом, после первой перегонки из 
исходной летучей смеси 1 получаются остаток 2  и конденсат 3. Затем приемник 
меняется и продолжается перегонка остатка 2  (2-я перегонка). При этом

*В дальнейшем для краткости будем использовать выражение, например, конденсат 3 вме
сто «конденсат, характеризуемый точкой J», и т. п.
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Рис. VI. 17. Фракционная перегонка 
жидких летучих смесей 2 -го типа (с 
азеотропом) с максимумом на кри

вой температуры кипения: 
а — первая перегонка; б — вторая пере

гонка; в — третья перегонка

Рис. VI.18. Ректификация летучей 
смеси

получаются остаток 4 и конденсат 5 (рис. VI. 16, б). При перегонке конденсата 
3 (3-я перегонка) получаются остаток б и конденсат 7 (рис. VI. 16, в).

В итоге после трех перегонок из исходного раствора получаются четыре 
фракции (4, 5, 6 и 7). Как видно из рис. VI.16, б и в ,  раствор 4 имеет 
состав, близкий к компоненту 1, а 7 — к компоненту 2. Растворы 5 и б имеют 
составы, близкие к исходной летучей смеси Г, их смешивают и снова 
повторяют фракционную перегонку. Таким образом, в результате фракционной 
перегонки можно разогнать исходную смесь 1-го типа на практически чистые 
компоненты.

На рис. VI. 17, а,б,в представлена фракционная перегонка летучей смеси 2-го 
типа с максимумом на кривой температуры кипения. В результате фракцион
ной перегонки в остатке 4 получается смесь, близкая по составу к азеотропной 
смеси, в конденсате 7 — почти чистый 1-й компонент.
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Существование азеотропа в летучей смеси обычно нежелательно. Одним из 
способов устранения азеотропа является изменение внешнего давления и, 
следовательно, температуры кипения летучей смеси. При этом состав азеот
ропа и положение экстремальной точки на кривой температуры кипения 
меняются и в некоторых случаях азеотроп совсем исчезает. Так, например, при 
понижении давления над раствором этанол — вода от 1013 до 133 гПа состав 
азеотропа меняется от 89,5 до 99,6 мол. % этанола.

В химической технологии для разделения летучих смесей используют про- 
! цесс ректификации. При нагревании и испарении исходного раствора, обозна

ченного точкой (рис. VI. 18), состав постепенно меняется и характеризуется 
точками аг. а3> ап> •••> В. Фракции равновесного пара а\, а2, а\, .... а'
В последовательно конденсируются и получаются конденсаты (точки а \,а2,Ь 1, 
... а„, .... В). Затем каждый конденсат снова перегоняется. Например, фракция 
blt постепенно испаряясь, дает в остатке летучие смеси состава Ь2, Ьъ, ... а1, ..., 
ап, ..., В. А пар b\, Ь'ъ Ь\ , ...,..., а\, а\ , ..., В  последовательно конденсирует и дает 
конденсаты bu b2, cv  ... а2, Ьх, ..., alt .... а„, ..., В. Каждый из них снова 
перегоняется. Близкие по составу фракции (средняя часть кривой) объединя
ются и фракционирование повторяется. В результате массы средних фракций 
постепенно уменьшаются, массы крайних фракций увеличивают и получаются 
практически чистые компоненты А и В.

При ректификации операции конденсации и дистилляции автоматизируют
ся. Аппараты, в которых осуществляется ректификация, называют ректифика
ционными колоннами. В этих колоннах пар, отходящий из перегонного ап
парата, конденсируется. Образующаяся при конденсации жидкость стекает по 
контактным устройствам сверху вниз, а пар идет из куба колонны снизу вверх. 
При достаточно большом числе ступеней контакта можно получить прак
тически чистые компоненты разделяемой смеси.

§ У1.1Э. Ограниченно растворимые и практически
взаимно нерастворимые летучие смеси

Согласно закону фазового равновесия (VI. 147) число степеней свободы при равновесии двух 
жидких фаз с паром (при /«const или р = const) равно С = 3—3=0; три фазы могут существовать 
только при определенном давлении (при Г» const) или при определенной температуре (при 
р = const), причем составы двух жидких фаз и пара должны оставаться постоянными. Различают 
два типа ограниченно растворимых летучих смесей: без азеотропа и с азеотропом.

Первый тип летучих смесей с ограниченной растворимостью характеризуется тем, что посто
янное давление пара рсо в области составов, где существует трехфазная система (прямая CD на 
рис. VI.19, а,б), находится между давлениями пара чистых жидких компонентов: р\<рсъ<р\-

Т*const

Рис. VI.19. Зависимость давления пара (а. б), температуры кипения (в) и состава пара 
(г) от состава летучей смеси с ограниченной взаимной растворимостью компонентов
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Соответственно для температуры кипения трехфазной системы Тс при постоянном давлении 
имеем Tti\>Tc>Ttj  (рис. VI. 19, в: точки А, С и В). При этом точка F, характеризующая состав 
пара в трёхфазной системе, расположена на продолжении прямой CD (ряс. VI. 19, 6fi).

Летучая смесь с ограниченной растворимостью первого типа не имеет аэеотропа, так как на 
кривой давления пара и на кривой температуры кипения нет экстремальных точек (см. рис. VI. 19, 
а,б,в), а на кривой состав раствора — состав пара нет точек, соответствующих одинаковому 
составу пара и раствора (рис. VI.19, г).

Рассмотрим процесс нагревания и испарения системы, характеризуемой фигуративной точкой 
М на рис. VI.19, в. В точке М система состоит из двух жидких слоев А/, и М2: парообразная фаза 
отсутствует, так как внешнее давление больше давления пара (Ф=2; С= 1).

В точке а0 давление пара системы равно внешнему давлению и двухслойная жидкая система 
начинает кипеть; образуется пар. Система становится трехфазной, а число степеней свободы — 
равным нулю (Ф—3; С = 0). Постоянные условия: температура Тс и состав трех фаз — точки С, 
D и F. Когда исчезает жидкая фаза состава D, система становится двухфазной (раствор и пар) 
и температура продолжает повышаться. В точке Ь0 система состоит из раствора состава А, и пара 
состава Ь2 (Ф=2 н С = 1). В точке d0 исчезает жидкая фаза состава dx и в точке е0 находится только 
одна фаза (пар). Примерами летучих смесей с ограниченной растворимостью первого типа 
служат: метанол — тетраэтнлсилан, вода — фенол, бензол — ацетамид, гексан — анилин и др.

Второй тип летучих смесей с ограниченной растворимостью характеризуется тем, что посто
янное давление пара pCD в трехфазной системе (прямая CD) выше давления насьпценого пара 
чистых компонентов при той же температуре: p\<Pco>P\ (PHC- VI.20, а,б). Температура кипения 
трехфазной системы Тс ниже температуры кипения чистых компонентов: ТжЛ>ТС< ТХ2 
(рис. VI.20, в). Точка F соответствует составу пара в трехфазной системе и расположена между 
точками С в D: хс<хг <хв (рис. VI.20, б,в).

Летучая смесь второго типа с ограниченной растворимостью имеет аэеотроп, поэтому на 
кривой давления пара и кривой температуры кипения существуют экстремальные точки (см. рис.
VI.20, а,б.в), а на кривой состав раствора — состав пара имеется точка F, соответствующая 
одинаковым составам двухфазной жидкой системы и пара (рис. VI.20, г).

При кипении жидкой системы, состоящей из двух слоев состава С в D (фигуративная точка 
F на рис. VI.20, в), образуется пар состава F. Поэтому такую смесь (гетероазеотроп) нельзя 
разделить путем перегонки.

Гетероазеотропом называется система, состоящая из двух ограниченно 
растворимых летучих смесей. Состав этой системы совпадает с составом 
равновесного с ней пара.

Ограниченно растворимые летучие смеси второго типа можно разделить 
перегонкой на гетероазеотроп и чистый компонент. Примерами систем с гете
роазеотропом могут служить вода — диэтилкетон, вода — анилин и др.

Способность некоторых жидкостей образовывать гетероазеотроп может 
быть использована для разделения истинных азеотропов добавлением третье
го компонента. Так, например, пиридин образует с водой истинный азеотроп, 
который кипит при 365 К и содержит 43% воды. Для разделения этого 
азеотропа к нему прибавляют бензол, который образует с водой гетероазеот
роп с более низкой температурой кипения (342 К). Поэтому при перегонке 
(ректификации) водных растворов пиридина в присутствии бензола в дистил-

Г- const Т=const p~const

Рис. VI.20. Зависимость давления пара (а, б), температуры кипения (в) и состава пара 
(г) от состава летучей смеси с ограниченной взаимной растворимостью компонентов

с гетероазеотропом
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лят переходит гетероазеотроп бензол — вода, а в остатке остается чистый 
безводный пиридин. Гетероазеотроп бензол — вода в конденсате разделяется 
отстаиванием и бензол снова поступает на ректификацию пиридина.

Для системы из двух практически взаимно нерастворимых жидких летучих 
жидкостей общее равновесное давление пара рассчитывается по уравнению

p= p\+ p l (VI. 149)
При данной температуре р = const независимо от относительного количест

ва обоих жидких компонентов. Это следует из основного закона равновесия 
фаз Гиббса. При наличии трех равновесных фаз и при заданной температуре 
число степеней свободы равно нулю: С = 2—3 + 1 = 0 и общее давление пара 
и состав пара должны быть постоянными.

Общее давление при данной температуре над системой из двух жидких 
летучих компонентов, практически взаимно нерастворимых друг в друге, 
всегда выше, чем над каждым из компонентов в отдельности: р\<р>р\- 
Поэтому температура кипения Гх двухслойной системы ниже, чем температура 
кипения каждого из жидких компонентов при том же внешнем давлении: 
Гх>j>ТХ< Tl2. На этом свойстве основана перегонка высококилящих жидко
стей. Если в качестве низкокипящей жидкости применяется вода, то эта 
перегонка называется перегонкой с водяным паром. Водяные пары пропуска
ют через слой высококипящего жидкого соединения, с которым вода прак
тически не смешивается; часть водяного пара конденсируется в сосуде с высо- 
кокипящей жидкостью и образуется двухслойная система, которая кипит при 
температуре ниже 100°. Смесь паров конденсируется в холодильнике и собира
ется в приемнике, где снова происходит расслаивание на два жидких слоя.

Массу тг высококипящего (органического) соединения, которую можно 
перегнать с массой тх водяного пара, определим по закону Дальтона. В рав
новесном паре над двухслойной системой из двух взаимно нерастворимых 
чистых компонентов

- - 4 ;  *2= ^ ;  (Vi.iso)я, р х А/а Л/,
Отсюда

(Vi.i5i)
«1 Р, A/j

где обратная величина m jm 2 — расходный коэффициент водяного пара.
Перегонка с водяным паром применяется в лабораторной практике 

и в химической технологии для очистки высококилящих веществ (которые 
нерастворимы в воде), в особенности для жидкостей, которые разлагаются 
при температуре кипения в чистом виде, но еще устойчивы при температуре 
около 100 .

Прамер VI.11. Смесь хлорбензола (1) и бромбензола (2) кипит при 409,8 К под давлением 1013 
гПа. Определить состав кшшцей смеси и направление изменения ее состава ори изотермической 
перегонке.

Давление паров чистых хлорбензола и бромбензола при 409,8 К соответственно равны 1150 
и 606 гПа. Рассматриваемую смесь считать идеальной.

Решение. Из уравнения Рауля (VI.139) имеем
P -P i + Р2 ШР \Х 1 +/>50 -  *i).

откуда
-  iP- р У(р Ч~р1) -  0  °13 -  606)/(1150- 606) -  0,748; 

дг2«* 1—х, =0,252.
В кипящей жидкой фазе вначале содержится (в молярных %) хлорбензола 74,8 и бромбензола 

25,2.
223



Для ответа на второй вопрос надо вычислить состав дистиллята, получаемого ори конден
сации пара.

Парциальные давления компонентов в парообразной фазе прямо пропорциональны их коли
чествам в кипящей жидкой фазе, поэтому молярную долю хлорбензола в парах (и в дистилляте) 
найдем по уравнению x ^ p j p ,  где pt = 1150 0,748 -  862 гПа и />-1013 гПа; У.-862/1013 -  0,850; 
Х2 ~  1 —-Xj =0,150. В парообразной фазе будет содержаться (в молярных %) хлорбензола 85, 
а бром бензола 1S. При изотермической перегонке выкипает хлорбензол, так как х х > х 1. Хлорбен
зол более летуч, чем бромбензол.

Пример V I.12 . Вода (1) и хлорбензол (2), плотность которого при 293 К р - 1,106 гсм~*, не 
смешиваются друг с другом. Атмосферное давление равно 1013 гПа. Известны следующие 
данные:

Г, К ............ .................. 323 333 343 353 363 373
р\, г П а ..................... .................. 124 198 312 473 701 1013
р\, г П а ..................... .................. 56 88 131 193 277 391

Определить температуру, при которой хлорбензол будет перегоняться с водяным паром, 
и состав дистиллята.

Реш ение. В двухслойной системе внизу находится слой хлорбензола. Для определения 
температуры кипения двухслойной системы в координатах р —Т вычерчиваем три кривые, показы
вающие зависимость p ~ f ( D  для воды, хлорбензола и двухслойной системы.

Кривая для двухслойной системы получается суммированием кривых для воды и хлорбен
зола. По этой кривой находим, что двухслойная система закипит при 364 К, когда суммарное 
давление паров воды и хлорбензола станет равным атмосферному давлению (т. е. 1013 гПа) 
и />*720,/>*=293 гПа.

Состав дистиллята вычисляем по уравнению (VI. 151). Так как молекулярная масса Н20=  18, 
а С6Н 3С1= 112,5, получаем

/я , у  293 112,5
—  = — -— а -------- — =225
nti 1 0 0 -у  720 18

В дистилляте масса хлорбензола в 2,55 раза больше массы воды. Процент (массовый) хлорбен
зола в двухслойной системе (в дистилляте) составит



Часть

Электрохимия

Гляве VII

РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Электрохимия — это раздел физической химии, в котором изучают физи
ко-химические свойства ионных систем, а также процессы и явления на гра
ницах раздела фаз с участием заряженных частиц (электронов или ионов). 
Электрохимия состоит из двух частей. Теория растворов электролитов зани
мается изучением как равновесных, так и неравновесных свойств этих одно
фазных систем. Электрохимическая термодинамика и кинетика (см. гл. XIV) 
изучает общие условия равновесия на заряженных границах раздела фаз, 
строение этих границ, механизм и кинетические закономерности перехода 
заряженных частиц через межфазные поверхности.

А. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКАЯ И ЭЛЕКТРОСТАТИЧЕСКАЯ ТЕОРИЯ 
РАСТВОРОВ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

§ VII. 1. Основные понятия и соотношения термодинемики 
рестворов электролитов

Электролиты — это химические соединения, которые в растворе (полно
стью или частично) диссоциируют на ионы. Различают сильные и слабые 
электролиты. Сильные электролиты диссоциируют в растворе на ионы прак
тически полностью. Примерами сильных электролитов в водных растворах 
могут служить некоторые неорганические основания (NaOH) и кислоты (НС1, 
HN03), а также большинство неорганических и органических солей. Слабые 
электролиты диссоциируют в растворе только частично. Доля про диссоци
ировавших молекул из числа первоначально взятых называется степенью 
диссоциации. К слабым электролитам в водных растворах относятся почти все 
органические кислоты и основания (например, СНэСООН, пиридин) и некото
рые неорганические соединения. В настоящее время в связи с развитием 
исследований неводных растворов доказано (Измайлов и др.), что сильные 
и слабые электролиты являются двумя различными состояниями химических 
соединений (электролитов) в зависимости от природы растворителя. В одном 
растворителе данный электролит может быть сильным электролитом, в дру
гом — слабым.

В растворах электролитов наблюдаются, как правило, более значительные 
отклонения от идеальности, чем в растворах неэлектролитов той же концент
рации. Объясняется это электростатическим взаимодействием между ионами:
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притяжением ионов с зарядами разных знаков и отталкиванием ионов с заря
дами одного знака. В растворах слабых электролитов силы электростатичес
кого взаимодействия между ионами меньше по сравнению с растворами 
сильных электролитов той же концентрации. Это объясняется частичной дис
социацией слабых электролитов. В растворах сильных электролитов (даже 
в разбавленных растворах) электростатическое взаимодействие между ионами 
велико и их нужно рассматривать как идеальные растворы и использовать 
метод активности.

Рассмотрим сильный электролит MV>AV ; он полностью диссоциирует на 
ионы:

Mv+Av_jtv+Mz+-l-v_i41-; v=v++v_. (VII. 1)

В связи с требованием электронейтральности раствора химический потен
циал рассматриваемого электролита (в целом) ц2 связан с химическими потен
циалами ионов fi_ я  ц+ соотношением

/x2=v+/z++v_/x_. (VII.2)
Химические потенциалы составляющих электролита связаны с их актив

ностями следующими уравнениями [в соответствии с выражением (11.107)]:

ц+=1л°++ЯТ1па+; (VII.3)
И -.=/1-+ЯТ\па—

Подставляя эти уравнения в соотношение (VI .2), получаем

(i2 + R Tlna2=(v+n+ +  v_fi0..)+RT(v+ 1па+ + v_ 1па_). (VII.4)

Выберем стандартное состояние ц2 таким образом, чтобы между стандарт
ными химическими потенциалами ц°, ц% и ц- было справедливо соотношение, 
по форме аналогичное уравнению (VII.2)*:

^ = v +/£+v_/z°. .(VII.5)

С учетом уравнения (VII. 5) соотношение (VII .4) после сокращения одина
ковых слагаемых и одинаковых множителей (RT) приводится к виду

lne2 = v+lna++v_lna_; или аг=а*а^. (VII.6)

В связи с тем, что активности отдельных ионов не определяются из опыта, 
введем понятие средняя активность ионов электролита как среднее геомет
рическое из активностей катиона и аниона электролита:

1

а± = (а+ a l)  ; v = v+ + v_. (VII.7)

Среднюю активность ионов электролита можно определить из опыта. Из 
уравнений (VII.6) и (VII.7) получаем

*В общем случае условию электронейтральности соответствует также уравнение Кц\ •= 
= v+fi\  + поэтому условие (VII.5) не очевидно и связано с выбором стандартного состоя
ния таким образом, чтобы коэффициент К равнялся единице (К= 1).
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Активности катиона и аниона можно выразить соотношениями:
а+=у+т+, a_=y_m_, (VII.9)

где у+ и у_ — коэффициенты активности катиона и аниона; т+ и т_ — мо- 
лялыюсть катиона и аниона в растворе электролита:

т+ =mv+ и m_ =mv_. (VII.10)
Подставляя значения а+ и а_ из (VI1.9) в (VII.7), получаем

а±—У±т±, (Vn.ll)
где у± — средний коэффициент активности электролита:

1

у± =(/;?-)'; (vn.i2)
т± — средняя моляльность ионов электролита:

1
т± — (m+mrJ) . (VII.13)

Средний коэффициент активности электролита у± представляет собой 
среднее геометрическое из коэффициентов активности катиона и аниона, а сред
няя концентрация ионов электролита т± -— среднее геометрическое из концен
траций катиона и аниона. Подставляя значения т+ и т_ из уравнения (VII. 10) 
в (VII. 13), получаем

т± =mv±, (VH.14)
где ,

v± =(*>-)’• (VH.15)
Для бинарного одно-одновалентного электролита МА (например, NaCl) 

v+ = v_ = 1, v± =(11' 1 *)1/2= 1 и m± =m\ средняя моляльность ионов электроли
та равна его моляльности. Для бинарного дву-двувалентного электролита МА 
(например, MgS04) также получим v± = 1 и т±=т. Для электролита типа М3А3 
[например, А12 (SO^] v± = (22' 33)1/5 = 1081/5=2,55 и т± = 2,55т. Таким обра
зом, в общем случае средняя моляльность ионов электролита т± не равна 
моляльности электролита т .

Для определения активности компонентов нужно знать стандартное сос
тояние раствора. В качестве стандартного состояния для растворителя в 
растворе электролита выбирают чистый растворитель (1-е стандартное состо
яние):

х, = 1;в, = 1 ;У1 = 1. (VH.16)
За стандартное состояние для сильного электролита в растворе выбирают 

гипотетический раствор со средней концентрацией ионов электролита, равной 
единице, и со свойствами предельно разбавленного раствора (2-е стандартное 
состояние):

a2 =  a v± . (VII.8)

m± = l; lim|y±J-»l; e±iW=m± = 1;т-+0
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с± = 1; lim|y±,c|-»l; ai:C=c± = 1;
e-*0

(VII. 17)

x ± =  1; lim |y±.*|—* 1; a±.x=x± = 1.
*>-*o

Средняя активность ионов электролита а± и средний коэффициент актив
ности электролита у± зависят от способа выражения концентрации электроли
та (х*, т, с):

а±*=У±*х±'>
а+„=У±.тт; (VII. 18)
<*±.с=У±.сС>

где
х± = v±x; т± = v±m; с± = v±c.

Для раствора сильного электролита
0,001м,

a±.x=a±,m0,00\Mi = a±x
р 1

(VII.19) 

(VII.20)

y±,x=y±^ + 0 m m VM l)=y±ie[ p -0 m c (M 2-y M i)] (VII.21)
Pi

где Mi — молекулярная масса растворителя; М2 — молекулярная масса элек
тролита; р — плотность раствора; р, — плотность растворителя.

В растворах электролитов коэффициент активности y±tX называют рацио
нальным, а коэффициенты активности 
у±-т и у±е — практическими средними ко
эффициентами активности электролита 
и обозначают

Концентрация, моль/кг, 
растборителя

Рве. VII. 1. Зависимость среднего ко
эффициента активности от концент
рации растворов сильных элетроли- 

тов
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У±.т =  У± И y ± . c = f ± .

На рис. VII. 1 приведена зависимость 
средних коэффициентов активности от кон
центрации для водных растворов некото
рых сильных электролитов. При моляль- 
ности электролита от 0,0 до 0,2 моль/кг 
средний коэффициент активности у± умень
шается, причем тем сильнее, чем выше за
ряд ионов, образующих электролит. При 
изменении концентраций растворов от 0,5 
до 1,0 моль/кг и выше средний коэффици
ент активности достигает минимального 
значения, возрастает и становится равным 
и даже большим единицы.

Средний коэффициент активности раз
бавленного электролита можно оценить 
при помощи правила ионной силы. Ионная 
сила I  раствора сильного электролита или 
смеси сильных электролитов определяется 
по уравнениям:



I— Imp? или I—- Ъср}.
2 2

(VII.22)

В частности, для одно-одновалентного электролита ионная сила равна 
концентрации (/=т); для одно-двухвалентного или двух-одновалентного элек
тролита /=3т; для бинарного электролита с зарядом ионов z I=mz2.
■ Согласно правилу ионной силы в разбавленных растворах средний коэф
фициент активности электролита зависит только от ионной силы раствора 
и не зависит от природы других ионов, находящихся в растворе. Это правило 
справедливо при концентрации раствора менее 0,01 — 0,02 моль/кг, но прибли
женно им можно пользоваться до концентрации 0,1—0,2 моль/кг.

Пример VH.1. Вычислить ионную силу водных растворов следующих электролитов:
Раствор........................ MgCl2 C11SO4 AICI3 Fe4 [Fe(CN)fi] CUSO4 +AIG3

I с, М ............. ...............  0 , 1  0 , 2  0 , 0 1  0 , 0 2  03+0,3

Решение. По уравнению (VII.22) рассчитаем ионную силу растворов:

/1  = 0 ,5(0,1 • 1 2 + 0 , 1  I2 )= 0 ,1 ; /2 = 0 , 5  (0 , 2  • 2 1 + 0 , 4  1 4)» 0 ,6 ;
/j *=0,5 (0,01 • 22  +0,01 2а)=0,04; / 4  =0,5 (0,02 33  + 0,06 12) «  0,12;
/ 5  *0,5 (0,05 3 12+0,05 32 )=0,3; /«=0,5 (2 0,3 2*+0,3 З2 +0,9 ‘ 12)=3.

§ VTI.2. Средний коэффициент активности
сильного электролита

Между активностью а2 сильного электролита в растворе (если формально 
не учитывать его диссоциацию на ионы) и средней активностью ионов элект
ролита а± или средним коэффициентом активности электролита у± в соответ
ствии с уравнениями (V11.8), (V1I.11) и (VII. 14) получаем соотношение

Рассмотрим несколько способов определения среднего коэффициента ак
тивности электролита у± по равновесным свойствам растворов электролитов.

Способ 1. Средний коэффициент активности сильного электролита у± рас
считывают по парциальному давлению пара летучего растворенного вещест
ва. После преобразований из уравнения (VI.64) с учетом (VII.23) имеем

â =a±—y±m± — y±v±m. (VH.23)

р2У =К'у±\ К'=К jV±=const. (VII.24)
т

Предельное значение функции у при т-*0 равно

(VII .25)

Из уравнений (VII.24) и (VII.25) получаем выражение для графического 
определения среднего коэффициента активности электролита:
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УУ±=~,
уо

где ,уо — экстраполированное значение у при нулевой концентрации на графи
ке у —у/т.

Преимуществом этого способа является возможность определения у± в 
концентрированных растворах. Ограниченность этого способа заключается 
в том, что он применим только для летучих сильных электролитов.

Способ 2. Средний коэффициент активности сильного электролита рас
считывают по давлению пара растворителя. Подставляя в уравнение (VI. 118) 
вместо а2 значение а± из (VII.23), получаем после интегрирования

-ig«i

lga±=lge'±+- f -d(-lgfl,); y±=— . (Vn.26)
v J  x2 v±m

-i§

Интеграл (VII.26) вычисляется графически.
Преимущество этого метода — его широкая применимость к любым неле

тучим сильным электролитам при высоких концентрациях раствора. Недоста
ток — необходимость знать величину средней активности ионов электролита 
d ± при какой-либо концентрации раствора.

Способ 3. Средний коэффициент активности сильного электролита вычис
ляют по понижению температуры замерзания разбавленного раствора элект
ролита. Для этого, подставляя уравнение (VTI.23) в (VI. 118), получаем

dlne± = ~ d l n a , .  (VII.27)
vx2

Подставляя в равенство (VII.27) значение din а из (VI.81), после ряда 
преобразований получаем с учетом (VI.76):

(VII.28)
* vKjm АН* , 1000 К Jпл.1

Введем вспомогательную расчетную величину,

j = 1 — (Vn.29) уКзгп

где А Т, — понижение температуры замерзания раствора электролита при 
концентрации т. Дифференцирование выражения (VII.29) дает (считая АТя 
и m переменными)

Ш  1 /  dAr, ДГ, . \  h  dm
(Vn.30)
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Подставляя уравнение (УП.18) в (VII. 30), получаем после интегрирования*

lny±= — j* - dm—/. (VII.31)
о

Интеграл в (VII. 31) вычисляют графически.
Расчеты сильно упрощаются, если воспользоваться эмпирическим уравне

нием, справедливым для разбавленных растворов электролитов (до 0,01 М):

j =  pm*; tgj = lg/f+algm, (Vn.32)

где a и P — постоянные коэффициенты, зависящие от природы электролита; 
они определяются из графика в координатах lgj  — lgm.

В указанных координатах опытные точки для разбавленных растворов 
располагаются на прямой линии, что дает возможность легко найти коэф
фициенты а я р.

Подставлял значение j  из (VII.32) в (VII.31), получаем после интегрирова
ния и ряда преобразований уравнение для вычисления у±:

- i g b - v r K -  (vn.33)2,За
Способ 4. Средний коэффициент активности и произведение активности 

малорастворимого электролита в присутствии другого электролита с посто
ронними ионами вычисляют по опытным данным растворимости. Рассмот
рим пример с малорастворимым электролитом Т1С1 в присутствии раствори
мого электролита K N 03. С учетом уравнения (VII.7) получим

L0= a +a_ =  a2+, (VII.34)

где La — произведение растворимости Т1С1.
Подставляя (VII.34) в (VU.11) и учитывая, что v+= v_=v± =  1, получаем 

выражение для растворимости Т1С1:

где т — концентрация насыщенного раствора Т1С1 (растворимость); у± —• 
средний коэффициент активности Т1С1 над осадком. Ионная сила раствора 
в смеси TICl+KNOj согласно (VII.22) равна

I—m+m', (VII.36)

где ni — концентрация KNOj в растворе.
В пределе, когда ионная сила стремится к нулю,

•При преобразованиях учитываем соотношения
ЙДГ5—«1(Г%1 — Г3) = — <1Га; d ln a+=dlny+m dlny4+dlnm.

231



limM= lim 2 l - _ L = * .
/- °  y±- l  La

(YII.37)

Величину уй находят по графику в координатах у —/экстраполяцией кривоб 
к нулевому значению ионной силы ( /= 0).

Зная >>о, вычисляем Ьа из уравнения (VII.37) и затем у± из (VII.35).
С увеличением концентрации KN 03 и ионной силы раствора коэффициент 

активности у± Т1С1 уменьшается, а его растворимость увеличивается.
Электрохимический (потенциометрический) способ определения среднего 

коэффициента активности сильного электролита см. в § VII. 12.
Пример VII.2. Вычислить коэффициент активности хлорида калия в 0,03 моляльном водном 

растворе, если понижение температуры замерзания раствора ДГ,=0,175 К, а криоскопическая 
постоянная для воды АГ3 = 1 ,8 6 .

Решение. Воспользуемся уравнением (VII.31), преобразовав его к виду

Величину интеграла вычисляем графически. Для этого, зная АГ3, для растворов различной 
концентрации, строим график, откладывая по оси абсцисс моляльность т, а по оси ординат 
величину flm. Значение интеграла равно площади под кривой, найденной в интервале значений 
т от 0 до 0,05. Вычисление дает 0,120. Таким образом,

- lg y ± =0,434 0,060 + 0,434 0,120 = 0,0782; lgy± = -0,0782; у± =0,835.

§ VIL3. Основные понятия
электростатической теории растворов
сильных электролитов

Электростатическая теория разбавленных растворов сильных электроли
тов, развитая Дебаем и Хюккелем (1923), позволила теоретически вычислить 
средний коэффициент активности электролита, эквивалентную электрическую 
проводимость сильных электролитов, а также теоретически обосновала прави
ло ионной силы. При этом они сделали ряд предположений, справедливых 
только для предельно разбавленных растворов.

1. Ионы рассматриваются в виде математических Точек; такое допущение 
возможно только в разбавленных растворах, когда можно пренебречь соб
ственным объемом ионов.

2. Учитывается только кулоновское ионное взаимодействие и игнорируют
ся все другие виды взаимодействий (например, ион-дипольное взаимодейст
вие, образование ассоциированных комплексов и т. д.).

3. Не учитывается изменение диэлектрической постоянной раствора по 
сравнению с диэлектрической проницаемостью растворителя.

4. Рассматривается распределение Больцмана с дополнительным условием, 
справедливым только для разбавленных растворов.

5. Электростатическое взаимодействие рассматривается как взаимодейст
вие между ионом (центральным) и его ионной атмосферой. Ионная атмос
фера — это статистическое образование.

т

О
Значение находим по (VII.29):

/ = 1 ---------------- =0,060.
2 0,05 1,86

0,175
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Если мысленно выделим в разбавленном растворе сильного электролита 
один центральный ион (например, катион), то ионы противоположного знака 
(анионы) будут чаще наблюдаться около него, чем ионы с одноименным 
зарядом. Такое статистическое распределение ионов вокруг выбранного цент
рального иона устанавливается под влиянием двух факторов: 1) электростати
ческих сил притяжения и отталкивания, которые стремятся расположить ионы 
упорядоченно, как в кристаллической решетке, и 2) теплового движения ионов, 
под влиянием которого ионы стремятся расположиться хаотически. В резуль
тате вокруг центрального иона устанавливается некоторое промежуточное 
статистическое распределение ионов, так называемая ионная атмосфера. При 
этом около центрального иона в среднем во времени будет некоторая избы
точная плотность зарядов противоположного знака, которая по мере удаления 
от центрального иона убывает и на бесконечно большом расстоянии стремит
ся к нулю. Фактически уже на расстоянии нескольких нанометров от иона 
величина этого избыточного заряда становится очень малой и может считать
ся практически равной нулю.

Чтобы сравнивать между собой ионные атмосферы в различных растворах 
электролитов, вводят понятие об условном радиусе ионной атмосферы. Нуж
но еще учесть, что весь избыточный заряд ионной атмосферы равен и проти
воположен по знаку заряду центрального иона. Для упрощения математичес
ких расчетов Дебай и Хюккель предположили, что избыточный заряд ионной 
атмосферы «размазан» в пространстве вокруг центрального иона с убыва
ющей плотностью.

Электростатическая теория сильных электролитов позволяет вычислить 
коэффициент активности отдельного иона и средний коэффициент активности 
сильного электролита.

Средний коэффициент активности бинарного z+, z_-валентного электроли
та можно рассчитать по выведенному Дебаем и Хюккелем уравнению

lg y ± = - |*+ z-\A yfl, (VII.38)
где I  — ионная сила;

А = 1,825 • 10* (вТ)~т, (V1I.39)

где £ — диэлектрическая проницаемость растворителя.
В разбавленном водном растворе при 298 К £ = 78,3 и А = 0,509.

Уравнение (VII. 38) применимо только к сильно разбавленным электроли
там и называется предельным законом Дебая — Хюккеля. При данной ионной 
силе раствора средний коэффициент активности электролита в предельно 
разбавленном растворе является величиной постоянной и не зависит от приро
ды других электролитов в растворе. Таким образом, в предельном законе 
Дебая — Хюккеля получает теоретическое обоснование правило ионной силы.

С ростом концентрации раствора электролита отклонения опытных значе
ний у± от вычисленных по уравнению (VII.38) увеличиваются. Из уравнения 
(VII. 38) следует, что для водных растворов при 298 К на графике зависимость 
(— lgy±) от -у/7 выражается прямой линией с угловым коэффициентом, равным 
z+z_0,509. В действительности, в интервале изменения ионной силы от 0,01 до 
0,20 эта зависимость изображается кривой (см. рис. VII. 1). Однако если
провести касательную к этой кривой в начале координат (у/1 = 0), то ее 
угловой коэффициент хорошо согласуется с теоретическим значением 
z4z_0,509. Предельный закон Дебая — Хюккеля удовлетворительно описыва
ет также зависимость среднего коэффициента активности электролита от
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температуры, диэлектрической проницаемости растворителя, заряда ионов 
и т. п. при предельном разбавлении раствора. Одно из упрощений при выводе 
уравнения (VII. 38) заключалось в том, что вместо реального центрального 
иона рассматривался точечный заряд. Если учесть размер центрального иона, 
то получается более точное уравнение (выведенное тоже Дебаем и Хюккелем):

ЖцМш Ayjl
lgy± = ----------r , (VII.40)

1 +aBy/I

где В — теоретический коэффициент, равный для водных растворов при 298 К 
0,33 ‘ 10е; а — средний эффективный диаметр ионов, находят из опыта.

Уравнение (VII.40) удовлетворительно согласуется со средними коэффици
ентами активности электролита, когда коэффициент активности уменьшается 
с увеличением концентрации электролита. Но уравнение (VIL40) не может 
объяснить увеличения среднего коэффициента активности с ростом концент
рации электролита (см. рис. VII. 1).

Удовлетворительное согласие с опытом в широком интервале концент
раций электролита дает полуэмпирическое уравнение

lgy± у +С7. (УП.41)
1 +аВу/1

Слагаемое С'1 вводится для учета поляризации дипольных молекул рас
творителя вокруг иона растворенного вещества, что равноценно уменьшению 
диэлектрической проницаемости вблизи иона, а также для учета гидратных 
оболочек ионов. Постоянный коэффициент С' подбирается опытным путем.

Робинсон и Стокс (1948) предложили теорию для объяснения возрастания 
среднего коэффициента активности сильного электролита в более концент
рированных растворах. По этой теории формула (VII.40) второго приближе
ния Дебая — Хюккеля должна применяться не к свободным, а к сольватиро- 
ванным ионам, молярная доля которых по отношению к свободному рас
творителю (не связанному в сольватные оболочки ионов) отличается от их 
молярной доли без учета образования сольватных оболочек. При этом получе
но уравнение вида (Vn.41), в котором коэффициент С' имеет определенный 
физический смысл: С'= МолД434' 10 ~ 3 (М0 — молекулярная масса раствори
теля; п, — число гидратации соли). Однако если использовать опытные значе
ния п„ то рассчитанные значения коэффициента С' оказываются существенно 
меньше опытных значений С' в формуле (VII .41).

Таким образом, до сих пор еще не существует достаточно строгой теории, 
которая бы позволила рассчитать в согласии с опытом зависимость среднего 
коэффициента активности электролита от . концентрации в области концент
рированных растворов.

Б. ЭЛЕКТРИЧЕСКАЯ ПРОВОДИМОСТЬ
РАСТВОРОВ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

§ VTI.4. Удельная и молярная
электрические проводимости

Электрическая проводимость растворов электролитов, т. е. способность их 
проводить электрический ток, зависит от природы электролита и раствори
теля, концентрации, температуры и некоторых других факторов. Различают 
удельную и молярную электрическую проводимости.
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Удельная электрическая проводимость раствора электролита ас — это элек
трическая проводимость объема раствора, заключенного между двумя парал
лельными электродами, имеющими площадь по одному квадратному метру 
и расположенными на расстоянии одного метра друг от друга.

Удельная электрическая проводимость является величиной, обратной 
удельному сопротивлению р:

* = - . (VII.42)
р

Удельное сопротивление определяется по уравнению

Л = р-, (VII.43)S
где R — общее сопротивление проводника, Ом; / — длина проводника, м; 
s — поперечное сечение проводника, м2.

Из уравнения (V11.43) имеем
p^Rsjl. (VII .44)

Полученное выражение показывает, что размерность, т. е. единица удельного 
сопротивления, выражается величиной [р]=Омм.

Единица удельной электрической проводимости, т. е. размерность ее, 
выражается обратной величиной ае = 1/(Омм)=Ом-1 м _1 = См м_1.

Повышение температуры на 1 К увеличивает удельную электрическую 
проводимость примерно на 2 — 2,5%. Это объясняется понижением вязкости 
раствора и уменьшением гидратации ионов, а для растворов слабых электро
литов увеличением их степени диссоциации.

Зависимость удельной электрической проводимости разбавленных раство
ров от температуры описывается эмпирическим уравнением

*г=*29.[1 + *  (Г— 298) + Р (Т — 298)*];
(УП.45)

0=0,0163 (а -0 ,0174),

где гг* — удельная электрическая проводимость при 298 К; а и Р — тем
пературные коэффициенты электрической проводимости. Коэффициенты 
а и Р зависят от природы электролита: для сильных кислот а =0,0164, для 
сильных оснований а=0,0190, для солей «=0,0220.

В растворах слабых электролитов диссоциация молекул электролита на 
ионы увеличивает объем раствора. Поэтому повышение давления в соответст
вии с принципом смещения подвижного равновесия Jle Шателье — Брауна 
уменьшает степень диссоциации электролита и, следовательно, электрическую 
проводимость. Заметное влияние на электрическую проводимость раствора 
слабого электролита оказывает только давление порядка сотен и тысяч атмо
сфер. Например, повышение давления до 2000 атм уменьшает г  для уксусной 
кислоты на 40%.

При изучении электрической проводимости растворов целесообразно 
пользоваться молярной электрической проводимостью Л, которая равна элек
трической проводимости объема раствора электролита, содержащего
1 г/моль* растворенного вещества и находящегося между двумя параллель
ными электродами, расположенными на расстоянии одного метра друг от 
друга. Для слабых электролитов изменение молярной электрической проводи-

*1 r/моль отвечает молярной массе эквивалентов ионов.
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мости от концентрации раствора связано в основном со степенью диссоциации 
и для сильных электролитов — с межионным взаимодействием.

Удельная и молярная электрические проводимости связаны между собой 
соотношением

Л=агКм=ге/см, (VII.46)

где VM — число кубометров раствора, содержащего 1 г/моль электролита; 
см — концентрация электролита, выраженная в моль/м3. Для практических 
расчетов можно использовать также размерности в производных единицах 
СИ: [х] =  См см-1 ; [Л]= См см2 моль-1 ; [с] =  моль/л (моль/дм3). При этом 
вместо уравнения (VII.46) получаем

1000а;
Л = ------ . (VII .47)

С ,

При вычислении молярной электрической проводимости нужно указывать 
формульную единицу, для которой она вычислена. Так, например, при 298 К 
в водном растворе при предельном разбавлении A(MgCl2)=258 ■ 104

См • м 2 • моль- S но А ^  MgCl2J  =  129• 104 См • м 2 • моль-1 .

Молярная электрическая проводимость с уменьшением концентрации раст
вора увеличивается и при с-*0 стремится к некоторому предельному мак
симальному значению Л^, которое называется молярной электрической про
водимостью при предельном (бесконечном) разбавлении. Например, для пре
дельно разбавленных растворов НС1, КС1 и NH4OH значения Л*, при 298 К 
соответственно равны 426 • 104; 149,8 * 104 и 271,4 • 104 См м 2 моль-1 .

Зависимость молярной электрической проводимости от температуры мож
но представить уравнением

Лг= Ат  [1 +  а ( Г -  298)], (Vn.48)

где А т и Л298 — молярные электрические проводимости при температуре 
Т  и 298 К; а — температурный коэффициент электрической проводимости. 
Уравнение (VII.48) справедливо для узкого интервала температур. Логариф
мируя уравнение (VII.47), получаем

1пА=1п— +lnae. (VII.49)
С

Беря производную по температуре от уравнения (VII .49), находим

d in  A d  In ас 1 dA 1 da: ____ ____
----- = ------—а, и л и ------* -  —= а. (VI 1.50)

AT AT A dt ae dr

Из уравнения (VII. 50) следует, что температурные коэффициенты удельной 
и молярной электрической проводимости одинаковы.

Рассмотрим зависимость молярной электрической проводимости раствора 
бинарного электролита от скорости движения ионов. Пусть электрический ток 
проходит через раствор бинарного электролита, помещенный в стеклянную 
трубку с поперечным сечением s  м 2, причем расстояние между электродами 
равно / м и  разность потенциалов между ними равна Е  В. Обозначим через 
и'+ и и!~ скорости движения катионов и анионов, м/с, а через см концентрацию 
раствора электролита, г/моль/м3. Если степень диссоциации электролита 
в данном растворе равна а, то концентрации катионов и анионов равны асм
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г/моль/м3. Подсчитаем количество электричества, которое переносится через 
поперечное сечение трубки за I с. Катионов за это время пройдет через сечение 
u'+sac„ г/моль и они перенесут u'+sacMF Кл электричества, так как г/моль 
переносит количество электричества, равное числу Фарадея F. Анионы в об
ратном направлении перенесут u'sacJF Кл электричества. Сила тока I, т. е. 
общее количество электричества, проходящее через данное поперечное сечение 
раствора в 1 с, равна сумме количеств электричества, переносимого ионами 
в обоих направлениях:

I=(u’++uL)sacMF. (VII.51)

Скорость движения ионов и'+ и и’- прямо пропорциональна напряженности 
поля Ejl:

Е Еи'+ =  и+ -  и i/_ =и_ - , (VII.52)

где и+ и и_ — абсолютные скорости ионов.
Абсолютной скоростью движения иона называется его скорость при единич

ном градиенте потенциала в 1 В м~*; ее размерность [uj= В ■ м2 • с "1.
Подставляя значения м+ и и'~ из уравнения (VII.52) в (VII.51), получаем

/=oF(ii+ +  M _ )-p  (VII. 53)

С другой стороны, сопротивление R можно выразить через Л. Учитывая, 
что из (VII.42) р = 1/ас и из (VTI.46) х=с^Л, получаем из (VII.43) выражение 
Л = //(жл)= //(c„Aj). Из закона Ома

/ = - = Л — . (VII.54)R I v г
Приравнивая правые части уравнений (VII.53) и (VII. 54) и решая равенство 

относительно Л, получаем
Л = аF(k++ m_). (VII.55) 

Для сильных электролитов а = 1 и
Л=F(*j++ u_). (УП.56)

Произведения
Fu+=X+ hFu_=A_, (VII.57)

называются подвижностями ионов; их размерность [AJ= См' м2' моль ~1. На
пример, в водном растворе при 298 К подвижности катионов К*, Ag+
и  ̂Mg2+ равны 73,5' 10*; 61,9' 104 и 53,0 104 См м2 моль-1 и подвижности 

анионов С Г \  -SO J" и СН3СОО_ -76,3 104; 80,0 104 и 40,9 104
См м2' моль- 1 соответственно.

Вводя значения Л+ и А. в (VII.55) и (VII.56), получаем для слабых электро
литов

Л=а(Я++Я_) (VII.58)
и для сильных электролитов

л = а++ я:: (vii.59)
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Для предельно разбавленного раствора а=  1, поэтому

(УП.бО)

где Я® и Л? — подвижности ионов при предельном разведении. Уравнение 
(VII.60), справедливое как для сильных, так и для слабых электролитов, 
называется зако н о м  К ольрауш а, согласно которому молярная электричес
кая проводимость при предельном разведении равна сумме подвижностей ионов 
при предельном разведении. Из уравнений (VII.60) и (VII.57) получаем

Л «= /•(« ?+ « ?), (УП.61)

где F  — постоянная Фарадея; и+ и и -  — абсолютные скорости движения 
ионов при предельном разведении.

§ VTI.5. Зависимость электрической проводимости 
растворов слабых и сильных электролитов 
от концентрации электролита.
Основы теории электрической 
проводимости Онэагера

Молярная электрическая проводимость растворов электролитов зависит от 
двух факторов: от степени диссоциации электролита и от электрического 
взаимодействия между ионами.

С увеличением концентрации Электролита в растворе уменьшается степень 
диссоциации и увеличивается электростатическое взаимодействие между иона
ми. Это приводит к уменьшению молярной электрической проводимости.

Выведем общее выражение зависимости молярной электрической проводи
мости раствора любого электролита от его концентрации. Разделив уравнение 
(VII.55) на (VII.61), получаем

— = а  М++И~, или Л = а/ЛЛоо, (VII.62)
Л со И + .+ Н *

где
и+ + 11_

/ л = ~~— ~ — (VII.63)и“ +м"

коэффициент электрической проводимости.
В разбавленных растворах слабых электролитов электростатическое взаи

модействие между ионами мало, поэтому

и+ +  и _ « и ? + и ?  (VII.64)

и, следовательно, f A = 1. Тогда из уравнения (VII.62) получаем для разбавлен
ных растворов слабых электролитов

Л = аЛ 00, или а = — . (VII.65)
А оо

Таким образом, для разбавленных растворов слабых электролитов моляр
ная электрическая проводимость изменяется с концентрацией электролита 
из-за изменения степени диссоциации а. По электрической проводимости 
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растворов слабых электролитов можно определить степень диссоциации сла
бого электролита.

Выразим зависимость молярной электрической проводимости слабого 
электролита от концентрации. Для этого согласно закону действующих масс 
найдем соотношение между концентрацией и степенью диссоциации для одно
одновалентного электролита.

Константа равновесия слабого одно-одновалентного электролита выража
ется уравнением

где а+ =а_ =сау±; а, — активность недиссоциированных молекул; аж= 
=с(1 — а)ун. Считая коэффициент активности недиссоциированных молекул 
уж= 1, получаем

Для разбавленного раствора слабого электролита у±« 1. При этом из 
равенства (УП.67) имеем

Из уравнений (VII.65), (VII.69) и л и  (VII.70) получаем зависимость моляр
ной электрической проводимости разбавленных растворов одно-одновалент- 
ных электролитов от концентрации электролита (рис. VII.2, кривая 1):

С увеличением концентрации молярная электрическая проводимость раст
вора слабого электролита резко падает. Из уравнения (VII.69) при с=0 
следует, что а —0/0. Раскрывая эту неопределенность по правилу Jle Питаля, 
получаем

K=a+a ja 1l, (V n .6 6 )

К= 1— а (VI1.67)

(VH.68)
отсюда*

(VII .69)

И при малых значениях о, когда 1 —а~  1:

(VH.70)

(Vn.71)

(VII.72)

‘Решение квадратного уравнения с отрицательным значением а отбрасываем как лишенное 
фиЗИЧССЕОГО смысла.
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Таким образом, в бесконечно разбавленном растворе степень диссоциации 
слабого электролита стремится к единице, а молярная электрическая проводи
мость Л, согласно уравнениям (VII.65) и (VI1.70),— к Л,».

В концентрированных растворах слабых электролитов нужно учитывать 
также коэффициент электрической проводимости и коэффициент активности 
ионов электролита. Для сильных электролитов а= 1  и поэтому из уравнения 
(VII. 62) имеем

•Л^лЛоо. (VII.73)

Таким образом, в растворах сильных электролитов изменение молярной 
электрической проводимости с концентрацией обусловлено коэффициентом 
электрической проводимости, т. е. влиянием электростатического взаимодей
ствия ионов на скорость их движения.

Молярная электрическая проводимость сильного электролита сравнитель
но медленно меняется с концентрацией электролита (рис. VII.2, кривая 2). Это 
объясняется тем, что коэффициент электрической проводимости в растворе 
сильного электролита меняется с концентрацией слабее, чем степень диссоциа
ции в растворе слабого электролита с его концентрацией.

Рассмотрим зависимость удельной электрической проводимости раствора 
сильного электролита от концентрации. Подставляя уравнение (VII.73) 
в (VII.47), получаем

(с/,). (VII.74)
1000

Уравнение (VII.74) имеет сложный характер. В разбавленных растворах 
/ Л«1  и удельная электрическая проводимость увеличивается почти пропор
ционально концентрации. Но в более концентрированных растворах f K умень
шается. Если /л уменьшается быстрее, чем растет с, то удельная электрическая 
проводимость имеет максимальное значение (рис. VII.3).

Рис. VII.2. Зависимость молярной элект- Рис. VII.3. З ави си м ость  удельной электри-
рической проводимости растворов слабых ческой проводимости растворов сильных 
(7) и сильных (2) электролитов от их кон- электролитов от ид концентрации 

центрации
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На основе электростатической теории сильных электролитов Дебай, Хюк- 
кель и Онзагер получили выражение для молярной электрической проводимо
сти предельно разбавленных растворов сильных электролитов. Изменение 
молярной электрической проводимости растворов сильных электролитов с из
менением концентрации электролита объясняется торможением движения ио
нов в электрическом поле из-за их электростатического взаимодействия. С уве
личением концентрации раствора ионы сближаются и электростатическое 
взаимодействие между ними возрастает. При этом учитываются два эффекта, 
вызывающих электростатическое взаимное торможение ионов: электрофоре
тический и релаксационный.

Электрофоретический эффект заключается в том, что в водной среде все 
ионы гидратированы и под действием внешнего электрического поля движутся 
в противоположных направлениях. Таким образом, движение ионов какого- 
либо знака будет происходить в среде, перемещающейся в противоположном 
направлении. Сила трения пропорциональна скорости движения. Уменьшение 
электрической проводимости должно быть пропорционально электрофорети
ческой сипе трения.

Релаксационный эффект связан с существованием ионной атмосферы и ее 
влиянием на движение ионов. При перемещении под действием внешнего 
электрического поля центральный ион выходит из центра ионной атмосферы, 
которая вновь воссоздается в новом положении иона. Образование и разруше
ние ионной атмосферы протекает с большой, но конечной скоростью, харак
теристикой которой служит время релаксации. Это время может рассмат
риваться как величина, обратная константе скорости создания или разрушения 
ионной атмосферы. Время релаксации зависит от ионной силы раствора, его 
вязкости и диэлектрической проницаемости. Для водного раствора одно-одно- 
валентного электролита время релаксации т выражается соотношением

т=- 10"10 [с], (VII.75)с ,

где с — концентрация электролита, моль/л. Для 0,1 н. раствора NaCl т= 
= 10~9 с, для 0,01 н. раствора т= 10~7 с. Это показывает, что ионная атмос
фера воссоздается не мгновенно. Следовательно, при движении центрального 
иона под действием электрического поля заряд ионной атмосферы позади него 
больше, чем впереди. Возникающие при этом электрические силы притяжения 
тормозят движение иона. Этот эффект торможения назван релаксационным.

Если изменение молярной электрической проводимости, связанное с элект
рофоретическим эффектом, обозначить через АЛ], а с релаксационным эффек
том — через ДЛ2, то электрическая проводимость при концентрации с выра
зится уравнением

Л=Л со-(АЛ,+АЛ2). (VII.76)

Дебай и Хюккель получили выражения для ДЛ] и ЛЛ2. Их расчеты были 
уточнены Онзагером, который принял во внимание, что движение ионов 
совершается не по прямой линии. Для разбавленного раствора сильного 
одно-одновалентного электролита Онзагер получил выражения Ь*у/с для элек
трофоретического эффекта, ЬрАф у/с для релаксационного и для зависимости 
молярной электрической проводимости от концентрации

Л *Л в -(Л,+*рЛ<0)л/с; (VII.77)
8,25 10 '*  , о .= ---------- См• м • моль- ' ; (VII.78)
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8,20 10s 
0D = ---------- МОЛЬ ' ,

f г ? 12 (sT)
(VII.79)

где b3 и bp — коэффициенты, зависящие от природы растворителя и тем
пературы; г] — вязкость растворителя, П а ' с; е — диэлектрическая проницае
мость растворителя. Размерность [Л]= См м 2 моль-1 ; [с]= м оль ' м _3. Для 
водных растворов при 298 К, когда е=78,3 и rj = 8,94 Па с, уравнение Дебая — 
Хюккеля — Онзагера для одно-одновалентного электролита примет вид

Л = А 00-(60 ,4  Ю -‘1-1-0,23А00) ч/с. (VII.80)

Уравнение (VII .77) или (VII. 80) является теоретическим обоснованием эм
пирического уравнения Кольрауша для разбавленных растворов, называемого 
законом квадратного корня:

A = A c0-/z /v /c, (VII.81)
где h — коэффициент.

Молярную электрическую проводимость для концентрированных раство
ров рассчитывают по полуэмпирическим уравнениям. Одним из лучших счита
ется уравнение Шидловского:

А = А» -  (6 ,+ ApAco) yfc+ E l+  В ес312, (VII. 82)

где В  — эмпирический коэффициент. В уравнении (Vn.82) величины Ьэ, Ьр, 
с и в те же, что в уравнениях (VII.77) — (VII.79).

В неводных растворах молярная электрическая проводимость сильных 
электролитов сначала уменьшается с увеличением концентрации, а затем 
возрастает. Это объясняется тем, что диэлектрическая проницаемость невод
ных растворителей меньше (в 10 раз и более) диэлектрической проницаемости 
воды. Поэтому взаимодействие между ионами сильнее и между ними образу
ются временные ассоциации (ионные двойники и тройники).

Пример VII. 3. Вычислить степень диссоциации уксусной кислоты и ее константу диссоциации, 
если молярная электрическая проводимость водного раствора уксусной кислоты при 298 К имеет 
следующие значения:

с, м о л ь /л ....................... 0,00103 0,01283 0,100
Л, См см2 моль- 1  . . . 48,13 14,37 5,2

Молярная электрическая проводимость при предельном разбавлении Aw = 
=387,9 См см2 моль-1.

Решение. Степень диссоциации находится по уравнению (VII.65):

aj =48,13/387,9 =0,124.

Аналогично <*2 = 0,037; я3=0,013. Константу диссоциации определяем по выражению (VII.6 8): 
* 1  =0,124а 0,00103/(1 -0,124)=1,808 10"*.

Аналогично К г=  1,827 • 10-s; ЛГз = 1,821 ■ 10-s; -Кср= 1,819 " 10- 5  моль/л.

§ VII.B. Подвижность
и числа переноса ионов

В растворе электролита ионы движутся беспорядочно. При наложении на 
раствор электрического поля беспорядочное движение ионов в основном 
сохраняется, но одно из направлений становится преимущественным. Направ
ленность движения ионов можно создать при помощи электродов, опущенных
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в раствор. Чем выше градиент потенциала, т. е. чем больше падение напряже
ния на 1 м раствора электролита вдоль направления электрического поля, тем 
выше скорость движения иона в электрическом поле.

Абсолютные скорости ионов в водных предельно разбавленных растворах 
имеют значения о т 4 1 0 _в до 8 10-8 м2 В- 1 с-1, кроме ионов HjO+ и ОН- . 
Самыми высокими абсолютными скоростями обладают ионы гидроксония 
и гидроксила (ин,о+ =  36,3 ’ 10“ 8; ион- =20,5 ■ 10-8 м2 * В-1 ’с-1). Это объясняет
ся тем, что перемещение ионов Н30 + и ОН- в растворе происходит по 
особому, так называемому эстафетному механизму, который состоит в том, 
что между ионами гидроксония Н30 + и молекулами воды, а также между 
молекулами воды и ионами ОН- непрерывно происходит обмен протонами 
по уравнениям:

и*

НэО+ + Н20  Н20 + Н эО+

и
н*

Н20 + 0 Н ~  л? 0 Н "+ Н 20

причем эти процессы происходят с тахой быстротой, что средняя продол
жительность существования иона Н30 + равна 10-11 с. Следовательно, меха
низм взаимодействия между ионами Н30 + или ОН- и молекулами воды 
отличается от механизма взаимодействия других ионов с молекулами воды.

Переносчиками тока в растворах электролитов служат ионы, но так как 
абсолютные скорости движения анионов и катионов в данном растворе неоди
наковы, то большую долю тока всегда переносят более быстрые ионы. Вели
чину, при помощи которой можно выразить долю электричества, переносимого 
ионами данного вида, называют числом переноса; для катионов оно обозначает
ся через для анионов — через Количество электричества Q, перенесен
ное ионами i-го вида через данное сечение раствора электролита, определяется 
по уравнению

Q—zJFcfifr, (VII.83)

где z, — валентность; с, — концентрация, моль/м3; щ — абсолютная скорость 
ионов i-то вида, м2 • с”1 • В-1; s площадь сечения, м2; т — время, с.

Число переноса f, определяется соотношением

(VU.84)

где Q — количество электричества, перенесенное всеми ионами. На основании 
формулы (VII.84) можно сказать, что число переноса иона — это доля элект
ричества, перенесенная ионами данного вида. В частности, для раствора силь
ного электролита вместо уравнения (VII.84) можем написать

С+ Q-
t += - ------ ;*_=»---------. (VII.85)

C++G- G++G-

Подставляя выражение (VII.83) в (VII.85) и учитывая условие электронейт- 
ральности *+с+*=г_с_, получаем
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При этом
f+ +  /_ =  !. (VII.87)

Различие в скоростях движения анионов и катионов приводит к тому, что 
они переносят разные количества электричества, но это не влечет за собой 
нарушения электронейтральности раствора, а лишь изменяет концентрацию 
электролита у катода и анода. Связь между числами переноса, подвижностями 
ионов и изменением содержания электролита в катодном и анодном отделени
ях можно установить, составив материальный баланс процесса электролиза. 
На рис. VII.4 приведена схема электролиза соляной кислоты. Электродами 
служат пластинки из инертного металла (платины). Пространство между 
электродами разделено двумя пористыми диафрагмами на три отделения: 
катодное, среднее и анодное. Если пропустить через раствор 1 фарадей элект
ричества, то по закону Фарадея на электродах выделится по 1 г/моль водорода 
и хлора:

При этом через раствор пройдет t+ г/моль катионов (ионов водорода) от 
анода к катоду и /_ г/моль анионов (ионов хлора) от катода к аноду. Катионы 
перенесут через данное поперечное сечение раствора электролита t+ фарадеев 
электричества от анода к катоду, а анионы перенесут в обратном направлении 
?_ фарадеев. Всего катионы и анионы перенесут через поперечное сечение 
электролита t+ + t_ = 1 фарадей, или F  Кл электричества.

В катодном отделении на катоде из раствора выделяется 1 г/моль ионов 
водорода. Из среднего отделения через диафрагму поступает в катодное 
отделение t+ г/моль ионов водорода (/+Н+) и из катодного отделения в сред
нее отделение уходит /_ г/моль ионов хлора (*_С1_). В результате получаем 
материальный баланс ионов Н + и С1~ (в г/моль) в катодном отделении:

Таким образом, в результате протекания через электролизер одного фара-

(на катоде) Н + + ё  -» - Н2 (г) 

(на аноде) С1" -* - С12 (г) +  ё

(VII.88)

(VII.89)

- 1 Н + +  /+Н + - /_ С Г  =  - (1  - / +)Н + - /_ С Г  
Учитывая соотношение (VII.87), получаем

— /_Н + — /_СГ или —/_НС1 (VII.91)

(VII.90)

Pt катод диафрагмы Pt анод

1СГ— —

катодное среднее
отделения

анодное

Рис. VII .4. Схема электролиза раствора НО при определении чисел 
переноса ионов Н+ и СГ



дея электричества содержание НС1 в катодном отделении уменьшилось на 
/_ г/моль.

В анодном отделении на аноде из раствора выделяется 1 г/моль ионов С1~. 
Из среднего отделения в анодное отделение поступает /_ г/моль ионов С1~ 
и из анодного отделения в среднее уходит t+ г/моль Н +. В результате получим 
материальный баланс ионов Н + и С1~ в анодном отделении:

- / +Н +-1С Г + *_С Г  = - / +Н +-(1 -*_ )С Г  (VII.92)

или — f+H+ — f+Q~, или — f+HCl.
Из этого материального баланса видно, что в результате протекания через 

электролизер одного фарадея электричества содержание НС1 в анодном от
делении уменьшилось на /+ г/моль.

В среднем отделении электролизера содержание НС1 не изменится, так как 
через обе диафрагмы проходит одинаковое число г/моль ионов Н+ в одном 
направлении и соответственно ионов С1~ в другом направлении:

- * +Н +-Н+Н ++*_С Г-*_С Г=0. (VII.93)

Если при пропускании через электролизер Q кулонов электричества содер
жание НС1 в катодном отделении уменьшилось на Длк моль-экв и в анодном 
отделении на Ал, моль-экв, то будут справедливы соотношения

L . J Z &  (+= — *; (УП.94)а в I* ли.
Таким образом, по изменению содержания электролита в катодном и анод

ном отделениях при электролизе можно определить числа переноса ионов. 
Этот способ определения чисел переноса называется способом Гитторфа.

Уравнение (VII .94) справедливо, когда катион и анион электролита выделя
ются на электродах из инертного материала.

При электролизе раствора сульфата меди (II) с медными электродами на 
катоде разряжается ион меди:

Си2+ +2ё -»Си (VII.95)
а на аноде происходит растворение меди из электрода:

Си -»Си2* +2ё

При пропускании одного фарадея электричества через такой электролит из 
анода в раствор перейдет 1 моль-экв ионов меди. Из материального баланса 
в анодном отделении получим, что содержание электролита в нем увеличива
ется на моль-экв. При этом вместо соотношений (VII.94) получим

е а
где Ал, =Апй Ап, — убыль электролита в катодном отделении, моль-экв; 
Ал, — прибыль электролита в анодном отделении, моль-экв.

Между числами переноса и подвижностями ионов в растворах сильных 
электролитов существует зависимость. Из уравнений (VII.57) и (VII.86) следу
ет, что
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л+ и+ f+ (VII.97)
Л_ и_ /_

или
А+ ;■ <+ 

А+ + Я_ (+ +<_
А I,

(VII.98)и
А+ +Я_ /+ +/_

С учетом соотношений (VII.59) и (VII.87) имеем

Л+= Л /+ и Л_=Л*_. (VII.99)

Числа переноса остаются практически постоянными до тех пор, пока 
концентрация сильного электролита не превышает 0,2 моль/л; при даль
нейшем увеличении концентрации наблюдается их изменение. Например, для 
водного раствора NaCl при 291 К и с=0,005 моль/л число переноса иона 
натрия /+ равно 0,396, а при с=  1,0 моль/л t+ =0,369; в соответствии с уравне
нием (VII.87) числа переноса иона хлора при этом равны 0,604 и 0,631.

С ростом температуры абсолютные скорости ионов и подвижности ионов 
увеличиваются, но не в одинаковой мере. Поэтому числа переноса с изменени
ем температуры также меняются. При этом если число переноса катиона 
увеличивается, то согласно соотношению (VII. 87) число переноса аниона 
уменьшается, и наоборот.

Для сильных электролитов значение Л* определяется обычно линейной
экстраполяцией опытных кривых, вычерченных в координатах Л —у/с  до 
значений с=0 . Для слабых электролитов значения А ю, вычисленные непосред
ственно по опытным данным, например по формуле (VII.65), получаются 
неточными, так как в разбавленных растворах молярная электрическая прово
димость слабых электролитов меняется очень резко (см. рис. VII.2). Поэтому 
значения Л® растворов слабых электролитов рассчитываются обычно по 
значениям Л+ и Л“ , найденным по опытным данным электрической проводи
мости растворов сильных электролитов.

Пример VTI.4. При электролизе водного раствора AgNOj с применением платиновых электро
дов на катоде выделилось 0,5831 г серебра. Убыль в катодном пространстве при расчете на 
серебро составила 0,3079 г. Найти числа переноса для ионов NOj и Ag+.

Решение. Воспользуемся уравнением (VII.94), придав ему вид

§ УП.7. Кондуктометрия

Кондуктометрия основана на измерении электрической проводимости рас
творов. Этот метод широко применяется в производстве и лабораторной 
практике. В электрохимической промышленности электрическая проводи
мость играет большую роль при составлении энергетических и тепловых 
балансов электролизеров и химических источников тока, так как на ее основе 
можно сделать рациональный выбор состава раствора электролита, при Кото
ром электрическая проводимость раствора достаточно велика и непроизводи
тельные затраты электроэнергии минимальны. Кондуктометрия позволяет 
автоматизировать контроль производства в ряде отраслей промышленности, 
имеющих дело с растворами электролитов или расплавами, определять содер-
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1-/(1 — <_)=Длк/Ала, или /_ =Диж/(Аи&+Аи1),
откуда

/_ =0,3079/0,5831 =0,528; /+ = 1 -0,528 =0,472.



жание солей в различных растворах при испарении воды, что имеет, например, 
значение для контроля качества воды и других жидких сред.

При помощи кондуктометрии можно определять ряд физико-химических 
величин электролитов, например степень диссоциации слабых электролитов 
и константу диссоциации электролита.

Измерение электрической проводимости чистой воды позволило опреде
лить константу диссоциации воды и чрезвычайно важное в химии ионное 
произведение воды jH+] [ОН~] =  10- 1 4  при 298 К (Кольрауш).

Кондуктометрический метод анализа является одним из наиболее точных 
способов определения растворимости труднорастворимых соединений (элек
тролитов). Он основан на измерении электрической проводимости раствора, 
находящегося в равновесии с твердым осадком малорастворимого сильного 
электролита. Зная подвижность ионов А" и А®, на которые диссоциирует 
труднорастворимая соль в сильноразбавленном растворе, и определив экс
периментально удельную электрическую проводимость ас раствора, можно 
вычислить растворимость электролита с учетом (VII .47) и (VII. 60) по урав
нению

1000 (г— *н,о)
с —--------------- моль/л (VII. 100)

(размерности гг и гсн,о С м 'см "1; Я+ и Я®— См см2 моль-1), так как для 
сильно разбавленных растворов считают А =А со, а вместо гс берут г —г Нао> где 
ген,о — электрическая проводимость воды.

Большое практическое значение имеет кондуктометрическое титрование, 
в котором точку эквивалентности в титриметрическом методе анализа опреде
ляют по изменению электрической проводимости раствора.

В. ТЕРМОДИНАМИКА ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ.
ЭЛЕКТРОДВИЖУЩИЕ СИЛЫ
И ЭЛЕКТРОДНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ

§ V1I.6. Термодинамика
электрохимического элемента

Превращение химической энергии в электрическую возможно при помощи 
электрохимического (гальванического) элемента, примером которого может 
служить элемент Даниэля — Якоби, состоящий из цинкового и медного элект
родов, опущенных соответственно в растворы сульфатов цинка и меди, раз
деленные пористой диафрагмой во избежание их перемешивания (рис. VII.5). 
Схема электрохимической цепи элемента Даниэля — Якоби записывается сле
дующим образом:

(— )Zn |ZnS04aq • CuS04aq| Cu(+ ) (Vn.101)

Вертикальной сплошной чертой обозначается граница между металлом 
и раствором и пунктирной вертикальной чертой — граница между двумя 
электролитами в элементе. Если на границе между двумя электролитами 
устранен так называемый диффузионный потенциал, то границу между элект
ролитами обозначают двумя вертикальными черточками.

Если электроды соединить металлическим проводником, то происходит 
растворение цинкового электрода. Катионы цинка переходят в раствор, а элек
трод при этом заряжается отрицательно; катионы цинка переходят в раствор,
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а электрод при этом заряжается отрицате
льно; катионы меди Си разряжаются на 
медном электроде. По внешнему металли
ческому проводнику поток электронов пе
реходит с цинкового электрода на медный, 
давая электрический ток. Медный электрод 
служит положительным полюсом элемента, 
а цинковый — отрицательным. На положи
тельном полюсе (+ ) идет процесс восстано
вления меди (присоединение двух электро
нов) и на отрицательном полюсе (—) — 
процесс окисления цинка (отдача двух элек
тронов). Суммарная электрохимическая 
окислительно-восстановительная реакция 
во всем электрохимическом элементе крат
ко запишется так:

Cu2+ +Zn -> Cu+Zn2+ 
или в полном виде с учетом аниона электролита в растворе:

CuS04 (aq) 4- Zn -»Си+ ZnS04 (aq)

При протекании в этом электрохимическом элементе химической реакции 
на каждом электроде выделяется или растворяется z  моль-эквивалентов веще
ства и согласно закону Фарадея во внешней цепи протекает zF Кп электричест
ва. Если электрохимический элемент работает термодинамически обратимо 
при постоянных температуре и давлении, то согласно второму началу термо
динамики уменьшение энергии Гиббса равно максимальной полезной работе, 
которая равна электрической энергии zFE, получаемой от элемента:

— AG= W'm=zFE , (VII. 102)

где Е — электродвижущая сила (ЭДС) элемента;

Е = — . (VII.103)
z F

ЭДС элемента называется разность потенциалов на полюсах обратимого 
электрохимического элемента. ЭДС элемента измеряют при помощи ком
пенсационного метода, который заключается в том, что ЭДС вспомога
тельного нормального элемента Е0 сравнивается с неизвестной ЭДС Е. 
В качестве вспомогательного нормального элемента обычно применяется 
так называемый нормальный элемент Вестона, ЭДС которого определяется 
по уравнению

£, = 1,01830 -  3,8 • 10 “ 5 (7*- 293) -  6,5 • 10 ~ 7 (Г -  293)2. (VII. 104)

Нормальный элемент Вестона длительное время сохраняет постоянное 
и устойчивое значение ЭДС.

ЭДС электрохимического элемента считается положительной, если элект
рохимическая цепь записана так, что катионы при работе элемента проходят 
в растворе от левого электрода к правому и в том же направлении движутся 
электроны по внешней цепи. При этом левый электрод является отрицатель
ным, а правый — положительным. Если схему (VII.101) записать в проти
воположном направлении
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( +  )Cu |CuS04 (aq) || ZnS04aq | Zn( — ) (УП.105)

то ЭДС элемента условно считается отрицательной.
Между ЭДС электрохимического элемента, константой равновесия элект

рохимической реакции и активностями реагентов существует зависимость. 
Рассмотрим окислительно-восстановительную реакцию

aA+bB=lL+eE  (а)
протекающую обратимо в электрохимическом элементе, и найдем для этого 
элемента значение ЭДС Е. Обозначим активности реагирующих веществ через 
вд, Ов, аи  а£- Согласно уравнению изотермы химической реакции энергия 
Гиббса этой реакции равна

-А С = Л Г ^ 1 п А .-1 л ^ ф , (VH.106)

где К, — константа равновесия; aL, ав, аА, ав — начальные (неравновесные) 
активности реагентов. Учитывая формулу (VII. 102), получаем термодинами
ческое выражение для ЭДС элемента:

It . (vni07)
ЭДС элемента, относящуюся к стандартным условиям, когда aA= aB= aL = 
=Оц= 1, обозначают через £° и называют стандартной ЭДС. При активностях 
участников реакции, равных единице, из (VII.107) получим

£°=-1пЯ«, (VII. 108)
Z

где
ПТ

ь0= ^~=8,61 НГ4Г; (VII. 109)

при 298 К Л0= 0,0258 В.
Подставляя уравнение (VII. 108) в (VII.107), получаем

Е==Е?-~ \п Щ .  (VII. 110)

Пусть в уравнении реакции (а) какой-либо из реагентов, например В, 
представляет собой чистое твердое (или жидкое) вещество, а другой реагент, 
например Е,— газообразное. Поскольку активность чистой к о н д е н с и р о в а н н о й  
фазы является постоянной величиной (ав= = const), а газ характеризуется 
в газовой смеси парциальной фугитивностью ( /в )  и л и , при не очень высоких 
давлениях, парциальным давлением (Ре), то уравнение (VII. 110) для рассмат
риваемого случая запишется в виде

2 4«4>‘
ИЛИ

£ = |~ ( j f ) 'f i  *  ln ( a f ) j - *  In



где / в  — относительная фугитивность газообразного продукта реакции, рав
ная / = / е/ / е- Обозначим

£ ° = (£ D) '+ 6 - ln ( f l* ) .
Z

Тогда выражение для ЭДС примет вид

Е = £ ? ~ -  In (б)
z а“А

Таким образом, постоянное значение активности чистого конденсированного 
вещества автоматически включается в величину стандартной ЭДС, определяе
мой опытным путем. Поэтому если в уравнении реакции в электрохимическом 
элементе одно из веществ, например В, находится в (чистом) твердом состоя
нии, то формально в выражение для ЭДС вместо активности этого вещества 
нужно подставить единицу. Если какое-либо из веществ в электрохимической 
реакции является газом, то вместо активности этого вещества в выражение 
(VII. 110) для ЭДС требуется подставить относительную парциальную фугитив
ность или, при не очень высоких давлениях, относительное парциальное 
давление (Ръ=Ре/Ре)- Е с л и / е выражены, например, в МПа, т о /£=0,1013 МПа
(1 атм). При стандартных условиях д£=а£ =  1 и /2  =  0,1013/0,1013= 1; при этом 
второе слагаемое в уравнении (б) обратится в нуль (b0 ln l/z = 0 )  и ЭДС будет
равна значению стандартной ЭДС (Е=ЕГ), которое приведено в справочниках 
и рассчитывалось при значении стандартного давления газообразных реаген
тов, равном 0,1013 М Па (1 атм). Об использовании относительных парциаль
ных фугитивностей (или давлений) в уравнении изотермы при применении 
системы единиц СИ даны разъяснения в § 11.19.

Активности веществ в растворе выражают через моляльности:

а ,=у(т ,.

Применяя уравнение (VII.110) к электрохимической цепи (VII.101), 
получаем

(vn.ni)
2 acuJ+azn

В связи с тем, что активности твердых чистых меди и цинка равны единице, 
уравнение (VII. 111) принимает вид (при 298 К)

^ = £ 0—0,0129 In — . (VII. 112)
ОСи1*

Стандартная ЭДС элемента Даниэля — Якоби £ °=  1,100 В.
Рассмотрим возможность протекания реакции в электрохимическом эле

менте. При самопроизвольном необратимом процессе в соответствии с урав
нением (11.151) приращение энергии Гиббса при протекании химической реак
ции имеет отрицательное значение. Согласно уравнению (VII. 102) это означа
ет, что максимальная полезная электрическая работа должна быть при этом 
положительна'. Энергия Гиббса AG реакции связана с энтальпией А Н  и энт
ропией A S  реакции соотношением, в основе которого лежит уравнение (11.139):

A G = A H - T A S ,  (VII.113)
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где АН  — количество теплоты, которое выделяется или получается при необ
ратимом проведении реакции вне электрохимического элемента, когда ника
кой полезной работы не совершается (тепловой эффект реакции); TAS — теп
лота, которая выделяется или поглощается при обратимом протекании реак
ции в электрохимическом элементе. Это количество теплоты можно вычис
лить, подставляя выражение для AG из уравненя (VII. 102) в (11.160):

где dE/dT  — температурный коэффициент ЭДС.
Если температурный коэффициент ЭДС элемент положительный, то энт

ропия реакции AS  и теплота обратимого процесса TAS положительны. При 
этом элемент работает с поглощением теплоты из окружающей среды при 
изотермических условиях или с охлаждением при адиабатических условиях. И, 
наоборот, если dE/dT  отрицательно, то элемент работает с выделением тепло
ты в окружающую среду или с нагреванием в адиабатических условиях.

Выясним условия, когда Изменение энергии Гиббса реакции отрицательно и реакция осущест
вима в электрохимическом элементе. Рассмотрим три варианта: 1) АН< 0; 2) Д # >  0; 3) АЯ=0.

В каждом из этих вариантов возможны еще три случая:

В электрохимическом элементе экзотермическая реакция (Д #<0) осуществима при Д£>0 
и Д5=0. При AS<0  и TAS> АН реакция в элементе осуществима, при этом AG<0. Эндотермичес
кая реакция в элементе (AJ7>0) на практике не осуществима при Д 5<0 и Д5=0, так как при этом 
всегда Д<?>0. При Д 5>0 и TAS > АН реакция в элементе осуществима. Если тепловой эффект 
равен нулю (АН=0), то реакция осуществима только при Д£>0.

Рассмотрим электрохимический элемент Бугарского, в котором электрическая энергия zFE 
получается за счет поглощения теплоты из окружающего пространства при протекании реакции

В элементе протекает эндотермическая реакция и с ростом температуры ЭДС увеличивается 
(d£/d7'>0). При обратимой работе этого элемента и превращении в нем двух моль-эквивалентов 
исходных веществ совершается электрическая работа 29,6 за счет поглощения из окружа
ющей среды 48,1 гДж теплоты, а 18,5 кДж идут на пополнение его энтальпии.

Найдем соотношение между ЭДС электрохимического элемента, его тем
пературными коэффициентами и тепловым эффектом реакции. Из уравнения 
(VII. 113) тепловой эффект реакции АН— AG+ TAS. Подставляя в это выраже
ние значение AG из (VII. 102) и значение TAS из (VII.114), получаем

ЭДС элемента складывается из нескольких скачков потенциала.
Различают два типа разности потенциалов на границе фаз в системе, состоящей из нескольких 

фаз, которыми могут быть проводники первого и второго рода, диэлектрики, вакуум (практически 
воздух). Разность потенциалов между двумя точками, находящимися в двух разных фазах 
в глубине фаз, называется гальвани-потенциалем. Разность потенциалов между двумя точками 
в вакууме или диэлектрике вблизи поверхности двух фаз называется вольта-потенциалом. Гальва- 
ни-потенциал не может быть определен на опыте, так как в случае присоединения любых 
измерительных устройств в цепи возникает по крайней мере один контакт проводников и измеря
емая величина будет представлять сумму нескольких потенциалов.

ЭДС электрохимического элемента, состоящего из двух металлов, погруженных в раствор 
электролита, складывается из трех гальвани-потенциалов (рис. VII .6 , а):

dЕ
TAS=zFT  — ,

d Т
(VII.114)

a) AS<0; б) Д5>0; в) AS=0. (VD.llS)

Hg2a 2 (T)+2KOH -* Hg20(r)+2K C 1+H 20

(VII. 116)

jL +  <̂ LM 2 + ,M,» (VII.117)
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Рис. VII.6. Скачки потенциала в электрохимическом элементе 
ва границе металл — раствор электролита и металл металл

где i^m ,l — гальвани-потенциал на границе 1-й металл — раствор электролита; Ф ш г 
гальвани-потенциал на границе раствор электролита — 2-й металл; фм м, — гальвани-потенциал 
на границе 2-й металл — 1-й металл.

Если при работе электрохимического элемента металл Mi переходит в раствор, а металл 
М 2 выделяется из раствора, то электрохимическая цепь записывается следующим образом:

( - ) М , |Ь |М 2|М 1(+ ) (VII.118)

и называется правильно разомкнутой, так как на концах цепи имеется один и тот же металл.
В связи с тем, что гальвани-потенциалы ^ м .ь  Ф ш г и Фм.м. в уравнении (V1I.117) не 

поддаются экспериментальному определению, за условную величину электродного потенциала 
принимают ЭДС элемента, в котором электродом сравнения служит один и тот же стандартный 
электрод Мо (рис. VII.6, б). Тогда условные электродные потенциалы металлов Mi и М2 определя
ю тся как ЭДС электрохимических цепей

M 0|L |M ,|M 0

Mo|L|M2|Mo

которые через гальвани-потенциалы выражаются следующим образом:

£ |= '/ 'm 0l  +  '/ 'lm 1 + ^ m 1m0 (VII.119)

^2 =  </'M0L +  ̂ LM, +  ̂ M,M0- (VII. 120)

Пусть Е2> Е \. Найдем разность {Е2—Е{) этих двух ЭДС. Учитывая, что - < A l m , и по закону
Вольта

Фм ,м 0 -  Фм ,м0= <Ам,м0+ ^м„м, = Фм ,м
получаем

Е2 -  Ех = ,L + ̂ lm , + iAm ,м ,• 

И з уравнений (VII. 117) и (VII. 122) находим 

Е = Е 2- Е 1,
или

(VII.121) 

(VII. 122)

(VII.123) 

(VII. 124)

где Е + —  потенциал положительного электрода; £_  — потенциал отрицатель
ного электрода. 

У  равнения4 (VII. 117) и (VII. 124) представляют собой два различных способа 
выражения Э Д С  и показывают, что ЭДС системы, являясь суммой трех
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гальвани-потенциалов, в то же время представляет разность двух условных 
электродных потенциалов.

Пример VII.5 Обратимый электрохимический элемент работает за счет реакции 
Pb+2AgI =Pbl2 +Ag. При 298 К ЭДС элемента £=0,2107 В. Температурный коэффициент ЭДС
d Е
~— =1,38' 10 В/К.
d r

Вычислить тепловой эффект реакции, идущей в элементе, и количество электрической энергии, 
производимой элементом. Определить, будет ли элемент нагреваться или охлаждаться во время 
работы в указанных условиях.

Решение. Тепловой эффект вычисляем по уравнению (VII.116):

АН = - 2  96500(0,2107 + 298 1,38 10"4)10"s= -48,6 кДж.

Это означает, что если рассматриваемая реакция протекает вне элемента, т. е. в условиях полной 
необратимости, то выделится 48,6 кДж тепловой энергии.

Количество электрической энергии, вырабатываемой элементом, находим по уравнению 
(VII.102):

Wm=zEF=2 96500 0,2107 10' 3 =40,7 кДж.

Обратимая теплота при работе электрохимического элемента равна 

q = AH+Wm= - 48,6 + 40,7 = —7,9 кДж.
Это означает, что при обратимой работе элемента выделяется 7,9 кДж теплоты.

§ VII.9. Равновесный и стандартный 
электродные потенцивлы.
Типы электродов

Равновесие нейтральных частиц в двух фазах характеризуется равенством 
их химических потенциалов. Разность химических потенциалов вещества 
в двух фазах равна работе перенесения одного моля нейтральных частиц из 
одной фазы в другую. Установим условие равновесия для заряженных частиц 
в двух фазах. П ри переносе заряженных частиц из одной фазы в другую кроме 
химической работы  совершается также электрическая работа. Электрическое 
состояние заряженной частицы внутри фазы характеризуется так называемым 
электрохимическим потенциалом Д(:

Jii^tOi+zFg, (V II.125)

где ^  —  химический потенциал; zFg —  электрическая энергия частицы в дан
ной фазе; g  —  разность потенциалов между точкой внутри фазы и бесконечно 
удаленной точкой в вакууме.

Условием равновесия заряженной частицы i-го вида в двух фазах а и Р слу
жит равенство электрохимических потенциалов этой частицы в этих фазах:

Й=Д?. (VII.126)
И з уравнений (VI1.125) в  (VII. 126) получим

ri+ zF g*= fif= zF g fi (VII. 127)
и

t f - r f= z F \ l / ,  (V II.128)

где ф —  разность потенциалов между точками внутри фаз (гальвани-потенцн- 
ал):

(VII.129)
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, В а
Потенциал ф считается положительным, если g > g .
Рассмотрим условие равновесия между металлом и его ионами в растворе:

(VII.130)
или в общем виде:

0 + z£ < ± R  (VII.131)

где О —  окисленная форма вещества; R  — восстановленная форма вещества.
Условие равновесия для электродной реакции (VII. 131) согласно уравне

нию (VII. 128) описывается равенством
Но - n R=zFil/, (VII. 132)

где Цо и — химические потенциалы окисленной формы вещества в растворе 
и восстановленной формы вещества в металле соответственно; ф — равновес
ный электродный потенциал, равный разности потенциалов на границе между 
металлом и раствором в равновесном состоянии.

Равновесный электродный потенциал зависит от активности реагентов, 
участвующих в электродной реакции. Эта зависимость получается, если в 
уравнении (VII. 132) химические потенциалы частиц О и R выражены через 
активность:

Ho=y<i+RT\nao, (VII. 133)

/iK = fi$+RTlnaR, (Vn.134)

где /*о и $  — стандартные химические потенциалы; ао и aR — активности 
окисленной формы вещества (ионов металла) в растворе и восстановленной 
формы вещества (атомов металла) в металле. Подставляя уравнения (VII. 133) 
и (VII. 134) в (VII. 132), получаем после небольших преобразований:

ф=,фО+ Е 1п*  (VII. 135)
zF  aR

(VII. 136)
zF

где ф° — стандартный электродный потенциал.
Стандартный электродный потенциал — это потенциал при активности 

компонентов, участвующих в электродной реакции, равной единице. При а — 1 
и aR=  1 ф = ф .

Для электродной реакции
aA + gG + ze IL+ rR  (VII.137)

зависимость электродного потенциала от активности компонентов A, G,
L и R выражается уравнением

ф = ф °+ -  1 п ^ ? .  (VII. 138)
^ aLaR

Уравнение (VII. 138) справедливо также и для условного потенциала:

Е = Е °+ — In (VII. 139)
2
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так как ф—ф°=Е—ЕР:Е — условный равновесный электродный потенциал по 
водородной шкале; Ег — условный стандартный электродный потенциал по 
водородной шкале. Для практических расчетов используют условные значения 
равновесного и стандартного электродных потенциалов.

В настоящее время для вычисления условных электродных потенциалов 
пользуются водородной шкалой, в которой при всех температурах за нуль 
выбран потенциал стандартного водородного электрода с активностью водо
родных ионов в растворе, равной единице, и давлением водорода, равном 
0,1013 МПа.

Рассмотрим правила определения знаков электродных потенциалов и запи
си электродных реакций согласно международной конвенции, принятой в 19S3 г. 
в Стокгольме. Чтобы определить, например, знак потенциала цинкового 
электрода по водородной шкале, электрохимическую систему нужно записать 
в виде электрохимической цепи (стандартный водородный электрод слева):

P t,H 2|H+||Zn2+|Zn (а)
Реакцию, формально протекающую в такой системе, в соответствии с пра

вилом написания электрохимических цепей можно представить так:
Ha+Zn2+=2H ++Zn (б)

При этом электрический ток внутри цепи должен был бы течь слева 
направо, чтобы ЭДС цепи была положительна.

Фактически в элементе электричество внутри цепи течет справа налево. 
Поэтому ЭДС рассматриваемого электрохимического элемента (а) так же, как 
и равный ей потенциал цинка, будет иметь отрицательный знак.

Чтобы потенциал полу элемента отвечал знаку электродного потенциала по 
водородной шкале, полуэлемент должен быть записан таким образом, чтобы 
вещества, находящиеся в растворе, были помещены слева, а вещество электро
да — справа от вертикальной черты:

Zn2+ |Zn; Н + |Н 2, Pt; Cu2+ |Cu; СГ |С12, Pt

При этом подразумевается, что другим полуэлементом, расположенным 
слева, служит стандартный водородный электрод. Реакции, приводящие к воз
никновению электродного потенциала, должны быть записаны так, чтобы 
окисленные вещества были слева, а восстановленные компоненты справа.

Условные значения для стандартных электродных потенциалов по водо
родной шкале можно расположить в ряд. Например:

Электрод........... Li+|U  Zna+|Zn Н+|Н Cua+|Cu F~|Fj,Pt
£°, В ........................  -3,04 -  0,763 0,00 + 0,337 +2,87

Стандартный потенциал, расположенный правее в электрохимическом ря
ду, является более электроположительным по сравнению с потенциалом, 
расположенным левее. В электрохимическом элементе на одном электроде 
с потенциалом, расположенным правее в электрохимическом ряду, будет 
протекать реакция восстановления, а на другом — процесс окисления.

Зная ряд стандартных потенциалов, можно вычислить стандартную ЭДС 
электрохимического элемента. Например, для элемента Даниэля — Якоби

(-)Z n |Z n 2+||Cu2+|C u(+) 
стандартная ЭДС £° равна

£ °= 0 ,337—(-0,763)=  1,100 В,
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где +0,337 В —  стандартный потенциал медного электрода; —0,763 В — 
стандартный потенциал цинкового электрода.

Знак электродного потенциала совпадает со знаком электрода электрохи
мического элемента, составленного из рассматриваемого и стандартного во
дородного электродов.

В зависимости от природы электродной реакции различают несколько 
типов электродов.

Электроды первого рода. Электродом первого рода называют металл или 
неметалл, погруженный в раствор, содержащий его ионы. Электрод первого 
рода можно представить в виде схемы:

MZ+|M
Ему отвечает электродная реакция

M z+ +ze  i iM

Потенциал электрода первого рода согласно уравнению (VII. 139) можно 
записать

|м =  1+ |М +^° In e+, (VII. 140)м |м 2

где а+ — активность ионов металла в растворе. Активность атомов в элект
роде из чистого металла принимается равной единице. Примером электрода 
первого рода может служить медный электрод в растворе соли меди:

Си2+ | Си
Реакция на этом электроде

Си2+ + 2ё Си
Электродный потенциал

£cu,+ ioi =  0,337 +  0,0129 lnaa,»* при 298 К.

К неметаллическим электродам первого рода относится селеновый элек
трод

Se2" ! Se
Электродная реакция на нем

Se+2e ^  Se2-
Потенциал этого электрода

■Esel-|Se= —0,92—0,0129 In а*»- при 298 К.

Электроды второго рода. Электрод второго рода состоит из металла, 
покрытого слоем его малорастворимого соединения и погруженного в раствор 
растворимой соли, содержащий тот же анион, что и малорастворимое соеди
нение. Электрод второго рода и протекающая на нем электродная реакция 
записываются в виде схемы

А* | МА, М
Реакцию можно записать так:

M A +ze ^  М + A Z_

В соответствии с общим уравнением (VII. 139) потенциал электрода второ
го рода можно представить выражением 
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До а МА
^А*-|МА. М = £ а*-|МА, М +  ~  1° -----» (VII.141)2 ама_

где Ома — активность малорастворимого соединения МА на поверхности 
электрода; Ом — активность атомов в металле; а_ — активность аниона 
А1 в растворе. 3  чистых твердых фазах активность веществ МА и М прини
мается равной единице: Ома=  «м = 1 ■ При этом вместо (VII.141) получим

|ма, м = £ аг~|ма, м — ~ Inа_. (VII.142)

Электроды второго рода широко применяются в электрохимических изме
рениях в качестве электродов сравнения, так как их потенциал устойчив во 
времени и хорошо воспроизводится.

Примерами электродов второго рода могут служить каломельный и хлор- 
серебряный электроды. Схематически каломельный электрод можно пред
ставить как систему

a - | H g2c i2, Hg
Соответствующая ей электродная реакция имеет вид

^H gjCl2+ 5 ;± H g + C r

Электродный потенциал можно передать уравнением

^Q'lHba,. Hg=0,2678—0,0257 In Oq- при 298 К.

Обычно употребляют каломельные электроды с содержанием КС1 0,1 М, 
1,0 М и насыщенный раствор. Их потенциалы при 298 К равны соответственно 
0,3337; 0,2801 и 0,2412 В.

Хлорсеребряный электрод можно представить схемой

a - jAgCl, Ag
Ему отвечает реакция

AgCl+е <2 Ag+ СГ
Его потенциал определяется по уравнению

Ест |Ааа. а =0,2224 -  0,0257 In Oq- при 298 К.

Газовые электроды. Газовый электрод состоит из инертного металла (обыч
но платины), контактирующего одновременно с газом и раствором, содер
жащим ионы этого газообразного вещества. Примерами газовых электродов 
могут служить водородный, кислородный и хлорный электроды. Газовые 
электроды иногда относят к электродам первого рода.

Водородный электрод записывается в виде схемы

Н + |Н 2, Pt 
и протекающая на нем реакция в виде

Н + +  е ^ Н 2
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Содержание газообразного вещества, участвующего в электродной реак
ции, принято выражать в единицах давления чистого газа или его парциаль
ного давления в газовой смеси (в единицах летучести и парциальной летучести 
при высоких давлениях). Потенциал водородного электрода описывается урав
нением

£ н - |н ,= £ & .|н ,+ ^ 1 п ^ . (VII.143)
вн,

Учитывая, что £н+|н = 0  и In ан*= 2,303lgflH* =  —2,303 pH, получаем из 
(VII. 143)

£н+|н ,=  — 0,0592рН— 0,01291прн, при 298 К.

Амальгамные электроды. Амальгамный электрод состоит из амальгамы 
данного металла в контакте с {раствором, содержащим ионы этого металла. 
Амальгамный электрод можно представить схемой

MI+|M , Hg 
Ему отвечает электродная реакция

M*++ z£ i?M (H g )
Из уравнения (VII. 139) получаем следующее выражение для потенциала 

амальгамного электрода:

h, = £ V  м - + |  In (VII.144)
М т  |М, Hg Z  Ом

где а+ и ам — активности ионов металла соответственно в водном растворе 
и амальгаме. Аналогично выражается потенциал электрода, состоящего из 
любого сплава металла с другим более электроположительным металлом.

Окислительно-восстановительные электроды. Окислительно-восстанови
тельный электрод состоит из инертного металла, погруженного в раствор, 
содержащий окисленную и восстановленную форму вещества. Различают про
стые и сложные окислительно-восстановительные системы. В простой окис
лительно-восстановительной системе электродная реакция состоит в измене
нии заряда ионов

О, R | Pt 0 + z £ = R  
электродный потенциал будет

Ео, и=£о. r + -  In (VII. 145)2 flR

где оо и вк — активность окисленной и восстановленной формы вещества 
соответственно.

Примером сложной окислительно-восстановительной системы может слу
жить система из ионов МпО* и Мп2 + . Схема этого электрода имеет вид

MnOZ, Mn2+, H + |P t
Электродная реакция

MnOZ 4-8Н+ +5ё +2 4Н20
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В соответствии с уравнением (VII. 139) получаем выражение для потенциала 
этого электрода:

_о to вМп°.'<н*
Ешо-. ш>*=Е In -------5-, (VH.146)

♦ МаО;. Мв1 5
ИЛИ

g *0 ЯМпСГ
Еипо-, ми1*= 1,52-- 2,ЗЛорН+— In .

* 5 5 ОЦаг*

§ VIL10. Химически* цепи. Концентрационные цели
без переносе и с переносом.
Диффузионный потенциал

Химические цепи. В зависимости от природы и свойств электродов, из 
которых составлена электрохимическая система, различают химические и кон- 
центрационые цепи. В химических цепях электроды отличаются друг от друга 
химическими свойствами. В этих цепях источником электрической энергии 
служит химическая реакция. Различают химические цепи с двумя и одним 
электролитом. К электрохимическим элементам с двумя электролитами от
носится элемент Даниэля — Якоби.

Химические цепи с одним электролитом могут быть двух видов. В цепях 
первого вида на одном электроде протекает реакция с участием катиона 
электролита (электрод первого рода), а на другом электроде — с участием 
аниона электролита (электрод второго рода). Так, например, в химической 
цепи

(—)Zn |ZnCl2(aq)| Hg2Cl2, H g(+) 
на положительном и отрицательном электродах протекают реакции:

( + )Н^СЬ(т)+2ё*± 2Hg(T)+2СГ 

(-)Z n a++2?«±Zn(T)
В соответствии с правилом написания равновесных электродных реакций 

в обратимом электрохимическом элементе обе электродные реакции записы
ваем так, чтобы окисленная форма вещества и присоединяемые электроны 
находились в левой части уравнения реакции. Таким образом, электродная 
реакция на отрицательном электроде при работе обратимого электрохимичес
кого элемента при указанной записи протекает фактически справа налево. 
Суммарная реакция в электрохимическом элементе равна разности электрод
ных реакций и имеет вид

HgjCbCO-Zn2* ^  2Hg(T)+2CT-Zn(T)

После переноса слагаемых с отрицательным знаком из одной части уравнения 
в другую уравнение реакции принимает обычный вид:

HgaCl,(T)+Zn(T) г* 2Hg(T)+ 2 C r  +Zn2+

В согласии с уравнениями (VII. 142) и (VII. 140) получаем выражение для 
электродных потенциалов:

1?+=£° —Ь0\паа\a* iHi,a„ н§
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ЭДС элемента

=  £ ° - 3  -1 п а + , 
2

Z n^ lZ n  2

(VII. 147)

где
£ ° + = £ °  - Е °  ; (VII.148)~  a-|(Hg,a„ Hg zn>+izn 

ezn1+Oa- =  e±*

В элементах второго вида с одним электролитом на обоих электродах 
протекают реакции с участием одного и того же аниона электролита; при 
этом, например, один электрод — газовый, и другой — второго рода. Приме
ром может служить элемент

( - ) H g , Hg2Cl2|KCl(aq)|Cl2, P t(+ )
Реакции на электродах

(+)С12+2ёг±2С1_

( —)H g2Cl2(T)+2i ^  2СГ +2Hg(T)
Суммарная реакция в элементе

2Hg (т)+ С12 (г) z* Hg2Cl2 (т)

Для электродных потенциалов получаем [см. уравнение (VII. 148)]:

Е ^ -Е Р  —bolnocr; a - |a , u ■

Е_ = Е? — 60 In Oq.
a - |H g ,a „ H g

Для ЭДС цепи имеем

£ = £ + - £ _ = £ °  —£° =Е°. (VII. 149)
a - |Q j  a - |H g ,a „ H g  '

В этом элементе ЭДС не зависит от концентрации электролита (КС1) 
и равна стандартной ЭДС Е=  1,360—0,268 =  1,092 В.

Химические цепи с одним электролитом широко применяются в физико
химических исследованиях из-за отсутствия в них диффузионного потенциала 
на границе двух растворов электролитов.

Концентрационные цепи. Концентрационными цепями назваются цепи, в ко
торых оба электрода одинаковы по своей природе, но различаются актив
ностью одного или нескольких участников электродной реакции. При этом 
электрическая энергия получается за счет выравнивания концентраций веществ 
в элементе. Концентрационные цепи (элементы) могут быть без переноса 
и с переносом.

Концентрационными цепями без переноса называются элементы: а) с оди
наковыми электродами и двумя одинаковыми по природе, но разными по 
концентрации растворами электролитов, причем между растворами отсут
ствует непосредственное соприкосновение; б) с электродами из двух сплавов 
(амальгам), одинаковых по природе, но разных по концентрации (с одним 
раствором электролита); в) с газовыми электродами, одинаковыми по при- 
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роде, но с разны м давлением газа на электродах (с одним раствором электро
лита).

Примером концентрационной цепи без переноса с двумя электролитами разной концентрации 
может служить цепь

(-)Zn|ZnCl2(aq)|Hg2Cl2, Hg, Hg2Cl2 |ZnCl2(aq)|Zn(+) (а)

Эта цепь состоит из двух химических цепей (полуэлементов) с одним раствором электролита, 
но с разной средней активностью ионов электролита, включенных навстречу друг другу. Реакция 
в левой части этой цепи

(+)Zn(T)+Hg2Cl2(T) ^  ZnCl2 (а'±)+2Нв(ж)
Реакция в правой части цепи

( + )Z n (T )+ H g 2C l2(T) £  Z n C W ± ) + 2H g(X)

Суммарный процесс в концентрационном элементе без переноса

Z n a 2(a'±) —» Z nd 2(a^)

где и с? — средние активности ZnCl2 в двух частях цепи.
Таким образом, суммарный процесс в цепи (а) состоит в переносе электролита ZnCl2 из 

раствора с активностью d± в раствор с активностью Самопроизвольный перенос вещества 
всегда происходит от более высокой концентрации к более низкой: o', сд",. Электрическая 
энергия в рассматриваемом элементе получается за счет выравнивания концентрации ZnCl2 
в правой и левой частях элемента.

ЭДС концентрационной цепи (а) равна [см. уравнение VII.147)]

Ьо а
£ = £ п- £ л=3 -  In (VH.150)

2  а“±

где Еш Ел — ЭДС правого и левого полуэлементов.
Примером амальгамной концентрационной цепи может служить элемент

(-)C d , Hg| CdS04 (aq)|Cd, Hg(+)
*» ««

Электродные процессы на положительном и отрицательном электродах протекают по схеме
(+)Cd1+ + 2?^C d(a,)
( -)C d 1 ++2*2C d(a2)

Суммарная реакция в элементе
Cd(a2)-*Cd(a,)

ЭДС этого концентрационного элемента получается за счет выравнивания активности кадмия 
в обеих амальгамах (a2 >aj).

Уравнения для электродных потенциалов этого элемента

Ь0 Oqji*
Е+=ЕР + — In------

Cd,+ 1 Cd. Hf  2  fl|

^  , Oca**
£_ ”  a—  In------

Q»**|Cd. Hg 2  o2
-------------------------------------. (VII.151)

bo e2
In -  

2  ai
Примером газового концентрационного элемента может служить элемент

( - ) Н „  P t| HClaq| Pt, H2(+)
Pi Pt
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Электродные процессы в этом элементе:
( + ) 2 Н + + Й г Н 2 (р,)

(-)2Н + + Й 2 Н 2 (л)
Суммарная реакция

Н 2( й ) - * Н 2(р,)

ЭДС газового концентрационного элемента без переноса получается за счет выравнивания 
давления водорода на обоих электродах (рг>р\)-

Электродные потенциалы этого элемента можно представить схемами [см. уравнение 
(VII. 143)]:

Ьо
Е+ »  — 2,ЗДорН---- lnpi,

2
bo

Е_ = 2,3Z»0pH----Inpj,
2

а ЭДС
bo Р2

Е=Е+ hi (VO. 152)
2 p i

Концентрационными цепями (или элементами) с переносом называются 
элементы с одинаковыми электродами и двумя одинаковыми по природе, но 
разными по концентрации растворами электролитов, причем между раствора
ми имеется непосредственная граница соприкосновения. Обычно на границе 
между растворами помещают пористую диафрагму, чтобы замедлить переме
шивание растворов.

На границе между растворами двух одинаковых электролитов разной 
концентрации возникает так называемый диффузионный потенциал щ.

Возникновение диффузионного потенциала на границе двух растворов 
объясняется разной подвижностью катиона и аниона при диффузии их из 
более концентрированного раствора в менее концентрированный. Таким об
разом, диффузионный потенциал является неравновесным потенциалом, воз
никающим вследствие переноса ионов через границу раздела.

Примером концентрационной цепи с переносом может служить элемент

(—)Ag | A gN 03(aq)f A gN 03(aq) | A g(+) (б)
Е . Я>а d .  Е+

Более концентрированным раствором в цепи (б) является правый раствор, 
и диффузия A gN 03 происходит справа налево через границу между раст
ворами. Так как подвижность аниона NO3 больше, чем катиона Ag+, то анион 
скорее пересечет границу между растворами; подвижности ионов Ag+ и N 0 3 
при 298 К равны соответственно 61,9 • 104 и 71,4 • 104 См • м2 • моль-1 .

При этом слева от границы появляется избыточный отрицательный заряд, 
а справа — положительный и на границе двух рассматриваемых растворов 
возникает двойной электрический слой и диффузионный потенциал:

AgNO]tq -«—@ I AgNO,aq

.  - o t ®
*' — © “Г ®  e‘- 

+-©
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Ag

-lAg

E.

t  n o :
n o ;

IF

t+Ag

Ag
ai

Рис. VII.7. Схема, поясняющая термодинамический расчет ЭДС 
концентрационного элемента с переносом

По мере удаления от границы в глубь раствора и выравнивания концент
раций из-за теплового движения ионов диффузионный потенциал постепенно 
уменьшается и на некотором расстоянии от границы становится равным нулю.

ЭДС концентрационного элемента (6 ) определяется по изменению энергии Гиббса при 
получении одного фарадея электричества в результате протекания в элементе электрохимической 
реакции. Для этого рассмотрим материальный баланс левого и правого полуэлементов (рис. 
VII.7). При получении одного фарадея электричества на отрицательном электроде растворится
1 г/моль катионов Ag*', а через границу между двумя растворами уйдет из первого полуэлеменга 
| + г/моль катионов Ag* и придет /_  г/моль анионов NO j. Материальный баланс левого 
полуэлеменга можно представить так:

+ lAg+ +<+Ag+ + /_N O j = f_Ag+ + /_N O j 

В левый полуэлемент прибудет f_ г/моль AgNOj.
На положительном электроде выделится из раствора 1 г/моль катионов Ag*, а через границу 

между растворами проходит в правый полуэлемент I+ г/моль катионов Ag* и выходит /_ г/моль 
анионов NO j . Материальный баланс правого полуэлеменга:

— lAg^-M+Ag* —l_N O j = —l_Ag+ —/_N O j

В правом полуэлементе убудет /_ г/моль AgNO^ Электрическая работа FE в элементе (б) 
получается в результате диффузии <_ г/моль AgN03 из правого полуэлемента в левый:

I _ AgN03 (d±) -* I _ AgN03 (a^.)
или в ионной форме:

/_Ag* (a'+) + /_NOJ'  (o'.)-» /_Ag+ (a"+) + /_N O ; (e 'J . (VII.153)

Изменение энергии Гиббса AG в концентрационном элементе согласно уравнениям (11.167) 
и (VII. 153) можно представить следующим образом:

Д Pi&tii= — t-fS- + /_/»+ + *  —FE, (VII.154)
i

где //+ и /i" — химические потенциалы катионов Ag* в правом и левом полуэлементах; 
в if. — химические потенциалы анионов N 0 “ в правом и левом полуэлементах соответственно. 
Со знаком минус пишут значения для убывающих веществ и со знаком плюс — для накаплива
ющихся.

После небольшого преобразования получаем из (VII. 154)

F E = t .  0i .  - Ю -  (VII. 155)

Подставляя в уравнение (VII. 155) значения химических потенциалов, в со
гласии с уравнением (11.196) получаем

R T , o', o'. 
E =t„  In * . 

F a* a*!
(VII. 156) 
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С учетом (VII.110), (VII. 1) и (VII.7) при v+=v_ =  l получаем из уравнения 
(VII. 156) выражение для ЭДС концентрационного элемента с переносом с 
электродами первого рода и с растворами одно-одновалентного электролита:

E= 2t-Ь 0 \ n Л t (VII. 157)

где а'± и а."± — средние активности ионов электролита в левом и правом 
полуэлементах.

ЭДС концентрационной цепи с переносом состоит из трех скачков потен
циала:

E= E A  + - E -  + q>D, (VII. 158)

где фд — диффузионный потенциал. Электродные потенциалы Е+ и Е -  в цепи 
(VII. 158) согласно уравнению (VII. 140) равны:

+1Д +b0lga'+;
Ag |Ag

£ _ = £ °  + b 0 lgfl",
Ag | Ag

где e+ и a"+ — активности ионов Ag+ в растворах A gN 03.
Приближенно полагая а+ » а± , получаем

Е '= Е +-Е _ = Ь 0 In _* (VII.159)
а±

где d± и а"± — средние активности AgN03 в растворах.
Диффузионный потенциал определяем из уравнения (VII. 158), подставляя 

в него (VII. 156) и (VII. 159):

< Р д = £ -£ '= (2 /_ -1 )& 01п!± (VII.I60)
- °±

где
Л_ “* Ах А_ “ Ах

2 t _ - l  = l —2t+ = t _ - t += ------------------ i .  , (VII.161)
л

Если t - > t +, то <ро>0 и  Е > Е '. Э т о  значит, что диффузионный потенциал 
увеличивает ЭДС концентрационного элемента с переносом (с электродами 
первого рода). Наоборот, если /_ < /+ , то фц<0 и Е < Е ' и диффузионный 
потенциал уменьшает ЭДС. При t-  = t+ = 0,5 диффузионный потенциал (ро об
ращается в нуль. Для концентрационного элемента с электродами второго 
рода и растворами одно-одновалентного электролита, например

(-)H g , Hg2Cl21KCl(aq)• KCl(aq) |Hg2Cb, H g(+) (в)

уравнения для ЭДС и диффузионного потенциала имеют вид

E = 2 t+ l n %  (VII. 162)
*±

Фх)= (2/+~ l)ln  —, (VII.163)
d±
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2/+- l  = l -2 f_  =  f+- f _ = — —= ^ I —. (VII. 164)A A+ +А_
Концентрация электролита в левом полуэлементе (в) с отрицательным 

электродом больше, чем в правом полуэлементе (a.u±>d±), и электролит диф
фундирует через границу между растворами слева направо. Диффузионный 
потенциал увеличивает ЭДС цепи, если /_</+, и уменьшает ее, если /_>/+.

Если подвижности ионов электролита мало различаются между собой, то 
диффузионные потенциалы невелики. Так, например, для концентрационной 
цепи (б) согласно уравнению (VII. 160) <pD= 8 мВ при d±!a\ =  100. Для концент
рационных цепей, в которых электролитами служат кислоты или щелочи, 
диффузионные потенциалы значительно больше, так как подвижности ионов 
Н+ или ОН~ сильно отличаются от подвижности других ионов. Так, напри
мер, для концентрационной цепи

(-)Н 2, Pt |HCl(aq) j HCl(aq) |Pt, Н2(+)

при а±/а± = 100 и 298 К <pD= — 66, мВ.
Диффузионный потенциал возникает также на границе растворов двух 

различных электролитов. Наличие диффузионного потенциала в электрохими
ческих цепях, в которых имеется граница между двумя растворами с различ
ными электролитами или с одним и тем же электролитом, но разной концент
рации, снижает точность физико-химических исследований и его стараются 
устранить.

Для уменьшения диффузионного потенциала на границе двух растворов 
помещают солевой мостик, например концентрированный раствор КС1 или 
NH4N 03. Высокая концентрация КС1 или NH4N 03 приводит к тому, что 
диффузионный потенциал на границе между солевым мостиком и раствором 
определяется диффузией ионов К + и СГ или NH* и N 03 . Уменьшение 
диффузионного потенциала объясняется тем, что числа переноса и подвиж
ности ионов указанных солей близки: Яин* = 73,5 и Яко-=71,44; Як* =73,52 
и Яа =76,34 Ом-1 см2 , моль-1.

Диффузионный потенциал на границе двух растворов с двумя разными 
сильными электролитами одинаковой концентрации, но имеющими один об
щий ион (например, КС1 и NaCl или КС1 и KN03), можно рассчитать по 
приближенному уравнению (Гендерсон, Планк)

RT. А,„ „ . - t o - ,

где Я| и Яг — эквивалентные электрические проводимости двух растворов 
электролитов.

Г. ПОТЕНЦИОМЕТРИЯ

§ VII.11. Потенциометрическое определение 
стандартных термодинамических функций 
и константы равновесия 
электрохимических реакций

Метод потенциометрии основан на определении электродных потенциалов 
при измерении ЭДС различных электрохимических цепей. Потенциометрия, 
подобно кондуктометрии, относится к электрохимическим методам исследо-

где
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вання. Потенциометрия применяется для определения стандартных термоди
намических функций и других величин, связанных с ними.

Подставляя в уравнения (УП.102), (VII. 114) и (VII. 116) значения стандарт
ных термодинамических функций, получаем

AGP=-zFE°\ (УП.1б5)
Atfl

A S S °^ + zF ~ 't (Vn.166)

A H ° = - z F ^ E ° - T ^ J ,  (Vn.167)

где AG° — стандартное изменение энергии Гиббса, Дж; AS0 — стандартное 
изменение энтропии, Дж/К; АН° — стандартное изменение энтальпии, Дж; 
£° — стандартная ЭДС, В;

E?=E?+-EL, (VH.168)
d£°/dr — температурный коэффициент стандартной ЭДС.

При помощи п отенциометрии определяют константы равновесия электро
химических реакций. Так, например, реакцию восстановления трехвалентного 
железа двухвалентным оловом

2FeCl3+ SnCl2 ̂  2FeCl2 4- SnCl4
можно записать так:

2Fe3+ +  Sn2+ j±2Fe2+ +  Sn4+

Константа равновесия К, этой реакции в соответствии с (ГП.21) определяется 
по уравнению

Ki — flFo,*flSn4*/(flFe1*flSn,0-

Ту же реакцию при проведении ее в электрохимическом элементе можно 
представить схемой

—P t|S n4+, Sn2+ || Fe3+, Fe2+ |P t(+ )

В соответствии с уравнением (VII.108) константа равновесия определяется 
следующим образом:

2 DT
1пЛГв==— £°, где Ь0= — . (Vn.169)

bo F

Потенциометрия позволяет определить произведение растворимости мало
растворимой соли. Например, для малорастворимой соли AgCl в насыщенном 
ее растворе имеет место равновесие

A gCl(T)^Ag++ C l- (а)
а.

Произведение активности можно выразить уравнением ^

L ,= a +a_. (б)

Насыщенный раствор малорастворимой соли является очень разбавлен
ным раствором, в связи с чем активности можно заменить концентрациями 
и вместо (б) написать соотношение
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L-Kga= [Ag+] [Cl“], (в)

где L^ga — произведение растворимости.
Для насыщенных растворов труднорастворимых солей, не содержащих 

других веществ, повышающих ионную силу раствора, произведения актив
ности и растворимости совпадают, поэтому для AgCl можно написать

£л«а=в+в- (г)
Для определения LAla  потенциометрическим методом надо рассматривать 
такие электродные реакции, которые включают в себя равновесный про
цесс (а).

Чтобы выразить /.д^а через стандартные потенциалы, рассмотрим электродную реакцию

A g Q + e ^ A g + Q - (д)

идущую на электроде второго ряда СГ | AgCl, Ag. В соответствии с уравнением (VII. 142) 
определяем потенциал Е2 этого электрода:

' - f to to e -  (VII.170)
□  |А*а, Ag

где a_ — активность ионов Q~; £° — стандартный потенциал электродной реакции при
a - |A fO ,A g  ^

а_ = 1. При этом д+ = L a. Электрод

C riA gQ , Ag

Формально можно представить как электрод первого рода Ag* | Ag, если электродную реакцию 
написать в две стадии:

AgCl(T)£Ag++CT

Ag*+Z;2Ag+

где первая стадия представляет собой интересующую нас равновесную реакцию (а), а вторая 
стадия является потенциал образующим процессом. Суммирование двух стадий дает электродную 
реакцию (д).

Потенциал электрода Ag* | Ag определяется по уравнению (VII. 140):

£ , - £ °  +bolne+, (VD.171)
А**|А*

где я+ — активность ионов Ag*; Е° — стандартный потенциал электродной реакции при 
, Г Ai *|A*a+ =• 1. При этом a_ —L,.

Электродные потенциалы Е\ и в уравнениях (VII. 170) и (VII.171) равны между собой. 
Приравнивая правые части этих уравнений, получаем

1 w,lnLAiQ---- - ( Г  - Е °  ) ---- --- (VD.172)
fco Ag | A.g a  iA«a, Ag b0

Учитывая выражение (б), получаем после небольших преобразований уравнение для вычисле
ния произведения растворимости:

£° -/> o taa_ -£° +АоШя+. (УП.173)
a - |A f a ,A *  A**iAf

Равенство (VII. 173) можно также получить, рассматривая электрохимическую цепь

(—)Ag, AgCl | КС1 (aq)«AgNOj (aq) | Ag (+)

Электродные в этой цепи следующие

(+)A g*+S;± Ag(T) (I)
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(-)AgCl(T)+ ^ Ag(T)+ a-

Ag * + СГ = AgCl(r) (Ш)

Константа равновесия реакции (III) может быть выражена соотношением

К .------ - 7 ^ 4  (VII.174)
°+в- ^Aga

так как активность твердого AgCl равна единице.
Исходя из уравнения (VII. 174) можно рассчитать произведение раствори

мости AgCl по известному значению константы Аа [см. (VII. 169)].
Другой способ потенциометрического определения произведения раствори

мости малорастворимой соли основан на измерении потенциала электрода, 
обратимого по отношению к одному из ионов этой соли, например иону 
серебра в насыщенном растворе AgCl.

Для этого составляют электрохимическую цепь

( - )  Ag, AgCl |КС1 (aq) || KC1 (aq)| Hg2Cl2, H g (+ )

и измеряют ее ЭДС. Зная потенциал каломельного электрода и ЭДС цепи, 
определяют потенциал хлорсеребряного электрода, что позволяет рассчитать 
по уравнению (VII. 171) активность ионов серебра в растворе КС1. По найден
ным значениям активностей ионов A g+ и С Г  определяют произведение 
растворимости хлорида серебра. Делают допущение, что в данном электроли
те активность ионов хлора равна средней активности КС1.

При помощи потенциометрии определяют константу устойчивости комп
лексного иона. Константа устойчивости комплексного иона Ag(CN)2 при 
диссоциации его по уравнению

Ag+ + 2 C H -^ A g (C N )J
а* в_ в*

равна

Кут—-———. (VII. 175)
a +a t

На электроде
CN-, Ag(CN)“ |Ag

протекает реакция
Ag(CN)J +e^?Ag(T)+2CN" (е)

Из уравнения (VII. 139) определяем электродный потенциал
ах

Е2= Е °  +А0 1п— ,■ (VII.176)
CN , Ag(CN)j |Ag а_

стандартный потенциал электродной реакции при а*= л _ = 1; при этом 

CN", Ag(CN)a- | Ag

можно также рассматривать акак электрод первого рода, если электродную реакцию написать 
в две стадии:

Ag(CN)j i?A g++2CN~ (I)

Суммарная реакция в элементе

A g+ + ? ^ A g (T )  (II)

где £°
CN“, Ag(CN)-|Ag

Электрод
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£ ,= £ °  +Ь0\п а +, (УП.177)Ag+|Ag
где Е° — стандартный электродный потенциал при а+ = 1; при этом aJa2_ =  Kyci. Сум-Ag+|Ag* ___
мирование стадий (I) и (II) дает электродную реакцию (е).

Приравнивая правые части уравнений (VII. 176) и (VII. 177) и учитывая 
(VII. 175), можно рассчитать константу устойчивости комплексного иона:

In К ^ = - ( Е °  - Е °  ). (VII. 178)^  Ь0 Ag* | Ag CN", Ag(CN)~|Ag

Потенциометрия позволяет определить стандартный потенциал электрода, 
если металл дает ионы с несколькими степенями окисления. Для ионов железа 
Fe3+ и Fe2+ можно написать три электродные реакции и три соответствующие 
им стандартные энергии Гиббса*:

Fe3++ e £ ? F e 2+; AG° =  —FE%; (I)
Fe2 + +  2e Fe(T); AG° =  -  2FE%; (II)

Fe3 + +  3 i ̂  Fe(T); AG° =  -  3FE%. (Ill)

Электродная реакция (III) равна сумме электродных реакций (I) и (II). 
Учитывая, что энергия Г иббса — функция состояния, получаем

AG$=AG? +  AG2, (VII. 179)
или

3£g=£? +  2£5. (УП.180)

Если два стандартных потенциала железа известны, то по уравнению 
ГУН. 180) можно вычислить третий стандартный потенциал. Соотношение 
(VII. 180) является частным случаем так называемого правила Лютера. Оно 
применяется в том случае, когда непосредственное определение одного из 
потенциалов затруднительно или невозможно. В случае железа потенциал 
электрода Fe3+ |Fe измерить не удается из-за неустойчивости ионов Fe3+: два 
других потенциала измеряются легко.

Электродный потенциал стадии (II) выражается уравнением

♦Под стандартной энергией Гиббса электродной реакции Fe+Зе Fe3+ понимают стан
дартное изменение энергии Гиббса электрохимической реакции в элементе

(~)Fe|Fes+ ||H + |H j(+ )
где Н+ |Н2 — стандартный водородный электрод. При этом электродные реакции и общая 
реакция имеют вид

(+)ЗН + + 3 ё £  1,5Н2 (г)
(—) Fes+ +3e ^  Fe (т)

Суммарная реакция Ре(т)+ЗН + =*Fe3+ + 1,5Н2. Стандартная энергия Гиббса этой реакции при 
flFe(T),xflH*=*?H,S!"ere,*“ l равна

AG°3-  -3FE°3**-3601пХ°
где

a Fes* Рн,
*  ------X 1:

flFe(x)*H‘

р°н — стандартное давление водорода. (В единицах МПа р° «*0,1013 МПа.)
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Прамер VH.6. Вычислить константу равновесия реакции

2FeCl]+■S0 CI2 ♦— 2FeCl2+S0 CI4

при 298 К в водном растворе. Стандартные потенциалы электродов FeJ+, FeJ+(Pt) ■ Sn4+, 
Sn2+ (Pt) равны соответственно 0,771 и 0,1 SO В.
Решение. Согласно уравнению (VII.168) стандартная ЭДС элемента £°—0,771 —0,150 —0,621 В. 
Константу равновесия вычисляем по уравнению (VII. 169):

2 95600 0,621
In Ка—-------------------48,36; J ^ -1 0 21.

8,314 298
Промер VII.7. Вычислить произведение растворимости и растворимость AgQ в воде при

298 К, если £° -0,779 В; £° =0,222 В.Af*iAc a-|Aga,A*
Решение. Первый стандартный потенциал 0,799 В относится к электроду, на котором идет 

реакция Ag* +2—Ag; второй стандартный потенциал 0,222 В соответствует электроду, на кото
ром совершается процесс A gd+ ё—Ag++C3_. Вычитая из второй реакции первую, получаем 
уравнение AgQ=Ag+ + Cl“, по которому вычисляем произведение растворимости 
Lxga—[Ag*][Cl~]. В соответствии с уравнением (VII.173)

In ^ A ia - -96500(0,799 -  0,222)/(8,314 289)--22,45;
Ь L b g a -  -22,45/2,303 -  -9 ,75In -1,778 • 10"10.

Растворимость AgCl определяем из уравнения

[Ag+J—[CPJ—cJJq—1,778 • Ю-1 0  —1,34‘10- * моль/л.

§ VIL12. Потенциометрическое 
определение среднего коэффициента 
активности электролита 
и активности металла в сллеве

Определение среднего коэффициента активности сильного электролита 
рассмотрим на примере хлорида кадмия. Уравнение для ЭДС электрохимичес
кого элемента

( —)Cd | CdCl2(aq) | AgCl, A g(+)

аналогично уравнению (VII. 147). В соответствии с (VII. 11) и (VII. 14) его можно 
преобразовать к виду

£ = £ ° —3 - 1пу*у±т ,  (VII.181)

или

£ + 3  -  lnv±m = £ ° - 3  -  Inу± =у, (VII.182)

где
£ ° = £ °  —£ ° ; (VII. 183)

a-|A|a. A| CdJ |Cd 4 '

У± — средний коэффициент активности CdCl2; т  — моляльность CdClj, в 
растворе; v± =  1,58.

Если Е° известно л , следовательно, известна стандартная ЭДС элемен-
Cd | Cd

та Е°, то средний коэффициент активности электролита при данной концент
рации определяют по уравнению
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1пЬ =  (Е ° -у ) ,  
ЗОо

(VII. 184)

где у  находят по опытным данным для 
Е  и т по уравнению (VII. 182). Если 
£° неизвестно, то делают графичес-

Cd**|Cd
кую экстраполяцию у  к нулевой концент
рации электролита (рис. VII.8):

>»o=lim |_у | =  lim
m-*0

£ 0- 3  ~  1пу± 
т±-«»

— ЕР. 

(VII.185)
Рис. VII.8. Определение среднего коэф
фициента активности сильного элект

ролита

Значения ^ лг. и у± рассчитывают по уравнениям (VII. 183) — (VII. 185).
Коэффициент активности металла в сплаве (амальгаме) определяют потен- 

циометрически с использованием концентрационных цепей без переноса.
В качестве примера рассмотрим потенциометрическое определение актив

ности и коэффициента активности кадмия в сплавах кадмий — олово разного 
состава при 773 К. Активность кадмия можно рассчитать двумя способами 
в зависимости от стандартного состояния. За стандартное состояние выбира
ется чистый кадмий (первое стандартное состояние). Составляем концентраци
онную цепь с электродами из исследуемого сплава кадмий — олово и из 
чистого кадмия (электрод сравнения). В качестве электролита используется 
смесь расплавленных солей КС1 — LiCl с добавкой CdCl2:

(-)С ё(ж )
rf-i

CdClj, KCl, LiCl
(расшшв при 773 К)

Sn, СУ(ж)( +  )

Согласно уравнению (VII. 151) получаем

Г  * °  I  1Е=  In ,
2 а2

ИЛИ 2 а2
In а3 =  — E ,f i— \

*П х2

(VII. 186) 

(VII. 187)

где аг — активность кадмия в сплаве; х2 — содержание кадмия в сплаве, мол. 
доли; f i  — коэффициент активности кадмия в сплаве.

Коэффициент активности кадмия в сплаве можно рассчитать, используя 
второе стандартное состояние. В качестве электрода сравнения можно приме
нить вместо чистого кадмия сплав кадмий — олово постоянного состава:

( —)Cd, вп(ж) CdCl2, KCl, LiCl
(расплав при 773 К)

Cd, Бп(ж)( + )

Пусть активность кадмия в электроде сравнения больше, чем в измеряемом 
электроде: а'2> а 2. Тогда согласно (VII. 151) имеем

Р А° IЕ — In .
2 а2

(VII.  188)
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Подставляя в уравнение (VII. 188) значение а2 =  f 2x 2, получаем после неболь
ших преобразований

— ln a2—  m f2= E +  — In х2=у.
2 2 2

(VII. 189)

По опьггным значениям Е  и х2 вычисляем >> и делаем графическую экстра
поляцию к нулевому значению х2:

lim | _v | =  lim 
*,-*o f 2- l

bn bn
j l n a '2— ° \n f2

b0
= — In ̂ 2=  Jo. (VII.190)

Коэффициент активности f 2 кадмия в сплаве рассчитываем по уравнению

1“ /а«г- (Уо-У)-о о
(VII.191)

§ V1I.13. Потенциометрическое определение 
pH растворов

При потенциометрическом определении pH раствора используются раз
личные электроды. Рассмотрим три из них: водородный, хингидронный и стек
лянный. Большое практическое значение имеет стеклянный электрод.

1. Определение pH раствора при помощи водородного электрода. Водород
ный электрод Н + | Н2, Pt представляет собой платиновую пластинку, погру
женную в испытуемый раствор и омываемую струей водорода. Чтобы на 
электроде быстрее устанавливалось состояние равновесия

Н + + ё ^ ? |  Н2(г)

поверхность платиновой пластинки увеличивают нанесением на нее при 
помощи электролиза слоя губчатой платины (платинированная платина). 
Составляют электрохимический элемент из этого электрода и какого-либо 
стандартного электрода с постоянным потенциалом, например каломельного 
электрода:

( - ) Н 2, P t|H  + , А " ||КС1|Н&С12, H g(+)
ЭДС этой цепи равна

(VII. 192)

где Еъл — потенциал каломельного электрода.
Согласно уравнению (VII. 143) потенциал водородного электрода при 

давлении газообразного водорода 0,1013 МПа (1 атм) определяется из 
соотношения

ЕИ̂ Н =-2,ЗОЪЬ0рН. (Vn.193)

Подставляя (VII. 193) и (VII. 192), вычисляем pH раствора:

р И = - ^ г  (VII.194)
Z,3U3£>o

К преимуществу водородного электрода относится сравнительная просто
та аппаратуры. Окислители и восстановители, которые могут присутствовать
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в исследуемых растворах, не искажают результатов измерения pH. Не требует
ся калибровки прибора по стандартным растворам.

Недостатком водородного электрода является сравнительная длитель
ность измерения, так как при определении pH раствора нужно достаточно 
долго пропускать струю водорода для установления равновесия на электроде. 
Требуется специальный генератор (электролизер) для получения газообраз
ного водорода. Электрод из платинированной платины легко «отравляется» 
следами некоторых примесей в газообразном водороде, и тогда он дает 
ошибочные показания. Область измерений pH растворов ограничивается зна
чениями от 1 до 8.

2. Определение pH раствора с использованием хннгндронного электрода. 
Хингидроном называется эквимолекулярное соединение хинона и гидрохинона 
(твердое вещество) со структурной формулой:

Хингидрон слабо растворяется в воде и в водном растворе распадается на 
составные части — хинон и гидрохинон:

QH40 2 СбН4 (ОН)2 £? С«Н40 2 + С*Н4 (ОН)2

Хингидроиным электродом называется электрод из инертного металла 
(обычно платиновая проволочка), погруженный в исследуемый раствор, к ко
торому добавлено небольшое количество хингидрона.

На хингидро ином электроде
Н+, Сб^О* CeH^OHfclPt

протекает электродная реакция
СбН40,+2Н + +2*;? СбН4 (ОН)2

•к «Н* «г
■ потенциал хннгндронного электрода согласно уравнению (VII. 139) описывается выражением

. b0 а*а£+
+ -  In — (VII. 195) 

”■ 2 ат
где Ох и а,- — активности хинона и гидрохинона в растворе соответственно. Поскольку концент
рации хинона и гидрохинона в растворе одинаковы и их активности приблизительно равны 
концентрациям, можно принять, что aJaT'*\.

Из (VII. 195) получаем
£ „ -£ °  -2,ЗОЗЬорН. (VU.196)ЯГ

Стандартный потенциал £° хингидронного электрода при 298 К в растворе, насыщенном 
хингидроном, равен 0,699 В. **■

Для измерения pH раствора составляют электрохимический элемент из хингидронного элект
рода и вспомогательного электрода сравнения с постоянным потенциалом, например каломель
ного электрода:

(~)Hg, Hg2a 2|K d  IН*. СбН.Ог, C6H4 (OH)2aq|Pt(+)
ЭДС этого элемента равна __ ___

E - E „ - E m . (VII.197)
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Подставляя (VII. 196) в (VII. 197), получаем уравнение для определения pH 
раствора:

рН- ^ (£0» - £“ - £)- <т , 9 8 >
Преимущества хингидронного электрода: простота аппаратуры и отсутст

вие необходимиости калибровки прибора. По сравнению с водородным элект
родом продолжительность измерения pH раствора с хингидронным электро
дом меньше, так как равновесие на хингидронном электроде устанавливается 
быстрее.

К недостатку хингидронного электрода относится ограниченная область 
измерения pH растворов в интервале pH от 1 до 8. Кроме того, хингидронным 
электродом нельзя определять pH в растворах, в которых присутствуют 
окислители или восстановители, так как гидрохинон окисляется в хинон или, 
наоборот, хинон восстанавливается до гидрохинона. При этом условие 
a j 0r= l не выполняется.

3. Определение pH раствора при помощи стеклянного электрода. На практи
ке дня определения pH раствора часто пользуются стеклянным электродом. 
Стеклянный электрод обычно представляет собой сосуд из тонкого стекла 
с повышенной электрической проводимостью, наполненный раствором, в ко
торый погружен электрод первого или второго рода.

Потенциал стеклянного электрода меняется в зависимости от активности 
ионов водорода в исследуемом растворе так же, как и потенциал водородного 
электрода:

Д*=Я£-2,3(Ш орН, (VII.199)

где Е& — стандартный потенциал стеклянного электрода, который зависит от 
сорта стекла и определяется калибровкой электрода по буферным растворам 
(с известным значением pH). Для определения pH раствора при помощи 
стеклянного электрода составляют электрохимический элемент из стеклянного 
электрода и вспомогательного, например каломельного электрода:

(—)Hg, Н&С121 KCl(aq) || испытуемый раствор, Н + | стеклянный электрод(+)

ЭДС этого элемента равна
Е ^ Е п - Е ^ .  (VH.200)

Подставляя (VII. 199) в (VII.200), получаем

р Н = — |— ( vn. 201)
2,30300

Рассмотрим упрощенную теорию стеклянного электрода (Б. П. Николь
ский). Стеклянный электрод отличается от рассмотренных электродов тем, 
что в потенциалопределяющей реакции электроны не участвуют. Электродная 
реакция на стеклянном электроде представляет собой обмен нонами водорода 
между раствором и стеклом:

Н + *±Н£
Переход вона водорода из одной фазы в другую эквивалентен перемещению единичного 

заряда (элементарное положительное количество электричества). Поэтому в уравнении для потен
циала стеклянного электрода z  следует принять равным единице:

* Ecr-eL+boln— . (vn.202)
«и*
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Фактически в реакции обмена участвуют также входящие в состав стекла ионы щелочного 
металла:

Н++М+2Н*+М+
Реакции обмена отвечает константа обмена:

Ан+вц**овм-—----«. , (VH.203)
и*

Константа обмена зависит от состава стала и температуры; для обычных стеклянных 
электродов при 29В К она равна от 10“ 10 до 10~и . Полагая, что в стекле данного сорта сумма 
активностей ионов Н* и М+ постоянна, т. е. он* + дм* =а> вместо (УП.203) можно написать

лшал*(Р~ в^ , (VH.204)

откуда

Кы*■ он* ом*

Он* Он*

Подставляя (VII.205) в (УП.202), получаем

ЬоЫ(вц* + KafaAA*\ 
Aoto в,

где ЬоЬха — постоянная величина.

(VII.205)

(VII.206)

Потенциал стеклянного электрода зависит от активности ионов водорода 
и щелочного металла.

Для кислых растворов справедливо неравенство Он*^КлАл*  и из
(VTI.206) получаем

Eer= £ °+ 6 blnai r =£&-2,303ftopH. (VD.207)

Уравнение (УП.207) справедливо также для нейтральных и слабощелочных 
растворов вплоть до pH 10 - г  12, так как в этих растворах условие 

еще выполняется.
В сильнощелочных растворах потенциал стеклянного электрода зависит от 

активности катионов щелочного металла. Поэтому при pH раствора больше 
12 — 13 стеклянный электрод нельзя применять.

Большое практическое значение имеет потенциометрическое титрование, 
когда о точке эквивалентности судят по скачку потенциала.

д. СТРОЕНИЕ ДВОЙНОГО 
ЭЛЕКТРИЧЕСКОГО СЛОЯ НА ГРАНИЦЕ 
ЭЛЕКТРОД —  РАСПОР ЭЛЕКТРОЛИТА

§ VTI.14. Образование двойного 
электрического слоя

При погружении металлического электрода в раствор электролита проис
ходят следующие явления: 1) между металлом и раствором возникает двойной 
электрический слой (ц.э.с.); 2) появляется разность потенциалов, вполне опре
деленная при данных условиях. В отсутствие тока эта разность потенциалов,
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т. е. равновесный электродный потенциал, определяется значениями химичес
ких потенциалов атома и ионов металла [см. уравнение (VII. 128)] и, следовате
льно, зависит только от природы металла и раствора. Д.э.с. образуется на 
границе раздела фаз, поэтому равновесный электродный потенциал не зависит 
от механизма образования скачка потенциала на границе фаз, т. е. не зависит 
от структуры д.э.с.

При прохождении тока через электрохимическую ячейку на поверхности 
электрода происходят электрохимические реакции, вследствие чего равновесие 
нарушается и потенциал электрода изменяется. Это изменение тем больше, 
чем выше плотность тока, т. е. чем интенсивнее электрохимическая реакция, 
скорость которой пропорциональна плотности тока. Плотность тока зависит 
от изменения электродного потенциала, состава раствора, температуры 
и в очень сильной степени от строения д.э.с. Последнее обстоятельство имеет 
большое значение в кинетике электрохимических процессов. Кроме большого 
воздействия на скорость электрохимических реакций строение д.э.с. оказывает 
влияние на величину поверхностного натяжения металлов, на устойчивость 
коллоидных систем, поэтому в настоящее время разработаны и широко 
применяются различные методы изучения строения д.э.с.

Образование двойного электрического слоя связано с рядом причин. Двой
ной электрический слой, называемый обменным, может образоваться при 
обмене ионами между электродом и раствором электролита. Если химический 
потенциал ионов металла в растворе электролита больше, чем атомов в ме
талле, то выделившиеся на поверхности электрода ионы притягивают к себе 
анионы из раствора. Одной обкладкой д.э.с. служат положительные заряды со 
стороны металла, другой обкладкой — отрицательные заряды анионов со 
стороны раствора. Наоборот, если химический потенциал атомов в металле 
больше химического потенциала его ионов в растворе, то перешедшие из 
металла в раствор ионы притянутся к его поверхности избыточными электро
нами. При этом также образуется двойной электрический слой. Обкладка д.э.с. 
со стороны металла заряжена отрицательно (избыточные электроны), а со 
стороны раствора электролита — положительно (катионы).

Возникновение д.э.с. может быть результатом специфической адсорбции 
катионов или анионов на поверхности электрода. Под специфической адсорб
цией (хемосорбцией) понимается накопление на поверхности электрода катио
нов или анионов под влиянием химических сил. Анионы, как правило, прояв
ляют большую по сравнению с катионами склонность к специфической адсорб
ции с образованием на поверхности металлов адсорбционных слоев. Напри
мер, гидроксил-ионы, адсорбируясь специфически на поверхностных атомах 
металла, образуют адсорбционный слой гидроксида металла; сульфид-ио- 
ны — адсорбционный слой сульфида металла и т. п.

Если поверхность металла незаряжена и существует специфическая адсорб
ция анионов, то на расстоянии радиуса аниона от поверхности появится 
адсорбционный слой анионов. Анионы притянут к себе электростатические 
катионы из раствора и на поверхности металла появится адсорбционный 
двойной электрический слой, расположенный на одно атомное расстояние 
дальше от границы металл — раствор в сторону раствора по сравнению 
с обменным.

Если поверхность металла заряжена положительно в результате обмена 
ионами между металлом и раствором, то под действием электростатических 
сил адсорбция анионов увеличится, а если поверхность заряжена отрицатель
но, то уменьшится по сравнению с адсорбцией на незаряженной поверхности. 
Скачки потенциала в обменном И адсорбционном двойных электрических слоях 
складываются, если знаки заряда обкладок со стороны металла (и соответст-
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венно со стороны раствора) одинаковы. В противоположном случае суммар
ный скачок потенциала равен их разности.
I Двойной электрический слой может возникнуть также в результате адсорб
ции поверхностно-активных веществ. При специфической адсорбции полярные 
молекулы определенным образом ориентируются на поверхности металла 
и возникают адсорбционный двойной электрический слой и соответствующий 
скачок потенциала. В водных растворах электролитов на поверхности метал
лов всегда имеется двойной электрической слой в результате адсорбции 
дипольных молекул воды.

Кроме того, на поверхности каждого металла существует еще один скачок 
потенциала, так как электронный газ в металле выходит за границы кристал
лической решетки и на поверхности металла снаружи появляется избыточный 
отрицательный заряд, а изнутри — избыточный положительный заряд. Это 
приводит к образованию двойного электрического слоя и соответствующего 
скачка потенциала. Разность этих скачков потенциала между двумя металлами 
называется контактным потенциалом.

Как правило, разные виды д.э.с. реализуются одновременно. Если сумма 
скачков потенциала в рассмотренных четырех двойных электрических слоях 
равна нулю, то на поверхности металла имеется так называемый абсолютный 
нуль потенциала. Потенциалы, вычисленные по отношению к этому нулю, 
называются абсолютными потенциалами. Абсолютный нуль потенциала не 
может быть вычислен теоретически или определен экспериментально. Однако 
для термодинамических расчетов достаточно знать условные равновесные 
потенциалы, измеренные по отношению к стандартному водородному элект
роду. Для исследования кинетики электродных процессов должен быть изве
стен условный потенциал по отношению к так называемому потенциалу 
нулевого заряда, который для каждого металла и растворителя имеет опреде
ленное значение.

Потенциалом нулевого заряда называется потенциал (его условное значе
ние по отношению к стандартному водородному электроду), при котором 
отсутствуют обмен ионами между металлом и раствором и соответст
вующий двойной электрический слой.

Изменения в строении двойного электрического слоя не влияют на равно
весный потенциал, если остаются постоянными химические потенциалы ве
ществ, участвующих в электродной реакции внутри фаз. Например, при добав
лении к раствору поверхностно-активного вещества появляется новый адсорб
ционный двойной электрический слой и соответствующий скачок потенциала. 
Но другие скачки потенциала (например, в обменном двойном электрическом 
слое) при этом уменьшаются таким образом, чтобы равновесный потенциал 
сохранил свое прежнее значение.

В зависимости от расположения ионов в двойном электрическом слое 
различают плотный и диффузный двойные электрические слои и соответствен
но два скачка потенциала на границе металл — раствор. Плотный двойной 
электрический слой образован ионами из раствора, плотно притянутыми 
к поверхности металла электростатическими силами и силами специфической 
адсорбции (рис. VII .9). Эти ионы расположены в растворе на расстоянии 
радиуса d сольватированного иона от поверхности электрода.

Диффузный двойной слой образован ионами, которые расположены в рас
творе на некотором расстоянии от поверхности электрода, которое больше 
радиуса иона. Такое расположение ионов, так же как и в ионной атмосфере, 
получается под влиянием двух противоположных факторов: электростати
ческих сил, которые стремятся притянуть ионы плотно к поверхности эле
ктрода, и теплового движения, которое стремится расположить ионы ха
отически в растворе. В результате ионы, входящие в состав диффузного
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д.э.с., располагаются на некотором расстоянии от поверхности электрода 
с избыточной плотностью зарядов (по сравнению со средним распределением 
ионов в растворе), которая постепенно убывает до нуля по мере удаления от 
поверхности металла. Теоретически избыточная плотность зарядов падает до 
нуля только на бесконечно большом расстоянии. Фактически уже на расстоя
нии в несколько десятков атомных диаметров от поверхности электрода эта 
избыточная плотность зарядов становится пренебрежительно малой. За тол
щину диффузного д.э.с. условно принимают величину 1/х, так же как и для 
ионной атмосферы в электростатической теории растворов сильных электро
литов Дебая — Хюккеля.

Скачок потенциала в диффузном двойном электрическом слое называют 
диффузным \1/\-потенциалом. Если общий скачок потенциала равен Е, то 
скачок потенциала в плотном д.э.с. равен Е —фj (см. рис. VII.9). ^-Потенциал 
имеет важное значение для теории строения двойного электрического слоя
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Рис. VII.9. Изменение потенциала с расстоянием от поверхности 
электрода:

диффузный I/»,-потенциал (а) и строение д. э. с. (6)

Г
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Рис. VII. 10. Изменение потенциала с рас
стоянием от поверхности электрода:

абсорбционный ф ] -потенциал (а) и строение 
д. э. с. (б)
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Рис. VII.11. Изменение потенциала с рас
стоянием от поверхности электрода:

абсорбционный -потенциал (а) и строение 
д. э. с. (6)



и позволяет объяснить многие особенности кинетики электродных процессов, 
в частности влияние состава раствора на перенапряжение.

С увеличением концентрации электролита в растворе двойной электричес
кий слой на границе металл — раствор сжимается, ионы приближаются к по
верхности электрода и большая их часть из диффузного д.э.с. переходит 
в плотный д.э.с. При этом диффузный i/r,-потенциал уменьшается, а скачок 
потенциала в плотном д.э.с. увеличивается. В растворах с концентрацией 
электролита 0,1 — 1,0 моль/л диффузный двойной слой и диффузный фг 
потенциал практически равны нулю.

От диффузного ^-потенциала отличают адсорбционный ^-потенциал. 
Под адсорбционным ^-потенциалом понимают потенциал, который возника
ет в адсорбционном аз.с . Как видно из рис. VI1.10, адсорбционный д.э.с. 
находится от поверхности электрода на расстоянии, большем диаметра иона. 
Адсорбционный ^-потенциал может и в концентрированных растворах иметь 
большое значение, если в растворе присутствуют поверхностно-активные ио
ны или молекулы. На расстоянии порядка около двух ионных диаметров 
адсорбционный ^-потенциал падает до нуля. Знак адсорбционного -потен
циала может и не совпадать с общим скачком потенциала электрода. Если, 
например, поверхность электрода заряжена положительно и на ней специфи
чески адсорбированы анионы, то скачок потенциала в плотном двойном 
электрическом слое будет равен сумме общего скачка потенциала Е  и адсорб
ционного ^ i-потенциала (рис. VII. 11.).

§ VII.15. Элактрокялилляриыа явления.
Потенциал нулевого заряда

Избыток свободной энергии, которым обладает единица поверхности раздела фаз, по сравне
нию с каждой из граничащих фаз называется поверхностным натяжением. Электрокапилляриые 
явления характеризуют зависимость, которая существует между поверхностным натяжением 
и потенциалом на границе металл — раствор. Графически эта зависимость выражается в виде так 
я и и м а д п  электрокапиллярных кривых. Поверхностное натяжение на границе металл — рас
твор наиболее просто можно измерять на жидких металлах. Поэтому большинство опытных 
данных по эдектрокапиллярным явлениям в водных растворах получено на ртути.

Из основного термодинамического уравнения Гиббса для межфазного поверхностного слоя 
можно получить соотношение

d а
в - --------, (УП.208)

d(-£)

где с — плотность заряда в двойном электрическом слое, обусловленная обменом ионами между 
металлом и раствором, Кл/см3; а — поверхность ее натяжения на границе металл — раствор; 
Дж/см*; Е — потенциал электрода, В.

Выражение (VII.208) называется уравнением Липпмана. Оно позволяет определять величину 
и знак ч«р«п» поверхности электрода при разных потенциалах с помощью электрокапиллярных 
измерений.

В любой точке на левой ветви ЛЬ электрокапиллярной кривой касательная к кривой 1 на рис.
VII.12 образует острый угол с осью абсцисс. При этом, как следует из уравнения (VII.208), заряд 
е поверхности металла положительный; обкладка двойного электрического слоя со стороны 
раствора состоит из анионов. В любой точке на первой ветви ВЬ заряд в поверхности металла 
отрицательный, а двойной электрический слой со стороны раствора образуется катионами.

В точке Ь на кривой /  имеется максимум и касательная к кривой горизонтальна 
fdff/d (—£ )—0]. В этой точке заряд поверхности в равен нулю. Следовательно, в точке b — потен
циал нулевого заряда.

Присутствие на поверхности металла зарядов (положительных или отрицательных) уменьша
ет поверхностное натяжение, так как между ними возникают силы отталкивания. При отсутствии 
избыточных зарядов на поверхности металла поверхностное натяжение достигает максимальной 
величины. Ниже приводятся значения потенциала нулевого заряда относительно стандартного 
водородного электрода для ряда металлов в водных растворах при отсутствии поверхностно
активных веществ в растворе:
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Металл ...........  P t Си Hg P b  Bi T l Cd
Ея, В ...................  0 ,2 0  0 ,09  -  0 ,19  -  0 ,6 9  -  0,38 -  0 ,69  -  0,89

Потенциал нулевого заряда сильно зависит от природы металла. Между потенциалом нулево
го заряда Е„ в водных растворах и работой выхода электрона Ае для разных металлов (при 
отсутствии поверхностно-активных веществ в растворе) существует корреляционная зависимость:

Форма электрокапиллярной кривой и потенциал нулевого заряда зависят от присутствия 
в растворе поверхностно-активных молекул, неорганических анионов или катионов.

Электрокапиллярная кривая при отсутствии в растворе поверхностно-активных веществ, 
например в растворе Na2SC>4, представлена на рис. VII. 12 (кривая 1). Ионы N a+ и SO^" не 
адсорбируются специфически на ртути. В присутствии специфически адсорбирующегося аниона, 
например при добавлении KI к раствору N a2S04, вид электрокапиллярной кривой изменяется 
(кривая 2). Строение двойных электрических слоев, соответствующих точкам на кривых рис. 
VII. 12, 1 изображено на рис. VII. 12, II. В точке g на кривой 2 имеется максимум, который 
соответствует потенциалу нулевого заряда. Точка g сдвинута в сторону отрицательных потенциа
лов на величину Еп—Ея по сравнению с точкой Ь и расположена при том же потенциале, что 
и точка с на кривой 1. Поэтому в точке g на поверхности ртути имеется адсорбционный двойной 
электрический слой из специфически адсорбированных анионов I ~ и притянутых к ним катионов 
К +, а поверхность ртути не заряжена. Разность потенциалов нулевого заряда для кривых 
1 и 2 равна адсорбционному фу -потенциалу: ф\ = ЕЯ—Еп. Правее точки g на кривой 2 на 
поверхности ртути появляется отрицательный заряд и в точке d  кривые 1 и 2 сливаются. Это 
объясняется тем, что при увеличении отрицательного заряда на ртути анионы I “ выталкиваются 
электростатическими силами с ее поверхности, поверхностная концентрация их уменьшается 
и в точке d  происходит их практически полная десорбция (потенциал десорбции А), Влево от 
точки g поверхность ртути заряжена положительно. Увеличение положительного заряда поверх
ности ртути при изменении потенциала от точки g до /  и е способствует адсорбции анионов I ~. 
Точкам /  и Ь соответствует один и тот же потенциал. Это значит, что суммарные потенциалы 
и заряд адсорбционного и обменного слоя в точке /  равны нулю.

Сравнение кривых /  и 2 показывает, что адсорбция ионов 1~ на поверхности ртути понижает 
ее поверхностное натяжение.

Примерами анионов, обладающих специфической адсорбцией на ртути, могут служить ани
оны: G ~ , Br~, I - , S2~, CN~ и др. К числу анионов, не обладающих или обладающих слабой 
поверхностной активностью на ртути, относятся SOJ- и С О ,- .

Электрокапиллярная кривая при адсорбции на поверхности ртути поверхностно-активных 
молекул приведена на рис. VII.13 (кривая 2). При этом на электрокапиллярной кривой наблюда
ются два потенциала десорбции: точки а и е. Десорбция органических молекул с поверхности 
ртути при достаточно большом ее положительном или отрицательном заряде объясняется тем, 
что диэлектрическая проницаемость воды (около 80) больше, чем диэлектрическая проницаемость 
многих органических веществ (10 — 30). Диэлектрик с большой диэлектрической проницаемостью
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Рис. VII. 12. Электрокапиллярные кривые на ртути (/) и строение д. э. с. (II): 
] — без добавления; 2 — с добавлением поверхностно-активных анионов
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Рис. VI 1.13. Электрока- 
пиллярные кривые для 
ртути в растворе Na2S04 
(Г) и строение д. з. с. (II):
1 без добавления; 2 с до
бавлением поверхностно-ак- 

тивных молекул
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втягивается в электрическое поле конденсатора, причем тем сильнее, чем больше напряженность 
этого поля (чем больше заряд на обкладках конденсатора). Поэтому при увеличении положитель
ного или отрицательного электрического заряда в двойном электрическом слое на поверхности 
ртути молекулы воды из раствора втягиваются в это поле и вытесняют молекулы органического 
вещества, обладающего меньшей диэлектрической проницаемостью. Таким образом, максималь
ная адсорбция органических молекул должна достигаться вблизи потенциала нулевого заряда, где 
заряд поверхности металла равен нулю.

Рассмотрим строение двойных электрических слоев в разных точках электрокапиллярной 
кривой при отсутствии и в присутствии в растворе поверхностно-активных молекул (рис. VII. 13, 
I и II). Точка /соответствует потенциалу нулевого заряда в присутствии поверхностно-активных 
молекул в растворе. Она расположена при том же потенциале, что и точка Ь на кривой 1, 
в которой поверхность ртути заряжена положительно. Разность потенциалов —FH равна 
адсорбционному ф^потенциалу. Положительное значение адсорбционного ф[-потенциала указы
вает на то, что молекулы органического вещества обращены к поверхности ртути положительным 
концом диполя. Другие органические вещества могут быть обращены к поверхности ртути 
отрицательным концом диполя, что приведет к сдвигу максимума электрокапиллярной кривой 
в сторону отрицательных потенциалов.

Адсорбция поверхностно-активных молекул понижает поверхностное натяжение на границе 
ртуть раствор. Это явление описывается уравнением Гиббса:

Г = -  —  ( да )  , 
RT  \a ia а /„

(VII.209)

где Г поверхностная концентрация вещества; а активность поверхностно-активного вещест
ва в растворе.

Поверхностная концентрация веществ представляет собой избыток числа молей вещества 
в некотором объеме раствора вблизи поверхности (1 м2) по сравнению с таким же объемом 
в глубине раствора.

К числу поверхностно-активных органических веществ относятся алифатические спирты, 
амины, серосодержащие органические вещества и др.

§ VII.16. Емкость двойного 
электрического слоя

Емкость двойного электрического слоя является его важной характеристи
кой. Изучение зависимости емкости двойного электрического слоя от потен
циала и состава раствора позволяет получить сведения о его строении. Раз
личают интегральную и дифференциальную емкости.

Интегральную емкость определяют по уравнению

(VII.210)
Е -  £*

где б  — плотность заряда в двойном электрическом слое, Кл/м2; Е  — потен
циал электрода, В; Ещ — потенциал нулевого заряда, В. Размерность емкости 
Ф/м2.
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Дифференциальной емкостью называется 
отношение бесконечно малого изменения плот
ности заряда к бесконечно малому изменению 
потенциала, которое при этом происходит:

С _ < k _  <*«
4 dЕ d(-£ )'

(Vn.211)

Для изучения строения двойного электрическо
го слоя более удобной величиной является диф
ференциальная емкость*.

Зависимость емкости от потенциала (кривая 
емкости) при отсутствии поверхностно-актив
ных веществ в растворе (например, ртуть в 
0,1 М растворе NajSO^ приведена на рис. 
VII. 14, в (кривая 1).

При потенциалах более положительных, чем 
потенциал нулевого заряда, емкость двойного 
электрического слоя больше (около 0,4 Ф/м2), 
чем при более отрицательных потенциалах 
(около 0,2 Ф/м2) при отсутствии поверхностно
активных веществ в растворе. Это объясняется 
тем, что при Е>ЕЖ в двойном электрическом 
слое со стороны раствора расположены анионы, 
а при Е <ЕЯ — катионы. Анионы в двойном 
электрическом слое деформируются сильнее, 
чем катионы, так как в них имеются избыточ
ные электроны и они слабее удерживаются яд
ром. Поэтому расстояние между зарядами, 
двойного электрического слоя с обкладкой из 
анионов меньше, чем когда обкладка состоит из 
катионов. С уменьшением расстояния между 
обкладками конденсатора его емкость увеличи
вается.

Из электрокапиллярных измерений можно вычислить не только заряд 
поверхности металла [см. уравнение (VII.208)], но и емкость д.э.с. Подставляя ■ 
уравнение (VII.208) в (VII.211), получаем (см. рис. VII.14, б, в)

d 2а

Рас. VII.14. Зависимость по
верхностного натяжения (а), за
ряда д. э. с. (б) н емкости д. э. с. 

(в) от потенциала

d ( -£ )
(VII.212)

Наоборот, зная емкость, можно рассчитать заряд поверхности металла 
и электрокапиллярную кривую.

Интегрируя уравнение (VII.211) и считая приближенно емкость постоян
ной, находим (см. рис. VII. 14, Ь)

e=C <(E-EJ. (VII .213)

Интегрирование уравнения (VII.208) с учетом (VII.213) дает (см. рис. 
VII. 14, а)

•Для краткости будем далее употреблять термины «емкость» и «заряд» вместо «дифферен
циальная емкость 1 ма поверхности металла» и «плотность заряда», считая, что поверхность 
электрода равна 1 см3.
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<г.-<т= i  С4( £ - Щ 2, (УП.214)

где ал — поверхностное натяжение в максимуме электрокапиллярной кривой.
Поверхностно-активные вещества сильно влияют на емкость двойного 

электрического слоя. В присутствии в растворе поверхностно-активных моле
кул емкость заметно снижается и составляет 0,02 — 0,04 Ф/м2 вместо ОД — 
0,4 Ф/м2 при их отсутствии (кривая 2 на рис. VH.14, в). Концентрацию 
поверхностно-активных веществ в растворе можно определить, зная емкость.

В разбавленных растворах электролитов (0,001 М и меньше) на кривой 
емкости появляется минимум вблизи потенциала нулевого заряда (см. рис. 
VII. 14, в, кривая 3). Появление этого минимума объясняется тем, что заряд 
поверхности близок к нулю, ионы слабо притягиваются к поверхности и по
этому двойной электрический спой становится практически только диффуз
ным. С увеличением расстояния между зарядами емкость двойного слоя 
уменьшается.



Часть

Кинетика 
химических реакций

Глава VIII

ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА

§ vm.1. Основные понятия

Химическая кинетика — это учение о химическом процессе, его механизме 
и закономерностях протекания во времени. При исследовании химических 
реакций, в частности, используемых в химической технологии, применяют как 
методы химической термодинамики, так и методы химической кинетики. 
Химическая термодинамика позволяет вычислить тепловой эффект данной 
реакции, а также предсказать, осуществима ли данная реакция и ее-состояние 
равновесия, т. е. предел, до которого она может протекать. Для этого необ
ходимо иметь данные о термодинамических параметрах всех компонентов 
только в начальном и конечном состояниях системы. Но для практики нужно 
знать не только возможность осуществления данной реакции, но и скорость ее 
протекания. Ответ на этот вопрос дает химическая кинетика. Для получения 
кинетических закономерностей должны быть известны не только начальное 
и конечное состояния системы, но и путь, по которому протекает реакция, а он 
обычно заранее неизвестен. Поэтому получить кинетические закономерности 
сложнее, чем термодинамические. Зная эти закономерности (математическую 
модель) изучаемой химической реакции и ее кинетические параметры, можно 
рассчитать ее скорость и оптимальные условия проведения в промышленном 
реакторе.

С середины XX в. начала развиваться сначала так называемая линейная, 
а потом нелинейная термодинамика неравновесных процессов, в которую 
время входит как параметр. Краткие сведения об этом этапе развития термо
динамики см. приложение I, § 2.

Химические реакции, как правило, являются сложными, т. е. протекают 
через ряд элементарных стадий. Элементарная стадия является наиболее 
простой составной частью сложной реакции: каждый акт элементарной стадии 
представляет собой результат непосредственного взаимодействия и превраще
ния нескольких частиц. (Более подробно об элементарной стадии см. § VII.2.) 
Совокупность реакций из элементарных стадий называется механизмом реак
ции. При протекании реакции по стадиям получаются и расходуются проме
жуточные вещества. Промежуточными веществами обычно являются актив
ные частицы с неспаренными электронами, так называемые радикалы, напри
мер НО, Н 0 2, С2Н5 и т. д. Сложные реакции могут состоять из двусторонних, 
параллельных и последовательных элементарных стадий.
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Все элементарные стадии являются двусторонними (обратимыми), т. е. 
состоят из двух взаимно противоположных элементарных реакций, которые 
одновременно протекают в прямом и обратном направлениях, но с разной 
скоростью. При параллельном протекании нескольких элементарных стадий 
данное вещество одновременно расходуется по нескольким путям с образова
нием разных продуктов. При последовательном протекании элементарных 
стадий промежуточное вещество, полученное в одной стадии, расходуется 
в другой. Механизм большинства реакций точно неизвестен, так как промежу
точные вещества обычно очень неустойчивы и доказать экспериментально их 
существование довольно сложно. Поэтому, как правило, у сложных реакций 
промежуточные вещества неизвестны, а известен только наиболее вероятный 
механизм, т. е. предполагаемый механизм протекания реакции по стадиям, на 
основе которого можно получить закономерность (математическую модель), 
адекватно отражающую основные черты реального процесса.

Рассмотрим реакцию
Н2+12=2Н1 (Vni.l)

которая до последнего времени рассматривалась как элементарная. Но теперь 
доказано, что эта реакция сложная и протекает она через три последователь
ные элементарные стадии:

I2-*2i (а)

1+Н 2+ Н 2-Н 1 + Н  (б) (УШ.2)

2Н -»Н2 (в)

(Для простоты все три стадии реакции даны как практически односторонние: 
одна стрелка.)

В сумме эти три последовательные стадии (вторую стадию нужно ум
ножить на два) дают реакцию (VIII. 1). Таким образом, уравнение данной 
сложной реакции не отражает истинный механизм реакции, которая в дейст
вительности состоит из трех элементарных стадий. В рассматриваемой реак
ции участвуют пять компонентов; из них два исходные вещества (Н2, 12), 
один продукт реакции (HI) и два — промежуточные вещества (атом£г Н и I).

9 Vm.2. Элементарные стадии реакции

Элементарная стадия состоит из суммы актов химического превращения 
одной или нескольких частиц. Каждый акт химического превращения состоит 
в том, что при сближении двух или нескольких частиц происходит постепенная 
перестройка связей между атомами. При этом одни связи разрываются, 
а другие образуются и из исходных веществ получаются продукты реакции. 
В исходном состоянии вещества обладают одним запасом (внутренней) энер
гии, в конечном состоянии — другим. В ходе химического превращения до
стигается некоторое промежуточное состояние, так называемое переходное 
состояние, когда одни связи растянулись, но еще не разорвались, а новые 
связи только еще образуются. Это промежуточное образование называется 
активированным комплексом. Активированный комплекс в переходном со
стоянии находится на вершине потенциального барьера, поэтому его состо
яние является неустойчивым и его нельзя называть промежуточной частицей 
или молекулой. Промежуточные частицы, хотя и неустойчивы, но все же 
находятся в неглубокой потенциальной яме (рис. VIII. 1, схема I). Поэтому 
можно говорить о какой-то небольшой, иногда ничтожно малой, средней
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продолжительности существования промежуточной частицы- В применении 
к активированному комплексу понятие «продолжительность существования» 
вообще неприменимо, он находится в состоянии непрерывного образования 
и разрушения в процессе перехода через потенциальный барьер (см. рис. 
V lfl.l, схема 2).

Таким образом, элементарной стадией химической реакции называется 
сумма актов химического превращения при одновременном сближении (столк
новении) нескольких (обычно двух) частиц; при этом энергия связей перерас
пределяется между атомами с образованием активированного комплекса с его 
последующим распадом и получением новых частиц. В случае мономолекуляр- 
но г о акта образование активированного комплекса происходит за счет перерас
пределения энергии между связями атомов внутри молекулы, как следствие ее 
активации в результате внешних воздействий.

Поясним сказанное на примере. С учетом протекания элементарного акта 
через переходное состояние элементарную стадию [см. уравнение (VIII.2, б)] 
можно записать в виде

i+ H -H -* I . . .H . . .H -* I -H + H  (Vin.3jl

Изменение энергии при протекании этого элементарного акта можно пред
ставить схематически (рис. VIII .2). Здесь по оси абсцисс отложена величина, 
характеризующая протекание элементарного акта, «координата реакции», так 
называемый «путь реакции». В рассматриваемом примере это может быть, 
например, расстояние между двумя атомами водорода. Для более сложных j 
частиц это понятие менее наглядно.

При сближении атома иода и молекулы водорода связь между атомами; 
водорода растягивается, а между атомами водорода и иода образуется. На это 
требуется затрата энергии, и энергия системы из трех атомов увеличивается. 1 
В вершине потенциального барьера С (см. \>ис. VIII.2) мы имеем переходное^

Координата реакции Координата реакции

Рис. VIII.1. Схема пояснение различия 
между молекулой и активированным 

комплексом:
1 — молекула находится в устойчивом со
стоянии в потенциальной яме; 2 — активиро
ванный комплекс движется вдоль координа
ты реакции через вершину потенциального 

барьера 
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Рис. VIII.2. Схематическое изображение элемен
тарного акта в стадии взаимодействия атома 

иода с молекулой водорода



состояние и активированный комплекс из трех атомов. В ходе дальнейшего 
протекания элементарного акта расстояние между атомами водорода увеличи
вается и, наконец, химическая связь между ними совсем разрывается, а новая 
связь Н — I образуется. В результате получается молекула иодида водорода 
и атом водорода. Обобщая изложенное выше, можно сказать, что при проте
кании элементарного акта преодолевается один (и только один) энергетичес
кий барьер.

В зависимости от числа исходных частиц, участвующих в элементарном 
акте, говорят о разной молекулярности элементарной стадии или реакции. 
В мономолекулярной стадии в элементарном акте участвует одна частица 
и молекулярность равна единице. В бимолекулярной стадии молекулярность 
равна двум, в тримолекулярной — трем. В рассматриваемом примере [уравне
ние (VIII.2)] элементарная стадия (а) является мономолекулярной, а стадии (б) 
и (в) — бимолекулярными. Тримолекулярные стадии встречаются редко, так 
как одновременная встреча трех частиц в элементарном акте химического 
превращения маловероятна. А четырехмолекулярные элементарные стадии 
в действительности не встречаются, так как одновременная встреча четырех 
частиц — событие почти невероятное, и поэтому практически оно не осущест
вляется.

Бели в уравнении химической реакции сумма стехиометрических коэффици
ентов исходных веществ больше трех, то такая реакция обязательно сложная, 
т. е. она протекает через несколько элементарных стадий. Например, в реакции

участвуют девять частиц и сумма стехиометрических коэффициентов равна 
девяти. Фактический механизм этой реакции, как было доказано, состоит из 
семи последовательных бимолекулярных стадий, т. е. в каждом из семи 
последовательных элементарных актов встречаются две частицы, как исход
ные, так и промежуточные. А уравнение (VIII.4) показывает лишь суммарный 
результат сложной реакции. Но если в реакции участвуют одна, две или три 
частицы, то совсем необязательно, чтобы эта реакция представляла собой 
элементарную стадию. Так, в реакции (VIII. 1), как мы видели, участвуют две 
исходные молекулы, но реакция не является элементарной.

По характеру разрыва химической связи элементарные реакции подраз
деляются на гомолитические и 'гетеролитические. В гемолитической реакции 
•электронная пара разрывается. По гемолитическому типу протекают, напри
мер, окислительно-восстановительные реакции. В гетеролитической реакции 
оба электрона двухэлектронной химической связи переходят к одному из 
атомов.

9 У Ш 1  Сложные реакции

Рассмотрение химической кинетики сложных реакций облегчается, если 
к ним применить математический аппарат линейной алгебры. Для этого 
удобно химические уравнения отдельных стадий записывать в виде алгебра
ических уравнений. Поясним это на примере сложной реакции (VIII. 1), проте
кающей через три стадии. Перепишем три стадии реакции (VIII.2) таким 
образом, чтобы все компоненты были записаны в одной части уравнения:

4Fe2+ +4Н + +  Oa=4Fe3+ +2НгО (VIII .4)

%
—12+21=0 
- i - H 2+ H i+ H = o  
—2Н +Н 2=0

(а)
(б) 

(в)
(VHI.5)
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HI = А 3; Н = Л 4; 1—А 5. Перепишем далее три стадии (VIII.5) таким образом, 
чтобы вещества в каждой стадии заняли места 1 — 5:

1 2 3 4 5 
- 1 2 + 2 1 = 0

-H 2+ H I + H - i= 0
\

+ Н 2 —2Н = 0  

или с использованием обозначений А х — А }

( — У)АХ +  0А2■+■ОАз +  0А4+ 2А$= 0

0АХ + ( — 1)Аг+ 1АЪ+ 1 ^4 + (— l) ^ j= 0  (VIII.6)

0АХ +  Ы 2+ 0 ^з  +  (—2)Л4+0Л 5= 0

Как видно, при такой форме записи формально все пять компонентов 
входят в уравнение каждой стадии, причем, если д анный компонент в стадии 
не участвует, ему приписывают стехиометрический коэффициент нуль. Исход
ным веществам в стадиях приписывают отрицательные стехиометрические 
коэффициенты.

Использованный способ обозначений и записи позволяет представить урав
нения всех стадий химической реакции (VIII.2) в виде

1 # П ,А ,= 0  (j =  1, 2, 3), (VIII.7)
i-i

где V/ j — стехиометрический коэффициент i-го компонента в 5-й элементарной 
стадии; А, — t-й компонент; N  — число компонентов; s — число стадий. 
В данном случае N = 5  и 5=3. Запись 5=3 указывает, что уравнение (VIII.7) 
нужно написать три раза: для первой элементарной стадии 5=1, для второй 
5= 2  и для третьей 5=3.

Пятнадцать стехиометрических коэффициентов (включая нулевые значе
ния) в системе уравнений (VIII.6) или (VIII.7) записывают в виде матрицы 
стехиометрических коэффициентов:

Для упрощения записи уравнений введем обозначения: 12=Л ь Н2 = л 2;

- 1 0 0
0 - 1 1
2 - 1 0
0 1 - 2
0 1 0

Форма записи стадий химической реакции в виде (VIII.6) и (VIII.7), а стехио
метрических коэффициентов в виде (VIII.8) имеет практическое значение при 
рассмотрении достаточно сложных реакций, например в нефтехимической 
промышленности, и используется для моделирования таких реакций при 
расчетах реакторов с использованием ЭВМ.

Рассмотрим еще ряд основных понятий для химической кинетики сложных 
реакций. В зависимости от фазового состояния компонентов (исходных ве- 
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ществ и продуктов) различают реакции гомогенные и гетерогенные, а также 
гвмофазные и гетерофазные. Гомогенными называют реакции, протекающие 
в одной фазе: в смеси газов, в жидком растворе или (реже) в твердой фазе. 
К гетерогенным относят реакции, протекающие на границе двух фаз. Таких 
случаев (границ фаз) может быть пять: Т — Т, Т — Ж, Т — Г, Ж — Ж, Т — Г 
(Г — твердое вещество; Ж — жидкость; Г — газ). Граница Г — Г обычно не 
реализуется на практике, так как газы смешиваются в любых отношениях*.

Гомофазными называют реакции, в которых все компоненты находятся 
а одной фазе. К гетерофазным относят реакции, компоненты которых нахо
дятся в разных фазах. Рассмотренная ранее реакция (VIII. 1) является гомоген
ной и гомофазной, так как она протекает в объеме смеси газов и все компонен
ты находятся в одной фазе (в газообразном состоянии). Реакция синтеза 
аммиака из азота и водорода

N2+3H 2=2NH3(r)

протекающая на поверхности платины, является гетерогенной гомофазной. 
Она гетерогенная, так как протекает на границе фаз платина — смесь газов, но 
она гомофазная, так как все компоненты находятся в газовой фазе (платина 
является катализатором и в реакции не расходуется). Реакция

NH3(r)+ НС1(г)= NH4C1(t)

является гомогенной гетерофазной, так как протекает в объеме газа, но 
компоненты (исходные вещества и продукты реакции) находятся в разных 
фазах. И наконец, реакцию

СаС03(т)= СаО(т)+ С 02(г)

следует отнести к гетерогенным гетерофазным реакциям. Реакция протекает 
на границе двух твердых фаз, причем компоненты находятся в двух разных 
твердых фазах.

{ УПЫ. Скорость образования компонента
и скорость реакции

Скоростью образования [или изменения содержания данного i-го вещества 
(компонента)] во время химической реакции или, другими словами, скоростью 
реакции по данному i-му веществу называется изменение количества этого 
вещества т, (в молях) в единицу времени t и в  единице реакционного пространст
ва R:

/л 1 d/и,
w = ------'. (VIIL9)

R di 4 7
Это определение скорости образования компонента является наиболее общим; 
оно справедливо для любых сложных реакций и для любого реагента в любых 
условиях, в том числе в неизотермических. Если реакция гомогенная и про
текает в объеме, то реакционным пространством является объем (R ^ V )  
н изменение количества вещества рассматривают в единице объема. Если 
реакция гетерогенная и протекает на границе фаз, то реакционным простран
ством является поверхность (R & S) и изменение количества вещества относят

*При температуре, близкой к критической, происходит расслоение газов (так называемое 
яредкритическое состояние). Однако этот случай редко встречается на практике, и мы его не 
рассматриваем.
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к единице поверхности. Термин «скорость образования» будем использовать 
для любых реагентов, т. е. как для продуктов, так и для исходных веществ. 
При такой терминологии скорость образования исходных веществ будет, 
очевидно, отрицательной величиной*. Наряду с термином «скорость образо
вания данного, вещества» используется также термин «скорость реакции по 
данному веществу». В дальнейшем изложении мы будем пользоваться преиму
щественно первым термином, так как он физически более понятен.

Н а практике наибольшее значение имеют изотермические реакции, проте
кающие в закрытых или в открытых системах. Замкнутая система не об
менивается веществом с окружающей средой, но энергией (теплотой, работой) 
она может обмениваться. Замкнутой системе в химической технологии соот
ветствует прерывный процесс, например в чанах или автоклавах.

В открытой системе происходит обмен с окружающей средой не только 
энергией, но и веществом. Открытой системе в химической технологии соот
ветствует непрерывный процесс, процесс в потоке. Открытой системой являет
ся также любой живой организм, так как в нем происходит непрерывный 
обмен веществом и энергией с окружающей средой.

Рассмотрим вначале скорость образования п-го вещества в замкнутой 
гомогенной системе (R=V )

Если объем системы во время реакции не меняется, то его можно внести 
под знак дифференциала и при этом ct—mJV. Тогда вместо (УШЛО) получим

где ci — концентрация рассматриваемого /-го вещества в данный момент 
времени. Следует подчеркнуть, что выражение (VIII. 11) для скорости об
разования вещества в виде производной от концентрации по времени справед
ливо только в частном случае гомогенных реакций в замкнутой системе при 
постоянном объеме (как в изотермических, так и в неизотермических услови
ях). В дальнейшем мы будем рассматривать гомогенные реакции в закрытых 
системах, как правило, только при постоянном объеме и в изотермических 
условиях, не оговаривая это каждый раз. Неизотермическая кинетика будет 
рассмотрена в § IX. 7.

При рассмотрении кинетики химических реакций в закрытой системе обыч
но изучают на опыте зависимость концентрации какого-либо компонента (/-го 
вещества) от времени и изображают эту зависимость в виде графика с, — t, 
который называют кинетической кривой.

Если химическая реакция может быть выражена одним уравнением (несмо
тря на то, что она является сложной), то скорости образования исходных 
веществ и продуктов связаны между собой однозначно простыми стехиомет- 
рическими соотношениями. Например, скорость образования HI в реакции 
(V in .l) будет, очевидно, в два раза больше, чем скорость расходования

*В некоторых учебных пособиях в монографиях используют термин «скорость расходова
ния исходного вещества» и считают эту скорость положительной. Но для фактических расчетов 
с использованием линейной алгебры и ЭВМ для достаточно сложных реакций, состоящих из 
многих стадий с участием большого числа реагентов, более удобна единая терминология для всех 
реагентов (как принято в данном учебнике), когда различие между скоростью взмевеввя содержа
ния исходного вещества и продуктов указывается знаком (плюс или минус).

(О 1w = ------ .
V dt

(УШЛО)

( v in . i i )
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Н2 и 12 или, другими словами, чем скорость образования Н2 и 12 (с отрицатель
ным знаком), так как стехиометрический коэффициент в уравнении химичес
кой реакции (VUI.1) у HI в два раза больше, чем у Н2 и 12: из одного моля
Н2 и одного моля 12 получается два моля HI. Радикалы Н и I в данной реакции 
очень активны и неустойчивы, поэтому их содержание в смеси ничтожно мало 
и их концентрацией при рассмотрении материального баланса можно пренеб
речь.

Полагаем для простоты, что реакция протекает в закрытой системе при 
постоянном объеме. Тогда из общих соображений для реакции (VIII. 1)

dct dc2 1 dcj 
d * dt 2d / '

где Ci — концентрация H2; c2 — концентрация I2; c3 — концентрация HI.
Формально это можно записать как

(vm.12)(-1) dt (-1) dt (2) dt

где — I, — 1 и 2 — это стехиометрические коэффициенты с учетом правила 
знаков, сформулированного выше (для исходных веществ стехиометрические 
коэффициенты принимаются отрицательными).

Тогда с учетом выражения (VIII. 11) можно написать

w =—  w<2)= —  w(3>, (VID.13)
( - 0  ( - D  (+2)

где w — скорость реакции, одинаковая для всех веществ, участвующих в дан
ной реакции; w*1*, w(2) и w(3) — скорости образования Н2,12 и HI (или, другими 
словами, это скорости реакции соответственно по веществам Н2,12 и HI);

и ^)= —; w<2>=—; w<3>=—. (VIII.14)
dt dt dt

Качественное представление о виде кинетических кривых трех компонентов 
для рассматриваемой реакции дает график (рис. VIII.3, а), построенный по 
данным примера IX. 1. Как видно из рис. VIII.3 (кривые 1 и 2), скорости 
образования исходных веществ Н2 и 12 отрицательны, так как касательная 
к кривым 1 ш 2 имеет на графике тупой угол и, следовательно, производные 
dci/dt и dcjjdt в уравнении (VIII. 14) отрицательны. Скорость образования 
продукта реакции HI (кривая 3) положительна, так как касательная к кривой
3 имеет острый угол и, следовательно, производная dcjdt  положительна 
(тангенс острого угла положителен).

Из сказанного выше следует, что в тех случаях, когда реакция может быть 
выражена одним химическим уравнением, скорость реакции равна скорости 
образования данного реагента (исходного вещества или продукта реакции), 
деленной на его стехиометрический коэффициент с учетом принятых знаков. 
Таким образом, скорость химической реакции —■ всегда положительная вели
чина и имеет одинаковое значение для данной реакции независимо от того, 
через изменение концентрации какого реагента она выражена.

Повторам эта рассуждения для химической реакции в общем виде:

eiAi+<i2A2+ ...+e(A j»V f+ iAj+ i+Vj+2Aj+ j + . . .+ v BA)l (VHL15)
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а б

Рис. VUI.3. Зависимость концентрации ре- Рис. VI1I.4. Зависимость скорости образова-
агеитов от времени (кинетической кривой) ния реагентов в сложной реакции от времени 
при протекании сложной реакции, состо- (см. рис. VIII.3):
ящей из двух последовательных стадий: j  _  исходное 2 -  продукт реакции;

1 — исходное вещество; 2 — продукт реакции; 3 — промежуточное вещество
3 — промежуточное вещество

где ау, 02, а,- — стехиометрические коэффициенты исходных веществ с положительным знаком
(их абсолютные значения); Aj, А2, А* — исходные вещества; Ai+j, А............Ап — продукты
реакции. Перенесем все слагаемые уравнения (VIII.5) в одну сторону:

fli A j—вгАг—...—А/ А<+ V(+ | А/+1 + v l+2A(+2-K..-t-vnAll=0. (Vin.16)

Примем, что стехиометрические коэффициенты у исходных веществ имеют отрицательные знаки 
и обозначим —ai =  vj; —д2 = v2; ...; —а ,= v„ где vj, v2, ..., v,- — отрицательные числа. Тогда 
уравнение (VHI.16) можно переписать в виде

viAi +  V2A2 + ...+ v (A/+vi+[A,+ i + v<+2A/+2 +...+v„A n = 0  (VIH.17)

или .П
£  V(A,=0. (VIII.18)
1*1 4

Выражение для скорости реакции при этом будет иметь вид 

w = - w['\ (VIII.19)
Vi

где w(i) — скорость образования вещества А,- (или скорость реакции по г-му 
веществу) [см. уравнение (VIII. 11)]. 

Перепишем уравнение (VIII. 19) в виде 

w(0 = v,iv. (VIII.20) 
Из формальных соображений, поскольку для исходных веществ в обобщен

ном уравнении химической реакции (VIII. 18) стехиометрические коэффициен
ты отрицательны (v,<0), из уравнения (VIII.20) следует, что скорость об-

(О Лразования по i-му исходному веществу w <0, т. е. отрицательная величина 
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(поскольку скорость реакции и>, как указывалось выше, является всегда поло
жительной величиной). Для продуктов реакции v, <  0, и поэтому скорость 
образования i-ro продукта реакции w,>0, т. е. положительная величина. Таким 
образом, из формальных соображений также получаем, что скорость об
разования исходного вещества отрицательна, а скорость образования продук
та реакции положительна.

Рассмотрим далее сложную реакцию, протекающую в нестационарных 
условиях в закрытой системе и состоящую из двух последовательных стадий:

a S p

И Р 4 I !  (УШ.21)
Р ^ В

W-1

где и>1 и w_i — скорости прямой и обратной реакций в первой стадии; 
w2 и w_ 2 — скорости прямой и обратной реакций во второй стадии. Скорос
ти прямой и обратной реакций данной стадии всегда положительные вели
чины. При этом понятие скорости реакции в целом теряет смысл. Можно го
ворить только о скорости образования компонентов и скорости отдельных 
стадий.

На рис. VIII.3, б схематически изображены кинетические кривые для всех 
реагентов, участвующих в сложной реакции (VIII.21), а на рис. VIII.4 — 
Соответствующие зависимости скорости образования компонентов от вре
мени. Для исходного вещества (кривая Г) эта зависимость не отличается ка
чественно от рассмотренного ранее случая (см. рис. VHI.3, б, кривая 1). 
Для продукта реакции, из-за образования промежуточного вещества, на ки
нетической кривой (рис. V1II.3, 6, кривая 2) имеется точка перегиба, а 
скорость образования в начальный момент равна нулю (рис. УП1.4, кривая 
2), затем проходит через максимум и к концу реакции снова стремится к 
нулю.

Кинетическая кривая промежуточного вещества имеет вид кривой с мак
симумом (рис. VIII.3, б, кривая 3), так как в одних стадиях промежуточное 
вещество получается, а в других расходуется. К концу реакции концентрация 
промежуточного вещества уменьшается до нуля. Скорость получения проме
жуточного вещества с течением времени уменьшается, а скорость его рас
ходования увеличивается, поэтому кинетическая кривая проходит через мак
симум. В любой момент времени до максимума кривой скорость образования 
промежуточного вещества положительна, а после максимума — отрицатель
на (рис. VIII.4)*. В максимуме кинетической кривой концентрация промежу
точного вещества постоянна и (суммарная) скорость образования равна нулю.

Вещество А в прямой реакции (VIII .21) является исходным веществом и его 
стехиометрический коэффициент (—1); в обратной реакции оно — продукт, 
а стехиометрический коэффициент (+1). Суммарная скорость образования 
исходного вещества А в рассматриваемой сложной реакции (или скорость 
реакции по веществу А) равна алгебраической сумме скоростей его образова
ния в этих двух процессах, т. е. алгебраической сумме прямой и обратной 
реакций в первой стадии, умноженных на соответствующие стехиометрические 
коэффициенты вещества А в этих реакциях:

•В этом легко убедиться, если провести касательные в разных точках к кривой 3 на рис.
V11I.4 и вспомнить, что тангенс угла наклона касательной к кривой равен скорости образования 
вещества.
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W(A) = ( — l)Wi + ( + l)w_, = — Wj + W_ |. (VIII .22)

Аналогично для продукта реакции В

W =  (+ l)w 2 +  (— 1)W_2 =  W2 — W_2- (VIII.23)

Промежуточное вещество образуется в четырех частных реакциях и его сте
хиометрические коэффициенты в них равны соответственно (+1), ( — 1), ( — I) 
и ( +1). Отсюда (суммарная) скорость образования промежуточного вещества, 
выраженная через скорости (прямую или обратную) двух стадий, равна

Подытожим сказанное выше. В случае сложной реакции, состоящей из 
нескольких стадий и описываемой несколькими химическими уравнениями, 
между скоростями образования различных компонентов нет простой связи 
через стехиометрические коэффициенты, как это мы установили ранее для 
реакции, выражаемой одним химическим уравнением. Поэтому в случае слож
ной реакции можно определять из опыта или рассчитывать (суммарные) 
скорости образования отдельных компонентов (или, другими словами, ско
рость реакции по отдельным компонентам), имея в виду, что в одних стадиях 
эти вещества образуются, а в других расходуются. Соотношения между 
скоростями стадий и суммарными скоростями образования компонентов по
лучаются достаточно сложными для реакций, с которыми приходится иметь 
дело на практике, и использовать при этом математический аппарат линейной 
алгебры. Эти вопросы рассматриваются в специальных курсах.

§ У1П.5. Открытые системы

Открытой системой называется система, которая обменивается со средой 
как энергией, так и веществом; т. е. в реактор с одной стороны вводятся извне 
исходные вещества, а с другой стороны выводятся продукты реакции.

Различают системы (аппараты, реакторы) идеального вытеснения и идеаль
ного смешения. В аппарате идеального вытеснения поток движется через него 
без перемешивания. Если аппарат имеет форму цилиндра, то каждый цилинд
рический элемент объема движется через аппарат как единое целое (как 
поршень). При этом по мере продвижения этого элементарного объема через 
аппарат идеального вытеснения в нем протекает соответствующая реакция 
и концентрация реагентов меняется. Например, концентрация исходных ве
ществ в реакционной смеси, поступающей в аппарат, по мере продвижения 
элементарного объема через аппарат уменьшается и при выходе из него будет 
наименьшей (рис. VIII.5, кривая 1). Если во время реакции элементарный 
объем не меняется (например, реакционная смесь находится в избытке инерт
ного газа или число молей газов во время реакции не меняется), то к потоку 
идеального вытеснения применимо выражение для скорости образования ве
щества /, которое мы получили для закрытой системы при постоянном объеме 
(см. уравнение (VIII. И)].

В аппарате идеального смешения реакционная смесь перемешивается на
столько хорошо, что во всех местах потока состав ее практически одинаков. 
При этом концентрация исходного вещества у входа в аппарат (Л) резко 
(скачком) уменьшается до постоянного значения, которое при стационарном 
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W(P) =  (+  l)w, + ( -  l)w_i + ( -  l)w2 +  ( -  l)w_2,
или

(P)W — W_1 — w2 +  w_2. (VIH.24)



состоянии остается неизменными (подроб
нее см. § X. 8). С такой же концентрацией 
исходного вещества реакционная смесь вы
ходит из аппарата (В) (см. рис. VIII.5, кри
вая 2). Если процесс в потоке установился 
и состав реакционной смеси в аппарате не 
меняется во времени (процесс стационар
ный), то разница между количеством реаген
та, выходящего из аппарата и поступающе
го в него в единицу времени, будет равна его 
количеству, которое испытывает превраще
ние за это время в результате реакции

Vĉ  x-VCi,0=  F,w(0, (VIII.25)

где V — объем реакционной смеси как по
ступающей в аппарат, так и выходящей из 
него в единицу времени (считаем эти объ
емы одинаковыми); с, ж — концентрация /-го 
вещества в реакционной смеси, выходящей 
из аппарата; с,, 0 — концентрация i-го веще
ства в реакционной смеси, поступающей в аппарат; — объем аппарата; 
и/0 — скорость реакции по /-му веществу (скорость его образования). Во всех 
частях аппарата скорость одинакова, так как в аппарате идеального 
смешения состав реакционной смеси везде один и тот же из-за сильного 
перемешивания. Следует заметить, что в рассматриваемом случае (поток 
идеального смешения) нельзя использовать выражение для скорости реакции 
в виде производной от концентрации по времени и нужно пользоваться общим 
выражением (VIII.3) для скорости реакции. Если /-й компонент представляет 
собой исходное вещество, то его концентрация на выходе из аппарата идеаль
ного смешения меньше, чем на входе (до аппарата), и разность Vcu * — Vct 0 
отрицательна; величина K,w(0 в правой части уравнения (VIII .25) также от
рицательна, так как скорость образования исходного вещества имеет 
отрицательное значение.

Глава IX

ФОРМАЛЬНАЯ КИНЕТИКА.
ЭЛЕМЕНТАРНЫЕ И ФОРМАЛЬНО ПРОСТЫЕ
ГОМОГЕННЫЕ ОДНОСТОРОННИЕ РЕАКЦИИ

§ ЕХ.1. Моделирование химических процессов

В предыдущей главе мы рассмотрели общие положения о скорости хими
ческой реакции в закрытых и открытых системах. Но для теории и практики 
важно знать зависимость скорости реакции от концентрации компонентов 
и уметь расчетным путем определять значение концентрации в любой момент 
времени. Нужно знать также зависимость скорости реакции от температуры.

Эта закономерности необходимы для моделирования химико-технологи
ческих процессов в промышленном масштабе на основе лабораторных опытов. 
Лабораторное исследование химического процесса может рассматриваться как
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Рис. VIII .5. Изменение концентра
ции исходного вещества в реакци
онной смеси в проточном реакторе:
1 — в аппарате идеального вытеснения; 

2 — в аппарате идеального смешения



модель химико-технологического процесса. Создание модели, ее исследование 
и распространение результатов на оригинал называется моделированием.

Сложность переноса результатов лабораторного исследования на промыш
ленный реактор состоит в том, что оптимальные условия процесса, найденные 
при малом масштабе опытов, оказываются уже неоптимальными при увеличе
нии масштаба в сотни и тысячи раз. Это связано главным образом с тем, что 
при изменении масштаба закономерности кинетики протекания химической 
реакции, массопередачи и теплопередачи меняются неодинаково. Поясним это 
на примере теплопередачи. При увеличении объема аппарата в 1000 раз количе
ство теплоты, выделяемой при протекании химической реакции (если реакция 
экзотермическая и температура и другие условия такие же), увеличится пропор
ционально поверхности аппарата, т. е. в (1000)2/3 =  100 раз, так как изменение 
поверхности пропорционально изменению объема в степени две трети (при 
одинаковой форме лабораторного аппарата и промышленного реактора). Сле
довательно, внутренняя энергия системы будет увеличиваться, а температура 
возрастет и не будет равна той оптимальной температуре, которая была найдена 
в лабораторных опытах. Можно, конечно, на аппарате промышленного (или 
полупромышленного) размера провести дополнительные опыты и получить 
новые условия — например, другую концентрацию реагентов в растворе или 
другую скорость протекания раствора через реактор, чтобы уменьшилось коли
чество выделяемой при протекании реакции теплоты. Но это связано с большой 
затратой времени и средств и поэтому экономически невыгодно.

Математическое моделирование помогает выйти из создавшегося положе
ния. Математическое моделирование — это создание математической модели, 
ее исследование и распространение результатов на оригинал. Математическое 
описание объекта называют математической моделью. Математическая мо
дель — это обычно система уравнений, а также неравенства, алгоритмы, иногда 
графики и таблицы и другие математические структуры, описывающие объект.

В рассматриваемом случае создание математической модели и математи
ческое моделирование состоит в том, что устанавливают в лабораторных 
условиях в математической форме физико-химические (в основном кинетичес- 
кие) закономерности протекания химического процесса в зависимости от 
различных факторов, а также закономерности массопереноса и теплопереноса. 
А затем решением данной системы уравнений (обычно на ЭВМ) находят 
новые условия, в которых должен проводиться химико-технологический про
цесс в промышленном реакторе. Вот почему важно знать зависимость скоро
сти реакции от различных факторов: концентрации реагентов и температуры. 
Эти закономерности устанавливаются в разделе химической кинетики — 
формальной кинетики. Вначале мы рассмотрим более простые закономер
ности для элементарных и формально простых гомогенных односторонних 
реакций.

§ ЕХ.2. Зависимость скорости реакции
от концентрации реагентов.
Закон действующих масс

Рассмотрим вначале элементарную бимолекулярную реакцию в закрытой 
системе:

А+В .-+ Продукты (IX. 1)

При протекании отдельного акта элементарной стадии должен быть пре
одолен один (и только один) энергетический барьер (одно переходное состоя
ние или один активированный комплекс, см. § VIII.2).
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Очевидно, все молекулы А и В, участвующие в реакции (IX. 1), суммарная 
энергия которых превышает на величину Е и более их суммарную среднюю 
энергию в исходном состоянии, преодолевают при сближении (столкновении) 
этот энергетический барьер и прореагируют с образованием продуктов реак
ции (см. рис. VIII.2). Доля таких прореагировавших молекул будет пропорци
ональна вероятности их столкновения. А эта вероятность, как вероятность 
сложного события, пропорциональна произведению вероятностей того, что 
молекулы А и В одновременно окажутся в данной точке реакционного про
странства (например, реакционного сосуда). С другой стороны, вероятность 
нахождения частицы А (и соответственно В) в данной точке пространства 
будет пропорциональна числу частиц в единице объема, т. е. концентрации. 
А вероятность одновременного присутствия частиц А и В в одной и той же 
точке (элементарном объеме) пространства пропорциональна произведению 
вероятности пребывания в этом объеме каждой из них, а последняя (вероят
ность) пропорциональна их концентрации.

Из этих соображений следует, что скорость w элементарной бимолекляр- 
иой реакции пропорциональна произведению концентраций сА и св этих 
реагентов:

w——-— w(A>= — W(B)= кс с̂я, (IX.2)
( - 1) ( - 1)

где к — коэффициент пропорциональности, называемый константой скоро
сти реакции; w(A) и w — скорости образования исходных веществ, которые 
отрицательны; (— 1) — стехиометрические коэффициенты исходных веществ 
(см. § VIII.4). Зависимость скорости реакции от температуры определяется (в 
Основном) зависимостью от нее константы скорости реакции.

Если элементарная бимолекулярная реакция протекает между двумя оди
наковыми молекулами А

2А Продукты (LX.3)
то вместо уравнения (IX.2) получим

w=bcKcK=kc2K. (IX.4)

Из уравнений (IX.2) и (IX.4) видно, что скорость бимолекулярных элемен
тарных реакций пропорциональна произведению концентраций реагентов в сте
пени, равной абсолютному значению их стехиометрических коэффициентов 
в уравнении реакции (закон действующих масс)*.

Обобщая эти рассуждения для любой элементарной реакции

ах А, + агА2+ ejAj -* Продукты (IX.5)
можно, очевидно, написать

w= f c c j ? -* Продукты аХ.6)

где w  — скорость элементарной реакции; к  — константа скорости реакции; аь 
а2, а3 — стехиометрические коэффициенты (положительные значения)**.

•Эта закономерность была установлена в виде эмпирического обобщения норвежскими 
учеными Гульдбергом и Вааге (1864 — 1867). Позже выяснилось, что этот закон строго и 
теоретически обоснованно справедлив только для элементарных реакций или для элементарных 
стадий сложных реакций

**В дальнейшем символами а, будем обозначать абсолютное (положительное) значение 
стехиометрических коэффициентов исходных веществ в отличие от обозначения v{, которое для 
■сходных веществ имеет отрицательное значение.
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Показатели степени au аъ а3 в уравнении (IX.6) называют порядками 
реакции по веществам А\, А2, А3 соответственно. Сумма

fl=a, + a2+ a 3= £ a , ax.7)

называется общим или суммарным порядком реакции. Следовательно, порядок 
реакции равен сумме показателей степеней для зависимости скорости реакции 
от концентрации исходных веществ. Для элементарной реакции он равен 
сумме (положительных значений) стехиометрических коэффициентов исход
ных веществ в уравнении реакции (стадии.) Как отмечалось ранее, вероятность 
одновременной встречи четырех частиц практически равна нулю. Поэтому 
сумма стехиометрических коэффициентов в уравнении элементарной реакции 
и соответственно общий порядок элементарной реакции (стадии) не бывает 
больше трех:

Зависимость скорости реакции от Концентрации называется кинетическим 
уравнением. Для элементарной реакции может быть только шесть типов 
кинетических уравнений в соответствии с числом видов химических уравнений:

Напомним, что почти все соотношения, полученные ранее (кроме § VIII.5), 
рассматривались нами для частного случая элементарной гомогенной одно
сторонней реакции в закрытой системе, протекающей при постоянных объеме 
и температуре.

Как указывалось ранее, на практике известно очень мало строго доказан
ных элементарных реакций, т. е. реакций, протекающих в виде одной элемен
тарной стадии. Тем не менее закон действующих масс до сих пор сохраняет 
свое важное значение и часто его называют постулатом химической кинетики 
для элементарных реакций. Дело в том, что если известен механизм сложной 
реакции (хотя бы наиболее вероятный), т. е. протекание сложной реакции по 
элементарным стадиям, то к каждой элементарной стадии применим закон 
действующих масс. Кроме того, закон действующих масс применим также 
к некоторым сложным реакциям. Например, реакция между водородом и ио
дом в газовой фазе, как говорилось ранее, не является элементарной реакцией, 
а состоит из трех стадий. Несмотря на это, она строго подчиняется закону 
действующих масс для реакций второго порядка.

Для моделирования химико-технологических процессов полезно ввести 
понятие формально простых реакций. В узком смысле это сложные реакции 
с очень неустойчивыми промежуточными веществами, поэтому такую после
довательность элементарных стадий можно формально рассматривать как 
одну стадию. Для таких сложных реакций в определенном интервале измене-

3. 0Х.8)

а =  1 А -»Продукты, w= kcA,
г А, + А2 -+ Продукты, w=kcAcAi\

[ 2А -+ Продукты, w =kcA;
С А, +А 2+Аз-> Продукты, w=kcAlcAicAi;

0Х.9)

а = 3  < 2А[ + А2 -► Продукты, w = kc2AicAi; 

V. ЗА -* Продукты, w = kcA
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ния концентрации исходных веществ на опыте часто оправдывается степенная 
зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ, но 
только с показателями степени, отличными от стехиометрических. В широком 
смысле к формально простым реакциям относят любые сложные реакции, для 
которых кинетическое уравнение в требуемом интервале изменения концент
раций может быть получено на опыте приближенно в виде степенной зависи
мости

ОХ. 10)

где пь п2, п3 — порядок реакции по веществам Аи А2 и А3. Общий порядок 
реакции п=щ -\-щ+пъ. При этом значения пи п2 и пг могут быть не равны 
егехиометрическим коэффициентам, не обязательно имеют целочисленное зна
чение и могут иметь значения больше четырех.

Формально простые кинетические уравнения типа (IX. 10) обычно пред
ставляют собой интерполяционные формулы сложных химических реакций. 
Одной из причин получения дробных порядков может быть этот факт, 
что реакция идет по нескольким путям при получении одного и того 
же продукта. Так, например, для бензидиновой перегруппировки о-гидра- 
зотолуола (исходное вещество А) в кислой среде, которая катализируется 
ионом водорода, в определенном интервале изменения концентрации ве
щества А, получается выражение

*>-****«■•■ (IX.11)
Изучение механизма этой реакции показало, что о-гидразотолуол перегруп
пировывается в кислой среде одновременно по двум путям с участием одного 
и двух ионов водорода (моно- и дипротонированные частицы) и выражение 
для суммарной скорости реакции имеет вид

w=kiCACn*+k2cACK̂ . (DC12)

Поэтому порядок 1,6 в уравнении (IX.11) является усредненным значением, 
отражающим вклад каждого из двух путей в общее выражение для скорости 
реакции.

В металлокомплексном гомогенном катализе скорость реакции в опреде
ленных условиях и в ограниченном интервале изменения концентрации сА ис
ходного вещества может быть на основе опытных данных приближенно 
представлена выражением

w=kc\; 0<я<1. (IX.13)
Изучение механизма этой реакции в тех же условиях позволяет получить 
выражение

(IX. 14)
ЛГ+сл

где к2 и К  — константы. Как видно, уравнение (IX. 13) может рассматриваться 
как интерполяционное выражение для уравнения (IX. 14) в определенном ин
тервале изменения концентрации исходного вещества. Выражение типа (IX. 10) 
для формально простых реакций имеет значение, когда целью исследования 
является установление формального уравнения для скорости реакции в виде 
степенной функции. Для выражений скорости сложных реакций вида (IX. 14) 
«порядок реакции» и «порядок реакции по веществу» употреблять нецелесооб
разно.
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В следующем параграфе будут рассматриваться кинетические уравнения 
формально простых реакций только с целочисленными значениями порядка 
реакции по веществам.

§ ЕХ.З. Формальная кинетика 
элементарных и формально простых 
гомогенных односторонних реакций 
в закрытых системах

Получим выражения для зависимости концентрации исходного вещества 
от времени для элементарных и формально простых реакций первого, второго 
и третьего порядка: гомогенных, односторонних, в закрытых системах при 
постоянстве объема и температуры.

Для элементарной реакции (или стадии) первого порядка

или для частного случая формально простой реакции первого порядка по 
веществу Аь например

(по веществу А2 порядок реакции равен нулю, например, при избытке Аг), 
выражение для скорости реакции имеет вид

Как отмечалось выше, для формально простой реакции стехиометрический 
коэффициент в] у вещества А, может не совпадать с порядком (л= 1) реакции 
по этому веществу.

Скорость элементарной реакции (IX. 15) связана со скоростью образования 
исходного вещества А соотношением (см. § VIII.4)

где (—1) — стехиометрический коэффициент исходного вещества А в уравне
нии (IX. 15). Подставляя это выражение в уравнение (IX. 17) и опуская для 
простоты индекс А (или А]), получаем

А -»Продукты (IX.15)

fli Ai + а2А2 -» Продукты (IX.16)

w=kc. (IX.17)

(IX.19)
dr

Скорость формально простой реакции (IX. 16) запишется как
1 d с

W (—a,)d/'

Подстановка этого выражения в уравнение (IX. 18) дает ч

----=к?с\ к = a tk.
At

(IX.20)

с
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Интегрирование левой части этого уравнения в пределах от 0 до t и пра
вой — в пределах от с0 до с позволяет рассчитать константу скорости 
химической реакции и концентрацию реагирующего вещества в любой момент 
времени:

kt=\n  —;
С

k = -  In - ;  (IX.21)
t с 

- t o
C — C{fi ,

где с0 — начальная концентрация исходного вещества А, отвечающая момен
ту времени, равному нулю; с — концентрация этого вещества к моменту 
времени t. Константа скорости реакции первого порядка имеет размерность 
(время)-1, например, с-1, мин-1, ч-1. Величина, обратная константе скорости 
реакции первого порядка, имеет размерность времени и называется средней 
продолжительностью жизни отдельной частицы.

Для характеристики скорости реакции первого порядка наряду с констан
той скорости часто пользуются временем полупревращения или полураспада I*/,, 
равным промежутку времени, в течение которого реагирует половина взятого 
количества вещества. Из уравнения (IX.21) при с=0,5с0 получаем для времени 
полупревращения I»# реакции первого порядка выражение (In 2=0,693)

И В р '  (LX.22)

Как видно, время полупревращения для реакций первого порядка не зави
сит от количества или концентрации исходного вещества и обратно пропорцио
нально константе скорости реакции.

Доля распавшегося вещества (степень превращения) а согласно (IX.21) 
определяется по уравнению

—ln (l—a)=*l, (IX.23)

где (1 —а)=с/с0 — доля вещества, которая к моменту времени t еще не успела 
прореагировать; а=(с0—с)/с0— доля распавшегося вещества к моменту вре
мени t или степень превращения вещества. Для реакции первого порядка доля 
оставшегося или распавшегося вещества к моменту времени I не зависит от 
начального количества вещества.

При кинетическом изучении реакции первого порядка вместо концентраций 
можно использовать любые другие величины, которые меняются пропорцио
нально концентрации, так как в уравнение (IX.21) входит отношение концент
раций. Если в это уравнение подставить вместо концентрации пропорциональ
ную ей величину, то коэффициент пропорциональности сократится и величина 
под логарифмом не изменится. Например, концентрации можно заменить 
через количество исходного вещества в системе:

fc=- In — l а—х
где a=*CoV — начальное количество вещества; a—x= cV  — количество вещест
ва, которое осталось во всем объеме V системы к моменту времени f; 
х — количество прореагировавшего вещества.
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Для формально простой реакции первого порядка (IX. 16) в выражения 
(IX.21) — (IX.23) войдет константа скорости к= а \к .

Для элементарной реакции (или стадии) второго порядка, когда в элемен
тарном акте реагируют две одинаковые частицы

2А -»Продукты (IX ЗА)
или для формально простой реакции второго порядка по веществу Аь 
например

в! Ai+ а2А2 -* Продукты (IX J25|

предположим, что по веществу А2 порядок равен нулю. Пишем для упрощения 
cAi= с. Для элементарной реакции (IX.24)

w=kfc1. (IX.26)
В этом случае скорость реакции связана со скоростью образования исход*! 

ного вещества А соотношением (см. гл. VIII)
1 dc 

W*~(-2) it'
Подстановка этого соотношения в уравнение (IX.26) дает

~ = к с г‘, к**7Х. (IX.27)dr
Для формально простой реакции второго порядка (IX.2S) находим

>  1 dcAt
(-в,) dI ’

и со ответственно
dc ,

- ~ = к с 2, (IX.281о1
где к = а {к . Это уравнение совпадает по форме с (IX.27). В результате интег-1 
рирования уравнения (IX.27) получаем

,  1 са—с
-------. (1Х.29)!
1 *** М

Размерность константы скорости второго порядка равна (концентра-1 
ция) -1 (время)-1; например, л/(моль с). Отсюда следует, что значение кон-1 
станты скорости зависит от размерности, в которой выражено не только 1 
время, но и концентрация. Поэтому в реакциях второго порядка (и выше)  ̂
нельзя при расчетах эаменять концентрацию на пропорциональные ей вели-1 
чины. Кроме того, нужно иметь в виду, что найденные значения к в два раза { 
больше значения к , входящего в кинетическое уравнение (IX.26) данной ! 
элементарной реакции, и в at раз больше константы скорости рассматри- 1 
ваемой формально простой реакции в уравнении (IX.28).

Подставляя в (1X29) с=с0—с=0,5с0, найдем время полупревращения



В реакциях второго порядка время полупревращения обратно пропор
ционально начальной концентрации исходного вещества.

Уравнения (IX.29) и (IX.30) мы получим также и в том случае, если 
реагируют между собой разные частицы согласно уравнению реакции (IX.31) 
(см. ниже), но концентрации обоих веществ одинаковы (cj = с2= с).

Если в элементарной реакции второго порядка реагируют две различные 
частицы

А, + А2 -* Продукты (IX.31)

причем концентрации веществ А( и А2 разные, то выражение для скорости 
реакции можно представить в виде

w=sjbC|C2, (IX.32)

где скорость элементарной реакции (IX.31) связана со скоростью образования 
веществ А, и А2 соотношением (см. § VIII.4)

1 dct 1 dc2
W=(-T) ~dt~(^l) ~di'

Подставляя это соотношение в уравнение (IX.32), получаем

~ (IX.33) d I dr
Учитывая, что с1=сю—х и с2 = с20—х, уравнение (IX.33) примет вид

с ,-* ) ,  (IX.34)<и
где с10 и с20 — начальные концентрации веществ At и А2; х — уменьшение 
концентрации веществ А) или А2 к моменту времени /.

Преобразуем уравнение (IX.34) к виду
, . dxkdtm-

(сю-*)(«»-*) 
или

(— ------- —\  (IX.35)
СЮ-С20 \ClO—* c20—*/

В результате интегрирования последнего уравнения по I от 0 до / и по х от
О до х получим после небольших преобразований

кш--------- In------ — . (IX.36)
((«ю—ещ) е«в(сао~*)

Подстановкой х*=с10а в уравнение (IX.36) выразим к через степень превра
щения а. Обозначив /7“ Сао/сю, получим

кш----—  to (IX.37)
icio(l-/0 (0-«)
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Для формально простой реакции первого порядка по обоим исходным 
веществам

4  А, + а2А2 -+ Продукты (IX.38)

получаем выражение для скорости реакции

1 dcj 1 dc2
w= --------- = ---------- .

(-fli) dr ( - a 2) dr
Отсюда

dcj
----- —k\C\C2, ki =  a\k;

At
(IX.39)

dc2
----- =л2С|С2; кг=агк.

dr

Подстановка в первое уравнение (IX.39) d  = Сю—х, и c2 =  caj—  х, дает
«I

dx /  jj \
— =  *i (С ю — -X,) I С20- -  (IX.40)

где X] — уменьшение концентрации вещества Аь а коэффициент ajjax получа
ется потому, что Q\ моль вещества А] согласно уравнению реакции (IX.38) 
реагирует с д2 молей вещества А2. Интегрирование этого уравнения приводит 
к выражению, которое отличается от уравнения (IX.37) значениями некоторых 
коэффициентов:

, 1 I с2о(ен>-*°) ^  , п  Iкх= - ------------- In ----------------. (IX.41)
в2

1 ^с20—— с10̂  С,о С̂20--- xj

Для элементарной реакции третьего порядка

ЗА -> Продукты (IX.42)
или '

Ai +  А2+А 3 -»Продукты (IX.43)

при одинаковых начальных концентрациях исходных веществ Ai, А2 и А3 полу
чим, учитывая, что c i= c 2= c 3= c  в любой момент времени (так как вещества 
Аь А2 и  А3 реагируют с одинаковыми стехиометрическими коэффициентами):

w=k'c3. (IX.44)

Для скорости реакции (IX.42) справедливо соотношение
1 Ас

Г - Щ  ЗГ

—— = А:с3; к=Ък'. (1X45)
dr

Отсюда
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1 dcj i d  с2 1 dtj 1 dc 
~ ( - 1) d/ ~  (— 1) d/ (—1> df (—1) df'

Отсюда
———kc3; k=k'. (IX.46)dt

Разделив переменные в уравнении (IX.45) или (1Х.46), получаем выражение

kdt=-~. (IX.47)
с1

В результате интегрирования этого дифференциального уравнения в преде
лах от 0 до / и от с0 до с находим

И § , Н  w-
Подставляя в (IX.48) с=с0—с = 0,5с0, получаем выражение для времени 

полупревращения 

■
В реакциях третьего порядка типа (IX.42) — (IX.43) время полупревраще

ния обратно пропорционально квадрату начальной концентрации исходных 
веществ (при условии, что начальные концентрации исходных веществ равны 
между собой). Как видно, константа скорости третьего порядка имеет размер
ность (время)- 1 • (концентрация)-2, например, л21 моль- 2*с“1.

Заметим, что для элементарной реакции третьего порядка вида
А, + 2А2 -»Продукты (IX.50)

2Ai +А2 -* Продукты (IX.51)

при одинаковых начальных концентрациях А| н Аз (сю=с2о=Со) скорость 
реакции (IX.50) равна

w=—  — =fcc,c|. (IX.52)( - 1) dt
ИЛИ

-=fc(co-x)(co-2х)а. (IX.53)dt
Соответственно для реакции (IX.51)

w= —  —=kc\c2, (IX.54)( - 2) dt
или

j= 2 k (c o -x )2 aX.55)

где х — изменение концентрации вещества At.

Соответственно для реакции (IX.43) имеем
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Для элементарной реакции (IX.43) третьего порядка в случае разных 
начальных концентраций веществ WA,, А2 и А3 уравнение для скорости 
реакции выражается как

Интегрирование уравнений (IX.S3), (IX.55) и (IX.56) приводит к выражени
ям, которые отличаются от уравнения (IX.48). Кинетические уравнения для 
формально простых реакций третьего порядка рассматриваться не будут, так 
как они редко встречаются.

Прямер IX. 1. Получить выражение для кинетических кривых при протекании элементарной 
практически односторонней реакции второго порядка: А +В -* С в закрытой системе в изотер
мических условиях. Начальные концентрации исходных веществ не одинаковы. Продукт реакция 
в начальный момент времени в реакционной смеси отсутствует. Оценить значения концентраций 
всех трех веществ через 2 мин после начала реакции, если начальные концентрации исходных 
веществ А и В равны соответственно: сю=5 моль/л; сэд = 4 моль/л. Константу скорости реакции 
вычислить нз условия, что концентрация ej вещества В уменьшается в 2 раза через 0,5 мин после 
начала реакции. Через сколько минут реакция практически закончится (с2= 0,01 его)?

Решение. Уменьшение х  моль/л концентрации каждого из исходных веществ, равное увеличе
нию концентрации продукта реакции (сз=х), находим из уравнения (IX.36). Обозначим

После небольших преобразований получим нз уравнения (IX.36) выражение для вычисления х:

Оценив константу скорости к по уравнению (IX.36) на основе приведенных данных, имеем:

Кинетические кривые для всех компонентов реакции представлены на рис. VIII.3, б. Значения 
концентраций при 1=2 мин равны: с$=х=3,365 моль/л; сг=0,635 моль/л; cj = 1,635 моль/л. 

Реакция практически закончится по истечении времени (при х*=3,96 моль/л):

§ IX.4. Способы определения 
порядка реакции 
и константы скорости реакции 
для элементарных и формально простых реакций 
в закрытых системах

Рассмотрим формально простую реакцию щ-го порядка по А] и п2 по А2:

Зависимость скорости этой реакции от концентрации исходных веществ опи
сывается выражением

w = — = кс\С2Сз, 
dt

или
— s s f c f a ,  o -x ) ( c 2i o - * ) f o ,  О - * ) -  
dr

(IX.56)

lnZ = (Cio-C2o)*r.

z— 1
(Z/C20-  l /Сю)

(a)

Отсюда
сз*-*; ci = cl0-x ;  c2=c20~x. (6)

*=21n 1,2=0,364.

Г= (1/0,364) In (4 1,04/5' 0,04)=8,34 мин.

fli A! +  a2A2 -» Продукты (IX.57)

(IX.$8)
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Общий (суммарный) порядок реакции равен сумме порядков реакции по 
отдельным исходным веществам:

n=ni+Ti2. (IX.59)

Если реакция (IX.57) является элементарной или формально простой, но 
подчиняется кинетическому уравнению для элементарной реакции, то порядок 
реакции по веществам At и А2 равен стехиометрическим коэффициентам 
в уравнении, а общий порядок равен их сумме: a=ai+a2. Удобно сначала 
определить порядок реакции по отдельным веществам, а потом общий поря
док реакции по уравнению (IX. 59). Для того чтобы скорость реакции в уравне
нии (IX.58) зависела в явном виде только от концентрации одного из исходных 
веществ, обычно используют способ избыточных концентраций.

Способ избыточных концентраций. Проводим реакцию (IX. 57) сначала 
в условиях, когда концентрация исходного вещества А2 по сравнению с веще
ством А] избыточна. При протекании реакции считаем, что меняется только 
концентрация вещества Аь а концентрация вещества А2 остается практически 
постоянной и ее можно ввести в постоянный коэффициент. При этом уравне
ние (IX.58) примет вид

- ~ = k {cV, > (IX.60)
dt

где
0Х.61)

Затем проводим реакцию при избытке концентрации вещества А] по срав
нению с веществом А2. Тогда уравнение (IX. 58) преобразуется к виду

0Х.62)dt
где

&2~a2fcĉ . (IX.63)

Рассчитывая порядок реакции по данному исходному веществу одним из 
перечисленных ниже способов, определяем общий порядок реакции по форму
ле (IX.59). По уравнениям (IX.61) и (IX.63) можно вычислить кх и к2, а затем 
константу скорости реакции

*==— = — . (IX.64)

Способы расчета порядка реакции по данному веществу подразделяются 
на дифференциальные и интегральные. Рассмотрим некоторые из них.

Дифференциальный способ. При расчетах этим способом используем рас
четные д а н н ы е  для зависимости скорости реакции от времени (кинетическое 
уравнение). На опыте, как правило, получают зависимость концентрации 
компонента от времени (кинетическая кривая). Скорость реакции определяется 
по графику этой зависимости при помощи графического дифференцирования 
путем проведения касательных в разных точках к кинетической кривой. Тан
генс угла этой касательной равен производной от концентрации по времени, 
т. е. скорости реакции по данному веществу (скорости образования этого 
вещества) в д а н н ы й  момент времени.

Способ логарифмирования. Пусть зависимость скорости реакции по 1-му 
веществу (см. уравнение IX.60) от времени (скорость образования исходного
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вещества) при избыточных концентрациях всех других исходных веществ 
выражается уравнением

dt
ИЛИ

-w (,)=fc,c7‘, (IX.65)

где П\ — порядок реакции по первому веществу. Прологарифмируем это выра
жение:

lu (-w a))*lnJki+nilnci. (IX.66)

В связи с тем, что скорость реакции по исходному веществу является от
рицательной величиной, значение (—w(1>) положительно.

На графике в координатах ln( —w ) —Inci опытные точки для разных 
моментов времени, в случае справедливости уравнений (IX.65) и (IX.66), 
должны расположиться на прямой линии. Отрезок на оси ординат на этом 
графике дает значение ln&i, а тангенс угла наклона прямой равен порядку 
реакции щ по первому веществу. При таком расчете порядок по веществу 
может получиться и нецелочисленным. Если точки, найденные по опытным 
данным для кинетической кривой, не располагаются на прямой, то это указы
вает на то, что уравнение (IX.66) или (IX.65) не соответствует опытным 
данным, т. е. что скорость реакции зависит от концентрации рассматрива
емого вещества по более сложной зависимости, чем степенной закон.

Известны и другие дифференциальные способы. Их достоинством является 
простота расчета. Основной недостаток заключается в большой погрешности 
при оценке тангенса угла наклона касательной в разных точках кинетической 
кривой и, следовательно, большая погрешность при оценке скорости реакции. 
Более точные результаты дают интегральные способы.

Интегральные способы. В этих способах для расчетов используют выраже
ния для зависимости концентрации вещества от времени (уравнения кинети
ческих кривых), полученные опытным путем или после интегрирования урав
нений вида

- ~  =  к с , (IX.67)dr
или

k d t— ——. (IX.68)П
С

Напомним, что при всех рассматриваемых способах расчета мы получаем 
опытные данные по зависимости концентрации рассматриваемого вещества от 
времени в условиях избыточных концентраций всех исходных веществ, кроме 
исследуемого. В дальнейших выкладках для упрощения вместо к\ в уравнении
(IX.60) будем писать просто к.

Рассмотрим четыре интегральных способа. Первые два способа можно 
применять только в случае целочисленных значений порядка реакции по 
данному веществу.

Способ подстановки. Интегрируя уравнение (IX.67) в пределах от 0 до / и от 
Со до с при п— 1, 2, 3, получаем (см. § IX.3)
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kt = In — при n— 1;
С

ax .69 )

kt= при л=2; • (IX.70)
CQC

k t= ^ -^  при л=3, (IX.71)

где Со — начальная концентрация. Подставляя в эти уравнения опытные значе
ния концентрации исследуемого вещества в разные моменты времени протека
ния реакции, вычисляем значения к. Если расчетные к, например, по уравне
нию (IX.70) остаются постоянными, то это означает, что порядок реакции по 
этому веществу равен двум.

Графический способ. Перепишем уравнения (IX.69), (IX.70) и (IX.71) в виде

lnc=lnc0—kt при л = 1; (IX.72)

- = — +kt при п—2; (IX.73)
с со

—= —+kt при п—Ъ. (ЕХ.74)
*  К

Как видно из этих уравнений, график, построенный по опытным данным 
для концентраций рассматриваемого исходного вещества в разные моменты 
времени протекания реакции, будет выражаться прямой линией в разных 
координатах в зависимости от порядка данной реакции по веществу. А имен
но, при л = 1 — в координатах Inc—/; при п=2 — в координатах — /; при€
п= 3 — в координатах----1. Если, например, график, построенный по опыт- *
ргым данным, оказался прямолинейным на графике в координатах 1 /c2—t, то 
это означает, что порядок реакции по рассматриваемому веществу составляет 
три.

Способ определения времени полупревращения. Подставляя в уравнения 
(1Х.69), (IX.70) и (IX.71) с=0,5с0, получаем

kti)t—In2 при л= 1;
1 'ktu = — при л= 2; 
со

* 4 “  А  ПРИ п=3- (ЕХ.77)

Проводим несколько опытов при разных начальных концентрациях и опре
деляем время полупревращения исследуемого исходного вещества. Как видно 
из этих уравнений, при п—1 время полупревращения не зависит от начальной 
концентрации исследуемого вещества; при п—2 — обратно пропорционально 
начальной концентрации; при п= 3 — обратно пропорционально квадрату 
начальной концентрации. Таким образом, по характеру зависимости /•/, от

(IX.75)

(IX.76)
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с0 можно легко оценить порядок реакции п по веществу. Напомним, что 
и в этом способе другие исходные вещества, кроме исследуемого, находятся 
в избыточных концентрациях.

Если порядок реакции нецелочисленный, то лучше в рамках этого способа 
применить такой прием. Обобщая уравнения (IX.75) — (IX.77), получим для 
любого п

const
'*/.=—  да^-7*)С0 9

где const зависит от л*. Прологарифмируем это уравнение при двух значениях 
с0 и (при данном л) и вычтем из второго уравнения первое. При этом const 
сократится. После небольшого преобразования получим выражение

п = — k----- Ьщ. у, (IX.80)
l g C * - lg C o

из которого определяется п, если знать время полупревращения при двух 
различных начальных концентрациях вещества (способ Вант-Гоффа).

Способ Эмануэля — Кнорре. Интегрирование уравнения (IX.68) в пределах от 0 до < и от со до 
с приводит к выражению

1 1 1
-------------------- :, (IX.81)
и-1  с"-‘ 1

или, вынося 1/cj}-1  за скобки и обозначая

(IX.82)

получаем

klm----- - ~ : f - - l \  ах.83)
(n -l)cg -‘ \z  J #j

Напишем это уравнение для двух значений / и z и разделим второе на первое:

1
—  1 

f  г*
/'“ 1 —  1 

/
Выберем из опытной кинетической кривой такие две точки, чтобы с“ *= ((f)2 или, соответственно, 
z"=(z')2. Тогда из уравнения (IX.84) получим

I* 1
- = -  + 1. (1X85)< *

(IX.84)

♦Значение const может быть определено из уравнения (IX.78) после подстановки в него 
значения из уравнения (IX. 83) при г=»0,5"— 1

2"_ ‘ —1
co n st------------ . ЯХ.79)

(| ) ш
Однако для расчета по уравнению (IX.80) значение const не имеет значения, так как она 
сокращается.
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Подставляя значение г из выражения (IX.82) и учитывая, что с/со* 1 — я, получаем из (1Х.85)

Л = 1+ — ---------- 5* (1Х.86)
Ig(l-«0

Звая I', (* и <  рассчитываем п. При этом не имеет значения, является ли и целочисленным или 
■«целочисленным.

§ IX.5. Формальная кинетика элементарных 
и формально простых реакций 
в открытых системах

Рассмотрим формальную кинетику элементарных и формально простых 
реакций в процессах (реакторах) идеального вытеснения и идеального смеше
ния при стационарном (установившемся) процессе.

В реакторе идеального вытеснения (в форме цилиндра) все частицы в эле
ментарном объеме потока движутся с одинаковой скоростью. Поэтому этот 
элементарный объем можно рассматривать как замкнутую систему и исполь
зовать для скорости реакции (IX.57) соответствующие выражения для этих 
систем*:

» .= - ! -  (DC.87)(-«О dt

где Ci, сг — концентрации исходных веществ в любой момент времени; ах — 
стехиометрический коэффициент для вещества А2.

Порядок реакции и константу скорости реакции определяем по опытным 
данным, полученным в реакторе идеального вытеснения (см. § IX.4). Рассмот
рим элементарную или формально простую реакцию первого порядка в реак
торе идеального вытеснения

А-» В (IX.88)
Скорость реакции выразится как

1 dci
w=-------- -= kCl. (LX.89)

С - 0  d i  4 7

При интегрировании уравнения (IX.89) примем за момент времени начала 
реакции время вхождения реакционной смеси в аппарат (/= 0), а за конец 
реакции — время выхода реакционной смеси (элементарного объема с реакци
онной смесью, который движется вместе с потоком) из аппарата (рис. IX. 1, а). 
Этот промежуток времени называется временем пребывания реакционной 
смеси в аппарате. В случае реактора идеального вытеснения оно оказывается 
дня всех частиц реакционной смеси одинаковым и равно

У*
7*—, (IX.90)

V

где Vt — объем аппарата; v — объемная скорость движения потока через 
аппарат (например, кубометров газа в 1 ч).

'Элементарный объем при перемещении его через реактор считаем постоянным; например, 
полагаем, что реагенты находятся в избытке инертного газа. При этом условии, если реакция 
протекает с изменением числа молей, изменением объема можно пренебречь.
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Интегрирование уравнения (IX.89) в пределах от 0 до 7 и от с10 до 
CiK приводит к выражению

c u = c l0g -kl, ах.91)

где с1ж — концентрация вещества А при выходе потока с реакционной смесью 
из аппарата идеального вытеснения (рис. IX. 1, б).

Степень превращения вещества А определяем из соотношения

а - 1 . (IX.92)
С|0

Это так называемый поверочный расчет аппарата, когда объем аппарата 
У, задан и нужно оценить его производительность (обратная задача).

При проектном расчете, наоборот, степень превращения вещества (выход 
продукта) а считается заданной, а нужно определить объем аппарата Уш, т. е. 
неизвестной величиной является время пребывания реакционной смеси в ап
парате (прямая задача). При этом из формулы (IX.92) получаем

<=;1п  (LX.93)к 1—а
Определив 7, объем аппарата рассчитывают из соотношения (IX.90):

Vt =7v. (IX.94)

В случае формально простой реакции второго порядка, например
А ->В, г (IX.95)

интегрирование выражения для скорости реакции

dV а

Рис. IX. 1. Реакция в аппарате идеального вытес- Рис. IX.2. Реакция в аппарате иде-
неиия (а) и изменение концентрации исходного ального смешения (а) и изменение
вещества в реакционной смеси вдоль длины ап- концентрации исходного вещества

парата (б) в реакционной смеси вдоль длины
аппарата (б)
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w = - L  ^ = к с 1  (IX.96) 
c-l) At

приводит к выражению (см. § IX.3):

с„-----Ц  (IX.97)
l+fc/C|0

или

g= , (IX.98)
1 +fc7cio

Определяя в проектном расчете 7 из уравнения (IX.98), получаем

7=---- -— . (IX.99)
kc,0(l-a )

Объем аппарата рассчитывается из соотношения (IX.94).
Рассмотрим теперь реактор идеального смешения (рис. IX.2, а). В этом 

реакторе реакционная смесь, поступающая в аппарат, энергично перемешива
ется и при установившемся процессе концентрация в любой точке аппарата 
одинакова и не меняется во времени (рис. IX.2, б). При этом концентрация 
уменьшается скачком при входе реакционной смеси в аппарат, а смесь, выхо
дящая из аппарата, имеет такой же состав, как и смесь в любом месте 
аппарата (при установившемся, стационарном процессе).

В этом случае вводят понятие среднего времени пребывания реакционной 
смеси в аппарате

7 = - ,  (IX. 100)
V

котя, в действительности, время пребывания различных частиц в аппарате 
неодинаково. Одни частицы при перемешивании быстро уносятся потоком 
к выходу из аппарата; другие долгое время перемещаются внутри аппарата.

Как отмечалось ранее (§ VIII.5), в реакторе идеального смешения нельзя 
пользоваться понятием скорости реакции, как изменения концентрации 
в единицу времени, поэтому нужно пользоваться балансом по какому-либо 
веществу (например, по 1-му веществу). При стационарном процессе этот 
баланс имеет вид

vclo-v c u + F > (I)=0, (IX.101)

где и>(1) — скорость образования исходного вещества At или скорость реакции 
по этому веществу (отрицательная величины). Разделив обе части уравнения 
на объемную скорость входящего (или выходящего) потока и используя 
соотношение (IX. 100), получаем

сю-с„+7и>(,)=0. (IX. 102)

Из этого уравнения можно вычислить концентрацию исходного вещества 
А в потоке, выходящем из реактора идеального смешения, если выразить
скорость образования вещества A w(>) через концентрации.
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Для реакции первого порядка (IX.88) скорость образования вещества 
А связана с его концентрацией соотношением

w(l)= ( -  l)w= - к с 1ж. (IX.103)

Подставляя это выражение для w в уравнение (IX. 102), получаем при 
стационарном режиме протекания реакции выражение

Сю—Cut—A:7cik=0. (IX.104)
Отсюда

(IX.105)
l+kl

а степень превращения исходного вещества А при выходе реакционной смеси 
из реактора равна

a = i _ ^ = J L  (IX. 106)
сю 1+£7

Концентрацию продукта В (2-го вещества), выходящего из реактора, най
дем из соотношения

С1* + С2* =  С10*ЬС20) (IX. 107)

смысл которого состоит в том, что число молей во время реакции не меняется. 
Такая сумма (в данном случае с]ж+ с^) называется инвариантом реакции. Из 
уравнений (IX. 107) и (IX. 105) получаем для концентрации продукта В в выхо
дящей из аппарата реакционной смеси выражение

сю к! _
^2, = ^ - - ^  (IX. 108)

l+kt

При проектном расчете оцениваем среднее время пребывания реакционной 
смеси в аппарате из уравнения (IX. 106)

7=wгЧ  0х109)fc(l-a)

а объем аппарата — из соотношения (IX. 100).

§ IX.6. Зависимость скорости реакции 
от температуры.
Определение энергии активации

Скорость реакции сильно зависит от температуры. Для реакций, протека
ющих при обычных температурах (273 — 373 К), увеличение температуры на 
10 К вызывает, как правило, увеличение скорости реакции в 3 — 4 раза 
(правило Вант-Гоффа).

Для большинства реакций зависимость скорости реакции и константы 
скорости реакции от температуры выражается экспоненциальной зависимо
стью

лт
к = А е  , (IX.110)
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где А — предэкспоненциальный множитель; Е — энергия активации. Эта за
висимость была установлена в конце XIX в. голландским ученым Аррениусом 
дня элементарных химических реакций. Строгим путем эта зависимость для 
элементарных реакций получается из теории переходного состояния (активи
рованного комплекса) (см. § XI.2). Энергия активации приближенно равна 
превышению средней энергии активированного комплекса над средним уров
нем энергии исходных веществ (рис. IX.3). Энергия активации, как правило, не 
зависит от температуры. До последнего времени энергия активации рассмат
ривалась в теории кинетики как эмпирическая постоянная. Но теперь появи
лась возможность ее приближенной оценки для некоторых простых реакций 
с помощью квантовой химии (см. § LX.8). Энергия активации прямой (Ei) 
и обратной (Е2) реакций связана с тепловым эффектом реакции АН соотноше
нием

£ ,- ^ = Д Я . (IX. 111)

Если реакция эндотермическая и АН>0, то Е\>Е2 и энергия активации 
прямой реакции больше обратной. Если реакция экзотермическая, то Е{ < Е2, 
т. е. энергия активации прямой реакции меньше обратной (см. рис. ГХ.З).

Предэкспоненциальный множитель в выражении для константы скорости 
элементарных реакций может быть вычислен теоретически из молекулярно- 
кинетической теории (для бимолекулярных реакций) и из статистической 
термодинамики (см. § XI.3). Из этих расчетов следует, что предэкспоненциаль
ный множитель слегка зависит от температуры, но для большинства кинети
ческих расчетов его можно считать приблизительно постоянным, так как 
экспоненциальный член в уравнении (IX. 1) зависит от температуры значитель
но сильнее.

Теоретический вывод уравнения Аррениуса (IX.110) сделан только для 
элементарных реакций. Но опыт показывает, что подавляющее большинство 
сложных реакций также удовлетворительно подчиняется этому уравнению. 
Однако нужно иметь в виду, что для сложных реакций энергия активации 
Е я предэкспоненциальный множитель А в уравнении Аррениуса часто не 
имеют определенного физического смысла. Существуют реакции, для которых 
уравнение Аррениуса (IX. 110) не оправдывается.

Рассмотрим способы расчета энергии активации Е и предэкспоненциаль- 
ного множителя А в уравнении Аррениуса по опытным данным.

Ink

Pic. IX.3. Взаимосвязь между энергией активации Рис. IX.4. Определение энергии и -
прямой и обратной реакция и тепловым эффектом тивации по уравнению Аррениуса

реакции:
а — эндотермическая реакция; б — экзотермическая 

реакция
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\п Ы \п А - ~  - . (IX. 112)
R T

Если это уравнение справедливо, то на графике в координатах In Л—1/Г 
опытные точки располагаются на прямой линии, под углом 0  к оси абсцисс 
и с угловым коэффициентом (тангенсом угла наклона), равным Е/R, откуда 
E = R tg ®  (рис. IX.4). А предэкспоненциальный множитель определяется из 
уравнения (DC. 112):

ln A = ln k + -  - . (IX.113)
R Т

Скорость реакции w определяют при нескольких температурах, и если 
известен кинетический закон реакции при одной температуре [например, выра
жение (IX. 13)], то вычисляют константу скорости реакции при разных тем
пературах:

к = — - —. (IX. 114)
су*##

Изменением концентрации исходных веществ с температурой обычно пренеб
регают.

Можно рассчитать энергию активации и предэкспоненциальный множи
тель также аналитически. Для этого напишем уравнение (IX. 112) для тем
ператур 7*1 и Т2 и вычтем первое уравнение из второго:

In (IX.115) 
ki R Щ  Г?/ .М

Отсюда
R(T2Ti) к2 _  ^

Е = - I n - .  (IX. 116) 
Г2- Г ,  ki Я

Предэкспоненциальный множитель А рассчитываем по формуле (IX. 113).
Для некоторых реакций опытные данные на графике в координатах 

In к — l /Т  располагаются на кривой линии, что указывает на отклонение тем
пературной зависимости константы скорости реакции от уравнения Аррени
уса. Криволинейность этого графика можно иногда интерпретировать как 
непостоянство при разных температурах (эффективной) энергии активации 
реакции.

§ IX.7. Неизотермическая кинетика.
Определение кинетических пераметров

В данном параграфе будет рассмотрен частный случай неизотермической 
кинетики, а именно, только использование ее для определения кинетических 
параметров — порядка реакции по веществу, энергии активации и предэкс- 
поненциального множителя.

При проведении эксперимента для этих целей температура в процессе 
протекания реакции повышается с постоянной скоростью, т. е. меняется 
линейно со временем:

—= 0 = co n st. (IX. 117)
dt

Прологарифмируем уравнение Аррениуса (IX. 110):
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Рассмотрим в качестве примера одностороннюю элементарную реакцию 
первого порядка:

В -+Продукты (IX.118)
Кинетическое уравнение реакции (IX.118) будет иметь вид (индекс В у вели

чин св, св о, пв, ав для простоты опускаем)

w s—-— —=kc"; ——=fce\ (IX.119)
(-1 ) dt dt

где с — концентрация вещества В в момент времени t; п  — порядок реакции 
по веществу В.

Преобразуем левую часть уравнения (IX. 119):
dc dc d r  dc d r0; © = -  (IX. 120)
dt d T  dt d T  dt

ш, подставив константу скорости из уравнения Аррениуса (IX. 110), получим

dc ~ят .
®=Ае с . (IX.121)

dГ . '

Выразим концентрацию вещества В и ее производную по температуре 
через степень превращения а вещества В:

с=*с0(1 —а); —= —с0у, (IX.122)
d r

doeгде со — начальная концентрация вещества А (при *=0); у — температур-
d r

иый коэффициент степени превращения.
С учетом соотношений (IX. 122) уравнение (IX.121) преобразуется к виду

в_
~  RT .

у®=Ае (1 — а) . (IX. 123)
В результате эксперимента получаем зависимости a —T(t) и y—T(t) (рис. 

DC.5).
Как видно, график а —Т изображается S-образной кривой, а график у — Т — 

кривой с максимумом (в точке перегиба на кривой а — Т). На каждом графике 
представлены две кривые, полученные при двух разных скоростях ©i и ©2 из
менения температуры (рис. IX.5, кривые 1 и 2).

Из этих графиков можно по уравнению (IX. 123) определить кинетические 
параметры реакции п, Е и Л. Для этого напишем уравнение (IX. 123) два раза 
□ри разных значениях 0 , Т, у, а и разделим их друг на друга:

" £ » « * ■ «  ( i l S Y  (IX.124)
у,в, \ l - a j  У '

После логарифмирования

t
У|®1 Л TjT\1+пы(^} (IX. 125)
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Для определения параметра п находят на кривых 1 и 2 при разных 
значениях © две точки при одинаковых температурах на обоих графиках. При 
этом в уравнении (IX.125) Т2— 7", = 0, причем из опыта известны шесть вели
чин: ©], а], у\ и ©2, а2, у2- После небольшого преобразования получаем

Уравнение (IX. 126) позволяет определить порядок реакции п по веществу В.
Для определения энергии активации Е  находим на графике а — Т  две точки 

с одинаковыми значениями а на кривых 1 и 2 при разных скоростях изменения 
температуры (рис. IX.5), а по графикам у —Т  — значения у\ и у2 при этих же 
температурах. Из опыта известны ©j, Ух, Т\ и ©2, у2, Т2. Из уравнения (IX. 125) 
получаем

Преимуществом расчета энергии активации Е  по уравнению (IX. 127) 
является то, что для ее определения не нужно знать порядок реакции 
п по веществу В.

Можно оценить энергию активации также по опытным данным при одной 
скорости изменения температуры, например по кривой 1 на рис. IX. 5, но при 
двух температурах. Тогда в уравнении (IX. 125) ©( =  ©2 и из графиков находим 
Гь ось у» и Т2, а2, у2- С учетом сказанного из уравнения (IX. 125) получаем

После того как по уравнениям (IX. 126) и (IX. 127) или (IX. 128) найдены 
значения п и £ ,  можно оценить предэкспоненциальный множитель при какой- 
либо одной температуре по опытным данным аь у, и ©] из рис. IX.5, 
преобразуя уравнение (IX. 123), к виду

(IX. 126)

ОХ. 127)
Т2—Т\ ©ivi

(IX. 128)

о 340 Т,К 0 300 320300 320
6а

Рис. IX.S. Зависимость скорости превращения (а) и степени превращения (б) хлори
стого фенилдиазония от температуры при двух скоростях нагрева:

1 — 0,0167 К -с - 1 ; 2 —  0,0833 К  с -1
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или в логарифмической форме

ln ^ ln y ,® ,- ! -— - n l n ( l —«,). (IX.130)
ЛТ\

Преимуществом метода неизотермической кинетики перед изотермическим 
(см. § IX.4) при определении кинетических параметров является возможность 
определения из одного опыта порядка реакции по веществу, энергии ак
тивации и предэкспоненциального множителя. Недостатком метода является 
более сложная математическая обработка результатов.

Пршер ЕХ.2. Методом неизотермической кинетики с линейным изменением температуры 
изучена кинетика реакции термического разложения 0,4М водного раствора хлористого фенилди- 
мпиия в интервале от 293 до 353 К. Результаты двух опытов с различными скоростями нагрева 
представлены на рис. IX.5. Определить порядок реакции по фенилгидразонию, энергию активации 
■ предэкспоненциальный множитель, считая, что кинетическое уравнение реакции описывается 
выражением (IX. 119).

Решение. Подставим в уравнение (IX. 126) значения скорости реакции у и степени превраще
ния а при 328 К при двух значениях скорости изменения температуры 0 , найденные из графиков 
на рис. К .5 (Г! = Г2; 0 ,  = 1,67 10“J К С 1; п =49,9 10“* К-1  и он-0,214; 0 2=О,33 10“* К с-1; 
72=26,2' 10“* К“ 1 и а2 = 0,699) и найдем значение порядка реакции по фенилдиазонню:

26,2 10“* 8,33 10“* Г 1 —0,2141“» 
л = 1п ----------- ------------- - I n ----------  = 1,0.

49,9 10-* 1,67 10~J L 1 —0,699J

Используя данные при двух скоростях изменения температуры (см. рис. IX.5, кривые I я 2) 
я при одинаковой степени превращения

«1 = а2=0,214 (Г, = 316,5 К и у, =27,30 10"* К -1; Г2=328 К и ^=26,20 10“* К-1),
✓

вычислим энергию активации Е по уравнению (IX. 127)

. 316,5 328 8,33 10“* 26,20 10” 1 
£=8,31 • 10 -------------In--------------------------- - = 117,5 кДж/моль.

328-316,5 1,67 10“* 27,30 10"*

Расчет Е по формуле (IX.126) по данным опыта при одном значении 0  (см. рис. IX.S, кривая 1) 
я оря двух температурах (313 и 328 К) дает близкий результат (при и=1): £=117,5 кДж/моль.

Эффективный предэкспоненциальный множитель А найдем из уравнения (IX. 130) по опытным 
данным кривой 1 при 328 К с использованием найденных выше кинетических параметров: я=1 
и Е= 117,5 кДж/моль:

117,5
In A=hi 49,9 10" * 1,67 10“* + -----------------+1,0 In (1 -0,699) »  34,27.

8,3110“* 328
Отсюда А »  7,6 • 1014 с~1.

Главе X

ФОРМАЛЬНАЯ КИНЕТИКА.
СЛОЖНЫЕ РЕАКЦИИ

§ Х.1. Основные понятия

Большинство реакций являются сложными и состоят из нескольких эле
ментарных стадий. При этом все многообразие сложных реакций можно 
свести к комбинации нескольких типов простейших сложных реакций, а имен
но двусторонних (обратимых), параллельных и последовательных реакций.

A = Yl0 ie (1- a , ) - ", (IX. 129)
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Рассмотрение сложных реакций упрощается, если реакция протекает в стаци
онарных или квазистационарных условиях (см. § Х.8) и имеется лимитиру
ющая стадия.

Элементарная (или формально простая) стадия называется лимитиру
ющей, когда закономерности всего процесса определяются в основном кинети
ческими закономерностями этой стадии. В случае параллельных реакций — 
это элементарная стадия с константой скоростей, значительно большей кон
стант скоростей для других параллельных стадий. В случае последовательных 
реакций — это элементарная стадия с константой скорости, намного меньшей 
констант скоростей для других последовательных стадий. Если в сложной 
реакции имеется несколько стадий с близкими по величине константами 
скорости, то говорят, что в таких реакциях нет лимитирующей стадии. Поня
тие лимитирующая стадия имеет смысл использовать только для реакций, 
протекающих в стационарных и квазистационарных условиях.

Математические трудности при установлении кинетических закономерно
стей сложных реакций значительно уменьшаются, если эти реакции протекают 
в стационарных условиях (для открытых систем) или в квазистационарных 
условиях для замкнутых систем. Условия протекания сложной реакции в от
крытой системе называют стационарными, когда процесс протекает в таком 
режиме, что концентрации промежуточных веществ можно считать постоян
ными. Это легче и быстрее достигается, когда концентрация промежуточных 
веществ мала. Условия протекания сложной реакции в закрытой системе 
называют квазистационарнымн, когда в каждый момент протекания такой 
реакции ее состояние соответствует стационарному состоянию в открытой 
системе (см. § Х.8).

Задачи, решаемые в формальной кинетике, делятся на прямые и обратные. 
В прямых задачах по известным значениям кинетических параметров сложной „ 
реакции (константы скорости элементарных или формально простых стадий 
этой реакции) находят уравнения кинетических кривых, т. е. выражения для 
зависимости концентрации всех реагентов от времени протекания реакции. 
В обратных задачах, наоборот, по опытным кинетическим кривым находят 
кинетические параметры (механизм реакции, порядок стадий, значения кон
стант скорости) элементарных или формально простых стадий реакции.

При рассмотрении кинетики сложных реакций делается допущение о неза
висимом протекании элементарных стадий, т. е. что величина константы 
скорости элементарной химической реакции не зависит от того, протекают ли 
в данной системе одновременно другие элементарные реакции. Это допущение 
равносильно предположению, что протекание других реакций не нарушает 
максвелл-больцмановского равновесного распределения молекул по скоро
стям или, другими словами, что нарушение равновесного распределения по 
скоростям (или по энергиям) между молекулами в системе, из-за химического 
превращения молекул с наиболее высокими энергиями, очень быстро вос
станавливается за счет взаимного обмена энергиями при их столкновениях 
в процессе хаотического теплового движения. Как показывают расчеты 
и опытные данные, указанное допущение оправдывается в подавляющем числе 
реакций, с которыми приходится встречаться на практике. В дальнейшем 
изложении мы будем полагать, что положение о независимом протекании 
элементарных стадий оправдывается. Заметим, что плазмохимические реак
ции протекают очень быстро и максвелл — больцмановское распределение 
молекул при протекании этих реакций нарушается.

Рассмотрим вначале формальную кинетику для сложных гомогенных реак
ций в закрытых системах.
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Двусторонние элементарные реакции первого порядка состоят из прямой 
и обратной элементарных реакций первого порядка:

§ Х.2. Двусторонние (обратимые) ревкции

к*
Ai± В 

*_
(Х.1)

где и константы скорости соответственно прямой и обратной элемен
тарных стадий. К этим реакциям относятся, например, изомерные превраще
ния в различных классах органических веществ.

Скорость двусторонней реакции (стадии) равна разности скоростей прямой 
и обратной элементарных реакций:

w=w+—w_=fc+ii — й:_с2, (Х.2)
где Ci и Ci — концентрация соотвс гсгвенно веществ А и В в момент времени t. 
Учитывая, что с{= с10—х, сг—сю+х л w=— dc,/djc=dx/df, получаем

(cI0-x)-fc(c20+x),At
(Х.З)

где Сю, сад — концентрации А и В при f=0.
При достижении состояния равновесия скорость прямой элементарной 

реакции равна скорости обратной, а скорость двусторонней реакции становит
ся равной нулю:

(Х.4)w+=w_ и и»=—= 0.dt
Следует заметить, что при наличии двух последовательных двусторонних стадий высказанное 

положение не является очевидным, так как в реакции
Wj w*

а  ̂  В i=?c (а)

кроме условия равновесия в виде
w,-w_l=w2-w _2

можно представить себе и другие условия, если допустить еще возможность 
непосредственно превращения С в А, т. е. циклического протекания реакции:

** (б) или (В)

Тогда условие равновесия можно было бы записать для случая (б) в виде 
w,— w_, = w2—w_2=w3 —w .j# 0, (г)

или для случая (в)
W| = W2 = W3 9* 0 (д)

Однако строгое термодинамическое рассмотрение вопроса приводит к вы
воду, что циклическое протекание реакции по механизму (г) и (д) не может
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быть условием равновесия в реакции. Это положение формулируется в виде 
принципа детальн ого  равновесия: при равновесии в химической реакции 
любая элементарная стадия протекает с одинаковой скоростью как слева 
направо, так и справа налево. Из принципа детального равновесия вытекает, 
что обратная реакция в тех же условиях (кроме соотношения концентраций) 
обязательно протекает через те же стадии. Так, например, если реакцию (а) 
записать в виде

W-I W-,
С 2 В 2 А  (е)

"i шг
то вещество С является исходным и превращается в вещество А, это превраще
ние будет происходить по тому же механизму, как и реакция (а), т. е. через то 
же промежуточное вещество В.

Из уравнения (Х.З) в состоянии равновесия получаем (dx/dt)xmxp=0;

g-S&L CX.S)
ClO-Xp

где хр — изменение концентрации, которое находят из опыта через достаточно 
большой промежуток времени после начала реакции, когда система достигает 
практически равновесного состояния. Но правая часть уравнения (Х.5) пред
ставляет собой константу равновесия К, следовательно,

k J ± .  (Х.6)

Таким образом, для двустронней элементарной стадии, состоящей из двух 
элементарных реакций, протекающих в прямом и обратном направлениях, 
константа равновесия равна отношению их констант скоростей.

Из уравнения (Х.З) можно вычислить константы скоростей прямой и об
ратной элементарных реакций двусторонней стадии. Для этого преобразуем 
его к виду

dx
— = (fc+C|0 — k-C2o) — (k+ + k-)x . dt

Вынося (k+ +£_) за скобки, получим

£ = (* » + * - ) (£ -* ) ,  (X. 7)at
где

k+cio—k-cjoL =
fr++fc_

Разделив числитель и знаменатель на к_ и учитывая соотношение (Х.6), 
приведем выражение для L  к виду

• Xi+1
Константу равновесия К  находим из опыта:

(X. 9)
Чо-Хр
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Величины L и Н  известны из опыта.
Разделяя переменные в уравнении (Х.7)

—  =  (k+ + kJ)d t 
L—x

и интегрируя в пределах от 0 до х и от 0 до t, получаем

fc++ * _ = # , (Х.10)
где

Н = -  in - ^ - = const. pC.ll)
t L—x

Величины L b  Н известны из опыта и не зависят от времени. Из системы двух 
уравнений (Х.6) и (Х.10) находим

и н к  у н  гг  оч  к + = -----и к - —------. (Х.12)
К+ 1 АГ+1

Таким образом, обратная задача решена.
Для решения прямой задачи, т. е. для получения теоретического выражения 

зависимости концентраций сх и с2 веществ А и В от времени, зная механизм 
реакции и константы скорости к+ и к_, выразим сначала х из уравнений (Х.10), 
(Х.11) и (Х.8) в явном виде:

^  13)
ЛГ+ 1

а затем подставляя уравнение (Х.13) в Ci = Ci0—х  и c%—cja+xt получаем

l̂O-CjO , -(*«+*_)*
С] = -------------- 1-----------------е  |  (А .. 1 4 )

К+ 1 ЛГЧ-1

AT(cjo+cjo) Кею—его -(**+*_)<Cl —------------- —— — —  £ , (л» 13)
* + 1  АГ+1

Значение К  находим из соотношения (Х.6). Уравнения (Х.14) и (Х.15) 
представляют собой решение прямой задачи.

Если скорость обратной элементарной реакции значительно меньше прямой (н>_ <SC w+) н, 
следовательно, составляет небольшую долю от нее: w_ =gw+) где, например g*»0,01, то такую 
реакцию можно рассматривать с погрешностью меньше заданной величины 100g% как практичес
ки одностороннюю (например, 100' 0,01 ”  1 %). Таким образом, условием того, что двустороннюю 
реакцию (Х-1) можно считать [фактически односторонней, является неравенство [см. уравнение
(хзя

gk+ (сю -х)>*_ (cjo+x). (Х.16)

Знак равенства означает, что, пренебрегая вторым слагаемым в уравнении (Х.З), т. е. рассмат
ривая эту реакцию как одностороннюю, мы допускаем погрешность в оценке скорости реакции 
w в 100;%. Знак неравенства указывает, что эта ошибка меньше 100;%. Учитывая соотношение 
(Х.6), преобразуем неравенство (Х.16) к виду

к + C jo + X  С 20+ Х
g —  >-------  или ------- . (Х.17)

fc_ С ю - Х  С ю - Х
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Из неравенства (Х.17) следует, что условиями, которые благоприятствуют тому, чтобы 
данную двустороннюю элементарную реакцию или стадию можно было рассматривать как 
практически одностороннюю, являются большие значения g, сщ и к + или К  и малые значения 
cjo и х.

Очевидно, в начальный период реакции, когда изменение концентрации х (или степень 
превращения вещества а тх/сю) мал6 , любая двусторонняя реакция в течение некоторого времени 
может рассматриваться как односторонняя. Максимальное значение хт „ .  до которого реакцию 
можно считать практически односторонней, определим из выражения (Х.17):

gteio—c20 _1 [
*ш и* " . (Х18)

gX+l
А время /ты , в течение которого реакцию рассматриваем как одностороннюю, находим из 
выражений (Х.10) и (Х.11), подставляя х=хт.*'.

1 L
" In ~ . (X. 19)

L"“ Хщц

У многих реакций константа равновесия очень велика, т. е. концентрация продуктов реакции 
при завершении реакции во много раз превосходит концентрацию исходных веществ (в равновес
ном состоянии). При этом константа скорости прямой реакции значительно больше константы 
скорости обратной реакции, а кинетика реакции в течение всего времени ее протекания может 
рассматриваться как тактически односторонняя [см. уравнения (X I6) — (X. 19)]. В общем, нужно 
ясно представлять сете, что все элементарные стадии являются в принципе двусторонними; не 
может быть строго односторонних реакций или стадий. Однако если в рассматриваемых условиях 
константа скорости обратной реакции в данной стадии сложной реакции во много раз (например, 
на два порядка и более) меньше прямой, то такую стадию считают практически односторонней 
и обозначают одной стрелкой, пренебрегая скоростью обратной реакции. Например, если реакция 
(Х.1) практически односторонняя, то пишут

А -*В и *v= h>+.

При приближении к концу реакции в любой системе, в принципе через бесконечно большое 
время, должно установиться состояние равновесия. Поэтому при приближении к равновесному 
состоянию все стадии сложной реакции становятся двусторонними, а скорости прямых стадий — 
близкими по значению к скоростям обратных. Одностадийная реакция или лимитирующая стадия 
сложной реакции может рассматриваться как односторонняя только в ограниченном интервале 
изменения концентраций, когда реакция протекает в условиях, достаточно удаленных от состоя
ния равновесия.

Следует заметить, что соотношение (Х.6) справедливо только для одностадийной двусторон
ней элементарной реакции. Уже для сложной реакции, состоящей из двух последовательных 
двусторонних элементарных стадий первого порядка

fc, к2
А ^  Р ^  В (Х.20)

л_, t_,

константа равновесия будет зависеть от четырех констант скорости. Действительно, при рав
новесии

Н>= W] — Н»_| = Н»2 — Н'_2 =  0. (Х.21)

Выражая скорости прямых и обратных реакций в первой и второй стадиях через концентрации 
в соответствии с законом действующих масс, получаем в состоянии равновесия

к\Ск, p - k - i ср, р= 0  и fc2cp, р - * - 2СВ. р=°-
Отсюда

ср, р/ср, р= к\/к_ \ =K i или св, p/ср, р=*2/* - 2=*2. (Х.22)

где с/, р — концентрация /-го компонента в равновесном состоянии; К\ и — константы равнове
сия для первой и второй стадии. С другой стороны, константа равновесия суммарной реакции 

Св равна Х=св, р/сд, р. Учитывая, что (св, р/ср, р) (сР> р/сд р)= сВ| р/с*. получаем
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Таким образом, константа равновесия двустадийной мономолекулярной реакции связана 
с четырьмя константами скорости прямых и обратных реакций в обеих стадиях.

В учебной литературе наиболее элементарным и наглядным выводом закона действующих 
масс для равновесного состояния считается вывод на основе закона действующих масс для 
кинетики сложной химической реакции при равновесии: w=0. При этом реакцию представляют 
сак разность прямой и обратной реакций: и'=и,+ —н>_, а скорость прямой и обратной реакций 
выражают на основе закона действующих масс для химической кинетики, считая, что он приме
ним для любой сложной реакции в целом. Например, для сложной реакции А В находим 
w*=k+cA—к .̂съ; отсюда при равновесии св, р/сА  р= * + /* -  —К, где к+ и к _ — эффективные 
константы скорости прямой и обратной сложной реакции.

В рассматриваемом случае двустадийной последовательной сложной реакции (Х.20) можно 
представить скорость реакции как разность двух слагаемых, пропорциональных соответственно 
концентрациям сд и св- Покажем это. Учитывая, что вблизи состояния равновесия концентрация 
промежуточного вещества становится очень малой, можно считать процесс кваэистационарным, 
а суммарную скорость образования вещества Р равной нулю:

(Р)
W =И>1 +Н >_2 — W_1 — W2 = k \C A  +  k - . 2CB —  Л- iC p — k j C f  =  Q.

Отсюда ср = (к\сА+к_2съ)/(к- 1  +*г)- Подставляя это значение ср в выражение, например, для 
первой стадии получаем:

С-1(*1СА + * -2Св)w=k,cA------- | ----- -------. (Х.24)
к_,+к2

Очевидно, это выражение легко привести к виду w=k+cA—k_CB, где

к+ *=к\кгЦк-\ +к2) и = f c _ 1Ar_2/ ( f c _ i  +к2). (Х.25)

Таким образом, у сложной реакции нет констант скорости к+ и к_ прямой и обратной 
сложных реакций в целом; в действительности это эффективные величины, которые зависят 
сложным образом от констант скорости всех стадий. Для более сложных случаев коэффициенты 
к+ и fc_ — зависят от концентраций компонентов.

В литературе есть указания, что не всегда имеется возможность представить выражение для 
скорости двусторонней сложной реакции (кинетическое уравнение) в виде двух слагаемых, кото
рые можно интерпретировать как скорости прямой и обратной реакций. Но, конечно, для любой 
сложной реакции в состоянии равновесия, когда скорость реакции w = 0 , из кинетических уравне
ний должно получаться термодинамическое выражение для константы равновесия через равновес
ные концентрации (активности) реагентов согласно уравнению суммарной реакции.

§ Х.З. Параллельные реакции

К параллельным реакциям относятся химические превращения, когда взя
тое для реакции вещество претерпевает одновременное изменение в двух 
направлениях и более. Например, при нитровании бензола

Q H 6 + 2 HNO3 =  СбН4 (N02) 2 + 2Н20

одновременно получается о-, м - и л-динитробензол. Разложение гидроксила- 
мина может одновременно протекать по двум направлениям:

3NH2OH =  NHj-*-N2 +  3H20  
4NHjOH = 2NH j+ N20  + 3H20

Рассмотрим гомогенную реакцию в закрытой системе, когда вещество 
А одновременно претерпевает мономолекулярное превращение в вещества 
В и D, причем обе параллельные элементарные односторонние реакции имеют 
первый порядок по исходному веществу А:

*2*1
К = ---------- ~ K XK2. (Х.23)
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Решим сначала прямую задачу. Общая скорость образования вещества 
А равна сумме скоростей реакции по обоим направлениям (с учетом принятых 
знаков):

-  fc, с, -  кгсх =  -(& !+ kjcu  (Х.27)dr
где Ci — концентрация вещества А. Разделяя переменные и интегрируя уравне
ние (Х.27) в пределах от с10 до сх и от 0 до t, найдем

с,=с 10е"Л+** (Х.28)

Скорость получения веществ В и D равна

и ~ = k 2cu (Х.29)
dr dr

где с2 ис] — концентрации веществ В и D. Подставляя значение ct из (Х.28) 
в (Х.29), получаем

dc2=fclc10e~(*‘+*l)<df и dcj^ ik jcjoe^^^d /. (Х.ЗО)

Интегрирование этих уравнений от 0 до с2 (или соответственно от 0 до сэ) и от
О до t (предполагая, что в начале реакции С2о=Сзо=0) с учетом (Х.28) дает

*1*10 *1 , ч rv  *1\с2= ——- о - е  )= —— (Cio-Ci); (Х.31)
*1+«2 «1+Л2

*2С|0 - ( * ! + * ,К  *2  /  ч S V  fl<I\Cj=——  (1 -е  )= — г  (сю-с,). (Х.32)
*1 +*2 *1 +*1

Выражение для с3 можно получить также из уравнения материального баланса 
(при С20 =  Сзо=0)

CiQ — Ci =  C2 +  Cj. (Х.ЗЗ)
Отсюда

сз=с|0- с 1- с 2. (Х.34)

Подставляя в (Х.34) уравнения (Х.28) и (Х.31), получаем уравнение (Х.32). 
Найдем селективность реакции (Х.26), разделив уравнение (Х.31) на (Х.32):

°2 *1 с2 *,—= — и а —------= ----- , (Х.35)
сэ к2 c2+cj *1+*г

где <г — интегральная селективность процесса или реакции. Интегральной 
селективностью процесса при наличии нескольких параллельных реакций называ
ется отношение концентрации основного (полезного) продукта к сумме концен
траций всех продуктов, полученных в результате процесса. Селективность 
рассматриваемого процесса равна отношению константы скорости основной 
реакции к сумме констант скоростей основной и побочной реакций, если
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вещество В мы считаем основным (полезным) продуктом, a D — побочным 
веществом (отходом процесса). Как видно, для рассматриваемого процесса 
селективность остается постоянной на протяжении всего времени протекания 
двух параллельных реакций.

Таким образом, прямая задача решена. Мы нашли зависимость концент
рации веществ А, В и D от времени, считая константы скоростей обеих 
ияраллельных реакций известными.

Для решения обратной кинетической задачи перепишем уравнения (Х.28) 
и (Х.35) в виде

к1+к2=М  и -=ЛГ, (Х.36)
*2

где
М = -  In —= const и iV=~=const (X.37)/ С I Ci

известны из опыта и не должны зависеть от времени, если предполагаемый 
механизм реакции отвечает действительности. Из уравнений (Х.36) находим

- и Jk2= ~ —. (Х.38)
t f + l  А Г + 1  v

§ Х.4. Последовательные реакции

Многие сложные реакции, с которыми приходится встречаться на практи
ке, состоят из нескольких последовательных элементарных стадий. При этом 
промежуточные вещества, которые образуются в одной стадии, расходуются 
в последующей. В большинстве случаев механизм многостадийной реакции 
точно и однозначно неизвестен. Поэтому на основе опытных данных находят 
наиболее вероятную схему протекания реакции по стадиям.

Расчет зависимости концентрации от времени в последовательных реакци
ях, как правило, довольно сложен, так как для исключения неизвестных 
концентраций промежуточных веществ обычно приходится решать систему 
нелинейных дифференциальных уравнений. Только для более простых реакций 
с последовательными стадиями первого порядка удается получить аналити
ческие выражения для концентрации веществ в явном виде. Примером такой 
простой последовательной реакции может служить гомогенная реакция в за
крытой системе с двумя односторонними мономолекулярными элементар
ными стадиями первого порядка

*1 *а
А -Р -+ В  (Х.39)

или в другой форме *1
А->Р, W| —кхсх;

Р -* В, Wj=Â C2,

где Р — промежуточное соединение.
Обозначим концентрации веществ А, В, Р в момент времени / через сх, сг, с3; 

tv, и и>2 — скорости первой и второй стадии реакции. При нестационарном 
режиме протекания реакции они могут быть различными.

Рассмотрим сначала случай, когда константы скорости обеих последова
тельных стадий близки между собой, например, различаются менее, чем на
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один-два порядка. Решим прямую задачу, т. е. найдем зависимость концент
раций от времени всех трех веществ, считая известными механизм реакции 
и константы скорости обеих стадий. Скорость образования исходного вещест
ва А выразим уравнением

w^=s(—f)wi или — = — к\С\.  (Х.40)
dr

Его интегрирование (после разделения переменных) от с]0 до С\ и от 0 до 
t приводит к выражению

с ,= с ,0е- *-', (Х.41)

где с10 — начальная концентрация вещества А.
Скорость образования промежуточного вещества Р в первой и второй 

стадиях выражается уравнениями

wi3)= (+ l)w b где w,=fc,Cb
vt43)= ( - l ) w 2, где w2- k 2c2.

Отсюда суммарная скорость образования вещества Р в обеих последователь
ных стадиях равна

и?<3>*Ц3>+Ч3); ^ -к х с ^ к г с *  dt
Подставляя ct из выражения (Х.41), получаем

— + k 2c3= k lcl0e~kl‘. (Х.42)
dt

Для решения этого дифференциального уравнения умножим обе его части 
k2tна е и учитывая, что

k 2t d c 3 .  k t t d  * ,e — + c3k2e —— (c3e ), 
dt dt

получим

7  (c3e*‘' ) = W * ’- *1*. (X.43)at

Интегрирование уравнения (X.43) от 0 до с2 и от 0 до / приводит к выражению

к2~к\

Разделив обе части на е 1, получим искомое выражение для с3:

С Ю * 1  ,  —к,I к,и а а \Сз=—— (е - е  2). (Х.44)
*2 - * 1

Выражение для концентрации с2 продукта реакции В можно найти из 
дифференциального уравнения скорости образования вещества В:

w<2)= ( + l)w2 или — = к 2с3. (Х.45)
dr
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Но проще это сделать, используя уравнение материального баланса (для 
реакции в стационарном состоянии)

Сю—С| =  С2 +  Сз. (Х.46)

При этом считаем, что в начале реакции С2о—Сэо=0. Отсюда
сэ=сш-с 1 —с2. (Х.47)

Подставляя в (Х.47) уравнения (Х.41) и (Х.44), получаем искомое выражение 
для с2:

С2=С,0 (1 - 7 ~  » " ^ l  (Х.48)
\  *2~*1 * i~ * l )

Как видно, на кинетической кривой (см. рис. VIII. 3) для промежуточного 
вещества Р имеется максимум. Координаты этого максимума (W» с*1..) легко 
определяются из условия dc3/df=0. Учитывая выражение (Х.44), находим

«10—*1 ,  , -*iW , I Л------ (-* ie  “4-fc2e ^ = 0.
кг—ki

После небольших преобразований получаем

(Х.49)

где у П о д с т а в л я я  (Х.49) и (Х.44), находим концентрацию в максимуме 
кривой

toy »h»T

(Х.50)

или после ряда преобразований*

c2m«=c1oyI' r. (Х.51)

Из уравнений (Х.49) и (Х.51) следует, что на графике в безразмерных 
координатах kxt и с3/с10 максимум на кинетической кривой для промежуточ
ного вещества Р зависит только от р З Д  и не зависит от абсолютного 
значения констант скорости стадий. С ростом отношения kjjki максимум на 
кинетической кривой для промежуточного вещества Р становится ниже и сме
щается к началу координат. Таким образом, прямая задача решена.

Решение обратной задачи не представляет большого труда. Из уравнения 
(Х.41) находим

Лг,=- In (Х.52)
I с,

Логарифмируя выражение (Х.51), получаем

'Преобразуя показатели степени к виду 1пу1/(1~т> и 1птЛ1~т|, упрощаем полученное выраже
ние, учитывая, что а затем выносим ут,(1 “т) за скобки.
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У 1 CJmu

Преобразуем уравнение (Х.49) к виду

1пу=Л,(у-1)Гв«.

и, подставляя его (Х.53), найдем значение к2 (при укх = к 2):

— In у =  In ——. (Х.53)

(Х.54)

(Х.55)

Если в последовательной реакции (Х.39) кх<кк2, то во второй элементар
ной стадии устанавливается состояние, близкое к равновесному:

где К2 — константа равновесия для второй элементарной стадии, т. е. во 
второй элементарной стадии установилось квазиравновесное состояние. Урав
нение кинетической кривой для исходного вещества А описывается, очевидно, 
выражением, подобным (Х.41):

Как видно, уравнения кинетических кривых для случая кх < к 2 зависят только 
от константы скорости первой стадии, т. е. только первая стадия определяет 
кинетику реакции (является лимитирующей). Кинетические параметры второй 
стадии (к2 и к -2) в выражения для е\, с2 и с3 не входят. Видно также, что 
поскольку промежуточное вещество Р находится в равновесии с веществом В, 
к концу реакции при достижении равновесного состояния оно останется в си
стеме.

Теперь рассмотрим случай, когда к2 <к, и в первой стадии при протекании 
процесса устанавливается состояние, близкое к равновесному:

A -»P i±B . (Х.56)
Считаем, что

(Х.57)

—Cioe ‘‘ и Сю—С| =  С10(1— е ). 

Из уравнения материального баланса (Х.47) находим

(Х.58)

Отсюда с учетом (Х.57) и (Х.58) получаем

(X. 59)

(Х.60)

и из (Х.57)

(X. 61)
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a S p ^ B , (X.62)
*-iпричем

(x.63)
C| CIO

так как при f=0  в системе присутствует промежуточное вещество в концент
рации, соответствующей равновесному состоянию, в первой стадии. 

Кинетическое уравнение для второй стадии имеет вид

W2=w =—  —=fe2c3. (КМ)
( - 1) di

После интегрирования (Х.64), учитывая, что C30=Â ,C10 и Cj =с3/АГь получаем

С = К ,с ^ - ,  (Х.65)

с,-c ,„T v . (Х.66)
Концентрацию с2 вещества В находим из материального баланса

Cje+ с»= С|-Ь ̂ + сэ,
или

с2=(сю+Сэо)—(ci +Cj)=Cio(^T| +  1)—Ci (i£i +  l)=(JCj +  1)(сю~ Ci). (X.67)

Отсюда с учетом (Х.66) получаем
C j - ^  + Dc.ott-e-*’'). (Х.68)

Как видно, кинетика реакции (Х.23) определяется только второй стадией, 
а константа скорости первой стадии кх не входит в выражение для зависимости 
концентраций реагентов А, Р и В от времени. Вторая стадия является лимити
рующей.

Следует заметить, что аналитические выражения могут быть получены 
только для последовательности мономолекулярных элементарных стадий. 
Если некоторые последовательные стадии имеют порядок больше первого, то 
полученная система дифференциальных уравнений может быть, в общем 
случае, решена только численными методами интегрирования.

f Х.5. Сложные реакции 
в открытых системах

Сравним степень превращения и селективность для простейших сложных 
реакций в аппаратах идеального вытеснения и смешения. В случае сложной 
реакции, состоящей из двух последовательных односторонних элементарных 
стадий первого порядка

*. *»
А->Р-*В (Х.69)

в аппарате идеального вытеснения для скорости образования веществ 
А и Р можно написать, считая для простоты к ^ к г—к,
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где Ci и с3 — концентрации соответственно А и Р. Интегрирование этих 
уравнений от cw и cj от 0 до 7 дает*:

£1ж= Сю£ "> (Х.71)

C3X =  CiJcle~ = k lc u, (Х.72)

где С\х и Си — концентрация А и Р в реакционной смеси на выходе из аппарата 
идеального вытеснения; 7 — время пребывания реакционной смеси в аппарате.

Концентрацию с2 вещества В на выходе из аппарата найдем из уравнения 
материального баланса (при с20= с30= 0)

с2х~с10~ с1х~ Сз*. (Х.73)

Степень превращения вещества А в реакторе идеального вытеснения равна

сЮ~с1х , с1ж , -к! __ _л*ыт= ------- = 1 —  =  \ - е  , (Х.74)
с 10 с 10

где индекс «выт» — вытеснение. Считая промежуточное соединение Р за целе
вой продукт, получаем для селективности в реакторе идеального вытеснения

С)* ktc\x _ 1 — 3£аыт 
------—----------— Jet --------- .

с2ж + с3к с10-
Отсюда

- или <7ВЫт = — —— In — -— . (Х.75)
/ _ 1  вщШ

Если реакцию (Х.69) провести в аппарате идеального смешения, то при 
установившемся (стационарном) процессе разница между концентрацией ве
щества, вошедшего и вышедшего из аппарата, как мы видели ранее (см.
§ IX. 5), равна скорости реакции, умноженной на время пребывания. Поэтому 
для веществ А и Р можно написать следующие уравнения материального 
баланса (считая его= £зо == 0) [см. уравнение (Х.70)]:

с10 —■ с ii—ktc\x= 0,

0 —c3l+ k l (clK—с3ж)= 0.
Отсюда

сю с30Л:7
С \х -~ — с3к — ~ ТрГ,’ (Л ( Я1+Jfcf (1+Jt/)2

*Для решения второго дифференциального уравнения (Х.70) переносим второе слагаемое 
в левую часть, подставляем С] из (Х.71) и умножаем обе части равенства на

dt

Интегрирование этого уравнения дает (Х.72) 
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Концентрацию на выходе из аппарата найдем из уравнения материаль
ного баланса (Х.73).

Для степени превращения и селективности реакции в аппарате идеального 
смешения (индекс см) получим

График зависимости а —а для обоих аппаратов представлен на рис. Х.1. 
Как видно, селективность по промежуточному продукту Р для рассматрива
емой сложной реакции больше в аппарате идеального вытеснения.

В случае сложной реакции, состоящей из двух параллельных односторон
них элементарных стадий

Получим выражение для селективности процесса. Для процесса идеального 
вытеснения остаются формально справедливыми выражения для скорости 
реакции и для зависимости концентрации реагентов от времени в закрытой 
системе, если в них подставить время пребывания реакционной смеси в ап
парате, т. е. можно для концентраций реагентов В и D в реакционной смеси, 
выходящей из аппарата, использовать уравнения (Х.35). Отношение этих 
концентраций равно

*7
1-Осы. (Х.77)1+Л7

(X. 78)

отношение скоростей образования продуктов В и D равно

Wl_*iCA_*l 
*2 *2СА *2

(Х.79)

C2_kt 
Сз кг

(Х.80)

и, следовательно, селективность

<7»ыт
сг ki

C2+CJ *1+*2
(Х.81)

При проведении реакции (Х.78) в аппарате идеаль
ного смешения материальный баланс по веществам 
В и D можно выразить уравнениями (считая = с»=0) 6

О — Cj -f-1 к\С\ *  Oj

0—с3 k2Ci — 0.
Отсюда

Сз *2

А селективность равна

(Х.83)

Рис. X.I. Зависимость 
селективности реакции 
(Х.1) от степени пре
вращения вещества А 

в открытой системе:

Как видно, в случае сложной реакции с двумя 
параллельными стадиями первого порядка селектив-

1 — р е и  тор цдеального
вытеснения; 2 — реактор 

идеального смешены
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ность не зависит от времени пребывания и от типа аппарата. Кроме того, из 
уравнений (Х.81) и (Х.83) следует, что в обоих аппаратах селективность можно 
выразить через отношение констант скорости образования двух продуктов. ■

§ Х.6. Сопряженные реакции

Особую группу представляют собой сопряженные реакции, когда самопро
извольно идущая в системе реакция вызывает протекание другой реакции, не 
осуществимой в отсутствие Первой (Н. А. Шилов). Это явление называется 
химической индукцией. Поэтому две реакции, одна из которых индуктирует: 
протекание другой, называются сопряженными.

Сопряженную реакцию можно представить в виде схемы

А4-В-»М; A +C -»N ; A + B + C -* M + N  (Х.84)

Вещество А, реагируя с веществом В, дает вещество М. Вещество А в отсутст
вие вещества В не взаимодействует с веществами С, но при взаимодействии! 
веществ А, В и С образуются вещества М и N. Таким образом, вещество В, 
реагируя с веществом А, вызывает реакцию между веществами А и С. Вещест
во А, участвующее в обеих реакциях, называется актором; вещество В, ре
агирующее с актором и индуцирующее реакцию А с С, называется индук
тором. Вещество С, взаимодействие которого в системе с актором возможно 
только при наличии химической индукции, называется акцептором.

Количественная характеристика эффективности химической индукции, на
зываемая фактором индукции Ф, равна отношению скорости расходования
акцептора ww к скорости расходования индуктора ww:

0 =ww/ww. (Х.85)
Сопряженные реакции осуществляются в том случае, если промежуточные 

вещества первой стадии служат исходными для последующей стадии, вступая 
во взаимодействие с акцептором.

Примером сопряженной реакции может служить реакция между бромнова- 
той кислотой и смесью сернистой и мышьяковистой кислот. Кислота НВгО* 
непосредственно окисляет H2S03, но не окисляет HjAs03. При действии НВЮз 
на смесь H2S03 и HjAsOj окисляются обе последние кислоты. Это становится 
понятным, если считать, что процесс окисления H2S03 идет по стадиям:

НВгОз 4- H2S03 -  НВг02 -I- H2S04 
НВЮ2+ H2S03 -»НВЮ+ H2S04 

HBrO + H2S03 -»HBr+H2S04

Промежуточные вещества НВг02 и НВЮ окисляют мышьяковистую кислоту 
до мышьяковой кислоты. В рассматриваемой реакции НВЮз — актор, 
H2SOj — индуктор и НзАвОз — акцептор. Таким образом, промежуточное 
активное вещество связывает первичную и вторичную реакции и обеспечивает 
их совместное протекание. Функции актора, индуктора и акцептора не являют
ся свойствами, закрепленными за теми или иными химическими соединени
ями. Одно и то же вещество, в зависимости от партнеров, может играть роль 
актора, индуктора или акцептора. В реакции, где смесь Н3АЮ3 и MnS04 
окисляется перманганатом калия, HjAs03 — индуктор, а при взаимодействий 
H}As03 со смесью Н2СЮ4 и НВЮ мышьяковистая кислота — актор.
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В сопряженных химических реакциях энергия Гиббса, выделяемая при 
самопроизвольном процессе, в котором участвует актор, расходуется для 
образования вещества в реакции, протекающей с увеличением энергии Гиббса, 
т. е. термодинамически невозможной при отсутствии сопряженной реакции.

§ Х.7. Автокаталитически* реакции

Реакция называется автокаталитической, если она ускоряется одним из 
продуктов реакции. При автокатализе концентрация катализатора (продукта 
реакции) не остается постоянной — она увеличивается, т. е. не выполняется 
один из основных признаков катализа постоянство концентрации катализато
ра, ее неизменность к концу каталитического акта (см. § XV. 1). Поэтому, 
строго говоря, автокатализ не относится к разделу «катализ» и мы рассматри
ваем его в этом разделе.

Примером автокатализа является омыление сложного эфира в слабокислой 
водной среде:

CHjCOOCjH,+ Н2+ Н + СНзСОО'+ СгН^Н + 2Н+

где Н+ — продукт реакции, который участвует в реакции со сложным эфиром. 
Таким образом, эта реакция является автокаталитической, а ион Н+ — про- 
дукт-катализ ато р.

Значение автокаталитических реакций за последние 10 — 15 лет существен
но возросло с разработкой учения о самоорганизации материи (см. приложе
ние 1). Поэтому мы остановимся на этом типе реакций немного более подроб
но. Зависимость скорости автокаталитической реакции от концентрации, вре
мени и других факторов, а также кинетические уравнения для реагентов имеют 
различный вид для разных механизмов протекания ее по стадиям, а также от 
условий ее проведения: в закрытой или открытой системе. Но общим для 
закрытых систем является появление максимума на зависимости скорости 
реакции от концентрации катализатора или времени и наличие индукционного 
периода, если начальная концентрация продукта-катализатора мала.

Рассмотрим автокаталитическую реакцию, которая протекает в закрытой 
системе и состоит из двух стадий:

*«
А + В -* D — лимитирующая стадия;
D -* 2В — быстрая стадия;
А -* В — суммарная реакция,

где А — исходное вещество; D — промежуточное соединение; В — продукт- 
катализатор. Первая элементарная стадия — односторонняя и лимитиру
ющая.

Выражение для скорости реакции, а также для скорости образования 
продукта-катализатора В имеет вид:

н>= dc2jdtтfc|C2 (с0—Cj), (Х.86)

где с2 — концентрация продукта-катализатора В в момент времени t; Cq—с2 — 
концентрация с, исходного вещества А в момент времени t. Покажем это. 
Легко видеть, что

Со-Сю+См^+Са, (X. 87)
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где с0 — сумма начальных концентраций (сю+си>) веществ А и В. Величина 
со представляет собой так называемый инвариант реакции, так как сумма 
концентраций веществ А и В в любой момент времени постоянна. Дейст
вительно, из суммарной реакции (а) видно, что при уменьшении концентрации 
вещества А на величину х на такую же величину увеличится концентрация 
продукта-катализатора В. Очевидно, что сумма их концентраций в любой 
момент времени будет оставаться постоянной. Отсюда

Из выражения (Х.86) следует, что график в координатах w —c2 имеет вид 
куполообразной кривой (рис. Х.2, а) с максимумом (wm„. с^), начальной 
скоростью, равной w„=klc2Qcl0 (при /=  0) и конечной — wr= 0  (при t-*cc, ct= 0, 
ci =  с0). Действительно, исследование функции w(c2) на наличие максимума 
(dw/dc2=0) дает координаты максимума на графике (рис. Х.2, а):

Получим далее кннетическне уравнения для компонентов А и В реакции. Из уравнения (Х.86) 
находим после разделения переменных

С\ — Со—С2. (Х.88)

С2т =  Со/2 И WmM = (fc,/4)c§. (X. 89)

k l dt=dc2/[c2(cQ- c 2)].

Легко видеть, что

l/fo(c0-c 2)]= 
=[l/c2+l/(co- c2)]/co. (Х 90)

Поэтому уравнение (после разде
ления переменных) преобразуется 
к виду

Проинтегрировав это уравнение, по
лучаем:

а
Тогда выражение для с2 (t), учитывая, 
что С[о=со—с20. будет иметь вид:

б
Величину с2= cq/2 в момент времени 
<1/ 2 , определяем из соотношения

Следовательно, выражение кинети
ческой кривой для продукта-катали
затора В имеет вид:

О. max
в где

l n r = - c 0*i/(<-fi/2)- (Х.92)
Рис. Х.2. Зависимость от времени: Из соотношения (Х.88) по

лучаем выражение для кине
тической кривой исходного 
вещества А:

а — скорости автокаталитической реакции;
х

б — концентрации исходного вещества; в—In-------
cio~x
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с ,= с 0/(г 1 +  1). (Х .93)

Кинетические кривые веществ А и В представлены на рис. Х.2, б. Как 
видно, эти кинетические кривые имеют вид S-образных кривых, симметричных 
относительно средней точки. Такие кривые называют «логистой».

Из уравнения логисты (Х.91) легко получить выражение для скорости 
н построить график зависимости скорости от времени w(t), дифференцируя 
уравнение (Х.91):

Г рафик, построенный по уравнению (Х.94), представлен на рис. Х.2, в. Как 
видно, график в координатах w — t имеет вид симметричного пика и называ
ется производная логисты. Максимальное значение скорости реакции при f=*1/2 
(и z —\) описывается выражением w —k ^ l 4, которое совпадает, как и следо
вало ожидать, с выражением (Х.89). Как видно из рис. Х.2, а и б, максималь
ная скорость реакции достигается при = /1/2, т. е. когда концентрация 
вещества становится равной с0/2. Из полученных вытпе соотношений находим

При t—* +  со имеем z-* 0 и w—>0.
Если концентрация продукта-катализатора В в начальный период времени 

протекания рассматриваемой автокаталитической реакции мала, то реакция 
вначале практически не протекает. Этот период времени называют периодом 
индукции; он характерен для автокаталитических реакций в закрытой системе. 
Его количественная характеристика обычно связывается с чувствительностью 
аналитического метода определения продукта-катализатора. Конец периода 
индукции отождествляют с моментом времени протекания автокаталитичес
кой реакции, когда метод анализа позволяет обнаружить его появление в реак
ционной смеси.

Пример Х.1. Провести исследование кинетической кривой [см. уравнение (Х.91)] продукта- 
катализатора: а) показать, что константа скорости реакции к\ связана с отрезком 5 (отрезком на 
оси I касательной в точке перегиба логисты при с2= cq/2) простым соотношением 8cqк\=2; б) 
получить уравнение логисты в безразмерном виде; в) показать, что отношение c j J c q  в  любой точке 
уравнения логисты универсально (например, в точках А и В на рис. Х.2, б); г) получить уравнение 
линейной анаморфозы логисты и пояснить, как на основе графика, построенного по этому 
уравнению определить значения постоянных коэффициентов к\, Г]/2.

Решение, а) Для треугольника GDE (см. рис. Х.2, б) имеем соотношение DEjGE—igO. 
В рассматриваемом случае DE= cq/2. Обозначим отрезок GE через <5. Тогда:

w  =  ifc,Coz/(z+ I ) 2. (Х.94)

f ‘/i —  (l/Co&l) (с 2о/с ю)- (Х.95)

tgO -  (d c2 /d l),_  f i/j= и>=с2М = 2

[см. уравнение (Х.89)]. Отсюда к\с%/4=со28 или

(Х.96)
б) Перепишем уравнение логисты в виде

^ 0  = 1 (2 + 1).

Учитывая, что = 25, получаем вместо уравнения (Х.92)
lnx«2(f-fi/a)/<5.

Обозначим 2с2/с0=/? и (< —<i/2)/<5 = «- Тогда уравнение логисты примет вид:

2

ехр(—2о)+1 ’
(Х97)
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где а — безразмерная величина, выраженная в единицах отрезка 8 (ори этом за начало отсчета 
времени принят момент времени fi/j); Р концентрация cj, выраженная в долях от со/2  (половина 
высоты логисты). Поэтому при f—<1/2 «=0 и /1=1.

в) В точках А и В логисты (см. рис. Х.2, б) значения Р, рассчитанные по формуле (Х.97) при 
otj = 1 и «2 = 2, равны соответственно Р\ “ 0,238 и Дг =0,036. Значит, безразмерные концентрата 
с2 в точках Л и В логисты в два раза меньше и равны соответственно 0,119 и 0,018 доли от cj.

г) Преобразуем уравнение логисты (Х.91) к виду:

ln[(c0-* 2)/c2l“ lnz.
Обозначив

ы=(1/со)1п [(с0 -  сг)/ст\, 

получим искомое уравнение линейной анаморфозы логисты:

График этого уравнения в координатах u—t имеет вид прямой линии под тупым углом к оси 
абсцисс. Угловой коэффициент этой прямой равен tg 0= —к\, а отрезок на оси ординат при /**0 
равен Отсюда находим к\ и

Известны также гетерогенные автокаталитические реакции, катализируе
мых конечными продуктами. Например, растворение меди и ртути в азотной 
кислоте катализируется ионами N 0 2 и оксидами азота; восстановление неко
торых твердых оксидов металлов водородом или оксидами азота катализиру
ется образующимся металлом; взаимодействие твердого оксида серебра с С 02 
катализируется образующимся Ag2C 0 3.

§ Х.8 . Стационарное и квазистационарное 
протекание реакций

Для кинетического описания даже простейшей двустадийной односторон
ней мономолекулярной реакции, протекающей в закрытой системе, приходит
ся составлять и решать систему дифференциальных уравнений. Если число 
стадий превышает две и некоторые из них являются двусторонними или 
бимолекулярными и тримолекулярными и особенно для гетерогенных реак
ций, математические выражения усложняются и решение нельзя получить 
в аналитическом виде. Однако для определенных типов реакций и в определен
ных условиях процесс может протекать в стационарном или квазистационар- 
ном режиме и тогда кинетические расчеты существенно упрощаются.

Стационарный режим протекания реакции может установиться в открытой 
системе. При этом концентрации всех промежуточных веществ в данной точке 
пространства остаются постоянными. А это означает, что скорости образова
ния и расходования всех промежуточных веществ одинаковы в течение всего 
времени протекания процесса в стационарном режиме (в данном сечении 
в реакторе идеального вытеснения и в любом месте аппарата для реактора 
идеального смешения):

dci
с,= const; —=0, (Х.98)

dt
где ct — концентрация i-ro промежуточного соединения в момент времени /.

Для того чтобы стационарный режим протекания реакции установился 
достаточно быстро и затем сохранился, промежуточные вещества должны 
быть достаточно активными, т. е. продолжительность их жизни должна быть 
небольшой, по сравнению с временем протекания реакции. Их концентрация 
при этом будет достаточно мала. Стационарный режим на практике часто
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осуществляется в цепных реакциях и при гетерогенном катализе при протека
нии этих реакций в открытых системах. При этом согласно уравнению (Х.98) 
приравнивается нулю алгебраическая сумма скоростей получения (и расходо
вания) каждого промежуточного вещества и получается система алгебраичес
ких уравнений, из которых концентрации промежуточных частиц, а затем 
я скорость реакции можно выразить через концентрации исходных веществ.

В качестве примера рассмотрим двустадийную реакцию, состоящую из 
двух односторонних элементарных стадий первого порядка:

kg кг

А -»Р-*В  (Х.99)

Пусть реакция протекает в реакторе идеального смешения, причем концен
трация исходного вещества А поддерживается постоянной путем подпитки 
системы этим веществом извне. Через некоторое время после начала реакции 
в системе установится стационарный режим и концентрация промежуточного 
вещества Р достигнет постоянного значения Срдо. Для уравнения реакции 
(Х.99) получим (сд = с ао ~  const)

-7 - =  fcl ÂD— ~ 0; С*ег)=Г СЛ0= const. (X I00)
a t £2

Выясним, через какое время после начала реакции установится стационар
ный режим. В начальный период реакции скорость образования промежуточ
ного вещества В определяем из выражения

— =к\сл —кгсг. (Х.101)ш

Проинтегрируем уравнение (Х.101) в пределах от 0 до / и от 0 до сР, приняв, 
что при t—О Сро=0

И г  Ш у г кJ *1СА0“ J 
0

В результате интегрирования находим

,  *1сА0~*2ОР . /  ,In -----------=ln I 1------- 1 = — кц, (Х.102)
*1СА0 \  *1еА 0 /

отсюда

сР=сАОг  ( l - e -*1'). (Х.103)
ч

Разделив уравнение (Х.103) на (Х.100), получим

— (Х.104)
С * в г )

Как видно, формально стационарный режим, т. е. равенство 
достигается только через бесконечно большой промежуток времени:
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при /=оо е кг‘= 0  и —̂  = 1.
Ср(ст)

Однако если мы зададим достаточно малые, но конечные отклонения с? от 
сР(СТ), то они окажутся достижимыми за вполне приемлемое время. Условимся, 
например, считать близкой к стационарной концентрацию сР= 0,95ср(сТ). Тогда 
из уравнения (Х.104) находим

Например, для к2=  103 с-1 получаем f09J=3 • 10~3 с, т. е. время достижения 
стационарного состояния оказывается малым.

Метод расчета с использованием условия (Х.98) при постоянстве концент
рации исходных веществ называется методом стационарных концентраций 
Боденштейна.

При протекании многостадийной реакции в закрытой системе концент
рации промежуточных веществ не могут оставаться постоянными, так как 
концентрации исходных веществ уменьшаются со временем. Однако для реак
ций в закрытых системах оказывается полезным понятие квазистационарного 
режима реакции. Это режим, при котором концентрации промежуточных 
веществ в ходе процесса в каждый момент времени отвечают условиям 
стационарности по отношению к изменяющимся концентрациям исходных 
веществ, т. е. отношение концентраций промежуточных и исходных веществ 
остается постоянным. Поэтому условие (Х.98) применимо и для квазистацио
нарного режима протекания реакции.

Очевидно, что для осуществления квазистационарного режима требование 
к высокой активности промежуточных веществ, непродолжительности их жиз
ни и низкой концентрации имеет еще большее значение, чем при стационарном 
режиме. Только при этом условии концентрации промежуточных частиц смо
гут «подстраиваться» к меняющейся концентрации исходного вещества в каж
дый момент времени и принимать значения, требуемые при стационарном 
протекании процесса.

Оценим время достижения квазистационарного состояния для модельной 
реакции (Х.99) при условии протекания ее в закрытой системе, т. е. когда 
концентрация исходного вещества уменьшается со временем. Кинетику этой 
реакции см. в § Х.З. Концентрация промежуточного вещества меняется со 
временем и процесс в течение этого периода реакции (до максимума на кривой 
3, рис. VIII.3) не является квазистационарным. Однако, через некоторое время 
после достижения максимума режим реакции приближается к квазистационар- 
ному. Покажем это.

Зависимость концентраций исходного вещества А и промежуточного про
дукта Р от времени для реакции (Х.99) имеет вид

(Х.105)

С А — C \q€ (Х.106)

кг—k
(Х.107)

Условие квазистационарности в рассматриваемом случае запишется в виде
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—  — к \ С ь  — ̂ 2с Р(ст) — 0; Ср(ст) — — с А, 
а /  /с 2

(Х .108)

где сА — концентрация вещества А в данный момент времени t. 
Подставляя значение сА из (Х.106) в (X. 108), находим

(X. 109)

Отсюда

(Х.110)

Если переписать это уравнение в виде

Ср(сг) *1—̂ 2
1), (Х.1И)

то легко видеть, что при кх> к г отношение сР/сР(ст) при t> tma больше единицы 
и увеличивается со временем, т. е. квазиравновесный режим не может быть 
осуществлен.

Но при к{ <зск2 можно пренебречь величиной кх в разности к2 — кх и тогда 
выражение (Х.110) переходит в условие (Х.104) для стационарности процесса, 
т. е. квазистационарный режим может быть реализован. Метод расчета, 
основанный на использовании условия (Х.98) для промежуточных веществ при 
протекании реакции в закрытой системе, называется методом квазистационар- 
ных концентраций.

Если реакция состоит из нескольких последовательных стадий (односто
ронних и двусторонних), то квазистационарный режим может быть достигнут 
только при определенных условиях.

1. Последовательность односторонних (необратимых) стадий будет квази- 
стационарной, если константа скорости первой стадии значительно меньше 
констант скоростей всех остальных стадий.

2. Последовательность двусторонних (обратимых) стадий будет квазиста- 
ционарной, если она включает одну стадию, обе константы скорости которой 
намного меньше констант скоростей всех остальных стадий в прямом и обрат
ном направлениях.

3. Последовательность, включающая двусторонние и односторонние ста
дии, будет квазистационарной, если константа скорости первой из односто
ронних стадий будет значительно меньше констант скоростей остальных 
односторонних стадий.

В качестве примера рассмотрим многостадийную реакцию, протекающую в закрытой

Следовательно, согласно условию 3, эта реакция в закрытой системе начиная с некоторого 
времени будет протекать квазистационарно. Запишем условия квазистационарности для промежу
точных веществ В, С и D:

(X . 112)

к3<^к\, Аг_[, fcj, 2, Ar4. (Х.113)
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dc#
—  + * -2йс —fr-icis —fecii “ О, (X.114)
dt

dec—  *tjCB-fcjcc-t3CC"0; (X.115)
dt

—-  •■Arjcc—***!)- 0- (X.116)
dt

Из уравнений (X.115) и (X.114)
* 2 ^  *i (* -2 + * з )сА

cc= ------- > Св= —• (X.117)
Л2+*з *_i (*_2+*3)+*i*3

и, следовательно, из (Х.117) и (Х.116)
*1*2СА . v _

сс = ----------------------- ; (Х.118)
* _ l ( f c _ 2 +  *3)+*2*3

*3 fciAfcfcjCA
CD»— СС- --------------------------- 1 (X. 119)

* 4  * 4 [* -1 (* -2  +  *з)+*2*з1

Чтобы получить выражение кинетической кривой для вещества А (т. е. зависимость сд от f в явном 
виде), учтем, что при протекании реакции в квазистационарном режиме скорости всех стадий 
практически одинаковы и равны скорости реакции в целом. Рассмотрим первую и четвертую 
стадии:

1 dcA 1 dcj>
*"■(*-!) "d7=(Tf) "dT“

Из этого соотношения с учетом (X. 119) получаем

dci к\кук\Ск
------=к4сц=--------------- — --------. (Х.120)

dt * 4 [* -1 (* -2 + * з )  +  *2*з] Ш

Интегрируя это уравнение
'А

I dcA *1*2*3

dcA *_i(fr_2 + *3)+*2*3 

получаем зависимость концентрации исходного вещества А от времени:

,  СА *1*2*3
In — =  —

СА0 * -1  (* -2  + * з) +  *2*3

*1*2*3» *1сА=сА0ехр . (Х.121)
L * - 1  ( * -2 + * 3 )+ * 2 * 3 J

Подставляя найденную зависимость концентрации сд от времени в уравнения (Х.117), (Х.118) 
и (Х.119), получаем уравнения кинетических кривых для промежуточных веществ В, С и D. 
Уравнение кинетической кривой для продукта реакции Е найдем, если в уравнение материального 
баланса

се^сао—сд—сВ~ Сс ~  °d (Х.122)

подставим найденные зависимости для сд, св. Сс> си от времени.
Если константа скорости kj достаточно мала по сравнению с другими константами скорости, 

то можно пренебречь величиной к$ в сумме (Дг_2+*з) н величиной *2*3 в сумме (*_1&_2+*2*з)-
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«А *  «АО «Ч> [ -  *1*2*3'];

СВ -  * 1СА0 гар [ -  * |Д аМ ; 

Сс “  *l*2cA0 « Р  I— *1 *2*з4; 

кэ
cq=К\ К.2 — САоезф№*2*э4;

(Х.123)

(Х.124)

(Х.125)

(Х.126)

сй* сао (Х.127)

где Ki в  Aj — константы равновесия для стадий 1 в 2. Следует заметить, что эти выражения 
можно получить сразу, предполагая, что в стадиях 1 и 2 равновесие практически не нарушается. 
При этом К \ ш сц /с д , АГ2 = с с /с в  и  K i K 2 = c c / c a - Отсюда c b s * i c c ,  Подставляя с а  и з
уравнения (Х.123) в эти выражения, получаем уравнения (Х.124) и (Х.125).

Такое приближение называется квазиравновесным. Таким образом, реше
ние кинетической задачи для рассматриваемой сложной многостадийной реак
ции, протекающей в квазистационарном режиме, свелось к решению системы 
простых алгебраических уравнений.

Если механизм протекания реакции по стадиям установлен, но неизвестны 
константы скорости отдельных стадий при условии, что промежуточные веще
ства достаточно активны (имеют непродолжительное время существования и, 
следовательно, находятся в реакционной смеси в небольшой концентрации), 
то часто для упрощения расчетов в качестве приближенной модели данной 
реакции принимают, что реакция протекает в квазистационарном режиме. 
В этом случае метод квазистационарных концентраций следует рассматривать 
как приближенный метод расчета. Во многих случаях такие расчеты приводят 
к кинетическим уравнениям, которые удовлетворительно описывают законо
мерности реального процесса.

Глава XI
ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ПРЕДСТАВЛЕНИЯ
ХИМИЧЕСКОЙ КИНЕТИКИ

§ XI. 1. Теория активных столкновений

Теория активных столкновений (С. Аррениус) основана на том, что хими
ческое взаимодействие осуществляется только при столкновении активных 
частиц, которые обладают достаточной энергией для преодоления потенциа
льного барьера реакции и ориентированы в пространстве друг относительно 
друга. Чтобы произошла реакция, частицы в момент столкновения должны 
обладать некоторым минимальным избытком энергии, называемым энергией 
активации.

В теории активных столкновений считается, что акт превращения началь
ных веществ в конечные продукты совершается в момент столкновения актив
ных молекул и протекает мгновенно. При этом молекулы рассматриваются 
как бесструктурные частицы, хотя в действительности химические реакции
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происходят путем постепенной перестройки молекул и перераспределения 
энергии между химическими связями.

Согласно молекулярно-кинетической теории энергия активации равна раз* 
ности между средней энергией активных столкновений и средней энергией всех 
столкновений. Доля активных молекул, как показывают расчеты, составляет 
примерно от 10“ 20 до 10“ 10. Если эта доля меньше, то скорость реакции мала, 
если же-она больше, то реакция происходит быстро, иногда практически 
мгновенно. Чем выше энергия активации данной реакции, тем при более 
высоких температурах она совершается. Энергия активации ниже энергии 
диссоциации реагирующих молекул, так как для протекания реакции достаточ
но такого ослабления связей в молекулах, при котором начинают преобладать 
силы образования новых связей.

Источники активации могут быть самые разнообразные. Реакции между 
ионами в растворе происходят с небольшой энергией активации, которая 
требуется для дегидратации ионов. Реакции между свободными атомами 
и радикалами не требуют энергии активации, так как атомы и радикалы 
являются активными частицами. В гомогенных газовых реакциях основным 
источником активации служат столкновения, доля которых определяется зако
ном распределения Больцмана и растет с температурой. В гетерогенных 
каталитических реакциях источниками активации могут служить изменения, 
происходящие в реагирующих молекулах при адсорбции их поверхностью 
катализатора. Активация может быть вызвана также внешними причинами: 
поглощением квантов света при фотохимических реакциях, действием элект
рических разрядов, ударом электронов, а-частиц, нейтронов и других излуче
ний.

При подсчете числа столкновений нужно учитывать эффективный диаметр 
молекул а. Рассмотрим элементарную бимолекулярную реакцию

А+В-> Продукты (XL1)
Предположим, что молекула А неподвижна, а молекулы В движутся в про

странстве параллельно прямой, проходящей через центр молекулы А. При 
отсутствии взаимодействия между молекулами А и В с молекулой А столкнут
ся все молекулы В, центры которых находятся внутри цилиндра, имеющего 
радиус г

<Г,+<Г2——  =  0,2 =  Г,

где Су и а2 — диаметры молекул А и В соответственно. При притяжении 
между молекулами А и В прямолинейные пути молекул В, начиная с некоторо
го расстояния, искривляются, и молекулы сближаются, в результате чего 
с молекулой А столкнется часть молекул В, центры которых первоначально 
находились вне цилиндра с радиусом г. Тогда

а'.+б', ,

При отталкивании молекул

—“— — ®12<^»

где о\, а2 и а'2 — эффективные диаметры молекул. Таким образом, эффек
тивный диаметр молекул характеризует не только диаметры сталкивающихся 
молекул, но и взаимодействие между ними. Величина по\2 называется сечени-
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ем соударении и имеет большое значение в современной теории кинетики 
химических реакций.

Эффективный диаметр а молекул одного вида в газе рассчитывается 
с помощью молекулярно-кинетической теории или по эмпирическим уравнени
ям. Средний эффективный диаметр при столкновении молекул разного вида 
вычисляем по уравнению

(Tj2= -( ff i+ <Уг)- (XI .2)

Согласно молекулярно-кинетической теории газов полное число столкнове
ний Lo за 1 с в 1 м между одинаковыми молекулами рассчитываем по 
уравнению

Ьо=2п2а2 (XI.3)

где п — число молекул в 1 м3; т — масса частиц, кг.
Если в системе реагируют молекулы двух разных видов, то

Ьо=пхп2а \г 8лкТ\&лкТ ( - + - )
Vй! т2)

(XI .4)

Число столкновений активных молекул La, рассчитанное на основе закона 
распределения Максвелла — Больцмана, определяется соотношением

в
П.Т

U =L oe  , (XI.5)

где Lo — полное число столкновений; Е — энергия активации.
Исходя из теории активных соударений и молекулярно-кинетических пред

ставлений, вычислим константу скорости элементарной бимолекулярной реак
ции (XI. 1) с участием молекул двух видов. Скорость рассматриваемой элемен
тарной реакции согласно основному постулату химической кинетики выража
ется уравнением

w=kcic2, (XI.6)

где к — константа скорости; сх и с2 — концентрации веществ А и В, моль/м3;

Л1 " 2 r v  тCi=— и с2= — , (XI.7)
Na Na

где и п2 — число частиц А и В в I м3; NK — постоянная Авогадро.
Число активных столкновений равно числу реагирующих молекул А или В:

d/ii dci
(XI.8)

dt dt
При этом скорость реакции

W =  —
dt

w = - — ра.9>

и с учетом (XI.8) и (XI.5) примет вид



Б '

Приравнивая правые части уравнений (XI.6) и (XI.10) с учетом (XI.7),
получаем

ЩП2 (X1.11)

Подставляя L q и з  (XI.4) в (XI.11), получаем уравнение для расчета констан
ты скорости реакции

к=В е

я*
RT

где
NkВ = —  Lo= N ko\ 2 8лк
ЩП2

1/2 1/2 
т .

Обозначая

B = N ko\ 2 ^8тг*

можно написать вместо (XI. 13)

В = В 'Т

Подставляя (XI.15) в (XI. 12), получаем

1/2

mi+mj
ГП\ГП2

1/2

Б'

1/2

к = В 'Т  е .

Логарифмирование уравнения (XI. 16) дает

lnfc=ln2T + - 1п Г ——.
2 RT

(XI.12)

(XI.13)

(XI.14)

(XI.15)

р а . 1б)

(XI.17)

Дифференцирование по Т  равенства (XI. 17) приводит к соотношению (так 
как В' приближенно не зависит от температуры)

1
ЕГ+- RT 

din А:_ 1 Е' _  2
d r ~~2Т RTг~  R1* (XI.18)

Если продифференцируем уравнение (IX. 112) и сравним с (XI. 18), то 
получим

£ = £ '+ -  RT.
2

рД.19)

При 300 — 400 К i/ 2RT=  1,2—1,4 кДж/моль. Поскольку энергия активации 
химической реакции обычно имеет значение от 50 до 200 кДж/моль, то при 
практических расчетах можно считать Е »Е '. Поэтому для приближенного 
расчета констант скоростей бимолекулярных реакций вместо Е’ можно ис
пользовать энергию активации Е, вычисленную по уравнению Аррениуса на 
основании опытных данных.
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Уравнение (XI. 12) можно рассматривать как теоретическое обоснование 
уравнения Аррениуса на основе теории активных столкновений. Энергия ак
тивации в теории активных столкновений не вычисляется, а определяется 
опытным путем по зависимости скорости реакции от температуры. (Для 
некоторых сравнительно простых элементарных реакций энергия активации 
может быть вычислена из квантово-химических представлений; см. § XI.8.) 
Предэкспоненциальные множители для бимолекулярных элементарных реак
ций рассчитываются по уравнению (XI. 13). Однако бимолекулярные реакции, 
для которых экспериментально найденные предэкспоненциальные множители 
совпадают с рассчитанными, встречаются сравнительно редко. Чаще всего 
предэкспоненциальные множители, рассчитанные теоретически как для реак
ций в газах, так и в растворах, значительно превышают экспериментальные 
значения. Это связано с упрощенным характером теории активных столкнове
ний, которая считает, что столкновения между молекулами аналогичны столк
новениям упругих шаров. В связи с этим в уравнение (XI.12) вводится множи
тель Р, учитывающий отклонение теоретических расчетов от опытных данных. 
Этот множитель называется стерическим или энтропийным фактором. Урав
нение (XI. 12) с учетом этого фактора принимает вид

с

k=PBe *Т. (XI .20)

При столкновении активных молекул должно быть вполне определенное 
расположение в пространстве активных групп, вхоящих в состав молекулы, 
которое бы обеспечило образование конечных продуктов. Стерический фактор 
Р в большинстве случаев характеризует вероятность определенной геомет
рической конфигурации частиц при столкновении.

Есть и другие причины, приводящие к расхождению теории активных 
столкновений с опытом, которые также учитываются стерическим или энт
ропийным фактором. Вследствие туннельного эффекта* элементарный акт 
может произойти при значениях энергии активации меньше Е. Это формально 
характеризуется величиной Р>1. Вновь образующиеся молекулы могут быть 
сильно возбужденными. Если такие молекулы не освободятся от избытка 
энергии после своего возникновения, то они вновь могут превратиться в моле
кулы исходного вещества; в этом случае Р <  1. При протекании реакций по 
цепному механизму константа скорости значительно превышает значение, 
вычисленное по теории столкновений. При этом стерический фактор Р может 
быть значительно больше единицы. Таким образом, в теории активных столк
новений стерический фактор представляет собой эмпирический поправочный 
коэффициент.

Теория активных столкновений с ее сравнительно простой трактовкой 
проблем химической кинетики объяснила много разнообразных факторов. 
Но вместе с тем из-за своей схематичности она привела к противоречиям 
с опытом. Метод активных столкновений не объясняет влияния на скорость 
реакции растворителя, давления, добавок инертных газов и других факторов. 
Она не позволяет сделать теоретическую оценку стерического фактора. Этих 
недостатков в известной мере лишена теория абсолютах скоростей реакций.

•Согласно квантовой механике у элементарных частиц имеется определенная вероятность 
проникновения сквозь энергетический барьер, т. е. возможность химического взаимодействия 
между молекулами, когда их энергия меньше энергии активации.
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§ XI.2. Теория активированного комплекса 
или переходного состояния.
Теория абсолютных скоростей 
реакций

Теория активированного комплекса или переходного состояния основана 
на том, что элементарный акт взаимодействия молекул состоит в постепенной 
перестройке химических связей, при котором начальная конфигурация атомов 
в исходных молекулах переходит в конечную у продуктов реакции при непре
рывном изменении межатомных расстояний.

О методе переходного состояния и о свойствах активированного комплекса 
см. § XIII.2. Количественную теорию, основанную на этих представлениях, 
с использованием математического аппарата статистической термодинамики, 
так называемую теорию  абсолю тны х скоростей реакций, предложили 
Г. Эйринг и М. Поляни (193S).

Рассмотрим механизм реакции

А+ВС АВ + С

Согласно теории активированного комплекса при сближении атома А с моле
кулой ВС ослабляется связь В — С и  возникает связь А — В. Процесс завер
шается образованием молекулы АВ и атома С, для чего система должна 
пройти через активированный комплекс ABC*, когда атом В в одинаковой 
степени принадлежит молекулам ВС и АВ:

А + В С ABC* -»АВ+С PQ.21)

В процессе реакции изменяются расстояния между А — В и В  — С и  соот
ветственно потенциальная энергия системы. Указанные изменения могут быть 
представлены трехмерной диаграммой, на двух координатных осях которой 
наносят расстояния между атомами А — В и В — С (считая атомы А, 
В и С расположенными на одной прямой), а отвечающую им энергию Е от
кладывают на третьей координате. Для более сложных случаев требуется 
многомерная диаграмма. Трехмерную диаграмму можно заменить двухмер
ной, если на горизонтальную плоскость, ограниченную координатами, харак
теризующими расстояние между атомами А — В и В — С, нанести линии 
равной энергии (изоэнергетические линии), которые представляют собой про
екции сечения энергетической поверхности плоскостями, перпендикулярными 
к оси энергии.

Карта поверхности потенциальной энергии (XI .21) представлена на рис. 
XI. 1. Цифры около горизонталей обозначают энергию в условных единицах, 
которой обладают системы А+ВС и АВ+С в зависимости от расстояния 
А — В или В — С. На энергетической карте можно выделить долину Ри 
в которой система А+ВС находилась до реакции, и долину Р2, в которой 
находится система АВ + С, возникшая в результате реакции. Для перехода от 
Pi и Р2 система должна преодолеть энергетический барьер, разделяющий обе 
долины. Для такого перехода существует наиболее выгодный энергетический 
путь, проходящий по ложбине через самую низкую точку Р  перевала. Точка 
Р  и соседние с ней участки отвечают области существования активированного 
комплекса, который отличается от стабильных молекул своей неустойчиво
стью вдоль пути реакции, изображенного на схеме пунктирной линией. По 
отношению к измененим в других направлениях активированный комплекс 
устойчив, так как эти изменения энергетически невыгодны. Активированный
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АВ+С

Координата реакции

Рис XI. 1. Карта поверхности потенциальной Рис. XI.2. Изменение потенциальной
энергии реакции А + ВС= АВ+С. Кривые энергии системы вдоль координаты ре-

изоэнергетические линии акции А + ВС= АВ+С во время эле
ментарного акта химической реакции

комплекс как бы катится в ложбине вдоль пути реакции, тогда как стабильные 
молекулы находятся в долинах. От обыкновенных молекул он отличается тем, 
что вдоль пути реакции он находится на вершине потенциального барьера и, 
таким образом, вместо одной колебательной степени свободы имеет допол
нительную внутреннюю поступательную степень свободы вдоль пути реак
ции*. Эту особенность активированного комплекса можно объяснить тем, что, 
совершив половину колебания, он скатывается на энергетической диаграмме 
с перевала Р в ложбину Р2, распадаясь на продукты реакции.

В реакции (XI .21) трехатомный активированный комплекс имеет всего 
Зи = 3 х 3 =  9 степеней свободы; в том числе 3 +  1=4 поступательных степени 
свободы, две вращательные степени свободы (если активированный комплекс 
линейный) и 9—(4 +  2) =  3 колебательные степени свободы.

Разность между потенциальной энергией исходных веществ в долине 
Pi и потенциальной энергией активированного комплекса в перевальной точ
ке Р равна энергии активации, обладая которой, молекулы исходных веществ 
в состоянии преодолеть потенциальный барьер и перейти в конечные продук
ты реакции. Энергия активации определяется из опыта и относится к одному 
молю активированного комплекса. Если сделать разрез потенциальной поверх
ности, перпендикулярный к плоскости чертежа и проходящий вдоль пути 
реакции, а затем развернуть поверхность разреза в одну плоскость, то полу
чим кривую, представляющую собой профиль пути реакции, так называемую 
координату реакции (рис. XI.2).

Качественные представления об элементарном акте как о сложном процес
се перестройки химических связей при сближении молекул, а также представ
ления о поверхности потенциальной энергии и координате реакции называют 
теорией активированного комплекса или переходного состояния.

Строгая количественная теория, основанная на этой физической модели

'Термины «путь реакции», «поступательное движение» и другие относятся не к перемещени
ям самого активированного комплекса в пространстве, а к движению его фигуративной точки по 
энергетической поверхности.
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механизма элементарного акта, должна состоять в теоретическом расчете 
энергетической поверхности реакции методами квантовой механики и в тео
ретической оценке на этой основе энергии активации и предэкспоненциального 
множителя. Но сделать это пока не удается из-за математических трудностей. 
Поэтому пользуются приближенной математической моделью, так называ* 
емой теорией абсолютных скоростей реакций. Эта математическая модель 
впервые позволила приближенно оценить предэкспоненциальный множитель, 
если сделать некоторые упрощающие предположения о свойствах активиро
ванного комплекса. Энергию активации в этой теории не рассчитывают, 
а рассматривают как опытную постоянную.

Обозначим S некоторый интервал вдоль пути реакции, включающий вер
шину Р  потенциального барьера (рис. XI.2). Система проходит участок S за 
некоторое время т, называемое средним временем жизни активированного 
комплекса.

Прохождение системы через переходное состояние можно рассматривать 
как внутреннее поступательное движение активированного комплекса вдоль 
координаты реакции. Среднее время жизни активированного комплекса

т = ~  (XI .22)
V

где v — средняя скорость прохождения активированным комплексом вер- 
шины потенциального барьера Р. Обозначим через с* концентрацию ак
тивированных комплексов в 1 м3 объема газа. Она равна числу возникающих! 
активированных комплексов или числу элементарных актов реакции за время 
т. Скорость реакции, равная числу актов реакции в единице объема за единицу 
времени, определяется уравнением [с учетом (XI.22)]

f*
w = —= c V i _1, (XI.23)т

которое справедливо тогда, когда возникшие активированные комплексы 
полностью превращаются в конечные продукты реакции. Таким образом, 
скорость реакции равна числу активированных комплексов, пересекающих^ 
вершину потенциального барьера вдоль координаты реакции в единицу време
ни и в единице объема.

В более общем случае в уравнение (XI .23) нужно ввести добавочный 
множитель х, называемый трансмиссионным коэффициентом или коэффициен
том прохождения. Он равен доле активированных комплексов, скатывающих
ся с перевала Р  в долину Р2 и распадающихся при этом на конечные продукты 
реакции; а ( I — х) активированных комплексов скатывается обратно в долину 
Рь распадаясь на исходные вещества. Для большинства реакций трансмисси
онный коэффициент близок к единице.

Для некоторых реакций, где облегчен процесс превращения активирован
ного комплекса в исходные продукты, трансмиссионный коэффициент значи
тельно меньше единицы. Это, например, наблюдается в реакциях, протека
ющих с образованием одной частицы при малых давлениях. У одной частицы 
имеется больше возможностей снова попасть в переходное состояние и после 
этого вернуться в исходное состояние. Кроме того, значительные отклонения 
трансмиссионного коэффициента х °т единицы наблюдаются в так назы
ваемых неадиабатических процессах. Процесс называется адиабатическим,, 
если точка, изображающая состояние системы, плавно перемещается по поверх
ности потенциальной энергии. Но у молекулы (или атома) может быть не
сколько электронных состояний, и каждому из них соответствует своя потен-
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скальная энергия. Например, если во время реакции у одного из электронов 
спин изменяет направление, то это означает скачкообразный переход на новую 
поверхность потенциальной энергии, и процесс будет неадиабатический. При 
этом из-за малой вероятности электронного перехода система, даже дойдя до 
вершины потенциального барьера, может вернуться в исходное состояние, 
а трансмиссионный коэффициент у такой реакции меньше единицы. Таким 
образом, с учетом трансмиссионного коэффициента

w « z c V * - 1. (XI .24)

До сих пор мы рассматривали применение теории переходного состояния 
к активированному комплексу в любой элементарной реакции. Далее для 
конкретности рассмотрим элементарную бимолекулярную одностороннюю 
реакцию в смеси идеальных газов:

А+В-» АВ# -* Продукты (XI.25)
Скорость этой реакции равна

w=*eA<*. (XI .26)

Приравнивая правые части уравнений (XI .26) и (XI .24), получаем для констан
ты скорости реакции

k=xv*5~1 — . (Х121)
одк

Полученное выражение содержит ряд величин с+, v*, 6, которые из опыта 
непосредственно не определяются. Их можно выразить через определяемые на 
опыте (или из теоретического расчета) величины, если привлечь для расчетов 
математический аппарат статистической термодинамики. Но статистическая 
термодинамика может быть использована для равновесных процессов.

Поэтому предполагаем, что активированные комплексы во время реакции 
находятся с исходными веществами в состоянии, близком к равновесию, 
■ выражение c**/(cAcj) можно принять равным константе равновесия

*»
(X1.28)

<дев
которую можно выразить с использованием статистической термодинамики 
через сумму по состояниям. Учитывая, что согласно уравнению (IV. 131) через 
суммы по состояниям непосредственно выражается безразмерная константа 
равновесия К$, которая связана с концентрационной константой равновесия
К* (в смеси идеальных газов) соотношением К?=К£ (pf/RT)*'* [см. уравнения 
(Ш.24) и (III.34)], получаем

p a  .29)
W  в-»<2ч .

где Av* — изменение числа молей в процессе активации реакции (XI.25), т. е. 
при образовании активированного комплекса: Av*4 = 1—2= — 1; АН& — 
энтальпия активации при абсолютном нуле, приближенно равная энергии
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активации; Q * , 0 .А и б*в — эффективные суммы по состояниям соответствен
но активированного комплекса и исходных веществ А и В. В эти суммы (см. 
§ IV.4, 6 и 7) не входят сомножители, связанные с нулевой колебательной 
энергией (см. § IV.6) и с энергией электронов в невозбужденном состоянии (см. 
§IV.4); на это указывает верхний индекс штрих ('). Кроме того, значение 
Q• отличается от Q в е раз {Q* — Q!e). В последующих уравнениях теории 
абсолютных скоростей реакций индексы (') и (*) около символа суммы по 
состояним Q для простоты будем опускать.

Подставляя (XI.29) в (XI.27) с учетом (XI.28), получаем

Допущение о равновесии между активированными комплексами и исход
ными веществами содержит в себе противоречие, потому что при рассмотре
нии обратной реакции нужно предположить, что активированные комплексы 
также находятся в равновесии с продуктами реакции. А это приводит к выво
ду, что исходные вещества находятся в равновесии с продуктами реакции, хотя 
фактически мы рассматриваем ..неравновесную систему (XI .25), в которой 
реакция самопроизвольно протекает слева направо. Таким образом, допуще
ние о наличии равновесия между активированными комплексами и исходными 
веществами является приближением. Поскольку строение активированного 
комплекса нам неизвестно, а о его строении мы делаем только определенные 
теоретические предположения, то расчеты имеют полуколичественный харак
тер. Несмотря на приближенность, теория абсолютных скоростей реакций 
позволила полуколичественно предсказать много опытных фактов и явлений 
и оценить с точностью до порядка величины предэкспоненциальные множи
тели.

Сделаем дальнейшие предположения и преобразования уравнения (XI. 30), 
чтобы исключить из него величины v* и <5, не определяемые из опыта. Как уже 
указывалось, активированный комплекс имеет одну дополнительную внутрен
нюю поступательную степень свободы вдоль координаты реакции. Выделим 
внутреннюю поступательную сумму по состояниям Q*, из суммы по состоя
ниям активированного комплекса:

Выражение для (внутренней) поступательной суммы по состояниям для 
одной степени свободы активированого комплекса согласно статистической 
термодинамике имеет вид

(XI.31)

где Q* — сумма по состояниям активированного комплекса без одной внут
ренней поступательной степени свободы.

Подставляя (XI.31) в (XI.30), получаем

(XI.32)

Qo =  (2ятк 7) * 1/,<5А "1. (XI.33)
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Средняя внутренняя скорость активированных комплексов (вдоль коорди
наты реакции) согласно молекулярно-кинетической теории* равна

где т — масса активированного комплекса. Подставим в выражение в скоб
ках в уравнении (XI.32) значения Q* и v*4 из (XI.33) и (XI.34):

где к — постоянная Больцмана; А — постоянная Планка; Г — температура.
После подстановки этого выражения в уравнение (XI. 32) получим одну из 

форм основного уравнения теории абсолютных скоростей реакции, позволя
ющее рассчитывать константу скорости химической реакции (точнее — ее 
предэкспоненциальный множитель):

Основное уравнение можно представить также еще в нескольких формах. 
Во-первых, обозначая

где К? — константа равновесия между исходными веществами и активирован
ным комплексом без одной внутренней поступательной степени свободы, 
которая учитывается отдельно {К? =  К?IQ*).

Во-вторых, выражая

Наконец, можно выразить константу скорости через изменение термодина
мических функций при образовании активированного комплекса. Из уравне

* Предполагаем, что скорость фигуративной точки, изображающей активированный комп
лекс на энергетической диаграмме вдоль координаты реакции, описывается тем же выражением, 
что и скорость частицы в молекулярно-кинетической теории газов.
12 Физическая химия 3 5 3

(XI.34)

■2 пт
(XI.35)

(XI.36)

(XI.37)

и учитывая соотношение К&=К? (RT/pf)Av , получим вместо (XI.36)

(XI.38)

с
(XI .39)

сдсв
получим вместо (XI.38)

кГ с
h сАсв (XI .40)



ния изотермы химической реакции образования активированного комплекса 
следует, что

AGfss -ЛТЫКо, (ХМ)
где AGq — изменение энергии Гиббса при образовании активированного ком
плекса из исходных веществ в стандартном состоянии. Величину AG* называ
ют стандартной энергией активации Гиббса. Отсюда

ДО*»О

|  (XI.42)
Учитывая общее термодинамическое сотношение

AGf =АНо -  TASq, (XI43)
можно вместо (XI .42) написать

AS* AW* о о
K f= e  * е лт. (XI .44)

Подставляя значение К$ из (XI.42) или (XI.44) в (XI.38) и учитывая
отношение К ?=К $ (рЧ/RT)*v*, получа 

теории абсолютных скоростей реакций
соотношение К ?=К £ (рЧ/ЛТ)*v*, получаем еще два вида основного уравневш

k r / t f Y * ’* я " я г  
k = X - t [ - L )  в е , (XI.46)

ДS *  АН?I ш
h \ R T )

где ASq — энтропия активации; АН* — энтальпия активации. При примене
нии теории абсолютных скоростей реакции к решению различных конкретных 
вопросов химической кинетики используются те или иные рассмотренные 
выше выражения основного уравнения теории для константы скорости.

Чтобы выяснить физический смысл энтальпии активации АН*, пролога* 
рифмируем уравнение (XI. 38):

1пк=1пх-+1пТ+1пК?  (XI.47)
h .

и возьмем от него производную по температуре:
d in *  1 din AT!4 _-----= - + — ЭЦ (XI .48)
d r  T d r  Я

Уравнение Аррениуса в дифференциальной форме имеет вид

— = ~ .  (XI.49)
d r  R T 2 ■

Напишем также уравнение изобары (учитывая, что din = d ln  А̂ *):

(XI .50)
d r  R T 2 4 %
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0одсгавляя (XI.49) и (XI.50) в (XI.48), получаем

E =A H f +  RT. (XI.51)

. Для многих реакций энергия активации значительно больше RT (Ек  50 — 
—200 кДж/моль; при 298 К R T = 2,5 кДж/моль). Поэтому величиной RT 
я уравнении (XI.50) при практических расчетах можно пренебречь и заменить 
Шо в (XI .46) энергией активации, опеределенной из уравнения Аррениуса, 
г Теория абсолютных скоростей реакций позволяет вычислить стерический 
фактор Р. Приравнивая правые части уравнений (XI. 20) и (XI .46) с учетом 
(XI. 11) и полагая /Ш* — Е, получаем

Стерический фактор называют также энтропийным множителем или вероят- 
ностным фактором [см. уравнение (XI .52)]. Энтропия активации может быть 
вычислена при помощи статистической термодинамики, если известно стро
ение активированного комплекса. В настоящее время такие расчеты могут 
быть выполнены только для простейших реакций, для которых вероятное 
строение активированного комплекса может, быть предсказано теоретически. 
Для более сложных молекул такие предсказания становятся мало надежными. 
№ экспериментально получить сведения о строении активированных комплек
сов невозможно, так как это не промежуточное соединение, а только переход- 
вое состояние. Отсутствие экспериментальных данных о строении активиро
ванного комплекса является серьезным недостатком теории абсолютных ско
ростей реакций и затрудняет ее применение.
: Несмотря на ряд внутренних противоречий и отсутствие эксперименталь
ных данных о строении активированного комплекса, теория абсолютных 
скоростей реакций вследствие сравнительной простоты математического ап
парата является в настоящее время наиболее широко используемой теорией 
кинетики элементарных химических реакций; она позволяет правильно объяс
нить или полуколичественно предсказать много закономерностей для кинети
ки химических реакций.

[. $ XI.3. Применение теории абсолютных скоростей реакций 
к оценке предэкспоненциельного множителя 
в элементарных реакциях

^  Рассмотрим применение теории абсолютных скоростей реакций для рас
чета константы скорости некоторых реакций. Для мономолекулярной реакции

(XI .52)

(XL53)

уравнение (XI.36) для константы скорости реакции при Av** = 0  и с учетом 
(XI.51) примет вид

Б

Суммы по состояниям исходных молекул (2а и  активированного комп
лекса Q£ различаются на одну колебательную степень свободы, так как 
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у активированного комплекса одна колебательная степень свободы заменена 
на внутреннюю поступательную, которая учтена отдельно [см. уравнение 
(IV.109)]:

*»

“ )■ (XI.55)

Подставляя (Х1.55) в (XI.54), получаем
Av в

И т ( 1 - <  " у  "■ (Х1.56)Л

При высоких температурах величина hvjkT мала и 1 - е  *v/kr«Av/k7’ (после
—hv/kTразложения е в ряд). Полагая х =  1, получаем при этом из (XI.56)

fc=ve~A,/kr. (XI .57)
Таким образом, предэкспоненциальный множитель в рассматриваемом 

случае представляет собой частоту колебаний по линии разрываемой связи 
(при высоких температурах). Порядок величины предэкспоненциального мно
жителя 1013 для многих мономолекулярных реакций удовлетворительно со
гласуется с частотой колебания атомов в молекулах для разрываемой связи 
(характеристическая температура © = Av/к Г »  103 —104).

Рассчитаем константу скорости реакции между атомами:

А + В  -» АВ* -» Продукты (XI.58)

где АВ — двухатомный активированный комплекс.
Для расчета константы скорости к по уравнению (XI.38) нужно знать

константу равновесия Кс , которая для данной реакции определяется выраже
нием (Av* =  1 —2 =  — 1)

А ? - —  № )  \  (XI.59)
Qa Qb \ r t J

так как энергия активации при реакции между двумя атомами равна нулю. 
Подставляя выражение (XI.59) в (XI.38), получаем при х —\

к=ч л L ( i ) - \  ра.60)
* йдСа \Я Т /

Атомы А и В имеют только по три поступательные степени свободы. 
Следовательно, Q\ и QB — это суммы по состояниям для трех поступательных 
степеней свободы, которые имеют вид (при V— \ м 3)

6 а =  6 ап=А_3 (2ятАк7’)3/2; (2птъкТ)ъ'2. (XI.61)

Единственная колебательная степень свободы двухатомного активированного 
комплекса заменена внутренней поступательной степенью свободы вдоль пути 
реакции, которая учтена отдельно. Поэтому сумма по состояниям активиро
ванного комплекса АВ* равна
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Gn =  h~3 [2я (mA+ mB)k7] 3/2 (XI .63)

— сумма по состояниям для поступательного движения;

Q +=h~2(%n2kT )I (XI .64)

— сумма по состояниям для вращательного движения;
Ы\нг2 (XI .65)

— момент инерции активированного комплекса;

ткт в r s nц = --------  (XI. 66)
т А+/ив

— приведенная масса активированного комплекса; тК и т в — масса атомов 
А и В; г — расстояние между атомами А и В в активироваяноми комплексе. 
В связи с тем, что конфигурация активированного комплекса и расстояние 
г между атомами неизвестны, делается допущение

r= rK+ rbt (XI .67)

где гА и гв — радиусы атомов А и В. С учетом соотношений (XI.65) — (XI.67) 
из уравнения (XI.64) получим

G.p=А '2 (8я2к7) —А—-  (гА+ гв)2. (XI.68)
т А+тв

В результате выражения (XI.60) для константы скорости между двумя 
атомами преобразуется к виду

kТ о * о *
к = —  PQ.69)

А С апС вп

или с учетом соотношений (XI.61), (XI.63) и (XI.68) получаем

А:=(8я к Г - ^ - У /2(гА+ гв)2 U Y .  PQ.70)
\  «A +  "»B/ \ RTJ

Константа скорости к ,  рассчитанная по уравнению (XI.70), выражается числом 
атомов, реагирующих в 1 с в объеме 1 м .

Вычислим теперь константу скорости для реакции между атомами А и В на 
основе теории активных столкновений. Общее число столкновений атомов 
А и В в 1 с в единице объема определяется равенством (XI .4).

Подставляя (XI .4) в (XI. 11) и учитывая, что Е ' —0 и <У12 =  гА +  Гв» получаем

8як Т —-----) (гА-Нгв)2. PQ.71)
mA«B /

Сравнение выражений (XI.70) и (XI.71) показывает, что расчеты предэкспонен- 
циального множителя (который в реакции между атомами равен константе
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скорости), выполненные на основе теории абсолютных скоростей реакций и по 
теории активных столкновений, дают одинаковый результат (с точностью до 
множителя (RT/p°), который при Т =  1000 К равен около 0,1).

Если реагируют не атомы, а молекулы, такого совпадения не получается, 
так как предэкспоненциальные множители, которые рассчитываются на основе 
той и другой теории, оказываются различными*. При взаимодействии много
атомных нелинейных молекул стерический фактор, характеризующий раз
личие предэкспоненциальных множителей, определяется на основе теории 
абсолютных скоростей реакций выражением (приводим его без вывода)

где Qxол и Q,p — колебательная и вращательная суммы по состояниям реагиру
ющих молекул, приходящихся на одну соответствующую степень свободы. 
При этом для упрощения принимаем, что все суммы по состояниям для одной 
степени свободы данного вида любой из двух молекул одинаковы. Сумма по 
состояниям для колебательной энергии близка к единице, а для вращательной 
находится в пределах от 10 до 100. В связи с этим стерический фактор равен от 
10” 5 до 10“ 10 в соответствии с опытными данными.

§ XI.4. Мономолекулярные реакции

В настоящее время известно большое число гомогенных мономолекуляр- 
ных реакций, протекающих в газовой фазе и удовлетворяющих кинетическим 
уравнениям первого порядка. К ним относятся реакции распада N20 5 с об
разованием N 0 2 и  0 2, реакция разложения азометана CH3N2CH3 с образовани
ем С2Н 6 и N2, процесс разложения диметилового эфира с получением СН4, 
Н2 и СО, гидролиз ряда углеводородов и многие другие.

Изучение многих реакций показало, что мономолекулярный распад претер
певают обычно сложные молекулы, состоящие из большого числа атомов, 
причем энергия активации этих реакций сравнительно велика.

Для мономолекулярных реакций при понижении давления, как правило, 
наблюдается переход от кинетики реакций первого порядка к кинетике реак
ции второго порядка. Например, для термического разложения изопропил- 
хлорида

при парциальных давлениях этого вещества выше 6 гПа процесс представляет 
собой реакцию первого порядка, а при давлениях ниже 6 гПа — реакцию 
второго порядка. Добавление паров НС1 или водорода при постоянном объ
еме системы и при давлении изопропилхлорида ниже 6 гПа процесс вновь 
возвращается к реакции первого порядка.

Механизм протекания мономолекулярных реакций на основе теории стол
кновений молекул для бимолекулярных реакций можно приближенно (полуко- 
личественно) объяснить с помощью теории Линдемана, согласно которой 
мономолекулярное превращение является сложным процессом, состоящим из 
бимолекулярной стадии активации и мономолекулярного превращения актив
ных частиц.

•Энергия активации принимается в обеих теориях равной значению, определенному по 
уравнению Аррениуса из опытных данных.

(XI .72)

(СН3)2СНС1 -  С3Н6+НС1
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Если молекулы, активированные при столкновениях, распадаются не сразу, 
то часть из них дезактивируется при соударениях и не успевает распасться. 
При этом доля активных молекул остается постоянной, число их оказывается 
пропорциональным концентрации и реакция идет по кинетическому уравне
нию первого порядка. Если время существования активных молекул мало, то 
большинство их распадается, не успев дезактивироваться. Скорость активации 
шешорциональна числу двойных столкновений (квадрату концентрации) и ре
акция идет по уравнению второго порядка.

Чем давление больше, тем чаще дезактивируются возбужденные молеку
лы. Поэтому при высоких давлениях наблюдается первый порядок реакции. 
При понижении давления уменьшается концентрация исходного вещества, 
возбужденные молекулы дезактивируются реже и при достаточно низком 
давлении реакция идет по кинетическому уравнению второго порядка. Добав
ление постороннего газа ведет к тому, что молекулы примеси, участвуя 
рврвдктивирующих столкновениях, компенсируют уменьшение концентрации 
реагирующих газов и устраняют переход мономолекулярных реакций первого 
порядка в реакции второго порядка.
1 Рассмотрим стадии, из которых складывается мономолекулярная реакция 
в газовой фазе. Процессы активации и дезактивации молекул путем их соуда
рения можно записать в виде уравнения

А+А£* А*+А (XI .73)

где А — неактивная молекула; А* — активная молекула; — константа ско
рости процесса активации; ка — константа скорости процесса дезактивации. 
При протекании химической реакции

*9
А*-» Продукты (XI .74)

Концентрация активных молекул убывает, так как они превращаются в про
дукты реакции. При стационарном процессе скорость активации равна сумме 
скоростей дезактивации и химического превращения:

клс2=к,£ст+к,с*, (XI .75)

где fcp — константа скорости превращения активных молекул в продукты 
реакции.

Из (X1.75) находим

(XI .76)
*дС+*р

|  Скорость химической реакции первого порядка определяют по уравнению
vv= крс*, (XI.77)

Подставляя уравнение (XI.76) в (XI .77), получаем

*д 
1 + —  с

*р

(XI.78)
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Если кр<£ка или с велика, то

ка ка
1+ - C W - C  (XI. 79)

кр кр }

к»кп _
w = —  с. (XI. 80)

%

Процесс кинетически является реакцией первого порядка.
Если крУ>ка или с —  малая величина, знаменатель в правой части уравне

ния (XI. 78) приближается к единице и

w —ktc2. (XI. 81)

Реакция идет по кинетическому уравнению второго порядка.
Теория Линдемана позволяет также установить зависимость константы 

скорости реакции от давления. Скорость мономолекулярной реакции может 
быть выражена равенством

w =kc, (XI. 82)

где к — опытная константа скорости.
Сравнение уравнений (XI.82) и (XI.78) дает

(XI.83)
кас+ кр

откуда

+ - с .  (XI.84)
к М*

и

Учитывая, что в газовой фазе

с = —  (XI. 8 5)
R T

(где р  — парциальное давление вещества А), получаем из (XI. 84)

1 1 - Л П
- = - + ^ г -  (XI.86)
к  кос кК р

где &со=  kgkp/кц.
Для некоторых мономолекулярных реакций, например для разложения 

диметилового эфира, уравнение (XI.86) выполняется довольно хорошо и зави
симость 7* от i lp прямолинейная. Однако, учитывая приближенность уравне
ния (XI.86), оно, как правило, не позволяет количественно описать зависи
мость опытной константы скорости реакции в уравнении (XI. 86) от парциаль
ного давления вещества. Позднее делались попытки улучшить теорию Лин
демана за счет более детального рассмотрения распределения энергии между 
связями в молекуле, например в теории Слейтера.
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§ XI.5. Кинетика реакций в раствора. 
Диффузионный механизм кинетики

Рассмотрим сначала механизм реакций в растворах на основе теории 
столкновений. Механизм реакций в растворе значительно сложнее, чем в газе, 
так как молекулы исходных веществ сталкиваются не только между собой, но 
и с молекулами растворителя. Поэтому двум реагирующим молекулам труд
нее встретиться. Для этого они должны продиффундировать сквозь слой 
растворителя. Но зато если они сблизятся и образуют так называемую пару 
столкновений, то им труднее разойтись, так как этому препятствуют окружа
ющие их молекулы растворителя (так называемый клеточный эффект).

Этот сложный механизм можно заменить более простой кинетической 
схемой, состоящей из двух последовательных стадий. Например, для элемен
тарной бимолекулярной реакции в растворе

где (АВ) — пара столкновения; Р — продукт реакции (или один из продуктов); 
Си сг, с3 и с* — концентрации соответственно веществ А, В (АВ) и Р в молях 
в 1 м3 раствора.

Для того чтобы образовалась пара столкновения (АВ), нужно, чтобы 
вещества А и В продиффундировали навстречу друг другу через слой рас
творителя, который их разделяет; поэтому константа скорости ку имеет диф
фузионный характер. При стационарном протекании процесса скорость об
разования и распада пары столкновения одинакова и

Рассматривая эту реакцию как простую бимолекулярную (без учета пары 
столкновения)

Сравнивая правые части в уравнениях (XI.90) и (XI.92), получаем для 
константы скорости

А+В j*(AB)->P (XI .87)

к^Сг-к.хСг+кгСз. (XI.88)
Отсюда

(XI .89)с2= -------
*-,+*2

и скорость реакции равна
*1 +*2 kiCj—-------

fc-l+*2
(XI.90)

*1
А+В -* Р

получаем формальное выражение для скорости реакции

W=fcjC,C2.

(XI.91)

(XI .92)

(XI.93)

В первом предельном случае при A:_i
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к\
к ^ = к 2 - —=к 2К\,  

*-i
(XI .94)

где К \= Сав/(саСв) — константа равновесия. Вторая стадия реакции являетсс, 
лимитирующей.

Во втором предельном случае при к_х« .к 2

к*=к\ (XI .95)

и лимитирующей стадией является диффузия веществ А и В навстречу друг 
другу через раствор. Во втором предельном случае имеется простая связь 
между константой скорости къ и коэффициентами диффузии в растворе реаген! 
тов А и В. Предположим сначала для простоты, что молекула А неподвижна^ 
а молекула В диффундирует к ней через сферический слой раствора (рис. XI.3). 
Тогда поток диффузии вещества В через поверхность сферы радиуса г к моле! 
куле А определяется формулой (см. гл. XIII)

J=4nr2D2 — = 4  nrzD2NA —,
dr dr

(XI.96)>

где D2 — коэффициент диффузии вещества В; п2= NAc2 —  число молекул веще-] 
ства В в 1 м 3 раствора; dc2fdr — градиент концентрации вещества В.

Чтобы определить поток J, разделим переменные г и с2 и проинтегрируем! 
(XI.96) от Л* до сзо и от 0 до с2:

оо е9

j* ^ = 4 nDNK j* dc2, (XI .97);

где R* — расстояние между молекулами А и В при образовании пары стол-| 
кновения; полагаем, что на расстоянии меньше R с2=0.

Для простоты полагаем, что раствор достаточно разбавленный и в процес
се диффузии молекул В к молекуле А через слой раствора они не встречаются^ 
с другими молекулами А и поэтому поток J  имеет постоянное значение.

В результате интегрирования (XI.87) получаем

Рис. XI.3. Схематическое 
изображение диффузион
ного механизма кинети

ки реакции в растворе
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J —4nR*DNAC2. (XI .98)

Скорость реакции, контролируемая диффузией»: 
определяется скоростью потока молекул В к моле
куле А. При этом скорость реакции w равна числу 
пар столкновения, которые образуются в 1 с в 1 м 
раствора:

d"3 AT d°3 АТ Г— =NK ~~=NAw -Jn u 
dr dr

(XI.99)

где «1 =А/аС| — число молекул А в 1 м3 раствора.
Подставляя значение J  из (XI.98) в (XI.99), опре

деляем
w =4nR *D N Aclc2, (XI-. 100)



где D =D i+D 2, так как нужно учесть, что молекулы А также диффундируют 
1 растворе навстречу молекулам В.

Приравнивая правые части уравнений (XI.100) и (XI.92), получаем для 
ki выражение

k3=4nR*DNA. (XL101)

Это выражение можно преобразовать, если для D\ и D2 использовать 
соотношение Стокса — Эйнштейна

А = —  и -А « —  (XI. 102)2я»гЛ| 6пчЛ2

я принять R,=Л 2=^ R*. Тогда

в - А + в , = J ^ - .  (Х1.ЮЗ)
ЪщЯ*

где т\ — коэффициент вязкости раствора (или растворителя для достаточно 
разбавленного раствора). Подставляя (XI.103) в (XI. 101), получаем

в о т
*3= — ; R=V.Na. (XI.104)

3n
Таким образом, в рассмотренном предельном случае (кх <*: к2) константа 

скорости реакции в растворе не зависит от природы реагирующих 
молекул, а только от вязкости раствора (растворителя).

§ XI.6. Применение теории 
абсолютных скоростей реакций 
к растворам

При применении теории абсолютных скоростей реакции к кинетике реак
ций в растворах нужно учитывать влияние растворителя на реагирующие 
частицы, так как при этом изменяются энергия активации, стерический фактор 

Штрансмиссионный коэффициент. С помощью формального термодинамичес
кого подхода можно приближенно учесть влияние растворителя на скорость 
реакции через коэффициенты активности реагентов.
I Рассмотрим сначала влияние растворителя на элементарную реакцию меж
ду молекулами. При этом учтем, что закон скорости связан с концентрациями 
реагирующих веществ, а константа равновесия — с активностями молекул. 
Поэтому основное уравнение теории абсолютных скоростей реакций (XI .40) 
выражаем через концентрации.

Для бимолекулярной элементарной реакции

А+В -»АВ* -+ Продукты (XI. 105)

константа скорости согласно (XI .40) (при х=1) равна

(XI. 106)
А екСщ

Но термодинамическая константа равновесия в растворе выражается через 
активности
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* * *
___ * 2 (XI. 107)

* АЛОВ СДСВ УдУв’
отсюда

САСЪ у*
(XI. 108)

Подставляя уравнение (XI.108) в (XI. 106), получаем

(XI. 109)

к Т  

п
где ко — константа скорости реакции, когда коэффициенты активности равны 
единице. Между константами к и к0 имеется соотношение

С этим случаем мы встречаемся, например, когда одна и та же реакция может 
проводиться как в газовой фазе (ко ),  так и в растворе (к).

Если исходные вещества А и В являются молекулами и, кроме того, 
принять Уа=УВ =  У’1 =  У, то из выражения (XI. 110) получаем, что к=коу. Это 
означает, что для бимолекулярных реакций между молекулами константы 
скорости реакции при проведении ее в газовой фазе и в растворе различны.

Для мономолекулярной реакции

Если вещество А находится в растворе в молекулярной форме и принимая 
У\=У* — У, то из уравнения (XI. 112) получаем, что к = к 0, т. е. для мономолеку- 
лярной реакции теория абсолютных скоростей реакций предсказывает слабое 
влияние растворителя и его природы на кинетику реакции, если конфигурация 
активированного комплекса мало отличается от исходных молекул.

Опыт во многих случаях подтверждает теорию. Например, мономолеку- 
лярная реакция разложения оксида азота (N2Os) в газовой фазе при 293 К 
имеет константу скорости, равную 3,4' 10~ 5 с-1 . При использовании в качест
ве растворителя хлороформа, дихлорэтана, нитрометана, жидкого брома и 
тетрахлорида углерода константы скорости при той же температуре равны 
соответственно 3,7• 10“ 5; 4,2' 10- s ; 3,1 • 10~5; 4,1 10~ 5 с-1 . В случае бимолеку* 
лярных элементарных реакций перенос реакции из газовой фазы в раствор,

к —ко
УАУВ

(XI.110)
у

А -» А -* Продукты 
Рассуждая аналогично, получаем выражение

(XI.111)

(XI.112)
У
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а также изменение природы растворителя, как правило, заметно влияют на 
сонстанту скорости реакции в соответствии с предсказанием теории абсолют
ных скоростей реакций.
Ь Важное подтверждение теория абсолютных скоростей реакций получила 
для реакций между ионами в растворах сильных электролитов, так как в этом 
случае коэффициенты активности могут быть вычислены из теории сильных 
|йектролитов Дебая — Хюккеля. Если раствор электролита разбавленный, то 
Коэффициенты активности можно выразить приближенно с помощью предель
ного эакона Дебая — Хюккеля (см. § VII.3):

lgy y =  - A z } y f l ,  (XI.113)

где А — теоретический коэффициент, который для водных растворов равен
0,509; z, — заряд i-то иона; I  — ионная сила раствора. 
t  Если в реакции (XI. 105) исходные вещества А и В являются ионами 
с зарядами zA и zB, то коэффициенты активности в уравнении (XI. 110) можно 
приближенно выразить из уравнения (XI. 113), принимая, что заряд активиро
ванного комплекса равен алгебраической сумме zA+zB зарядов реагирующих 
ионов:

l g f c ^ g f c o + l g y A + l g V B - l g y * ,

или
lg к * lg ко+ A y / l  [ - z%- z \ + (zA+ zB)].

Отсюда
\%±=2AzKzbyf l .  (XI.114)

*o

Таким образом, из теории активированного комплекса следует, что если 
в бимолекулярной реакции в растворе участвуют два иона с одинаковыми 
зарядами (z a z b > 0 ) ,  то lg (fc /fco) > 0  и константа скорости реакции увеличивается 
с ростом ионной силы раствора. Если же заряды 
■онов противоположные (z az b < 0 ) ,  то и константа 
скорости реакции уменьшается с ростом ионной 
силы. Кроме того, согласно уравнению (XI. 114) гра
фик в координатах lg (к/ко)— ~  y f l  в достаточно 
разбавленных растворах должен изображаться пря
мыми линиями, выходящими из начала координат, 
причем чем больше произведение zAzB, тем больше 
должен быть угол наклона этих прямых. Опытные 
данные хорошо подтверждают предсказания теории 
(рис. XI .4).

Влияние ионной силы раствора на константу ско
рости реакции между ионами из-за изменения коэф
фициента активности ионов в растворах сильных 
электролитов называется первичным (или кинетичес
ким) солевым эффектом. В реакциях с участием 
одного из ионов слабого электролита (например, 
нона водорода слабой кислоты) посторонний элект
ролиз может влиять непосредственно на его концен
трацию и, следовательно, на скорость реакции.
'Эго — вторичный солевой эффект.
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Рис. XI.4. (продолжение). 
Влияние ионной силы рас
твора на константу скоро
сти реакции между ионами 

разной зарядносги:
1 -  *А *-(+ 2 > х (+ 2 )-+ 4 ; 
2— (+2)х(+1)«+2;
3 — 0х (-1) -0;
4 — (+2) х ( - 1)----2



§ XI.7. Квантово-химический подход
к оценка реакционной способности
молекул

Реакционная способность молекул — это их способность вступать в хими
ческое взаимодействие. Качественно о реакционной способности судят по 
числу и разнообразию превращений, в которые способно вступать вещество. 
Количественной мерой реакционной способности служит или величина хими
ческого сродства, т. е. изменение энергии Гиббса при протекании реакции! 
(термодинамический подход), или величина константы скорости реакции (ки
нетический подход). В рамках теории абсолютных скоростей реакции устанав! 
ливается влияние строения соединений на предэкспоненциальный множитель 
(в выражении для константы скорости); энергия активации в этой теории не 
вычисляется и рассматривается как опытная величина. Квантовая химия по
зволяет оценить энергию активации.

В различных превращениях электронные состояния химических систем, 
стремятся оставаться неизменными, в частности, сохранить имеющиеся у нее 
признаки симметрии: суммарный спин состояния (S), орбитальный момент 
(А), а также орбитальную симметрию рвущихся и образующихся связей* 
Несохранение этих признаков означает «запрет» по симметрии на протеканию 
реакции. Надо иметь в виду, что запрет по симметрии не означает невозмож! 
ности протекания реакции. Однако запрещенные по симметрии реакции требу-! 
ют, как правило, для их проведения высокой энергии активации.

Существует несколько правил отбора для осуществимости химических 
реакций. Невыполнение хотя бы одного из них означает запрет на протекание? 
реакции.

Первое правило Вигнера — Витмера или запрет по спину. Реакция запрещена 
по спину, если среди спиновых состояний продуктов нет ни одного состояния^ 
совпадающего с одним из спиновых состояний исходных веществ. Например,;: 
реакция образования молекулы кислорода из атомов разрешена по спину:

0 ( 3P ) + 0 ( 3P ) -» 0 2№

Обозначим спиновые моменты атомов кислорода Si и S2. По правилу 
сложения моментов суммарный спин двух атомов кислорода может прини
мать следующие значения (Si>S^\ S i+ S 2, S{+ S 2— 1,..., S i~ S 2+ l ,  Sx- S2. Так 
как для атомов кислорода S i= S 2= l ,  то возможные значения суммарных 
спинов 2,1 и 0. Спин продукта реакции (S3=  1) совпадает с одним из возмож
ных значений спина исходных веществ. Следовательно, реакция разрешена по 
спину. Эта реакция не имеет других запретов и, как показывает опыт, протека
ет без потенциального барьера.

Аналогичный вывод можно сделать для реакции

0 ( 3P )+ H  (2S) -* ОН (2П)

Так как ^  =  1, S2= i /2, то их суммарный спин может принимать значения IV2 
и 1/2, одно из которых совпадает с Si = i/2. Из экспериментальных д анных 
следует, что эта реакция также протекает при энергии активации, равной 
нулю.

В противоположность этому реакция

NjO ^ - N j C Z H O ^ P )

Збб



запрещена по спину. Действительно, спин исходного вещества S\ =0, сумма же 
спинов продуктов реакции 5^=0 и =  1 принимает только одно значение, 
равное 1. Так как спины исходных веществ и продуктов не совпадают, то 
реакция «запрещена». Фактически эта реакция протекает, но с большой энерги
ей активации (около 2S0 кДж/моль).
; Второе правило Вигнера — Витмера или запрет по орбитальному моменту. 
В ходе химического превращения сохраняется орбитальный момент системы, 
т. е. реакция запрещена по орбитальному моменту, если среди возможных 
Орбитальных состояний продуктов реакции нет состояния, совпадающего 
с одним из орбитальных состояний исходных веществ. Это правило примени
мо для реакций, в которых сохраняется осевая (аксиальная) симметрия, т. е. 
атомы реагирующих молекул все время находятся на одной линии и могут 
Образовывать только линейные молекулы.

Легко показать, что в приведенных выше примерах реакций образования 
Ог и ОН из атомов орбитальные моменты в реакциях сохраняются. Дей
ствительно, в первой реакции имеем для исходных веществ орбитальные 
моменты Ai=A2=  1. Следовательно, система имеет состояния с А = 2, 1 и 0. 
Продукт реакции находится в состоянии £А =0. Так как это состояние 
имеется среди состояний исходных веществ, то реакция разрешена по ор
битальному моменту.

Для удобства анализа реакций воспользуемся таблицами, построенными 
С помощью теории групп. Табл. XI. 1 позволяет найти энергетические состоя
ния линейной системы, состоящей из двух линейных молекул. Для этого ищем 
столбец, соответствующий состоянию одной молекулы, затем — строку, соот
ветствующую состоянию другой молекулы, на пересечении находим набор 
состояний, характеризующий систему. Если у нас реагируют или получаются 
атомы, то их состояния, отвечающие симметрии относительно оси симметрии, 
можно определить с помощью табл. XI.2.

Т аб л и ц а  XI. 1. Результирующая симметрия волновой функции лшейиой системы, 
состоящей из двух линейных молекул

Первая
моле
кула

Вторяя молекула Перааа
молекула

Вторая молекула

I ;* х- п А П п П Х+,Х“, П.Ф
I* х+ X' п А А
х- I - х+ п А А А А П, Ф Х*,Х-,г
Рассмотрим, например, реакцию

NjO (1£ )+ Н  (а5) -  N2 СХ)+ ОН (2П)

Нетрудно видеть, что спин в этой реакции сохраняется, а орбитальный мо
мент — нет. Типу симметрии атомного состояния атома Н (25) соответствует 
(см. табл. XI.2) тип симметрии относительно воображаемой оси связи £. 
Суммарное состояние исходных веществ (см. табл. XI.1) Х +Х =Е, а продуктов 
1 + П = П . Так как состояния исходных веществ и продуктов не совпадают, то 
реакция «запрещена». На самом деле эта реакция идет, но с определенной 
энергией активации порядка 50 — 90 кДж/моль. Изменить симметрию можно 
за счет различных внешних воздействий, приводящих к изменению состояния. 
Чаще всего желаемый эффект достигается воздействием на исследуемые моле
кулы фотонов, электронно возбужденных атомов или катализаторов.
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Таблица XI.2. Симметрия состояний атома относительно оси симметрии

Тип симметрии 
атомного
СОСТОЯНИЯ

Тип симметрии 
относительно 

оси симметрии

Тип симметрии 
атомного 
состояния

Тип симметрии 
относительно 

оси симметрии

■s* Ру z + n

Su Е “ D , 1*П Д

Г* 2 Г П Du Е 'П Д

Индекс g, и, « + », « —» характеризуют определенные элементы симметрии молекул (см.
§ 1.6, а также табл. XI.1 — XI.2). При рассмотрении правил Вигнера — Витмера их 
можно не учитывать, поэтому, для простоты, они не указываются около обозначений 
термов молекул и атомов в приведенных примерах.

Рассмотрим, например, разложение N20  при фотосенсибилизации ртутью. 
При этом используются атомы ртути в возбужденном состоянии:

Hg (3Р )+ N 20  CZ) -* N2(1Z ) + 0  (3Р )+ Hg OS)

Поскольку в данном случае процесс не ограничен спиновыми и орбитальным! 
запретами, разложение протекает без осложнений.

К сожалению, класс реакций, подчиняющихся правилам запрета Вигне
ра — Витмера, очень ограничен, хотя многие из них важны, например реакция 
в пламени, при взрывах и в фотохимии. Попытка распространить эти правила 
на многоатомные нелинейные молекулы оказалась неудачной.

§ XI.8 . Правило сохранения
орбитальной симметрии Вудворда —  Хоффмана
и корреляционные диаграммы.
Оценка энергии активации

Существуют реакции, протекающие с высоким потенциальным барьером, 
которые нельзя описать с помощью правил Вигнера — Витмера. Реакция 
димериации этилена в циклобутан

С2Н4+ С 2Н 4-*С 4Н 8

является примером превращения в нелинейной системе, имеющей большую 
энергию активации, наличие которой не может быть предсказано правилами 
Вигнера — Витмера.

Вудворд и Хоффман показали, что этот барьер может бьггь связан с несо- 
хранением симметрии определенных молекулярных орбиталей в ходе реакции. 
Если занятые орбитали исходных веществ одинаковы по симметрии только 
с занятыми орбиталями продуктов реакции, то реакция по правилу Вудвор
да — Хоффмана считается разрешенной и протекает практически без по
тенциального барьера. Если же какая-либо из занятых орбиталей реаги
рующих веществ коррелирует с незанятыми орбиталями продуктов реакции 
(или наоборот), то реакция является запрещенной. При этом она может 
протекать, но обычно с высоким потенциальным барьером или совсем 
по другому механизму.

При анализе сохранения признаков симметрии, особенно в сложных случа
ях, пользуются корреляционными диаграммами. Различают корреляционные 
диаграммы (КД) орбиталей и корреляционные диаграммы состояний. Кор
реляционные диаграммы орбиталей — это схема, которая в координатах «энер-
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Рис. X I.5. П лоскости симметрии, относительно которых классифицируются молеку
лярные орбитали двух молекул этилена и циклобутана в реакции 2С2Н 4-* С 4Н 8

/—s. V Q

W

7  б ©
у

Л, + б , (5хАу)

ч  § 
§  §
£>* + 6% 5у)

ф
0 >

э Ир*
2) ©
К* - 7L*,

§ ? 
§  5
а* *а*(AKAj)

Рис. XI.6. Орбитали взаимодействующих молекул этилена и циклобутана. В скобках 
указаны свойства симметрии относительно плоскостей х и у  на рис. XI.5

гия» — «координата реакции» показывает переход орбиталей исходных ве
ществ в орбитали продуктов реакции той же симметрии. На корреляционной 
диаграмме состояний изображаю тся уровни энергий всей системы в целом 
и их изменение в ходе реакции. При построении корреляционных диаграмм 
необходимо соблю дать два правила.

Правило сохранения симметрии волновой функции (или молярных орбита- 
лей) системы в ходе реакции (спин S, орбитальный момент X и Л, симметрия 
g n u ,  +  и —).

Правило непересеиения, согласно которому корреляционные линии, отвеча
ющие состояниям (орбиталям) одинаковой симметрии, не пересекаются. Если 
при построении КД  такое пересечение выявляется, то это означает запрет на
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протекание реакции, т. е. реакция протекает с высоким потенциальным барье
ром.

Рассмотрим корреляционные диаграммы орбиталей для реакции димери- 
зации этилена в циклобутан (рис. XI.5). Все МО будем классифицировать как 
симметричные (S) или антисимметричные (А) относительно плоскостей х  и у, 
которые пересекают рвущиеся и образующиеся связи.

Сущность рассматриваемой реакции с точки зрения локализованных МО 
состоит в том, что К\- и 7г2-орбитали молекул этилена превращаются в а\- 
и оуорбитали циклобутана. Поскольку замена двукратно занятых МО их 
линейными комбинациями не меняет волновой функции (свойство детермина
нта Слейтера), для удобства заменим щ и я2 МО молекул этилена их линей
ными комбинациями щ +  щ и щ — п2. Последние обладают соответствующими 
свойствами симметрии относительно плоскости х. По этим же причинам 
заменим МО ах и <т2 циклобутана на их линейные комбинации ол + о2 и ах — а2. 
Эти комбинации, а также соответствующие возбужденные МО (с индексом *) 
показаны на рис. XI.6; здесь же указана их симметрия относительно плоско
стей х н у  (Sx, Sy, Ах, Ау)-

Исходя из схем рис. XI. 6, построим корреляционную диаграмму МО (рис. 
XI.7). На ней прямыми линиями соединены МО одинаковой симметрии. 
Главный вывод из нее состоит в том, что занятая (связывающая) орбиталь 
системы исходных веществ щ — п2 симметрии AxSy превращается (говорят — 
коррелирует) в незаполненную (разрыхляющую) МО продукта trf +  fff той же 
симметрии; в то же время занятая (связывающая) a t—а2-орбиталь продукта 
реакции симметрии S^AV получается из незанятой (разрыхляющей) МО исход
ного вещества я* +  я$ той же симметрии. Как видно, верхняя занятая МО 
исходных веществ пх — п2 имеет симметрию AJSy, а соответствующая МО 
продуктов <тj — с2 имеет другую симметрию: SxAy, т. е. они не коррелируют 
между собой. Этот факт в соответствии с правилом Вудворда — Хоффмана 
указывает на то, что реакция должна протекать с высоким потенциальным 
барьером. И действительно, энергия активации такого превращения так вели
ка, что реакция практически не идет. Однако эта же реакция легко осуществля
ется после возбуждения молекул светом.

Рис. XI .7. Корреляционная диаграмма молекуляр
ных орбиталей для реакции 2С2Н 4-»С 4Н 8

са (5» Ау

5

Координата реакции
2Сг\ <YM«

На рис. XI. 8 показана корре
ляционная диаграмма состояний 
той же реакции. Состояние опре
деляется набором МО с указани
ем их заполнения электронами. 
Отличие этой диаграммы от 
предыдущей состоит в том, что 
вместо уровней МО здесь взяты 
уровни энергии системы в це
лом. Симметрия состояния 
определяется с учетом заполне
ния уровней электронами по 
правилу: если два электрона на
ходятся на двух уровнях с оди
наковой симметрией S  или А, то 
результирующая симметрия 
двух электронов будет 
S (S х S =  S, А х А =  S), а если они 
на уровнях различной симмет
рии, то S x A = A .  Легко заме
тить, что при двухэлектронном
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Рис. XI.8 . Корреляционная диаграмма состояний для реакция С2Н4 -* С4Нв

заполнения орбиталей состояние всегда будет S. Поэтому корреляционную 
диаграмму состояний строят по корреляционной диаграмме орбиталей спосо
бом, который виден из сравнения рис. Х1.7 и XI.8.

Поясним построение КД состояний по КД орбиталям более подробно. Основное состояние 
исходного вещества (левый нижний уровень на КД орбиталей) состоит из двух двукратно 
заполненных МО: (nj +  n jf  и (Я| —я ^ 2. Симметрию этого уровня получаем перемножением знаков 
симметрии с одинаковыми индексами (х и у): (S* ^ )2 (AxSyY ™(S„ х Sx) (Sy х Sy) (Ахх Ах) (Sy х Sy) — 
=iSxSySxSy =* (Sx x Sx) (Sy x Sy)= SjSy. Такакя же симметрия состояния (SjgSy) получится для трех 
других уровней. Таким образом, из симметрия состояний (рис. XI.8) не видно, какие уровня нужно 
соединить между собой для получения КД состояний. Для решения этого вопроса нужно об
ратиться к КД орбиталей (см. рис. XI.7). Мысленно переводим электронную пару с МО nj — я 2 

исходных веществ на МО < т * п р о д у к т о в ,  а электронную пару с МО в\ — продуктов — на 
МО я*+я* исходных веществ в соответствия с корреляциями (см. рис. XI .7). В результате 
получаем возбужденные состояния исходных веществ (Я| +  пЦ2 (Я| — я г)0 (я* +• я | ) 2 (я*—я})" и про
дуктов (ffj +ff2)2 (ff 1 — ff2)° (а* +  ffj)1 (ff*— J)° (пустые МО в последующем опускаем). Из сказан
ного выше следует, что возбужденное состояние исходных веществ (я] +яг)2 (я^+nJ)J коррелирует 
с состоянием продуктов (ffi+ffi)a (ff| — »2)а, а возбужденное состояние продуктов (<п+ff2)2 х 
x(ff* +ff*)2 коррелирует с состоянием исходных веществ (Я| +пг)2 (Я1 — я2)2. Эти состояния и соеди
няются на КД состояний прямыми линиями.

На корреляционной диаграмме состояний энергетические уровни для запол
ненных и незаполненных МО пересекаются. Положение точки пересечения 
может быть использовано для приближенной количественной оценке потенци
ального барьера (энергии активации). Рассмотрим в качестве примера реак
цию распада молекулы N20, которая имеет довольно высокий потенциальный 
барьер, но все же осуществима. Молекула оксида азота (I) сравнительно 
устойчивое соединение. Разложение на N2 и О начинается только при 1100 — 
1200 К. В основном состоянии разрыв связей N — О и N — N при термичес
ком инициировании не может осуществиться из-за запрета по спину (см. 
§ XI.7). На рис. Х1.9 приведена энергетическая схема возможного пути проте
кания реакции

N20  СЕ) N2 (1Z)+ О fP )
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Е

Nl('Z) + 4 3P)
Координата реакции (г^^) Координата реакции

Рис. Х1.9. Энергетическая схема возможного пу
ти протекания реакции N20 - » N 2+ О

Рис. XI. 10. Схематическое изобра
жение корреляционной диаграм
мы с пересечением энергетических 

уровней

Переход в продукты может быть осуществлен путем предварительного пере
вода N20  (*2) в  другое (возбужденное) энергетическое состояние N20 ( 3n ) . При 
этом затрачивается энергия ер и  снимается «запрет» по спину на протекание 
реакции (рис. Х1.9, кривая 1)

Второй путь протекания этой реакции возможен (см. рис. XI.9, кривая 2), 
когда в результате реакции получается кислород в возбужденном состоянии:

Этот переход разрешен по спину и орбитальной симметрии (см. табл. XI. 1 
и XI.2). Выделение энергии приводит к переходу продуктов реакции в нор
мальное состояние N2 (*2)) и  О (3Р).

Получим выражение для энергии активации Ел через энергетические пара
метры исходных веществ и продуктов реакции (рис. XI. 10). Из подобия 
треугольников APR и ЛВС следует

N20  (х2 ) -> N20  (3П) -► N2 (xZ )+ О (3Р)

Ел J x  
вц+АЯ 1о

или

7  (е„ + Д Я ) = £ . .  
«о

р а .1 1 5 )

Из подобия треугольников NPQ и NDK  получаем

V ¥ = H  = . _h
в р - Л Н ~  /о ~~ 1о
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или

7 (вр-АД)=£р-£.. 
<0

(Х1.116)

Для решения системы уравнений (XI.115) и (XI. 116) с двумя неизвестными Л//о 
и Еш сначала сложим их:

ц  |  
k  «р+®в

Подставляя значение /,//0 в уравнение (XI. 115), получаем искомое выражение 
для энергии активации Еш:

Ел= -^ ~  (еП+ДЛ). (Х3.117)
«Р+*В

Энергии возбуждения исходных веществ е,  и  продуктов реакции е,, обычно 
известны. Уравнение (XI.117) справедливо и для экзотермических реакций.

Оценим, например, энергию активации для реакции термического распада 
молекулы N2O. Для этой реакции известны энергии возбуждения £р= 
=394 кДж/моль, ев=193 кДж/моль и  энтальпия реакции (тепловой эффект) 
АН = 168 кДж/моль. Энергия активации Еш, рассчитанная по формуле (XI. 117), 
равна 252 кДж/моль, что хорошо согласуется с экспериментальным значением 
энергии активации.

В настоящее время квантово-химический анализ реакционной способности, 
использующий корреляционные диаграммы, широко применяется для пред
сказания синтезов органических соединений, для анализа разнообразных газо
фазных реакций, реакций в конденсированных фазах, а также элементарных 
стадий каталитических процессов.

Глава ХП

ЦЕПНЫЕ И ФОТОХИМИЧЕСКИЕ РЕАКЦИИ

Цепные и фотохимические реакции относятся к числу сложных гомогенных 
реакций. В связи с рядом особенностей они рассматриваются в отдельной 
главе.

$ ХП.1. Основные понятия
кинетики цепных реакций

Цепными называются химические реакции, в которых появление активной 
частицы вызывает большое число превращений неактивных молекул вследствие 
регенерации активной частицы в каждом элементарном акте реакции. В ходе 
цепной реакции активирование одной частицы приводит к тому, что не только 
данная частица, но последовательно целый ряд других частиц вступает в реак
цию, в результате чего кроме продуктов реакции возникают новые активные 
частицы Активными частицами могут быть свободные атомы, ионы, радика
лы и возбужденные молекулы. Свободные радикалы представляют собой 
частицы, содержащие хотя бы один неспаренный электрон и поэтому об
ладающие ненасыщенными валентностями.
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В зависимости от типа химической реакции свободная валентность у ради
кала или сохраняется, или исчезает. Исчезновение свободной валентности 
может произойти при взаимодействии свободного радикала со стенкой сосуда, 
молекулой примеси или растворителя, с другим свободным радикалом или 
с соединением переходного металла, способным отнять или передать ему один 
электрон. Взаимодействие свободных радикалов с насыщенными молекулами 
приводит к образованию новых свободных радикалов, которые в свою оче
редь вступают в реакцию. Этот процесс происходит до тех пор, пока существу
ет свободный радикал.

Таким образом, в цепных реакциях превращение исходных веществ в про
дукты реакции осуществляется путем чередования нескольких реакций с уча
стием свободных радикалов. К цепным реакциям относятся реакции сгорания 
топлива, окисления молекулярным кислородом, хлорирования и бромирова- 
ния, многие процессы полимеризации, крекинг тяжелых нефтепродуктов, про
цессы получения ядерной энергии и др.

Цепная реакция начинается с зарождения цепи, т. е. с образования свобод
ных радикалов. Например, в реакции крекинга этана образуются два одина
ковых радикала: С2Н 6 —> 2С Н 3. Реакция окисления уксусного альдегида кисло
родом начинается со стадии образования двух разных радикалов:

CHjCHO+ 0 2 = СН3С О+ Н02
Иногда зарождение цепей осуществляется на стенках реакционных сосудов 
в результате гетерогенной реакции, а также за счет каких-либо внешних 
воздействий на систему, например при действии света, излучений и др. После 
зарождения цепи наступает ее развитие, что характеризуется длиной цепи. 
Длиной цепи называется число молекул данного исходного вещества, которые 
прореагировали в результате одного элементарного акта зарождения цепи. 
Длина цепи зависит от соотношения между числом цепей, возникающих 
и исчезающих в единицу времени, т. е. от соотношения между числом актив
ных молекул, образующихся в единицу времени и расходуемых на получение 
продуктов реакции и другие процессы.

Под обрывом цепи надо понимать процесс, в результате которого активные 
частицы или исчезают, или дезактивируются. Обрыв цепи может произойти 
в результате столкновения активной частицы со стенкой сосуда и дезак
тивации в результате адсорбции на стенке или взаимодействия с другой 
активной частицей при тройном столкновении. Например,

С1 +  С1 +  М ->С12+ М

где М — стенка сосуда. В объеме газа такая реакция не может произойти, так 
как вследствие избыточной энергии образовавшаяся молекула снова распада
ется на два радикала. При тройном столкновении избыточная энергия переда
ется стенке и молекула распадается. Поэтому для течения цепных реакций, 
в особенности с длинными цепями, очень важное значение имеет форма 
реакционного сосуда. Например, в узких длинных трубках реакция может идти 
очень медленно, а в шарообразном сосуде интенсивнее, так как в узких 
трубках цепи могут чаще обрываться при столкновениях активных частиц со 
стенками трубки. Обрыву цепей способствует также наличие в сосуде частиц 
примесей; при тройном столкновении в объеме газа избыточная энергия 
передается частице посторонней примеси. Для цепных реакций характерна 
зависимость их скорости от присутствия инертных веществ и от удельной 
поверхности реакционного сосуда, под которой понимается отношение площа
ди поверхности сосуда к его объему.
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• Примером цепной реакции может служить процесс образования хлорида 
водорода из газообразных водорода и хлора. Смесь этих газов при комнатной 
температуре и в темноте вполне стабильна, но бурно реагирует после введения 
в нее небольшого количества паров натрия (инициатора реакции):

Cl2+Na-*NaCl+Cl (1)
С1+Н2-*НС1+Н (2)
Н+С12-НС1+С1 (3)
6+ Н 2-*НС1+Н (2)

ci+ci+m ->ci2+m (4)
Н+Н+М-*Н2+М (5)

При взаимодействии атомов Na с молекулами С12 происходит образование
активных частиц Q , т. е. зарождение цепи [стадия (1)]. Затем идет развитие 
цепи [стадия (2), (3)]. В стадиях (4) и (5) происходит обрыв цепи в результате 
дезактивации атомов при ударе о стенки сосуда или об инертные частицы 
$ образованием молекул Н2 и С12. Бурному протеканию реакции образования 
хлорида водорода способствует довольно большая ее экзотермичность, со
ставляющая -92,3 кДж/моль, в результате чего смесь разогревается и процесс 
заканчивается взрывом. Аналогичным образом протекает реакция между бро
мом и водородом. Образование оксида азота N 0  из кислорода и азота также 
осуществляется по цепному механизму. Зарождение цепи происходит при 
диссоциации 0 2, так как энергия связи у 0>j в два раза меньше, чем у N 2. 
Цепной механизм развивается по схеме 0 2= 2 0 , 0 + N 2= N 0 + N , f t + 0 2=
=N0 + 0  и т. д.

Примером цепной реакции полимеризации может служить процесс получе
ния поливинилхлорида из газообразного хлористого винила СН2=СНС1.

§ ХП.2. Основы теории кинетики цепных реакций

Известны две разновидности цепных реакций с неразветвленными и с раз
ветвленными цепями. Первые возникают в том случае, если одна активная 
частица при своем взаимодействии вызывает образование только одной новой 
активной частицы.

Кинетическое уравнение цепных реакций с неразветвленными цепями мо
жет быть получено при помощи метода стационарных концентраций. Напри
мер, скорость реакции образования фосгена определяется эмпирическим урав
нением

(ХН.1)
at

Эта реакция относится к реакциям с неразветвленными цепями:

1. Cl2+t-»26l+i
2. С0+С1-С0С1
3. c6ci+ci2 -> coa2+ci
2. С0+С1-*С6С1
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4. С 0С 1-*С 0+С 1

Первоначальный процесс зарождения стадия (1) представляет собой реакцию 
диссоциации молекулы хлора под влиянием инициатора — атома иода. Затем 
идет развитие цепи [стадии (2), (3), (2)...]. Обрыв цепи происходит в стадиях (4) 
и (5). При этом активные частицы — атомы хлора — рекомбинируют в ре
зультате тройных столкновений в неактивные молекулы хлора.

Если обозначить константы скоростей пяти элементарных стадий реакции 
соответственно через klt к2, кг, &4 и и написать их кинетические уравнения, то 
на основе метода стационарных концентраций можно получить теоретическое 
уравнение для определения скорости образования фосгена (приводим его без 
вывода):

5. C l+ C l+ M  -»С12+ М  (XII.2)

*2*з [СО] Р -  [С1]3
dtcocy v *2
- — — = --------------------- . (XII.3)

df *4+*з[С1г]

Уравнение (XII. 3) совпадает с эмпирическим уравнением (XII. 1) при условии, 
что к3<^к4.

Если в результате одного элементарного акта регенерируются две или 
больше активных частиц, то происходит цепная реакция с разветвленными 
цепями. Примером процесса цепной реакции с разветвленными цепями может 
служить реакция окисления водорода кислородом. В этой цепной реакции 
наряду с образующимися радикалами ОН и Н, обеспечивающими развитие 
неразветвленной цепи, возникает атом кислорода, имеющий две свободные 
валентности.

В простейшем виде реакцию горения водорода в кислороде можно пред
ставить в виде схемы:

Цепь I

1. н+о2->он+о
2. 0Н  +  Н2-*Н 20 + Н

1. н + о2-*он + о
2. 0Н  +  Н2->Н 20 + Н

Цепь II

3. 6 + Н 2->О Н +Н

2. 0 Н + Н 2->Н 20 + Н

1. Н + 0 2-» 0 Н  +  6

3. 6 + Н 2-*ОН +  Н

(ХП.4)

Цепь I состоит из чередующихся стадий 1, 2, 1, 2 ..., цепь II — из стадий 3,
2, 1, 3, 2, 1 .... При этом только в одной стадии (второй) образуется молекула 
продукта (вода) и одна активная частица (Н); а в двух других (первой
и третьей) образуются по две активные частицы (ОН, О и ОН, Н), т. е. в этих 
стадиях происходит разветвление цепи. Образовавшиеся активные частицы 
в результате разветвленной цепной реакции вызывают превращение большой 
массы исходных веществ в конечные продукты, что может привести к взрыву 
или воспламенению.
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Для регулирования скорости и торможения разветвленных цепных реакций 
в реакционную смесь добавляют вещества, называемые замедлителями или 
ингибиторами; обрывая цепь, они уменьшают скорость процесса. Таким об
разом ведет себя, например, тетраэтилсвинец, прибавляемый в небольших 
количествах к авиационным и автомобильным бензинам. Переходя вместе 
с бензином в парообразное состояние в камере двцгателя, тетраэтилсвинец 
обрывает цепь при горении топлива. При хранении мономеров часто добавля
ют ингибиторы, чтобы предотвратить цепную реакцию самопроизвольной 
полимеризации.

Рассмотрим элементарную вероятностную теорию цепных реакций. Пред
положим сначала, что цепная реакция — неразветвленная. Пусть т — время 
между двумя последовательными стадиями. Тогда число молекул продукта, 
которое образуется в единицу времени из одной активной частицы, равно 1/т. 
Если концентрации активных частиц в момент времени t равна п, то скорость 
цепной (неразветвленной) реакции (по продукту реакции) равна

Таким образом, если известна зависимость от времени числа активных 
частиц п=Д /), то можно найти временную зависимость скорости неразветв
ленной цепной реакции. Для этого найдем сначала скорость изменения концен
трации активных частиц dn/dt. Пусть т0 — скорость возникновения активных 
частиц в единице объема реакционной смеси, т. е. это число активных частиц, 
которое возникает в единицу времени и в единице объема под влиянием 
внешнего воздействия (например, излучения).

Рассмотрим случай, когда концентрация исходных веществ поддерживает
ся постоянной, а продукты убираются из сферы реакции. Этот случай имеет 
место, например, в реакторе идеального вытеснения. Кроме того, полагаем, 
что реакция протекает при постоянной температуре, т. е. в изотермических 
условиях. Тогда скорость возникновения активных частиц под влиянием внеш
него воздействия будет постоянной (/Мо=const). Скорость исчезновения актив
ных частиц определяется выражением n/vt, где v — среднее число звеньев 
в цепи. В самом деле, цепь существует в среднем в течение времени vt, 
следовательно, через такое время каждая возникшая частица прекратит свое 
существование, ибо, пока цепь развивается, активная частица все время регене
рируется и имеется в реакционной смеси. Если в момент времени t имеется 
п активных частиц, то через время vt о н и  все исчезнут, а скорость их исчезнове
ния равна я/vт.

Отсюда скорость изменения концентрации активных частиц равна

Пи>=-. (ХП.5)
т

Ап п
(XII.6)

Обозначив а=  1 / ( vt) ,  приведем это уравнение к виду

— \-<т=то. dr (XII.7)

Для решения этого дифференциального уравнения с неразделяющимися 
переменными умножим обе его части на еа1 и преобразуем к виду



пе“ = -  (еа‘- 1 ) ,  (XII.9)
а

ИЛИ

и = — ( 1 - А  (XII.10)
а

Так как а=\/(ух), получим зависимость скорости цепной неразветвленной 
реакции от времени:

- I
w= -= m 0v( 1 - е  w). (XII.11)

т

Как видно, при достаточно большом времени (/ -* оо) экспонента 
exp [—t/(yx)] стремится к нулю, а скорость реакции — к постоянному значению 
mov, т. е. в рассматриваемом реакторе идеального вытеснения устанавливается 
стационарное протекание цепной неразветвленной реакции.

Введем теперь понятие Р=  1/v — вероятность обрыва цепи. В самом деле, 
если обрыв цепи рассматривать как благоприятный случай, а v+ 1 звеньев цепи 
как общее число случаев, то вероятность обрыва равна l/(v + 1); в связи с тем, 
что число звеньев в цепи обычно большое число, считаем v + 1 ~v. Тогда 
скорость цепной неразветвленной реакции можно выразить как

/и»
w = --  =  (l —е 1 ). (XII.12)

Для разветвленной цепи вероятность обрыва цепи будет меньше и ее 
приближенно можно выразить как

p - 5 = l / v ,  (XII.13)

где S — вероятность разветвления цепи, а р —6 — вероятность обрыва при 
наличии разветвления цепи. При этом скорость цепной разветвленной реакции 
равна

w=^ ( 1- e V ')  р® 14»

Исследуем это уравнение. 1. Если 0 < 6 < Р , то Р ~ 5 > 0. При /-*оо 
w-*m^j{P—(5)=const так же, как и в случае неразветвленной цепи.

2. Если О< 6 > Р ,  т о  6—р > 0. Уравнение (XII. 14) удобно преобразовать 
к виду

(хп15)

При t-> оо скорость реакции w неограниченно увеличивается по экспоненциаль
ному закону и заканчивается взрывом даже при постоянной температуре.

Интегрируя уравнение (XII .8) от 0 до пем и от 0 до t, получаем
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$ ХП.З. Горение и взрыв

I Горением называют химические реакции окисления, сопровождающиеся све
чением и значительным выделением теплоты; к ним относятся, например, 
реакции соединения углерода с кислородом, водорода с кислородом или 
хлором и др.

Взрывом называют процесс быстрого выделения энергии, связанного с вне
запным изменением состояния вещества, в результате чего в среде образуется 
ударная или взрывная волна. При ядерном взрыве совершается мгновенный 
переход внутриядерной энергии атомных ядер в кинетическую энергию их 
^осколков. Различают цепной и тепловой взрывы.

Цепной взрыв, или воспламенение, наблюдается при протекании цепных 
реакций с разветвленными цепями. Эти реакции характеризуются верхним 
и нижним пределами воспламенения, которые зависят от температуры, формы 
сосуда и содержания примесей в газовой смеси. Так, например, для водородно- 
кислородных смесей при 298 К и общем давлении 1033 гПа нижний предел 
воспламенения составляет около б об.% кислорода, верхний предел — около 
95 об.% кислорода. Существуют аналогичные пределы для хлоро-водородных 
и других горючих смесей.

Зависимость нижнего и верхнего пределов воспламенения от температуры 
^П редставлен а на рис. ХЫ.1. Кривая САВ является границей самовоспламене
ния горючей смеси. Ветвь АВ отвечает нижнему, а ветвь АС — верхнему 
пределу давления. В заштрихованной области реакция достигает стадии само
воспламенения или взрыва (полуостров воспламенения); вне этой области 
реакция течет медленно и стационарно. Ниже температуры Тл самовос
пламенение не наступает ни при каких давлениях. Температуре Т  соответству
ет нижний предел давления р\ и верхний рг, ниже и выше которых самовос
пламенение невозможно. Полуостров самовоспламенения характерен для реак
ций с разветвленными цепями. Если цепная реакция в горючей смеси протека
ет ниже нижнего предела давления, то цепи не развиваются из-за их обрыва на 
стенках сосуда. Поэтому нижний предел воспламенения зависит от состава 
смеси, диаметра сосуда и материала его стенок; от температуры он зависит 
незначительно. С ростом давления обрыв цепей затрудняется, они сильно 
"разветвляются, реакция идет самоускоряясь и заканчивается самовоспламене
нием и взрывом. При достижении верхнего предела- воспламенения разветвле
ние цепей снова затрудняется из-за их обрыва в объеме в результате тройных 
столкновений с частицами загрязнений, концентрация которых растет с давле
нием. Верхний предел воспламенения зависит от температуры, природы и ко
личества примеси и мало зависит от формы сосуда, его диаметра и состояния 
стенок.

Возникновение цепного воспламенения или взрыва объясняется лавинооб
разным нарастанием числа активных частиц (свободных радикалов) при по
стоянной температуре в результате протекания разветвленной цепной реакции.

Тепловой взрыв возникает при обычной (не цепной) экзотермической 
реакции, когда выделение теплоты при химической реакции становится 
больше теплоотдачи. При медленном протекании реакции окисления теплота 
отводится в окружающее пространство и температура в зоне реакции 
окисления лишь немного выше температуры окружающей среды.

При быстром протекании экзотермических реакций теплота не успевает 
отводиться в окружающую среду и температура в зоне реакции начинает 
повышаться. По мере нагревания реагирующих веществ скорость реакции 
быстро увеличивается, а вместе с этим увеличивается и скорость тепло
выделения. Одновременно растет и скорость теплоотдачи, но медленнее, 
чем скорость тепловыделения. Скорость реакции и, следовательно, скорость
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Рис. XII. 1. Полуостров воспламенения. За
висимость границ воспламенения и взры- 

ваемости от температуры и давления

Рис. XII.2. Три случая взаимного рас
положения кривой тепловыделения (/) 

и прямых теплоотдачи (2\  2", 2")

тепловыделения возрастает с повышением температуры по экспоненциаль
ному закону (уравнение Аррениуса). Скорость теплоотдачи растет с тем
пературой линейно, так как тепловой поток прямо пропорционален градиенту 
температуры.

На рис. XII.2 представлены три случая взаимного расположения кривой 
тепловыделения при протекании реакции (кривая 1) и три возможных рас
положения кривой теплоотдачи в зависимости от температуры наружной 
стенки реактора Т', Т", Т"’ (прямые 2’, 2" и 2'"). В первом случае (кривые 1 и 2) 
при температуре Т < Т А скорость тепловыделения Q больше скорости теплоот
дачи Q'2 f e ,> Q '2) и температура будет повышаться. В точке А', когда Q \= Q t 
разогрев прекратится, так как при температуре Т >  ТА, как видно из графика, 
Q\ < Q b  и система будет охлаждаться. Если ввести в реактор дополнительный 
источник теплоты (например, змеевик с паром) и поднять температуру выше 
Тс, то будем иметь Qi > б '2 и начнется самопроизвольный разогрев, который 
может закончиться воспламенением или взрывом. Во втором случае (7 и 2") 
тепловыделение при протекании реакции Q\ всегда выше теплоотдачи, и по
этому при любой температуре процесс будет идти с саморазогревом. 
В третьем случае (7 и 2"') кривая 1 и прямая 2"' касаются только в одной точке 
В1". Температура Т*, соответствующая точке В", называется температурой 
воспламенения данной реакционной смеси.

Получим выражение для расчета температуры воспламенения Т*. Очевидно, в точке В" равны 
не только обе рассматриваемые теплоты, но и их производные по температуре:

d(?i dO'"
Qi=Q"' я  — = — . (XH.I6

2 dT d r
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Найдем зависимость этих величин от температуры. Скорость тепловыделения, т. е. количество 
теплоты, выделяемое в единицу времени при протекании реакции, равно

Qi^AHwV, (XII .17)

где АН — тепловой эффект реакции (на 1 моль прореагировавшего вещества); w — скорость 
реакции по этому веществу, т. е. количество вещества, прореагировавшего в единицу времени 
в единице объема; V — объем реактора. Если в реакторе протекает реакция второго порядка

A+B -* Продукты (XII.18)

то скорость образования вещества А или В равна

w = —ЛсаСв- (XII.19)

Учитывая зависимость константы скорости к от температуры по уравнению Аррениуса, 
получаем вместо (XII.19) выражение

£

R T
и>з*—Ае сКсц. (XII .20)

Подставляя уравнение (XII.20) в (XII. 17), получаем для скорости тепловыделения выражение
Е
ВТ

Qi = Lt , (ХИ-21)

где L= —AHVAcj^ca и для производной (считая, что L приближенно не зависит от температуры)

I * . Т ,---- —— е (XII .22)
dr RT2

Заметим, что в рассматриваемой экзотермической реакции тепловой эффект АН имеет от
рицательное значение, поэтому коэффициент L и соответственно Q\ и dQi/dT — положительные 
величины.

Скорость теплоотдачи через стенки реактора согласно законам теплопередачи равна

(%"- я с  ( Г -  Г"0), (XII .23)

где s — площадь наружной поверхности стенки реактора; ее — коэффициент теплопередачи, рав
ный количеству теплоты, которая передается в единицу времени от единицы поверхности стенки 
в окружающую среду при разности температур в один градус.

Производная от Q* по температуре равна
dQ"
—  = 5 ® . (XI 1.24)
dE

Приравнивая в соответствии с (XII.16) правые части уравнений (XII.21) и (XII.23), а также 
(XII.22) и (XI 1.24) получаем два уравнения с двумя неизвестными Т* и 7q:

RT*
U  -яв(Г »  —Го) (XII.25)

Е пт* __
L ----- - в шж. (XI 1.26)

RT*2

Решая методом подбора трансцендентное уравнение (XII.26), находим Т*. Температуру стенки 
реактора То можно найти (зная 7*) из уравнения (XII.25) или разделив уравнения (XII.25) на 
(XII.26).
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Л - Шяш 
7о-- Т*2-Т*. Е (XII.27)

Как видно из рис. XII.2 и уравнений (XII.25) — (XII.27), температура 
воспламенения 7* зависит от температуры стенки реактора То.

§ ХП.4. Фотохимически* реакции

Фотохимия изучает химические процессы, идущие при воздействии света на 
вещество. Фотохимические реакции называются фотолизом; они могут совер
шаться в твердых, жидких и газообразных телах. Фотохимические реакция 
возникают под влиянием видимого света, инфракрасных и ультрафиолетовых 
лучей с длинами волн от 100 до 1000 нм. Энергия этих квантов равна от 120 до 
1200 кДж/моль или от 1,2 до 12 эВ. Поглощение энергии электромагнитны! 
колебаний усиливает вращательное движение молекул или колебания атомов 
и атомных групп, составляющих молекулу, и может приводить к возбуждению 
электронов наружных оболочек атомов и появлению активных частиц. Под 
действием света протекают многие химические процессы.

В основе фотохимии лежат два закона. П ервы й  зако н  ф отохим ии 
(Гротгуса — Дрепера) гласит, что только поглощаемое средой излучение мо
жет произвести ее химическое превращение. Согласно в т о р о м у  закону 
ф о тохи м и и  (Эйнштейна — Штарка) каждый поглощенный квант света в пер
вичном акте способен активировать только одну молекулу. На основе второго 
закона фотохимии количество энергии Еы, поглощаемой одним молем вещест
ва, определяется по уравнению

где jVa — постоянная Авогадро; h — постоянная Планка; v — частота; с — 
скорость света; Л — длина волны.

Если подставить в уравнение (XII.28) числовые значения постоянных Na, 
Л и с, то

Большими энергией и химической активностью обладают колебания 
с меньшей длиной волны. В видимом свете наиболее активными являются 
фиолетовые лучи с Я=400 нм; для них Е—291 кДж/моль. Наименее активна 
красная часть спектра, где А=750 нм; для нее £= 159  кДж/моль.

Число молей вещества, которое в единицу времени в единице объема 
активируется под действием радиации и может участвовать в первичной 
фотохимической реакции, в соответствии с (XII.28) • можно рассчитать по 
уравнению

где Е  — световая энергия, которая поглощается единицей объема системы 
в единицу времени.

При опытной проверке закона фотохимической эквивалентности Эйнштей
на — Штарка иногда обнаруживается расхождение между числом частиц, 
которые активируются под действием радиации (числом поглощенных кван-

(XII .28)

А с см3 моль А С 'СМ 3

Е Е (ХП.29)
W° Еы NAhv
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тов), и числом прореагировавших молекул. Сложность общего течения фото
химических реакций зависит от последующих вторичных реакций, идущих без 
воздействия света, в связи с чем для характеристики фотохимических процес
сов введено понятие квантового выхода у, который равен отношению числа 
действительно прореагировавших молекул к числу поглощенных квантов. Таким 
образом, скорость фотохимической реакции определяется по уравнению

w—у wo= ~ = —-—- Е. (XII.30)
At N fjiv

Поглощенную энергию Е  можно выразить через другие величины. По 
закону Ламберта — Беера интенсивность I  светового потока после прохожде
ния через слой вещества толщиной I равна

/= /< * '“', (XII .31)

где /0 — начальная интенсивность светового потока радиации; е — молярный 
коэффициент поглощения; с — концентрация вещества, поглощающего свет. 
Отсюда поглощенная энергия Е  равна

Е =10 - /= 7 0(1 -<Г “'). (XII. 32)

Подставляя уравнение (XII.32) в (XII.30), получаем выражение для скоро
сти фотохимической реакции:

w = ——— /о(1—e_,c/). (XII.33)
NAhv

Если ес/<*с 1, то 1 — е ^лес!  и  выражение (XII.33) преобразуется к виду

w —kc, (XII.34)
где

у/пв/
(XII .35)

NAhv

Квантовый выход у меняется от 10~3 до 10б. При у <1 световая энергия, 
поглощаемая молекулами, частично расходуется ими на какие-нибудь побоч
ные процессы, например на соударения с молекулами другого вещества, или 
она поглощается молекулами других веществ, не участвующих в реакции. 
Квантовый выход может снижаться также вследствие самопроизвольного 
протекания обратного процесса. Отклонения в сторону у >  1 наблюдаются, 
если реакция является цепной. При этом поглощение молекулой одного кванта 
приводит к появлению активной частицы, вызывающей развитие цепи, и кван
товый выход повышается до очень больших значений.

Кроме полного квантового выхода фотохимического шюцесса, рассмотрен
ного выше, различают еще квантовый выход первичной фотохимической реак
ции уи который равен отношению числа прореагировавших возбужденных 
молекул в первичной фотохимической реакции к числу поглощенных квантов. 
Его величину можно оценить, зная константы скорости элементарных реак
ций, участвующих в первичной фотохимической реакции:

*м . *»
А + hv А* -> Продукты (XII .36)

-1
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— =  w+1—w_i — w '-i—щ —к 4 \с—k-iC* — k'-ic*—кгс*, (XII. 37)
d I

где к+1 — константа скорости образования возбужденных частиц под действи
ем квантов света; к_х — константа скорости дезактивации возбужденных мо
лекул за счет излучательных переходов, т. е. за счет обратного испускания 
кванта света; к '_А — константа скорости дезактивации за счет безызлучатель- 
ных переходов с превращением энергии в тепловые формы движения. 

Скорость первичной реакции равна
w2=fc2c*. (XII.38)

Неизвестную концентрацию возбужденных молекул с* можно выразить через 
концентрацию исходных молекул из уравнения (XII.37), если считать процесс 
стационарным и dc*/df=0 :

к+i с

Скорость изменения концентрации возбужденных частиц А* равна

1 1 +*2

Подставляя (XII.39) в (XII.38), получаем

(XII .39)

k2fc+|C
w2= 7-----г;— г- (ХИ-40)Аг—I j +Â2

Скорость превращения исходных молекул в возбужденные равна

w0= k +yc. (ХП.41)

Отсюда квантовый выход первичной фотохимической реакции равен

w2 Аг2
7i = - = - ------------- . (XII .42)

Wo к—1 j + к2

Очевидно, квантовый выход первичной фотохимической реакции всегда 
меньше единицы: у, <  1.

Среди многочисленных фотохимических реакций особое значение имеет 
реакция ассимиляции углерода растениями, без которой не могла бы суще
ствовать жизнь на Земле. Эта реакция может быть записана в виде

6С 02+6Н 20= С бН 120 б + 6 0 2, AG°=2860 кДж

Квантовый выход этой реакции близок к 0,1 на одну молекулу С 0 2 или 0 2. 
Механизм реакции ассимиляции углерода растениями до сих пор полностью 
не выяснен. Несмотря на положительное изменение энергии Гиббса, эта 
реакция протекает в листьях растений благодаря энергии, получаемой извне от 
солнца.

Фотография, открытая Ньепсом (1826) и впервые осуществленная Дагер- 
ром (1839), представляет собой наиболее важное практическое применение 
фотохимических процессов. В основе фотографического процесса лежит спо
собность галогенидов серебра разлагаться под действием света с выделением 
металлического серебра. Светочувствительный слой фотопленки толщиной от
0,3 до 5 нм представляет собой в основном эмульсию бромида серебра 
в желатине.
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фотографируемое изображение проектируется на светочувствительный 
слой, в освещенных местах которого идет фотохимическая реакция:

AgBr+Av -> Ag+Вг

Образующиеся атомы брома связываются желатиной, а атомы серебра 
дают скрытое изображение, так как количество выделившегося серебра так 
мало, что внешний вид эмульсии не изменяется. Те участки, которые подвер
гались более сильному освещению, содержат больше выделившегося серебра. 
Мельчайшие частицы серебра являются зародышами новой фазы, облегчаю
щими дальнейшее разложение бромида серебра под действием восстанови
телей при проявлении, при котором получается видимое (негативное) изоб
ражение предмета. Оставшийся неразложенным бромид серебра удаляется 
раствором гипосульфита натрия.

Галогениды серебра нечувствительны к длинноволновым участкам спект
ра, начиная с зеленого, и этот свет ими не поглощается. Добавление соответст
вующих органических красителей — сенсибилизаторов, адсорбирующихся на 
зернах галогенида серебра, делает светочувствительный слой восприимчивым 
к тем или другим длинноволновым участкам спектра.

Сенсибилизаторами называются вещества, которые сами не участвуют 
в фотохимической реакции, но поглощают кванты света и передают их реаген
там. Примером сенсибилизированной реакции может служить фотохимичес
кое разложение молекулярного водорода в присутствии паров ртути. Ртутная 
линия с длиной волны 252,7 нм в спектре ртутной лампы имеет квант 
достаточной величины для расщепления молекул водорода. Для моля этих 
квантов энергия £=471,5 кДж, тогда как энергия связи молекул водорода 
равна 436 кДж/моль. Тем не менее молекулы водорода не разлагаются при 
освещении газа ртутной лампой, так как они не поглощают кванты света 
с такой длиной волны. Если прибавить к водороду пары ртути, то последние 
поглощают кванты с длиной волны 252,7 нм и затем передают энергию 
возбуждения молекулам водорода, которые распадаются на атомы. Значи
тельное число атомов ртути из возбужденного состояния переходят обратно 
в нормальное состояние, отдавая квант света в виде резонансного свечения до 
того, как они успеют передать энергию возбуждения молекулам водорода. 
Квантовый выход рассмотренной сенсибилизированной реакции меньше еди
ницы.

К фотохимическим процессам относится также люминесценция, которая 
подразделяется на флуоресценцию (фотолюминесценцию), фосфоресценцию 
я хемилюминесценцию.

9 ХП.5. Радиационно-химически* реакции

Радиационная химия изучает химические реакции, протекающие в веществе 
при воздействии на него излучений высоких энергий, т. е. при прохождении 
через него пучков ионизирующих частиц. Радиационно-химические реакции 
называют радиолизом. К ионизирующим излучениям относятся рентгеновс
кое и у-излучения, а также пучки электронов, протонов, нейтронов, а-частиц 
н др.

Радиолиз существенно отличается от фотолиза. Поглощение излучений, 
обладающих значительно большей энергией, чем видимые, инфракрасные 
или ультрафиолетовые лучи, вызывает возбуждение или отрыв электронов 
от внутренних оболочек атомов. Первичный акт взаимодействия излучений 
высоких энергий с веществом вызывает ионизацию вещества, что разрушает 
связи между атомами в молекулах и образует химически активные частицы: 
свободные радикалы, валентно-ненасыщенные атомы, ионы и возбужденные
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молекулы. Это может привести к образованию большого числа различны! 
химических соединений, отличающихся по своему строению, устойчивости 
и свойствам.

Излучения высоких энергий обладают сильным химическим действиеш 
однако различие и специфика их действия большей частью обусловлеацв 
вторичными процессами, так как первичными являются процессы отделение 
или возбуждения внутренних электронов. Например, при воздействии на 
вещество а-частиц последние захватывают электроны, в результате чего об
разуются электронейтральные атомы гелия и однозарядные ионы. При взаи
модействии вещества с у-излучением, имеющим длины волн от 0,15 до 0,001 
нм и соответствующие им энергии от 0,8’104 до 1,2 * 10е эВ, происходи 
сильная ионизация вещества. Рентгеновское излучение действует аналогична 
■у-излучению. Нейтроны, проходя через вещество, взаимодействуют с ядрами 
и сливаются с ними с образованием изотопов, которые в свою очередь 
в результате распада могут дать новые элементы.

В качестве единицы дозы в настоящее время принята величина, называемая. 
грей. Один грэй равен одному джоулю поглощенной энергии на один кило
грамм вещества. Для рентгеновского и гамма излучений применяется также 
единица рентген. 1 грэй для живой ткани приблизительно соответствует 100 
рентген. Радиационно-химические процессы весьма сложны и механизм их во 
многих случаях неизвестен.

Рассмотрим процессы радиолиза воды и водных растворов. При действии* 
излучений высоких энергий на воду происходит суммарная реакция

2Н20 = Н 20 2+ Н 2; Н 20 2= Н 20 + 1/2<>2

Первичное химическое действие излучения на воду приводит к образований! 
свободного радикала гидроксида и атома водорода по схеме

Н20 = 0 Н + Н

Если вода облучается а-частицами или протонами и электронами малой 
энергии, то большое число радикалов возникает вдоль пути частиц. Реагируя^ 
друг с другом, радикалы могут образовать водород, пероксид водорода? 
и воду:

Н + Н = Н 2; 6 Н + 0 Н = Н 20 2; Н + 0 Н = Н 20

Если в воде содержится растворенный из воздуха кислород, то это приводит 
к образованию радикалов Н(32 по реакции

Н + 0 2= Н 0 2

Эти радикалы вступают в реакцию с пероксидом водорода и гидроксилом: 

Н 0 2+ Н 20 2= Н 20 + 0 2+ 0 Н ; н б 2+ 0Н = Н 20 + 0 2
Многие окислительно-восстановительные реакции, протекающие в водных 

растворах под действием излучений высоких энергий, можно объяснить об
разованием радикалов Й, ОН и Н 0 2. В присутствии, например, анионов брома 
происходят следующие реакции:

Вг“ +О Н  -*В г+О Н “ ; В г+Н =В г“ + Н +

При облучении раствора FeCHSO^ в отсутствие кислорода воздуха проте
кает реакция 
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Fe2++OH=Fe3++OH~
В присутствии растворенного кислорода эта реакция протекает с образова

нием радикалов Н02 по схеме
Fe2 + + ОН+ V2O2= Fe3+ + Н02

Образование свободных радикалов и атомов с ненасыщенной валентно
стью, происходящее при облучении, было использовано для процессов поли
меризации стирола, ахрилонитрила и других веществ, для получения дифенила 
из бензола и т. п. Под действием у-излучения в полиэтилене и в других 
полимерах увеличивается число поперечных связей, что повышает прочность 
к стойкость полимера.

Глава ХШ

КИНЕТИКА ГЕТЕРОГЕННЫХ РЕАКЦИЙ

{ ХШ.1. Гетерогенные процессы
при нестационарной диффузии

Гетерогенные процессы протекают на границе двух фаз. Примерами могут 
служить процессы растворения, кристаллизации, испарения, конденсации, хими
ческие реакции на границе двух фаз, электрохимические процессы на границе 
электрод — раствор электролита и гетерогенный катализ. Гетерогенные про
цессы протекают на границе между разными фазами: твердая — твердая, 
твердая — жидкая, твердая — газообразная, жидкая — жидкая, жидкая — га
зообразная. Пусть твердое вещество А (т) реагирует на поверхности с веще
ством в растворе В (р-р) с образованием продукта АВ (р-р) в растворе:

А (т)+В (р-р) -»АВ (р-р)
К такого типа реакциям относится, например, реакция между твердым ок
сидом магния и раствором соляной кислоты:

MgO (т)+2НС1 (p-p)-MgCl2 (р-р)+Н20

Эта реакция протекает на границе фаз MgO (т) — раствор.
Гетерогенный процесс состоит из нескольких стадий: доставка реагента 

(НС1) из раствора к поверхности твердого тела, собственно химическая реак
ция на поверхности твердого тела и отвод продуктов реакции от поверхности 
в глубь раствора. Могут быть и другие стадии. Например, дополнительное 
химическое превращение исходного вещества в растворе: ассоциация или 
диссоциация молекул, изменение состава компонента и т. п.; или дополнитель
ные химические превращения продукта реакции у поверхности твердого тела: 
комплексообразование, рекомбинация, димеризация, протонизация и т. п. 
Каждая из этих стадий может быть лимитирующей, т. е. иметь самую малую 
константу скорости и оказывать наибольшее сопротивление процессу. Рас
смотрим гетерогенный процесс, лимитируемый стадией доставки вещества 
к реакционной границе фаз.

Доставка вещества к границе между фазами может осуществляться за 
счет конвекции и диффузии. Конвекцией называется перемещение всей среды 
в целом. Конвекция раствора на границе с твердой поверхностью может 
происходить из-за разной плотности раствора в объеме раствора и вблизи 
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поверхности твердого тела, что вызывается неодинаковой концентрацией илн 
температурой раствора. Конвекцию можно создавать также перемещение^ 
твердого тела в растворе или раствора вблизи поверхности твердого тела 
(вращение твердого тела, перемешивание раствора).

Диффузией называется перемещение молекул вещества в неподвижной 
среде под влиянием градиента концентрации. Скорость диффузии — это коли
чество вещества, проходящее через данное поперечное сечение в единицу 
времени. Количественные закономерности диффузии описываются двумя урав
нениями Фика. Согласно первому уравнению Фика скорость диффузии dm/d/ 
пропорциональна площади s поперечного сечения и градиенту концентрацщ 
dc/dx:

— =D s —, (XIII.l)
dt dx Ш

где D — коэффициент пропорциональности, называемый коэффициентом диф
фузии, м2/с. Если принять s = l  м2 и dc/dx =  1 моль/м4, то D —-------- . Таким

a (dc/dx)
образом, коэффициент диффузии равен скорости диффузии через сечение, 
равное 1 м2 при градиенте концентрации равном 1 моль/м4.

В уравнении (XIII.l) предполагается, что вещество диффундирует в направ
лении, противоположном направлению оси х, поэтому производная dc/dx 
положительна: с уменьшением х концентрация с также уменьшается.

С увеличением температуры коэффициент диффузии вещества в растворе 
растет, так как вязкость растворителя уменьшается. Зависимость коэффицигаН 
та диффузии от температуры можно получить следующим образом. Динами
ческая вязкость экспоненциально зависит от температуры:

Щ
П=Щет, (XIII.2).

где rjo — коэффициент, который приближено можно считать не зависящим от 
температуры; Ещ — энергия активации вязкого течения жидкости. Для зависи
мости между коэффициентом диффузии и коэффициентом сопротивления Эйн
штейн получил приближенное соотношение:

(ХП1.3)
г

где г — коэффициент сопротивления (т. е. коэффициент пропорциональности 
между силой, действующей на движущееся тело, и его скоростью). Для шара 
радиусом Л, который перемещается в непрерывной среде, Стокс получил 
выражение

г = 6тг.&/. (ХП1.4)

Подставив уравнение (XIII.4) в (XIII.3), получаем уравнение Стокса — Эйнш
тейна:

R T
2) =— . (XIII.5)

Несмотря на то что движение молекулы в растворе довольно сильно 
отличается от движения шара в непрерывной среде, уравнение (XIII. 5) до
статочно хорошо передает зависимость коэффициента диффузии от разных 
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факторов, в частности от температуры. Учитывая (XIII.2), получаем из урав
нения (XIII.5) (считая приближенно ЕВ»ЕЧ):

D ~ b (XIII.6)

lnZ )= ln А)—~  -  
R Т

(ХП1.7)

где
RT

А) —:бяЛю̂ А
раи.8)

Опыт подтверждает линейную зависимость lnD—1/Т. При изменении тем
пературы на 1 К коэффициент диффузии многих веществ меняется на 3 — 4%.

Второе уравнение Фика можно вывести, если рассмотреть два поперечных 
сечения 1 м2 на расстоянии dx друг от друга. Если скорость диффузии через 
первое сечение равна Ddcjdx, то через второе сечение на расстоянии dx (по 
направлению диффузии вещества) она равна

Расстояние dx частица пройдет (продиффундирует) за время dt.
Отсюда изменение концентрации вещества в элементе объемом ldx м3 

в единицу времени равно (для линейной диффузии в направлении, проти
воположном х):

Выражение (Х1П.10) называется вторым уравнением Фика.
Если диффузия происходит в пространстве, то второе уравнение Фика 

примет вид

где V2 — оператор Лапласа.
Задавая начальные и граничные условия, можно путем интегрирования 

второго уравнения Фика (ХП1.10) или (Х1П.11) получить выражение для 
скорости гетерогенного процесса, лимитируемого процессом диффузии.

Различают диффузию линейную и пространственную; бесконечную и огра
ниченную; стационарную и нестационарную. Линейная диффузия происходит 
в одном направлении, пространственная — в разных направлениях. Диффузия 
называется бесконечной, если фронт диффузии в процессе гетерогенной 
реакции не успевает достигнуть границы системы; диффузия является

D = d(e-de)
dx

de
D ----- D

de dx

d (c—dc) 

dx

dt dx
(ХП1.9)

или

(XIII.10)

CX3ii.il)

(XIII.12)
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ограниченной, если она достигает границы системы. Под фронтом диффузии 
понимается граница внутри раствора, где еще не заметны (с заданной погреш
ностью) изменения в концентрации, вызванные процессом диффузии. При 
стационарной диффузии концентрация вещества в любой данной точке про
странства не меняется со временем; при нестационарной — меняется.

Для нестационарной линейной полубесконечной диффузии, когда вещество 
диффундирует, например, вдоль длинной цилиндрической трубки, а реагиру
ющей твердой поверхностью является дно этого цилиндра, начальные и конеч
ные условия будут следующие. В начальный момент времени, когда реакция 
на поверхности еще не началась, концентрация вещества вблизи поверхности 
с равна его концентрации с0 в объеме раствора: /= 0  и с = с0 (начальное 
условие). Если реакция на поверхности протекает очень быстро, то в любой 
момент времени после начала процесса концентрация у поверхности прак
тически равна нулю: /> 0  и с*=0 (первое граничное условие). Кроме того, при 
полубесконечной диффузиии концентрация в глубине раствора должна оста
ваться постоянной: / > 0; х — со и с(х, t)= c0 (второе граничное условие). 
Решение второго уравнения..Фика (XIII. 10) при этих начальном и граничных 
условиях имеет вид (приводим его без вывода):

, ч 2с(х, 0 = с 0 - j-  erfz;
у/ l l

e rfz = J  в **dz;
о

X
z ~  Г*-lyjDt

где с (х, 0  — концентрация вещества в данной точке на расстоянии от поверх
ности твердого тела в момент времени /; erfz — интеграл ошибок; z — пере
менная интегрирования, которая в рассматриваемом случае меняется от 0 до 
со. Интеграл ошибок erfz  решается только приближенными методами интег

рирования и его значения приводятся 
в специальных таблицах для разных зна
чений верхнего предела интегрирования 
z. При

X
z —— =  =  оо

2 yjDl

(т. е. при х=оо или / = 0) ed z= ^ /n /2  и, 
следовательно, с(х, t)= c0 в соответствии 
со вторым граничным и начальным усло
виями.

На рис. XIII. 1 представлено изменение 
относительной концентрации вещества 
с(х, t)/c0 с расстоянием х  от поверхности 
твердого тела в разные промежутки вре
мени -г- /4. Процесс диффузии является 
нестационарным; при данном значении 
х  концентрация с(х, /) уменьшается со 
временем. При этом фронт диффузии

Рис. XIII. 1. Изменение концентрации 
вещества в растворе с расстоянием от 
реакционной границы раствор — твер
дое тело при гетерогенной реакции, ли
митируемой нестационарной диффузи
ей в момент времени — /4 

(г4>/з>*2>*,)

(XIII. 13)

р ан . 14) 

(XIII. 15)
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с течением времени удаляется от реагирующей поверхности, т. е. т о лщ ина 
диффузионного слоя со временем увеличивается. Диффузия считается полубе- 
сконечной, пока фронт диффузии за время гетерогенного процесса не дойдет (в 
рассматриваемом примере) до конца трубки с раствором.

Скорость гетерогенного процесса, лимитируемого процессом диффузии, 
а соответствии с первым уравнением Фика (XIII.l) описывается выражением 
(на единицу поверхности)

(начало координат х = 0  помещаем на поверхности твердого тела, ось х  напра
вляем внутрь раствора). Находим производную от выражения (ХШ.13):

Подставляя (Х П П 8) в (XIII. 16), получаем выражение для скорости неста
ционарного гетерогенного процесса, контролируемого линейной полубеско- 
нечной диффузией (уравнение Коттреля):

По истечении достаточно большого времени скорость диффузии падает 
практически до нуля. На графике в координатах w— 7  опытные точки соглас-

\А
но уравнению (XIII. 19) должны расположиться на прямой, выходящей из 
начала координат.

Рассмотрим нестационарную сферическую полу бесконечную диффузию, 
когда реагирующей твердой поверхностью является сфера и скорость процесса 
определяется диффузией вещества из раствора к этой поверхности. Гетероген
ный процесс считаем быстрым и концентрацию вещества у поверхности 
принимаем равной нулю. При этом начальное и два граничных условия имеют 
вид:

При этих начальных и граничных условиях нужно решить второе уравнение 
Фика (Х1П.10). Скорость данного гетерогенного процесса может быть пред
ставлена уравнением

(XIII.16)

де(х, #)_ 2 , d a tz _  2 1

Ъх дх 2 y fE t
(XIII. 17)

При х = 0  уравнение преобразуется к виду

(ХП1.18)

(XIII.19)

при ; = 0  с = с0; 

при / > 0  с — 0 и с(оо, t)—c0.

(XIII.20)
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Отсюда окончательное выражение (приводим его без вывода):

w -  / -  (XIII.21)
V * j t  5

где г — радиус сферы.
Из уравнения (Х1Н.21) видно, что для нестационарной полубесконечиай 

сферической диффузии по истечении длительного времени (t-*aо) скорость 
гетерогенного процесса на сферической поверхности падает до некоторого 
постоянного значения:

Ос
W^co=—■

г

Зависимость w от l /y / t  линейная. При 1 /у /= 0  эта прямая отсекает на оси 
отрезок, равный Dc/r. Зная зависимость количества прореагировавшего веще
ства от времени t, можно определить коэффициент диффузии реагирующего 
вещества в растворе, если известна величина поверхности твердого тела (так 
как w=(l/s)dm/dt, а из опыта определяется dmjdt), или можно найти (актив
ную) поверхность s реагирующего твердого тела, если известен коэффициент 
диффузии D.

§ XIII.2. Гетерогенные процессы
при стационарной конвективной диффузии

Гетерогенные процессы при стационарной конвективной диффузии осуще
ствляются в перемешиваемых растворах. Согласно законам гидродинамиш 
поток жидкости вблизи поверхности твердого тела тормозится, причем слой 
жидкости молекулярных размеров, непосредственно прилегающий к поверх
ности, прочно удерживается на ней и не перемещается относительно нее (рис. 
XIII .2, в). Если раствор перемещается относительно реагирующей поверхности 
твердого тела, то реагент доставляется из раствора к ней за счет конвекции 
и диффузии (конвективной диффузии).

Математические выражения для скорости гетерогенных процессов при 
стационарной конвективной диффузии получаются обычно очень сложными. 
Поэтому рассмотрим вначале приближенную теорию стационарной конвек
тивной диффузии (Нернст). Предположим, что вблизи поверхности твердого 
тела даже при наличии конвекции в растворе имеется гипотетический непо
движный слой толщиной в несколько тысяч молекулярных размеров, так 
называемый эффективный диффузионный слой толщиной S, через который 
доставка вещества к поверхности твердого тела осуществляется только за счет 
диффузии. Полагаем, что внутри слоя <5 конвекция отсутствует (рис. XIII.2, а). 
Концентрация вещества в эффективном диффузионном слое на границе с раст
вором равна концентрации с0 в объеме раствора. А внутри диффузионною 
слоя концентрация вещества падает вблизи поверхности твердого тела до 
некоторой величины с. Эффективная толщина диффузионного слоя не имеет 
физического смысла и представляет собой эмпирический коэффициент. Пред
ставление об эффективной толщине диффузионного слоя позволяет считать, 
что вещество доставляется к реагирующей поверхности только за счет диф- 
фузиии.

Установим зависимость концентрации реагирующего вещества внутри эф
фективного диффузионного слоя от расстояния до твердой поверхности. Усло
вие стационарности при линейной диффузии запишется как

dc/dt=const,
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оря этом второй закон 
Фика (XIII. 10) принимает 
вид

D ^ = 0
„ дх2

дс—= const= 
дх

е0- е
. (XIII .22)

х

Из уравнения (XIII. 22) 
следует, что концентра
ции реагирующего на по
верхности вещества меня
ется внутри эффективного 
диффузионного слоя ли
нейно с растоянием от по
верхности твердого тела 
(рис. Х1П.2, Ь). Подстав
ляя уравнение (XIII .22) 
в (XIII.1), получаем для 
скорости стационарного 
гетерогенного процесса, 
лимитируемого процес
сом диффузии,

Рис. Х1П.2. Изменение скорости потока раствора (а, в), 
текущего вдоль поверхности, и концентрации реагента 
в растворе (б, г) с расстоянием от реакционной поверх
ности твердого тела при протекании гетерогенной реакции, 
лимитируемой процессом стационарной конвективной 

диффузии

I /dm\ j. (XIII.23)

(XIII.24)

где s — поверхность твердого тела, на которой протекает гетерогенная реак
ция; Р — коэффициент массопередачи; D — коэффициент диффузии.

Если реакция на поверхности прбтекает очень быстро, то можно принять 
с =0. При этом вместо уравнения (XIII.23) получаем

w=/fc0. (XIII.25)

Как видно, в данном случае скорость стационарного гетерогенного процесса 
лимитируется диффузией и подчиняется уравнению реакций первого порядка. 

Подставляя
1 / d т\ Щ

W — -----1 — 1 И с0 =  —

в (XIII .25), разделяя переменные и интегрируя в пределах от т0 до т, и от 0 до 
/, получаем
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to- '- -/Г / ;
/Ио

(XIII.26)

Р = 31 = 'Л (XIII.27)
Н V V5

где то и т, — количество вещества в растворе соответственно в начальны! 
момент времени (f= 0) и через время / протекания стационарного гетероген
ного процесса; Р  — объем раствора.

По уравнению (XIII.26) можно вычислить количество вещества, прореа
гировавшего на границе фаз за время t:

1щ—т,=то(\ (XIII. 28)

Толщина эффективного диффузионного слоя S, вычисленная по уравнени
ям (XIII.28) и (XIII.27), имеет значения от 0,1 до 0,01 мм.

При растворении твердого тела в перемешиваемом растворе у поверхности 
твердого тела поддерживается концентрация ся насыщенного раствора, а внут
ри раствора концентрация равна с0 <  си. При этом для скорости растворения 
твердого тела вместо уравнения (XIII.23) получаем

w = p (ся—с0).

При с0=0 это уравнение имеет вид w=fict. Этому уравнению подчиняется 
также стационарный процесс растворения газа в перемешиваемой жидкости, 
если доставка газа из газовой фазы к поверхности жидкости не лимитирует 
процесс.

В действительности, в перемешиваемой жидкости неподвижный диффузион
ный слой отсутствует и осуществляется процесс конвективной диффузии (см. 
рис. ХП1.2, в, г). Поэтому для теоретического расчета количества вещества, 
доставляемого к реагирующей поверхности, нужно учитывать не только диф
фузию, но и конвекцию. Различают ламинарное и турбулентное движение 
потока жидкости. При турбулентном движении потока жидкости в нем появ
ляются завихрения. Закономерности конвективной диффузии при ламинарном 
и турбулентном режимах движения потока жидкости различны.

Математические соотношения конвективной диффузии, как правило, до
статочно сложные. Только в нескольких случаях удается получить более 
простые выражения. Так, например, для скорости гетерогенного процесса на 
поверхности вращающегося диска при конвективной диффузии и ламинарном 
движении потока раствора В. Г. Левичем получено выражение

w= —  =  3,90 • 1 0 0 1/бл1/2со, (XIII.29)

где s  — поверхность, м2; т — количество вещества, моль; р — плотность 
раствора, г/м3; г\ — динамическая вязкость раствора, Па с; п — число оборо
тов диска, c~1;D  — коэффициент дйффузии, м2/с; с0 — концентрация реагиру
ющего вещества в растворе, моль/м3; 3,90 • 10"8 — теоретический коэффици
ент (при указанных размерностях величин). Диск вращается вокруг оси, прохо
дящей через его центр и перпендикулярно ему; одна сторона (верхняя) диска 
изолируется от соприкосновения с раствором. Особенностью вращающегося
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диска является равнодоступность его поверхности для диффузии вещества из 
раствора. Это означает, что количество вещества, доставляемое диффузией 
ж любой точке поверхности вращающего диска в течение данного времени, 
одинаково. По уравнению (XIII.29), можно вычислить скорость гетерогенного 
цроцесса на вращающемся диске без использования каких-либо эмпирических 
констант, в отличие от уравнения (XIII.25).

В теории конвективной диффузии разъясняется смысл эффективной тол
щины диффузионного слоя. Из сравнения уравнений (XIII.29) и (XTO.2S) 
получаем выражение для эффективной толщины диффузионного слоя д (м) на 
вращающемся диске:

<5=---- Д1/3 {SY\ (ХП1.30)
3,90 ■ 10 nw \ p j

Как видно, эффективная толщина диффузионного слоя согласно теории кон
вективной диффузии представляет собой комбинацию физико-химических ве
личин: D, л, г}, д. Согласие теории стационарной диффузии Нернста с опытом 
объясняется тем, что скорость гетерогенного процесса, так же как и в теории 
конвективной диффузии, пропорциональна концентрации вещества в растворе, 
а значение эффективной толщины диффузионного слоя входит в теорию как 
эмпирический коэффициент. В настоящее время теоретические выражения для 
скорости стационарных гетерогенных процессов, лимитируемых конвективной 
диффузией, получены также для струи, набегающей на край тонкой пластинки, 
для потока жидкости внутри цилиндрической трубы и т. п.

При повышении температуры лимитирующая стадия и соответственно 
механизм гетерогенного процесса могут измениться. Эго связано с разным 
характером зависимости константы скорости к химической реакции и коэф
фициента массопереноса р от температуры, т. е. от их температурных коэф
фициентов. Константа скорости химической реакции в соответствии с уравне
нием Аррениуса имеет вид

к*
к=Ахе™  (ХП1.31)

или

\пк=ЫАх- ~  -  , (XIII.32)R Т
где Ех — энергия активации гетерогенной реакции.

Зависимость коэффициента массопереноса от температуры определяется 
выражением

- уХв

P=ADe *т (XIII.33)
ИЛИ

М = 1» ^ - Т - г -  (ХШ'34)

где v — показатель степени, с которым коэффициент диффузии входит в выра
жение для скорости процесса диффузии; Ев — энергия активации процесса 
диффузии.

Пусть при низкой температуре лимитирующей стадией гетерогенного про
цесса является химическая реакция (кинетическая область гетерогенного про-
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цесса). При повышении температуры константа ско
рости химического процесса быстро увеличивается (в
2 —  4 раза на 10 К) и, начиная с некоторой тем
пературы, когда константа скорости к химической 
реакции сделается больше коэффициента массопере- 
носа, лимитирующей стадией становится диффузион
ный процесс (диффузионная область). При этом про
исходит постепенный переход из кинетической об
ласти гетерогенного процесса в диффузионную и из
менение углового коэффициента прямой на графике 
In к (или In/?)—1/Г (рис. XIII.3) от EJR  (прямая А В) 
до vEd/R  (прямая CD). По величине углового коэф
фициента можно судить о механизме гетерогенного 
процесса. Если энергия активации, определенная из 
углового коэффициента, равна 5 — 20 кДж/моль, то 
процесс диффузионный (диффузионная область; пря
мая CD). Если энергия активации равна 50 — 200 
кДж/моль, то имеем кинетическую область гетероген

ного процесса (прямая АВ). В промежуточной области (кривая СВ) гетероген
ный процесс контролируется как диффузией, так и химическим процессом на 
границе фаз.

§ ХШ.З. Кинетика топохимических реакций

Кинетика реакций с участием твердых -веществ выдвигается в настоящее 
время на одно из ведущих мест среди проблем химической кинетики. Твердо
фазные реакции лежат в основе многочисленных процессов химической про
мышленности, металлургии и др. Возможности интенсификации этих процес
сов в значительной мере определяются состоянием кинетических исследований 
твердофазных реакций, развитие которых приобретает, таким образом, прак
тическое значение.

Большинство твердофазных реакций относятся к классу топохимических. 
Рассмотрим реакцию

C uS04 5Н20  ( т )  ->  C uS04 ЗН20  (т) +  2Н20  (г)

Потеря двух молекул воды (в виде пара) при ее протекании сопровождается 
образованием твердого продукта реакции — тригидрата сульфата меди. Но 
образуется он не по всему объему реагента, а в ви
де отдельных островков, называемых зародыша
ми или ядрами. Центры этих зародышей распола
гаются, как правило, на поверхности кристалли
ческих частиц и связаны с какими-либо дефектами 
структуры, а сами зародыши прорастают в глубь 
кристалла, сначала независимо друг от друга (рис.
XIII.4, а), а затем сливаясь и образуя общий реак
ционный фронт (рис. XIII.4, б). Таким образом, 
топохимической реакцией называется гетероген
ная реакция, в которой участвует по крайней мере 
одно твердое исходное вещество и один твердый 
продукт реакции. При этом топохимические реак
ции локализованы в так называемой зоне реакции 
на границе раздела между твердым исходным ве
ществом и твердым продуктом химического пре-

п о В е р х н о с т ь

ф р о н т  f р е а к ц и и  

6

Рис. XIII.4. Образование зо
ны реакции при топохими

ческой реакции

Рис. ХШ .З. Влияние 
температуры на кон
станту скорости гетеро

генного процесса:
АВ — кинетическая об
ласть; CD — диффузион
ная область; ВС — проме- 

жуточноая область
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аращения. Из сказанного следует, что скорость топохимической реакции будет 
Цаределяться как числом зародышей, так и скоростью их роста, т. е. суммар
ной протяженностью реакционной зоны во всем образце в каждый данный 
момент времени.

В качестве примеров топохимических реакций можно привести также тер
мическое разложение карбоната кальция

^ Для удобства вывода математических моделей кинетики топохимических 
реакций используем массовые (а не молярные) единицы для выражения скоро
сти процесса. Определим скорость топохимической реакции соотношением

где т — изменение массы исходного твердого вещества. Если речь идет 
о реакции между двумя или более твердыми веществами, то под dm следует 
понимать изменение массы того реагента, после полного расходования кото
рого реакция прекратится (т. е. взятого в недостаточном количестве против 
■стехиометрии реакции).

В топохимических реакциях теряет смысл понятие концентрации. О скоро
сти протекания реакции судят по изменению степени превращения а исходного 
аещества (взятого в недостаточном количестве)

где то — начальная масса исходного вещества. Отсюда т=т0(1— а); 
dm=moda. Тогда из уравнения (X1II.37) получим

где w„ — скорость реакции, нормированная на единицу исходной массы ре
агента.

Скорость топохимической реакции зависит от давления газообразных ком
понентов, температуры и, кроме того, является функцией времени или глуби
ны протекания реакции (степени превращения):

Получение уравнения скорости (Х1П.40) в явном виде Является конечной 
целью кинетического исследования. Для достижения этой цели требуется 
найти зависимость скорости от температуры и объяснить экспериментально 
определяемую зависимость w„ =  /(а ) при Т, р —const. Зависимость скорости

СаСОз (т) -  СаО (т )+ С 0 2 (г) (XIII.35)

я восстановление оксида железа водородом

FeO (т)+Н 2 (г) -  Fe (т)+Н 20  (г) (Х1П.36)

dm рап.37)

Wq — П1
(XIII.38)

m

dm da
w = ----- =mo —

d t dt
или

da 1 dm 1 

dt ntQ dt mo
(XIII.39)

w=w(p, T, t), w„=w(p, T, a). (XIII .40)
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топохимическоб реакции от давления и возможные затруднения, связанные 
с доставкой газообразных веществ к зоне реакции или с отводом газообразных 
продуктов из зоны реакции за счет диффузии через поры твердого продукта, 
в дальнейшем не будут приниматься во внимание.

Топохимические реакции характеризуются специфическими кинетическими 
закономерностями. В начале топохимической реакции скорость ее мала (ин
дукционный период), затем она возрастает, проходит через максимум и снижа
ется практически до нуля. Степень превращения при этом обычно меняется по 
сигмоидной (S-образной) кривой. Такой характер кинетических закономер
ностей топохимических реакций можно объяснить следующим образом. По 
мере того как образуются зародыши фазы твердого продукта реакции, появля
ется реакционная поверхность раздела фаз, которая растет во времени как 
вследствие роста имеющихся, так и из-за образования новых зародышей. 
В соответствии с этим скорость реакции в начале процесса мала, а затем 
возрастает. По мере развития поверхности раздела фаз растущие зародыши 
фазы твердого продукта начинают сливаться. Из-за отсутствия свободной 
поверхности образования новых зародышей практически не происходит; реак
ционная поверхность раздела твердых фаз и соответственно скорость реакции 
проходят через максимум. В дальнейшем слияние отдельных зародышей 
приводит к уменьшению реакционной поверхности раздела твердых фаз и об
разованию сплошного слоя твердых продуктов, граница которого постепенно 
продвигается в глубь зерен исходного твердого вещества. При этом скорость 
реакции постепенно падает до нуля.

Для формулирования математической модели кинетики топохимической 
реакции будем исходить из предположения, что скорость реакции пропорцио
нальна объему реакционной зоны. Чтобы это предположение выполнялось, 
необходима лишь однородность реакционной зоны по температуре и давле
нию. Так как плотность твердого тела меняется с температурой мало, можно 
записать

w ( t ) = - ~ = k p V ,  (XIII .41)

где к — константа скорости реакции; р — плотность реагента; V — объем 
реакционной зоны, т. е. той части образца, которая затронута реакцией 
в данный момент; это величина изменяется во времени.

Для дальнейших преобразований необходимо обратиться к надежно уста
новленному экспериментальному факту, согласно которому зона реакции 
локализована в переходном слое 8 между исходным веществом и продуктом 
на поверхности раздела фаз и мало меняется по ходу реакции (рис. XIII.5), 
поэтому

V (0=8s(t), (XIII.42)

где s (/) — реакционная поверхность раздела. Величина 8 мала по сравнению 
с другими размерами, определяющими зону реакции, за исключением самых 
ранних стадий реакции. Таким образом, с учетом (XIII .42) соотношение 
(XIII .41) принимает вид

Рис. XIII.S. Скорость топонимической реакции как ли
нейная скорость продвижения зоны реакции на границе 

вещестйо двух твердых фаз
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w (t)=kp6s(t). (Х1П.43)

Величина kpS=wya называется удельной скоростью реакции (при 5= 1); она 
остается постоянной во времени и для ее определения необходимо знать s(t).

К определению w(t) можно подойти и с другой стороны. Мы можем 
представить реакцию в твердом теле как движение поверхности s(t) [или a(t) 
для отдельного зародыша] сквозь реагент с постоянной линейной скоростью v. 
Изменение массы исходного вещества за время dt, очевидно, равно 
dm=ps(t)vdt. Отсюда

dm
w (0 = -----—pvs (/). (XII 1.44)dt

Приравняв правые части уравнения (ХП1.43) и (XIII.44), найдем, что

v=к6 (Х1П.45)
или

к = \  (XIII .46)

Легко видеть, что константа скорости к (с-1) имеет ясный физический смысл. 
Объем исходного вещества в зоне реакции равен V=\ls, где 7 — время пребы
вания вещества в зоне реакции. Учитывая, что V/s=5 — толщина реакцион
ного слоя, получаем v/S= 1/7. Из сравнения с выражением (XIII.46) следует, 
что к =  1/7. Таким образом, константа скорости топохимической реакции —  
это величина, обратная времени пребывания реагента в зоне реакции толщи
ной 8. Для определения к необходимо знать толщину зоны и линейную 
скорость ее продвижения. С другой стороны, если в эксперименте определяет
ся линейная скорость v, то тем самым мы получаем информацию и о к. Эта 
информация будет тем более определенной, чем более достоверны сведения 
о структуре реакционной зоны. Следует отметйть, что в настоящее время 
неизвестны методы непосредственного определения величины к, и максимум, 
что удается достичь, — это прямое определение линейной скорости продвиже
ния границы у .

Как видно из уравнения (XIII .44), для определения скорости реакции нужно 
знать зависимость реакционной поверхности раздела s(t) от времени. Экс
периментальные методы определения s(t) отсутствуют. Поэтому все способы 
вычисления этой величины основаны на так называемых морфологических 
моделях реакции. Эти модели включают в себя представления об образовании 
и росте зародышей фазы твердого продукта, сохраняющих свою геометричес
кую форму (т. е. соотношение размеров) на протяжении всей реакции.

Сущность метода расчета s(t) можно проиллюстрировать следующим 
примером. Пусть на поверхности полубесконечного твердого тела в началь
ный момент реакции образуются зародыши с плотностью N0 м~2, причем 
кяждми зародыш имеет полусферическую форму (см. рис. XIII.4, а). При 
условии постоянства линейной скорости продвижения границы раздела радиус 
зародыша равен

r*v/. (XIII .47)
Поверхность полусферы, ограничивающей один зародыш, равна

<х ( / ) = 2 я г 2 = 2 тгу2/ 2 . (XIII .48)
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Поскольку по предположению образец полубесконечный, все расчеты ведут на 
единицу поверхности исходного образца. Если предположить, что все N0 заро
дышей на 1 м 2 поверхности образуются в начальный момент, то из уравнения 
(XIII.44) с учетом соотношения s ( /)= Nac (t) и (XIII.48) получим

Однако не всегда дело обстоит так просто. Если мы мысленно проследим 
за развитием процесса, изображенного на рис. XIII.6, то поймем, что соот
ношение (XIII.49) выполняется до тех пор, пока соседние зародыши не станут 
«перекрываться». Как учесть этот эффект при выводе кинетических уравнений, 
мы увидим несколько позже.

Сейчас же отметим другую сложность. Она обусловлена тем, что зароды
ши не обязательно должны начинать свой рост в один и тот же момент 
времени. Чаще всего этот процесс растянут во времени, и если бы мы 
попытались учесть этот фактор в рассмотренном выше примере, то оказались 
бы перед необходимостью пересчитывать зародыши одинаковых размеров, 
чтобы найти s(t). Кроме того, зародыши, как правило, образуются на разного 
рода дефектах, именуемых обычно «потенциальными центрами» зародышеоб
разования. Эти центры распределены по внешней поверхности образца и, 
естественно, могут поглощаться в процессе роста зародышей, не успев ак
тивироваться в растущий зародыш.

Таким образом, в общем случае картина развития топохимической реакции 
оказывается довольно сложной. Поэтому рассмотрим сначала более простой 
случай зародышеобразования в объеме твердого реагента. Если зародыши не 
перекрываются и образуются в разные промежутки времени после начала 
реакции, то нам потребуется только одно предположение: потенциальные 
центры распределены по объему реагента статистически и вероятность превра
титься в зародыши одинакова для любого из них и не меняется на протяжении 
всей реакции. Будем считать, что зародыши сферические и их число изменяется 
во времени по закону N = N (t).

Рассмотрим более детально протекание топохимической реакции. Для 
этого откладываем по оси ординат величину поверхности одного зародыша 
а (0 (рис. XIII.7.) Момент времени /о =  0 будем считать совпадающим с момен
том появления в системе первого зародыша. Следующие зародыши появляют
ся в моменты tu t2, ... в последовательности и с частотой, определяемой 
функцией N(t). Суммарная поверхность всех зародышей к моменту времени 
t определяется как сумма всех а;.

w ( / )  =  p v N 0cr ( t)  =  p v N £ n \2t 2
или

w (t) =  InpNoV^t2. (XIII.49)

Рис. X1I1.6. Перекрывание двух зародышей 
в процессе их роста на межфазной границе

Рис. XIII.7. Рост поверхности зародышей 
в начальной стадии топохимической реак
ции при их образовании в разные момен

ты времени
о t, и t, и t
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s(t)=  E  (f)= N«°o+NiOi+ N2a2+...+N„aH. 
i- 0

Но поскольку все зародыши растут одинаково,
at= a ( t-Q

и

Jf(0 = Z  Nla(t-tD =N ipt+N lo ( t - t l)+  
i-0

+N2o (t- td + ...+ N ,fl( t-Q ;(ti^t). (Х1П.50)

Выражение a(t—f,) означает, что поверхность данного зародыша является 
функцией разности t—t,\ где tt — момент времени появления i-то зародыша. 
Если зародышей образуется много, так что в интервале А/, в окрестности

dNti попадает в среднем — d t Atj зародышей, то суммирование в (XIII.50) 

можно заменить интегрированием. В результате получим (заменяя /, на т)

j(l)= —  ® ( r - T ) d t ,  рап.51)

где t  — время появления данного зародыша.
Формула (XIII.51) является основой вывода большинства уравнений форма

льной топокинетики. Чтобы ею воспользоваться, необходимо вместо dNjdt 
и <х(/) подставить их явные выражения. Что касается функции <т(/), то ее явный 
вид определяется формой зародышей (в нашем случае сферической) и пред
положения о постоянстве линейной скорости продвижения границы раздела. 
Если это предположение выполняется, то

r= v (/—т) и c ( t)= 4 n r2= 4itv2(г—г)2. (XIII.52)

Функция N(t), а вместе с ней и dNjdt может быть определена, строго 
говоря, только из эксперимента. Однако если это невозможно сделать по 
каким-либо причинам, то можно попытаться определить эту зависимость из 
теоретических предпосылок. При кинетических топохимических расчетах ис
пользуют два типа закономерностей зародышеобразования. Первый тип — 
экспоненциальный закон зародышеобразования, предложенный Авраами как 
эмпирическая формула

W(0«JV0[ l-e x p (—kf)]. (XIII. 53)
Второй тип — степенной закон зародышеобразования

(XIII.54)

Экспоненциальный закон (XIII. 53) легко обосновать, если предположить, 
что на поверхности (или в объеме) реагента существует N0 потенциальных 
центров зародышеобразования, имеющих равную вероятность превратиться 
в растущий зародыш. При этих условиях за время df образуется число dN 
зародышей, пропорциональное числу оставшихся потенциальных центров:

dJV—к\ (No—N)dt. (XIII.55)
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В соотношении (ХП1.55) не учитывается эффект поглощения потенциальных 
центров растущими зародышами. Это возможно на ранних стадиях, когда 
зародыши имеют малые размеры и если потенциальных центров не слишком 
много. Разделим переменные (N и t) и проинтегрируем это уравнение от 0 до 
N  и от 0 до /:

После потенцирования получаем искомый экспоненциальный закон зародыше- 
образования (XIII. 53).

В предельных случаях, когда kxt<z  1 или kxty>  1, экспоненциальный закон 
вырождается либо в линейный

Последний случай соответствует мгновенной активации всех потенциаль
ных центров. Само по себе это вряд ли возможно. Речь может идти лишь
о более или менее быстром завершении процесса зародышеобразования по 
сравнению с длительностью реакции в целом.

Степенной закон зародышеобразования (XIII.54) обосновывается при по
мощи модели многостадийного зародышеобразования (Багдасарян, 1945). 
Вывод степенного закона мы приводить не будем.

Теперь, когда у нас имеются явные выражения для NG(t) и a (t), можно 
попытаться подставить их в (XIII. 51) и найти явный вид кинетических уравне
ний для реакций, протекающих по механизму объемного зародышеобразова
ния. Начнем с экспоненциального закона. Продифференцируем уравнение 
(ХШ.53) и найдем требуемое значение производной при t= r:

N

О О
Отсюда

N(t)=NJct, (XIII.56)
либо в постоянную

ЛГ(0 =ЛГо. (ХП1.57)

dN
= N 0kle~kl‘ =NJcie- klt. (XIII.58)

Подставляя выражения (XIII.58) и (XIII.52) в (ХШ.53), получаем

s (f)= j  kiNtfe~klt4nv2 ( t—т)2ёт. (XIII. 59)

(ХП1.60)

/ , - J  ( f —т )2е "* ‘*<1т (XIII.61)
о

(I в подынтегральном выражении является постоянной величиной).
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Обозначим U( = ( /—т)2 в dv=e dz и возьмем интеграл по частям:

. I I 1
U |d v » V |* ^ -{  vdu|. (ХШ.62)

о о

Очевидно, что d m »  —2(1—т) ■ v = — е *,т. Подставляя значения И|, dщ н v, dv в выражение
1̂

(ХШ.62), получаем

/2, (ХШ.63)
к. *,

где

e _***(f—t)d t. (ХШ.64)
о

Обозначим «2- 1 -1  и dv=e *l ,d t  и возьмем интеграл по частям аналогичным путем. 
В результате находим

/2. - + 1  («"*‘'- 1 ) .  (ХП1.65)
*i

Подставляя (ХШ.65) в (ХШ.63), получаем

I (ХШ“ >

Подставляя (ХП1.44) в уравнение (X1II.60), с учетом (ХП1.66) находим (2/к\ 
выносим за скобки)

| w ( t ) = p v s ( t ) = ^ ~  (ХШ.67)

Для получения выражения для степени превращения, воспользуемся соот
ношением

(Х1П.68)
d I mm

С учетом ООП.67) получаем вместо уравнения (XIII.68) (при этом выносим 
1/fci за скобки)

SnpN0v3 Г  ^ 1*2 » Д
d a = —-—  I jfc,—jfcf/H------- кхе~ 1 dt. (XIII.69)

fc*mo L  2  J

Или после интегрирования

tnpNovr Д О  (fc,0*-|
a (0 = — -  «-**'-1 + * , / - — + _  I (ХП1.70)

*î *o 1_ I * J

Уравнение (XIII.70) справедливо лишь при малых значениях at, поскольку 
при его выводе мы не учитывали возможности перекрывания зародышей. 
Перекрывание зародышей приводит к тому, что часть поверхности зародышей 
оказывается в фазе продукта и в реакции не участвует. Величину s(t) нельзя
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вычислить простым суммированием поверхностей отдельных полусфер. Сте
пень превращения, вычисленная по соотношению (XIII.70), на более поздних 
стадиях будет значительно превышать истинную степень превращения. Чтобы 
учесть перекрывание и распространить уравнение (XIII.70) на более высокие 
степени превращения, Авраами предположил, что отношение приращения (за 
один и тот же промежуток времени d/) истинной степени превращения da 
к приращению фиктивной степени превращения da/, вычисленной по уравне
нию (XIII.70), пропорционально количеству вещества, непрореагировавшего 
к данному моменту:

da .
— =1 —a. (XIII.71)da/*

Отсюда легко получить после интегрирования, что

а/=  - I n  (1 -  a). (XIII.72)

Это выражение является приближенным, так как не учитывает ряд осложне
ний, которые возникают, когда значительная часть поверхности занята заро
дышами. Подставляя в (XIII. 70) выражение — 1п(1 — а) вместо а, получаем 
уравнение для более высоких значений а:

ЯпрЩт3 Г _к . (kit)2 (fciO3-!
<x in -73>

Очевидно, что при малых a In (1 — a ) ^ — а и уравнение (XIII.73) переходит 
в (Х1П.70).

Аналогичным путем получают выражение для степени превращения а на 
основе степенного закона зародышеобразования. При этом вместо dN/dt 
в уравнение (XIII.51) следует подставить продифференцированное по времени 
выражение (Х1П.54):

dN  

d t

Отсюда
/■f

= -  (К / ) 1тх= К дхя \  (ХЗП.74)
at

s=4nK jiv2Iu (Х1П.75)
где

h = J ( t - r ) 2x„., dt. (Х1П.76)
о

Этот интеграл так же, как и интеграл (XIII.61), путем двухкратного интег
рирования по частям можно представить в явном виде.

Для этого полагаем = ( /—т)3 в dvj=r" dr. Отсюда d«| =  — 2(1—t)d t  я vj =т"/л. Легко 
убедиться, что первое слагаемое в уравнении (XIII.62) обращается в нуль:

и,v , «=(*-*)* — =0
о

и, следовательно,

h  *= — J у ,(Ы ,= -/2, (ХП1.77)
о л
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;2- J  (i-t)r"dT. (ХШ.78)

Интегрируем по частям второй раз и полагая в уравнении (XIII.78) «2= < -т  и dv2=х dx,

[уча* 
в нуль
получаем di<2«  — dx и v2=x"+1/(« +  l)- Первое слагаемое в выражении (XIII.62) также обращается

л+1 .
M2Va lo - (< -x ) ---- - Г —о,

л+1 о
и дня интеграла /2 получаем выражение

Г Г *+1 f"+2 
/2 = -  Гv2 du2 = f —  d t - ---------------- . (ХШ.79)

J J " + l  (я + 1)(и + 2)
0 0

Подставляя (ХШ.79) в (ХШ.77), а затем в (ХШ.75), находим

2 Г 2 8ЯХ.У2 , +2
3 = 4 n K jv2 ------------------- --------------------I (XIII.80)

я (я + 1) (я + 2) ( я + 1)(0я + 2)

Подстановкой выражениЁ (XII 1.44) и (XIII.80) в (XIII.39) находим уравне
ние для скорости

da prv %пК^1Ър „+2 
w „ = — = — s = --------------------t

dt mo m0(n+ l)(n + 2)

Откуда после интегрирования
%11р\̂ Кя п + З

П  (XIII.81)«о (и+1) 0*+2) (я+3)

Как и в предыдущем случае, это выражение справедливо лишь при малых а. 
При более высоких степенях превращения использование (XIII.72) приводит 
к уравнению

—1п(1 — а)= ----------------------f"+s. (XIII.82)
тй(я+1)(я+2)(я+3)

После потенцирования получаем уравнение

ос=1-ехр(—А/), (XIII.83)
где

8пру3К ,
к = -----—--— -------- : г = п + 3 .

я10(л+1)(я+2)(я+3)

Для оценки параметров к  я  г в  уравнении (XIII.83) его удобно дважды 
прологарифмировать:

- 1п (1-« )=** '
и

ln [- ln ( l-a ) ]= ln * + r ln f . (ХШ.84)
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Если известны степени превращения вещества при протекании топохими» 
ческой реакции в разные промежутки времени, то опытные точки на графике 
в координатах In [—In (1 — а)]—In f должны располагаться на прямой линии. 
Угловой коэффициент (тангенс угла) этой прямой равен параметру г, а вели
чина отрезка на оси ординат (при In / = 0) дает значение In к.

Уравнение (ХШ.83) является одним из наиболее популярных уравнений 
при обработке кинетических данных топохимических реакций благодаря своей 
простоте и удобству графической оценки параметров. Однако двойное лога
рифмирование в уравнении (XIII. 84) приводит к сглаживанию опытных точек, 
из-за чего на кривой, близкой к прямолинейной на графике в координатах 
In [—In (1—ос)]—In t, могут располагаться опытные точки иногда для разных 
кинетических закономерностей. Поэтому для однозначного заключения о ме
ханизме рассматриваемого топохимического процесса кроме вида графика 
в указанных координатах нужно привлекать еще дополнительные опытные 
данные.

Однако нетрудно видеть, что при малых а (ос <sc 1) уравнения (XIII.70) 
и (XIII. 81) не зависят от пространственного распределения зародышей, по
скольку, по предположению, их взаимный рост не оказывает влияния на 
общую массу выделившегося продукта реакции. Зародыши растут как бы 
независимо, и это дает основание предполагать, что эти уравнения будут 
удовлетворительно описывать кинетику начальных стадий топохимических 
реакций и в том случае, если зародыши образуются на поверхности реагента.

Задачу получения кинетических закономерностей в общем виде для случая 
образования зародышей на поверхности реагента не удается решить из-за 
непреодолимых математических трудностей. Частный случай, когда зерна 
образца и зародыши имеют сферическую форму, был рассмотрен Мампелем 
и позднее более детально Дельмоном. Было показано, что последовательное 
рассмотрение модели даже при использовании простейших законов образова
ния зародышей — мгновенного и линейного — не позволяет получить выра
жение для степени превращения а (г) (или скорости da/d t) в явном виде; задача 
допускает лишь численное решение. Результаты машинных расчетов для 
различных моделей представляют в виде таблиц и графиков, позволяющих 
сравнивать экспериментальные кривые a (/) с расчетными.

Наиболее важный результат, полученный Мампелем,— это зависимость 
полной скорости топохимической реакции от размера частиц, составляющих 
твердый образец реагента. При измельчении реагента скорость реакции прохо
дит через максимум при некотором размере зерен, зависящем от соотношения 
скоростей образования и роста зародышей. Это легко понять, не прибегая 
к вычислениям, если предположить, что в процессе измельчения плотность 
потенциальных центров на поверхности зерен остается постоянной. Тогда для 
больших частиц будет наблюдаться образование слоя продукта у поверхности 
зерна уже в начале реакции, и в дальнейшем ее развитие определяется только 
ростом зародышей. На частицах малого размера вероятность появления 
зародышей значительно ниже и скорость всей реакции определяется по суще
ству только частотой появления зародышей, так как для прорастания зерна 
малых размеров зародышу требуется соответственно немного времени. Оп
тимальный режим протекания реакции, при котором скорость максимальна, 
лежит посредине между этими двумя крайними случаями. Выводы теории 
Мампеля подтвердились на опыте.

Описание кинетики реакции, в которой зародыши образуются только на 
поверхности, значительно упрощается в некоторых предельных ситуациях.

1. Когда зародыши образуются медленно, так, что каждое зерно реагента 
успевает полностью превратиться в продукт, прежде чем на его поверхности 
появится второй зародыш. Рассуждения, аналогичные тем, которые излага- 
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лись при выводе экспоненциального закона зародышеобразования [см. уравне
ние (XIII.S3)], приводят в этом случае к уравнению

а = 1— ехр(—kt), (XIII. 85)

В котором к — константа скорости зародышеобразования, а л=  1. 
г 2. Когда зародыши возникают сразу по всей поверхности и в большом 
количестве. Поверхности быстро покрывается слоем продукта и реакция рас
пространяется вглубь за счет продвижения границы раздела. Для сферического 
зерна это эквивалентно уменьшению с постоянной скоростью радиуса сферы 
(рис. XIII.8), ограничивающей непрореагировавшее вещество.

Для скорости продвижения границы раздела к центру зерна можно исполь
зовать выражение (XIII .44) для скорости роста отдельного зародыша, если 
выразить реакционную поверхность внутри зерна в момент времени t как 
s(t)=4nr2. При этом

de 1 х г vva= —= — pvAnr.
dr mo (XIII. 86)

Из выражения (XIII.38) с учетом того, что зерно имеет сферическую форму, 
выразим радиус г реакционной поверхности раздела в момент времени t через 
степень превращения а:

4 ,
__ =|__

то 4 . Л5’- кЯ р

( l - a ) 1̂ , (XIII.87)

где R — реакционная поверхность раздела в момент времени /=0, т. е. радиус 
зерна. Согласно сделанному ранее предположению реакционная поверхность 
раздела фаз перемещается в зерне с постоянной скоростью v, поэтому в мо
мент времени t ее радиус будет равен: r= R —\t. При этом вместо выражения 
(XIII.87) получим уравнение сжимающейся сферы:

(1 —ot)1/3=* 1 — или t - 0 - a ) 1'3»  f.
Л R

Оно позволяет вычислить скорость продвижения гра
ницы раздела v, если реализованы условия, при кото
рых выведено это уравнение, и если все зерна исследуе
мого порошка имеют одинаковый размер R. Следует 
подчеркнуть, что уравнение (XIII.88) можно применять 
только лишь в том случае, если все зерна образца 
вступают в реакцию одновременно. На практике это 
требование часто не выполняется. Во всяком случае 
желателен микроскопический анализ образца на какой- 
либо стадии реакции (обычно a = 0,2 -г 0,5) с целью про
верки однородности распространения реакции по всему 
объему исследуемого вещества.

В некоторых случаях растущие зародыши могут 
индуцировать появление новых зародышей вблизи ра-

(XIII.88)

Рас. XIII.8. Развитие 
топонимической реак
ции в зерне сферичес

кой формы
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нее образовавшихся. Такой процесс называется индуцированным зародышеоб- 
разованием и его нельзя считать случайным. При этом степень перекрывания 
зародышей, расположенных на незначительном расстоянии друг от друга, 
будет больше, чем при статистическом их распределении по образцу. Процесс 
такого типа может быть формально уподоблен разветвленной цепной реак
ции.

Допустим, что зародыши могут образоваться как из потенциальных цент* 
ров (первичные зародыши), так и в результате «ответвления» от них новых 
зародышей (вторичные, индуцированные зародыши). Кроме того, будем счи
тать, что рост зародыша прекращается при его пересечении с любым другим 
растущим зародышем. Полагая вероятности ветвления и гибели зародышей 
пропорциональными их числу в данный момент времени, можно получить* 
уравнение Праута — Томпкинса дня скорости топохимической реакции (при* 
водим его без вывода)

we= —=fc,a ( 1---- — (XIII.89)
dt \  2ди.«/

где ki — вероятность «ветвления» зародышей; си .. — степень превращения 
при максимальной скорости реакции. В интегральной форме при а~..=0.5 
уравнение (XIII.89) принимает вид

In — =*,/,
1—«

или

а- — I— , (XIII.90)
l+e- **'

При современном уровне развития кинетики топохимических реакций 
часто бывает трудно решить, какой модели, а следовательно, какому уравнению- 
отдать предпочтение при обсуждении полученных экспериментальных данных. 
Наиболее правильным, а подчас и единственным путем выбора кинетического 
уравнения является специальный анализ модели, заложенной в это кинетичес
кое уравнение, и выяснение ее применимости к изучаемой реакции.

Глава XIV

КИНЕТИКА
ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

§ XIV.1. Основные понятия

Кинетика электрохимических или электродных реакций (процессов) являет
ся разделом химической кинетики и основывается на ее законах. Электрохими
ческий процесс является разновидностью гетерогенного процесса, так как он 
протекает на границе двух фаз: металл — раствор электролита.

Электрохимическая реакция проводится в электролитической ячейке, со
стоящей из раствора электролита (ионный проводник), в который погружены 
два электрода (электронные проводники). Электрод, присоединенный к поло
жительному полюсу источника напряжения (тока), называется анодом, к от
рицательному полюсу — катодом. Электролитическая ячейка — это устрой
408



ство, позволяющее провести окислительно-восстановительную реакцию с уве
личением энергии Гиббса (несамопроизвольный процесс) за счет электричес
кой работы, полученной от внешнего источника напряжения, причем процесс 
передачи электронов от восстановителя (1) к окислителю (2) пространственно 
разделен; на аноде восстановитель (1) отдает электроны и окисляется; на 
катоде окислитель (2) получает электроны и восстанавливается:

на аноде Ri -* О» +ze~
на катоде 0 2+ze~ -»R2

суммарная реакция R ,+ 0 2 -* Oi+ R2

Этот процесс называется электролизом.
В источнике тока (электрохимический элемент, аккумулятор, топливный 

элемент) также протекает электрохимическая реакция, но с уменьшением 
энергии Гиббса, т. е. самопроизвольно, и с получением электрической энергии. 
В этой главе будут рассмотрены закономерности электрохимической кинетики 
на одном электроде, как правило на катоде.

В простейшем виде электродную реакцию (на катоде) можно записать 
в виде

к
О+ze~ £? R (XTV.1)

Р
где О — окисленная форма вещества в растворе (oxidation — окисление); 
R — восстановленная форма вещества (reduction — восстановление).

В качестве реагентов электрохимической реакции могут бьггь ионы (прос
тые и комплексные) и молекулы органических и неорганических соединений 
в водных и неводных растворах, а также металлы (чистые и сплавы) и малора
створимые соединения (оксиды, сульфиды и др.)

Полагаем вначале, что обе формы вещества — окисленная и восстановлен
ная — представляют собой ионы в растворе, например перезарядка ионов на 
индифферентном платиновом катоде:

Fe3++ * - ->Fe1+

Если реакцию (XIV. 1) рассматривать как двустороннюю гетерогенную 
реакцию первого порядка, состоящую и двух элементарных стадий, протека
ющих в противоположных направлениях, то выражение для скорости реакции 
будет иметь вид

w^iccb-kcb, (XTV.2)

где Cq — концентрация окисленной формы вещества вблизи поверхности элек
трода;^  — концентрация восстановленной формы вблизи поверхности элект
рода; к — константа скорости прямой реакции электровосстановления; £ — 
константа скорости обратной реакции электроокисления. Поверхность элект
рода здесь и далее считаем равной единице (1 м2).

В электрохимических реакциях скорость процесса определяется силой тока, 
протекающего через электрод (если на электроде протекает одна электродная 
реакция). Покажем это. На основе закона Фарадея количество выделенного на 
электроде вещества пропорционально количеству прошедшего через электрод 
электричества:

Q=zFm, (XIV.3)
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где z  — число электронов; F = 96485 Kji■ моль- 1 — постоянная Фарадея. Раз
делим обе части уравнения на s и возьмем производную по времени (при 
j=const):

I d Q „ I d m----- = z F ------,
s dt a At

где s — поверхность электрода.
По определению

. 1 dfi 1 dm л  . jl= _ J*. (XTV.4jfC
s dt я d t

где i — плотность тока; w — скорость реакции. Отсюда из уравнений 
(XIV. 3) — (XIV.4)

i=zFw. (XTV.5)

Как видно, скорость электрохимической реакции пропорциональна плотности 
тока (коэффициент пропорциональности равен zF). Таким образом, плотность :̂ 
тока в электродных реакциях служит мерой скорости протекающих на них 
процессов.

С учетом соотношения (XIV.2) уравнение (XIV. 5) можно записать в виде

i=zFkc‘0-zF k c ,R. (XIV.6)

Основной отличительной особенностью электрохимической кинетики от 
кинетики других гетерогенных процессов является зависимость скорости реак
ции (плотности тока) от потенциала электрода. Рассмотрим эту особенность J 
подробнее. Константа скорости реакции связана с энергией активации уравне
нием Аррениуса

w w

к = А е  *г;к = А е  лт, (XIV.7)

где W  — энергия активации прямой реакции (восстановления); W  — энергия 
активации обратной реакции (окисления). Энергия активации электрохимичес-1 
кой реакции зависит от потенциала. Следовательно, от потенциала зависят 
также обе константы скорости электрохимической реакции и, следовательно, 
скорость реакции, определяемая током, протекающим через электрод.

Зависимость тока от потенциала в координатах ток — потенциал (i—E) 
называют поляризационной кривой. При равновесном потенциале внешний ток 
через электрод не протекает и в реакции (XIV. 1) сохраняется равновесие. При 
отклонении потенциала от равновесного через электрод протекает ток. Вели
чина отклонения потенциала от равновесного называется поляризацией или 
перенапряжением. Перенапряжение принято считать положительной величи
ной. Поэтому анодное и катодное перенапряжения и rjt) определяются / 
выражениями

Г1Л=ЕЛ-Е р (ЕЛ>ЕРУ,
Iи ~ Е , - К  (Е .С Е ,), <XIV',)

где Ev — равновесный потенциал.
Электрохимический процесс состоит из нескольких стадий. Кроме соб

ственно электрохимической реакции, в электрохимическом процессе, как 
и в любом другом гетерогенном процессе, нужно учитывать стадию доставки
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вещества к поверхности электрода и отвода продукта реакции от поверхности 
электрода (если он не выделяется на поверхности электрода в виде твердого 
осадка). Кроме конвекции и диффузии доставка заряженных частиц (ионов) 
в растворе к поверхности электрода связана также с миграцией, которая 
характерна только для электрохимическиих реакций с участием заряженных 
частиц. Миграция — это движение ионов в электрическом поле, возникающем 
в растворе при наложении на электролитическую ячейку напряжения от 
внешнего источника тока. Если в катодном процессе участвует катион, то под 
влиянием миграции скорость его движения и доставки к электроду увеличива
ются, если анион — то уменьшаются. В анодном процессе соотношения об
ратные: скорость катиона уменьшается, аниона — увеличивается. Миграция 
практически отсутствует, если в растворе имеется избыток (по сравнению 
с концентрацией ионов, участвующих в электродной реакции) ионов индиф
ферентного электролита. Это объясняется тем, что при большой концент
рации ионов электролита сопротивление раствора уменьшается (электричес
кая проводимость увеличивается) и, следовательно, уменьшается падение 
потенциала (напряженность поля) в растворе электролита. С другой стороны, 
при избытке индифферентного электролита уменьшается число переноса ио
на — участника электродной реакции и, следовательно, перенос электричества 
внутри раствора под влиянием электрического поля существляется, в основ
ном, за счет ионов индифферентного электролита. А это означает, что миг
рационный ток становится пренебрежимо малым. В качестве индифферент
ного электролита выбирают обычно соли щелочных металлов, сильные кисло
ты или щелочи, которые хорошо растворимы в воде, имеют высокую элект
рическую проводимость и не участвуют в электродном процессе. Для этого 
катион щелочного металла и ион гидроксония должны иметь достаточно 
отрицательный потенциал выделения на катоде, а анион (SO2 -, СГ и др.) — 
достаточно положительный потенциал выделения на аноде. Далее, мы будем 
предполагать (кроме особо оговоренных случаев), что в растворе всегда 
содержится избыток индифферентного электролита.

Закономерности для скорости доставки ионов (или молекул) к электроду 
при протекании электрохимического процесса (при отсутствии миграции) под 
влиянием диффузии и конвекции идентичны закономерностям обычных гете
рогенных процессов, рассмотренных выше. Для того чтобы от выражений для 
скорости гетерогенного процесса, рассмотренных в § XIII. 1 и XIII.2, перейти 
к выражениям для плотности тока, нужно обе части этих уравнений умножить 
на zF, и тогда в левой части уравнения мы получим плотность тока (для 
реакций первого порядка).

Кроме того, если доставка вещества к электроду не очень быстрая и кон
центрация исходного вещества вблизи поверхности электрода не равна нулю 
(с > 0), нужно концентрацию с формально заменить на (с—с). В результате на 
плоском электроде при нестационарном электродном процессе плотность тока 
равна [см. уравнение (ХП1.19)]

i=zF  / — (с—с*). (XIV.9)
V nl

Плотность тока на сферическом электроде [см. уравнение (XIII.21)]

1шг1г[Л^]1с-сУ oavj®
Плотность тока на плоском электроде при стационарном электродном 

процессе (в перемешиваемом растворе) [см. уравнение (ХЗИ.23)]
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i—z F -  (с—с). 
Ъ

PCIV.11)

Плотность тока на вращающемся дисковом электроде [см. уравнение 
PQII.29)]

i =  3,90 FD21* ( - У 7* nxl2( c - c ) .  PGV.12)

Различают обратимые, квазиобратимые и необратимые электродные про
цессы. Обратимыми электродными процессами называют процессы, в которых 
скорость электродного процесса очень быстрая (константы скоростей достато
чно больше), т. е. для электродной реакции на электроде устанавливается 
соотношение между концентрациями реагентов, близкое к равновесному, а по
тенциал электрода практически равен равновесному потенциалу; при этом 
электродный процесс лимитируется стадией доставки вещества к электроду. 
При более медленной электродной реакции кинетика электродной реакции 
описывается уравнением двусторонней элементарной реакции, которая конт
ролирует скорость процесса наряду с доставкой вещества к электроду. Такой 
электродный процесс называется квазиобратимым. При еще более медленной 
электродной реакции, когда ее можно рассматривать как практически одно
стороннюю, мы имеем дело с необратимым электродным процессом. При 
квазиобратимом и необратимом электродных процессах доставка вещества 
к электроду (или от него), как правило, также тормозит электродный процесс, 
что приводит к изменению концентрации реагентов в растворе вблизи поверх
ности электрода.

§ XTV.2. Обратимые электродные процессы

Полагаем, что процесс лимитируется доставкой вещества к электроду, 
а электрохимическая реакция протекает достаточно быстро. Кроме того, 
считаем, что на электроде протекает стационарный электродный (катодный) 
процесс, т. е. раствор перемешивается и в растворе имеется избыток индиф
ферентного электролита; следовательно, миграционный ток отсутствует, а до
ставка ионов к электроду осуществляется только за счет диффузии и конвек
ции. Изменением концентрации окисленной формы вещества в растворе за 
время процесса электролиза пренебрегаем.

Рассмотрим два случая. 1-й случай. Окисленная форма вещества О нахо
дится в растворе, а восстановленная форма R получается на электроде (като
де) в виде твердого осадка:

0 + z e ~ ^ R ( j )  pQV.13)

Примером может служить выделение иона металла Mez+ на электроде из 
того же металла:

Мег+ +  ze~ ё  Ме° (т) pCIV. 14)

Если ток через электрод не течет, то на нем устанавливается равновесный 
потенциал Ер, термодинамическое выражение для которого имеет вид (см.

£р=£°+-1псо/о) PCIV.15)
Z

§ VII .9)
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где £° — стандартный электродный потенциал; с0 — концентрация окислен
ной формы в глубине раствора; fo — коэффициент активности окисленной 
формы вещества.

Наложим на электрод потенциал Е  отрицательнее равновесного потенци
ала. На электроде начнет протекать реакция (XIV. 13) и через электрод потечет 
ток, пропорциональный скорости этой реакции.

Если конвективная диффузия — лимитирующая стадия, то концентрация 
окисленной формы вещества вблизи электрода уменьшается. Но поскольку 
реакция быстрая, новый потенциал также будет равновесным по отношению 
к новой, более низкой концентрации Cq окисленной формы вещества у поверх
ности электрода, и для него также можно написать термодинамическое выра
жение

Et =E^>+ — In Cq/о. (XIV.16)

Коэффициенты активности окисленной формы вещества (иона металла) 
в глубине раствора и на поверхности электрода при протекании тока можно 
считать одинаковыми, так как они зависят от ионной силы раствора, а послед
няя в связи с большим избытком индифферентного электролита остается 
приблизительно постоянной, несмотря на изменение концентрации окислен
ной формы вблизи поверхности электрода.

Изменение потенциала АЕ  равно Ер—Е*. Вычтем уравнение (XIV. 16) из 
(XTV.15) и получим

Д£ж= Е „ - £ ; = - ln ^ ,  (XIV. 17)
1 Со,

где AEt — катодное концентрационное перенапряжение или катодная концент
рационная поляризация. Поскольку Cq<Co, т о  логарифм правильной дроби 
является отрицательной величиной, а следовательно, A£,>0.

Плотность тока* на электроде (скорость реакции) будет иметь такое 
значение, которое соответствует концентрации вблизи электрода с?0 [см. урав
нение (XIV. 17)].

Выразим неизвестное значение Со из уравнения стационарной диффузииpav.ii):
it=zFfio (с0—Cq), (XTV.18)

Do
где Ро—~:-----коэффициент массопередачи окисленной формы вещества; Da —

«о
коэффициент диффузии окисленной формы в растворе; <50 — эффективная 
толщина диффузионного слоя.

По мере уменьшения концентрации d0 окисленной формы вещества вблизи 
поверхности электрода ток на электроде возрастает и при Cq=0 достигает 
максимального значения /„ которое называется предельным диффузионным 
током:

Д-х/^оСо. (XIV. 19)

Разделив уравнение (XIV. 18) на (XIV. 19), исключим неизвестную константу 
Ро и выразим отношение концентраций cq/Cq через отношение токов:

•В дальнейшем вместо термина «плотность тока» будем для простоты писать «ток».
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4 ед~ со j  j  Л
- = ------ « 1 - 5 ;  5 = 1 — .
/ж Со Со Со 4

(XIV.20)

Подставляя уравнение (XIV.20) в (XIV. 17), получаем уравнение поляризацион
ной кривой для обратимого электродного процесса (XIV. 13) при стационарной 
диффузии к плоскому электроду:

А£ ,= j  In ^1 - j \  и=1ш(^ 1 - в  * \  (XIV.21)

где b0=bjz=RT/F.
Эта поляризационная кривая имеет вид, изображенный на рис. XIV. 1. При 

малых значениях Л£ж можно разложить в ряд выражение в скобках во втором 
уравнении (XTV.21); ограничиваясь вторым членом разложения, получим

-AEJb . г ЬЯже ^  = 1 ------; 4 = Д — ,
bo/z bojz

ДЕж
(XIV.22)

т. е. при малых концентрационных поляризациях ток пропорционален ей. При 
больших значениях АЕГ экспонента уменьшается практически до нуля и ток 
достигает постоянного значения, равного предельному диффузионному току:
4 = Л= const; концентрация окисленной формы вблизи поверхности электрода 
при этом практически равна нулю.

2-й случай. Окисленная форма вещества находится в растворе, а вос
становленная форма получается на катоде в результате электрохимической 
реакции также в растворе или переходит в амальгаму:

O + ze ' R
В качестве примера можно привести перезарядку ионов

MeI,++zje“ +*Ме'

(XTV.23)

(XIV.24)

Рис. XTV.1. Поляризационная 
кривая эле провыделения ио
на металла на электроде в ви
де твердого осадка при обра
тимом электродном процес
се, лимитируемом диффузией 
в стационарных условиях (из 
перемешиваемого раствора)

или образование амальгамы, если электрод ртут
ный. Предполагается, что раствор (или амаль
гама) в процессе электролиза перемешивается, 
причем концентрация окисленной и восстанов
ленной форм в растворе за время электролиза 
практически не изменяется. Этот процесс осуще
ствляется, например, в полярографическом ана
лизе:

Mez++ze" + (Hg)i±Me°(Hg) (XIV.25)

Отличие второго случая от первого состоит 
в том, что продукт электрохимической реакция 
не остается на поверхности электрода, а процес
сом конвективной диффузии отводится в глубь 
раствора (или амальгамы).

При отсутствии тока отношение концентра
ций окисленной и восстановленной форм связано 
с равновесным потенциалом термодинамическим 
соотношением
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_ W» *0 1 Cq̂ 5£p= £ ° + -  In----\
*  cr / r

(XIV.26)

где /о и /» — коэффициенты активности окисленной и восстановленной форм 
вещества.

При протекании тока через границу раствор — электрод концентрации 
окисленной Со и восстановленной форм с* вещества вблизи поверхности 
электрода изменятся и будут соответствовать новому значению равновесного 

< потенциала:

Е;= £ ° + у  In (X3V.27)

При вычитании уравнения (XIV.27) из (XIV.26) получим

Ьп СпСв
ДЕЖ=ЕР- Е К= -  In -г-=. (XIV.28)

Z Ч )4*

Концентрация окисленной формы Со вблизи поверхности электрода опре
деляется скоростью доставки к электроду вещества конвективной диффузией 
и выражается, как и в первом случае, уравнением (XIV.20).

Концентрация восстановленной формы вещества с* вблизи поверхности 
электрода определяется скоростью отвода восстановленной формы вещества 
(продукта реакции) посредством конвективной диффузии от электрода. Кон
центрация восстановленной формы (fK вблизи поверхности электрода больше, 
чем ее концентрация в глубине раствора (амальгамы), и определяется выраже
нием

4 » * 1 К (4 -* )Б  (XIV.29)
OR

? где рл — коэффициент массопередачи восстановленной формы реагента. По 
аналогии с уравнением (XIV. 19) введем понятие анодный предельный диф
фузионный ток:

h=zFpKcя. (XIV.30)
/

Предельное значение анодного тока /, достигается при изменении потен
циала в положительную сторону (/, считаем положительной величиной).

Разделив уравнение (XIV.29) на (XIV. 30), получаем

— 1; —= 1 + -. (XIV.31)
/ж с* CR ’ <* .

Подставляя уравнения (XIV.20) и (XIV.31) в (XIV.28), находим

AEx=Ev—EI =b\n

или
EX=EV-A E X=EV~ -  In — . (XIV.32)

z
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Обозначим потенциал при 4=0,5 через E i ^  (смысл этого обозна
чения будет разъяснен ниже). При этом выражение под вторым логарифмом 
обращается в единицу

/.+** Л+0,5 (/*—/«) f .
-----= ----------- -—  =  1; In 1=0
/« % /*—0,5 (/| -/()

и из уравнения (X1V.32) следует, что

E ll2o6v=Ep- -  In (/,//.). (XIV.33)
z

С учетом выражений (XIV. 19), (XIV.26) и (XIV.30) получим вместо (XIV.33)

к» гО 1 сс/о *о, Досо^i/2o6p = ^ + -  In — ----In -— ,
z cr/r •* Prc*.

ИЛИ

^ i /2 o 6 p = £ ° + - ln ^ - - ln ^ .  PQV.34)
* /к г /JR

Подставляя выражение (XIV.33) в (XIV.32) и отбрасывая индекс у тока 
(ix = z) и у потенциала (E*=E), получаем уравнение поляризационной кривой 
для рассматриваемого случая

Е = Е 1Ггвбр- - \ п ^ ,  (XIV.35)
Z / , - 1

или

Рве. XTV.2. Поляризационная кривая раз
ряда — ионизации вона металла на элек
троде с образованием растворимого про
дукта. В системе присутствуют обе 
формы вещества (/), только окисленная 

(2), только восстановленная (5)

@ = е(Б1Побр-БЦЬ р о у  36)
1 + 0

(/ж и /. — положительные величины), 
Эта поляризационная кривая В коор

динатах ( — Е), i представлена на рис.
XIV.2, кривая 1 и имеет форму ступень
ки (волны). Верхняя часть кривой 1 опи
сывает катодный ток (i= Q \ нижняя 
часть — анодный ток (/ =  — О- Потен
циал £i/2o6p при 1= 1/2(/ж—Д) соответ
ствует середине этой волны и называет
ся потенциалом полуволны; как видно 
из выражения (XIV. 34), потенциал по
луволны не зависит от концентрации 
окисленной (с0) и восстановленной (c r)  
форм вещества в растворе.

Исследуем уравнение поляризацион
ной кривой. При Е-+ао [или 
( —£)-* — оо] 0 —>0, а ток согласно 
(XIV.36) стремится к постоянному зна
чению — /=  г,-»/, — анодному предель
ному диффузионному току. Разделим 
числитель и знаменатель в уравнении 
(XIV.36) на 0 :
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J При E-* — со [или (—£ )-ю о ] @-1-*0, а ток согласно (XIV.36) стремится 
к постоянному значению /, (см. рис. X1V.2).
Ь Если в начальный момент времени в растворе (амальгаме) отсутствует 

восстановленная форма вещества (cR=0 и /а = zFflRcR = 0), то уравнение поля
ризационной кривой (X1V.35) преобразуется к виду (см. рис. XIV.2, кривая 2)

Ь0 ig
E=E ltMf—  In

г

Щ -  « f c s *
Если отсутствует окисленная форма (со=0, Ix=zFPoCo—0, i, — О. то для 

Поляризационной кривой получим выражение (см. рис. X1V.2, кривая 3)

Е= Е1р* р+ ~  In - Ц  (XIV.39)X /а —Z. 1 + 0

Как видно, потенциал полуволны Ещабр, у всех трех поляризационных 
кривых один и тот же. Следует отметить, что в уравнении (XIV.33) Ер, 
/, и /а зависят от концентрации окисленной или восстановленной формы 
вещества в растворе (или амальгаме), но Е\/аобР от нее не зависит.

§ XTV.3. Электрохимическая реакция 
как лимитирующая стадия.
Теория замедленного разряда — ионизации

Полагаем, что электрохимическая реакция на электроде — лимитирующая 
Стадия электродного процесса, а стадия отвода и доставки вещества к поверх
ности электрода не лимитирует процесс. Другими словами, считаем, что 
константы скорости разряда % и ионизации % достаточно малы и вызывают 
заметное торможение процесса разряда, а стадии отвода и доставки вещества 
к поверхности электрода протекают со сравнительно небольшим торможени
ем. Для простоты полагаем, что на электроде (катоде) протекает электрохими
ческая реакция (XIV. 1), причем окисленная и восстановленная формы находят
ся в растворе. Считаем, что эта двусторонняя реакция с передачей z  электро
нов представляет собой одну элементарную реакцию в прямом направлении 
и одну элементарную реакцию в обратном. Сделанное предположение о лими
тирующей стадии означает, что концентрации окисленной Со и восстановлен
ной Cr форм вблизи поверхности электрода практически не отличаются от 
концентраций с0 и с* этих веществ в объеме раствора. Полагая, что на 
электроде протекает только одна электродная реакция и поверхность электро
да равна 1 м2, получаем вместо уравнения (XIV.7) выражение для скорости 
катодного тока, который лимитируется только стадией электрохимической 
реакции:

1кя=7 — i = zF k e0—zFkc%, (XIV.40)

14 Физическая химия
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где i — скорость разряда; i — скорость ионизации. Аналогично для анод
ного тока

4 =  / — z =  zFkc*—zFhco. (XIV.42)

,_В соответствии с уравнением Аррениуса зависимость констант скорости к 
и к от температуры выражаются соотношениями (XIV.7).
_ Как указывалось выше, энергии активации стадий разряда W  и ионизации 

W  зависят от потенциала Е. Поэтому константы скорости разряда и иониза
ции тоже зависят от потенциала. Зависимость энергии активации стадий 
разряда и ионизации от потенциала имеет вид

W = W о+ azFE\ W = W0- pzFE, (XIV.43)

где W0 и W0 — энергии активации разряда и ионизации при Е — 0; а и р — 
коэффициенты переноса электрона при разряде и ионизации. Эти уравнения 
являются частным случаем принципа линейности Бренстеда — Поляни, кото
рый устанавливает линейную зависимость между кинетическими (энергия 
активации) и термодинамическими (энергия Гиббса, тепловой эффект) параме
трами в сходных химических реакциях (см. § XV.3). В электрохимии такое 
соответствие можно наблюдать для одной реакции при разных потенциалах.

Подставляя значения энергии активации W  и W  из (XIV.43) в (XIV.7), 
получаем

к = к°е~аЕ1Ь; к = к ° ^ щь, (XIV.44)

i =  zFk c0; i = zF kcR, (XIV.41)

к °= А е лг-,к°= Ае *Т; (XIV.45)
R T

(XTV.46)

где к 0 и к 0 — константы скорости прямой и обратной реакции при Е=  0.
С увеличением потенциала (при сдвиге его в положительную сторону) 

константа скорости процесса разряда Тс уменьшается, а константа скорости 
процесса ионизации к  увеличивается, и наоборот.

Подстановка (XIV.44) в (XIV.41), (XIV.42) и (XIV.43) позволяет получить 
уравнения разряда — ионизации для катодного процесса

4  =1 - i  zFk0Co~aS,b-z F k ie m \  (XIV.47)
где

l=zFk°Coe~ aE'b\ "i= zFk 0cReWft; (XIV.48)
для анодного процесса

- i = zFk°cKeWb -  zFk0coe ^ Elb. (XIV.49)

Уравнения (XIV.47) и (XIV.49) — основные в теории замедленного раз
ряда — ионизации, предложенной М. Фольмером и развитой в дальнейшем 
А. Н. Фрумкиным.
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Если через электрод ток не протекает, то на нем устанавливается равновес
ное состояние:

1=0, £=JSp,1,=V (XIV.50)

Покажем, что а+Р=  1. В соответствии с условием (XTV.S0) приравняем ток 
разряда и ток ионизации в уравнениях (XIV.48)

tfS ‘V v '= z
ИЛИ

*°С ц

После логарифмирования и небольших преобразований получим

ь к0 ь ®°£ ,= —  In £-+—  In (XTV.51)
^  a+fl к0 я+fi CR

Сравнение уравнения (XIV.S1) с термодинамическим равновесным потен
циалом для реакции (XTV.1)

£p=£°4-61n—  (XIV.52)
е»/к

позволяет заключить, что
а+/*=1; 0 = 1-ос, (XIV.53)

при этом

£°=61n £ -& ln - .  (XIV.54)
к0 А

Рассмотрим понятия «ток обмена» и «плотность тока обмена». При равно
весном потенциале на электроде устанавливается динамическое равновесие и, 
хотя внешний ток равен нулю, через поверхность электрода текут два проти
воположных тока (катодный и анодный) одинаковой величины. Этот ток 
называется током обмена:

(XTV.55)
Ток обмена — это количество электричества, участвующего в электродной 
реакции в единицу времени при равновесном потенциале. Плотностью тока 
обмена называется ток обмена, приходящийся на 1 м поверхности электрода.

Подставляя в (XIV.47) вместо потенциала Е  его равновесное значение 
Ер и учитывая, что /J= 1—а и $= 1 ма, получаем для плотности тока обмена

i0~ iv=zFk°coe~tSvlb-, (XIV.56)

ia ==»’р= zFk°Cie'1 ~a)Sp/i. (XTV.57)

Введем далее понятие стандартная константа скорости к,. Для этого 
возведем уравнение (XIV.56) в степень (1—a), a (XIV.57) в степень а и пе
ремножим их:
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i0= zFk0{l-*'k0acio-*cie~EplbcEplb.

i0=zFk/?0C i~ '\

(XIV.58)

(XIV.59)

где к, — стандартная константа скорости электрохимической реакции. 
При c0=cR = 1 моль/м3 из уравнений (XIV.52) и (XIV.59) следует, что

где Е* — формальный потенциал окислительно-восстановительной системы; 
I® — стандартная плотность тока обмена. Таким образом, стандартная кон
станта скорости реакции к, — это скорость электродной реакции при концент
рации всех реагентов, равных единице, т. е. при формальном потенциале. 
В электрохимии обычно приходится иметь дело с окислительно-восстанови
тельными системами, для которых термодинамический потенциал можно 
записать в виде уравнения (XIV. 52). Поэтому, считая коэффициенты актив
ности близкими друг к другу, полагают обычно In (fol/л )  ~  0, а формальный 
потенциал равным стандартному: Е*~Е?.

Стандартная константа скорости — важная характеристика электродного 
процесса. Чем она больше, тем быстрее протекает процесс разряда — иониза
ции. Ток обмена и стандартную константу скорости электрохимической реак
ции можно определять из электрохимических измерений или при помощи 
радиоактивных индикаторов.

Стандартная константа скорости электрохимической реакции к, связана
с константами скорости к, к  я  к0, к 0. Принимая во внимание соотношения 
(XIV.44) и учитывая, что при Е=Е? к = к 0е~аЕ1Ь и e=k^e~fE/b, получаем

Таким образом, стандартная константа скорости электрохимической реакции 
равна константе скорости разряда или ионизации при стандартном электрод
ном потенциале для данной электрохимической реакции.

Выразим скорость электродной реакции через плотность тока обмена. 
Разделив левую часть уравнения (XTV.47) на in, а первое слагаемое в правой 
части на выражение для /0 из (XIV. 56) и второе слагаемое на выражение ъ из 
(XTV.57), получим

Е * = Е °+ Ь )п -; (XIV.60)

(XIV.61)

(XTV.62)

(XIV.63)

1* _  е<х(£р-,Щ/А _  e~(l -aHEp-BJ/b 
k

(XIV.64)

Заменив r\x=Ep—Ex (f/x — катодное перенапряжение), преобразуем это урав
нение к виду 
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I Аналогично получим уравнение для анодного тока из (XIV.49), (XIV. 56) 
и (XIV.57)

/.= i -~i= ^ ( / (XIV. 66)

где r\i=Ei—Ev — анодное перенапряжение. Уравнение (XIV.66) можно также 
^формально получить непосредственно из уравнения (XIV.65) путем замены 
4~*- 4 и  И*-* — »7*.

Выразим скорость электродной реакции через стандартную константу ско
рости реакции к, (или через стандартный ток обмена %=zFk,). Для этого 
^уравнениях (XIV.56) и (XIV.57) примем, что c0=cR= 1 (например, 1 моль/м3) 
и соответственно — Ер=Е°. Тогда эти уравнения преобразуются к виду

£ = zFk,= ipтzFk°e~ae'lb, (XIV.67)

£ = zFk, =ЛР=zFk °е° ̂ lb. (XIV.68)

Разделим уравнение (XIV.47): левую часть на zFk,\ в правой части — пер
вое слагаемое на (XIV.67) и второе слагаемое на (XIV.68). При этом получим 
для катодного тока

^ z F k A c ^ - ^ - C y e - " ^ ^ ) .  (XIV .69)

И аналогично для анодного тока

(X1V.70)

Уравнение (XIV.70) можно получить также формально из (XIV.69) путем 
замены: i*-+ — i, и (Е°—E J-* —(£°—EJ.

Уравнения (XIV.65) и (XIV.66) или (XIV.69) и (XIV.70) являются другой 
формой основных уравнений теории замедленного разряда — ионизации.

Проведем математический анализ уравнений (XTV.65) и (XIV.66) и устано
вим их вид в предельных случаях. При очень большом токе обмена (/„-* оо 
и i/io-»0) уравнение (XTV.64) примет вид

е1Ь-ы /»я1>
или

(£р-£,)/6=0.

Отсюда EX=EV, а перенапряжение ^=12,—.Е^=0. Это означает, что при очень 
большом токе обмена (очень большой стандартной константе скорости кг) на 
электроде сохраняется состояние, близкое к равновесному, несмотря на проте
кание электродной реакции.

Если перенапряжение достаточно мало, то экспоненты в уравнении 
(XIV.65) можно разложить в ряд (е*=1+х+х*/2!+...). Ограничиваясь пер
выми двумя членами разложения, получим

in~ i - i= ib ( e a*,b- e -"~'t'M \  (XIV.65)
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4=4 4 -4  (Xiv.72)
о z r

Если перенапряжение велико, то второй член (скорость обратного процес
са) в уравнениях (XIV.65) и (XIV.66), становится меньше первого и им можно 
пренебречь. При этом электрохимическая реакция — односторонняя и элект
родный процесс — необратимый. Выражение для скорости этого электродно
го процесса можно записать в виде

4 -4 |Г *
ИЛИ

Ь Ъ
rjx= E v- E x= —  1п/0+ -

а а
и аналогично

г  -  I

ИЛИ

„ г ,  * , • * . ■T]t =E^—EL= ------ 1п/0+ ----- Ini,.
1—а 1—я

Или в общем виде
rj=a+b* lgi,

*1 • * , • а* ь ь где а= —  In 20 и л и -------inz0; b*—-  или----- .
а 1—а а 1—а

Равенство (X1V.77) называется уравнением Тафеля.
Расчет показывает, что электродный процесс можно считать полностью, 

необратимым при перенапряжении больше 40/г мВ. Зависимость тока от 
потенциала или перенапряжения выражается поляризационной кривой. Поля
ризационные кривые для катодного и анодного процессов (для разряда), 
построенные по уравнениям (XIV.65) и (XIV.66), представлены на рис. X3V.3.

Проведем на рис. XIV.3, а касательную к кривой AF  в точке О (между 
точками С и D эта касательная практически совпадает с кривой). Угловой 
коэффициент этой касательной в соответствии с уравнением (XIV. 72) равен 
i0/b. Отсюда можно определить ток обмена. На рис. XIV.3, б продолжение 
прямых участков АВ  и CD до пересечения с осью абсцисс в соответствии 
с уравнениями (XIV.74) и (XIV.76) дает логарифм тока обмена, а тангенс угла 
наклона этих прямых соответственно равен b/а. и b/( 1 —а), откуда можно 
вычислить а и (1 — а).

Точки пересечения кривых EG и ВН  с осью ординат при г}х=г}ж=0 на рис.
XIV. 3, а дают значение тока обмена. В точке Е  или В  кривые OF и ДОили О А 
и НА сливаются вместе, так как ток противоположного направления (иониза
ции или разряда) при достаточно большом перенапряжении становится прак
тически равным нулю.

На кинетику электродных процессов влияет диффузный ^-потенциал (пси 
прим потенциал). Понятие диффузного фу-потенциала см. § VII. 14. Рассмот
рим влияние ^-потенциала на скорость электрохимической реакции, когда 
окисленной формой вещества является z-зарядный катион, а восстановленной 
формой — атомы металла в амальгаме:

Отсюда находим для катодного (и аналогично для анодного) тока выражение
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Me + +  ze~ +  (Hg) ^  Me0 (Hg) (XIV.78)

Влияние ^-потенциала сказывается, во-первых, на величине энергии ак
тивации стадии разряда — ионизации. В плотном двойном электрическом 
слое скачок потенциала равен Е —ф Поскольку электрохимическая реакция 
протекает в непосредственной близости от поверхности электрода, на ее 
энергию активации влияет не весь скачок потенциала, а только его часть 
Е-Ф

 ̂ Поэтому вместо уравнений (XIV.43) и (XIV.44) нужно написать

W = W 0+azF(E-tlh); W = W o~ { \ - ol)zF (E -\1/x) (XIV.79)

и
к = к 0е - '{В~*')1Ь-, k= k°e(i- '){£-*l}lb (XIV.80)

Существование фi-потенциала в диффузном двойном электрическом слое 
приводит к еще одному уточнению в уравнении электрохимической кинетики. 
Концентрация катионов металла на поверхности электрода должна отличать
ся от их концентрации в объеме раствора. Согласно закону Больцмана можно 
иаписать

са=с0е '* Л  (XTV.81)

где с$ — концентрация катионов на поверхности электрода. Это концентрация 
ионов непосредственно на границе между плотным и диффузным двойным 
электрическим слоем из-за существования электрического поля под влиянием 
^i-потенциала. Следует различать понятия: концентрация eg на поверхности 
электрода из-за существования ^-потенциала и концентрация eg вблизи по
верхности электрода вследствие замедленной доставки ионов к поверхности 
электрода, на котором протекает электрохимическая реакция. В последнем 
случае имеется в виду концентрация на некотором удалении от поверхности 
электрода (несколько десятков атомных радиусов), где уже не проявляется 
влияние электрических сил в диффузном двойном электрическом слое.

$ 7W
/ е

/ а

1

Рас. XIV.3. Поляризационная кривая, когда лимитирующей стадией яляется перенос 
электрона (замедленный разряд — ионизация)
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Для рассматриваемой электродной реакции (XIV.78) уравнение поляриза
ционной кривой (X1V.47) с учетом указанных выше двух поправок на наличие 
(/^-потенциала изменится следующим образом:

& =Л _*/=zFk°c0e"l,'lbe~a(B~*l) -  z fk °c Ke(i (XIV.82)

Во второе слагаемое фу-поправка в величину концентрации Cr не вносится, 
так как продукт реакции — восстановленная форма R представляет собой 
нейтральные атомы, и поэтому их концентрация на поверхности электрода не 
отличается от концентрации в объеме раствора.

После небольших преобразований получим

^ z F e - ll- ^ \ k 0Coe-^b- k % e il- ^ lb). (XIV.83)

Присутствие в двойном электрическом слоем ^-потенциала влияет на ток 
обмена. Учитывая, что при /= О

получим из (XIV.83)

i;=zFk°cKe<' " >Ecl‘e~<'~'M''. (XIV.84)

где i j — ток обмена при наличии ^-потенциала; ф1р— значение ^-потен-! 
циала при равновесном потенциале. Сравнение (XIV.84) и (XIV.56) приводит / 
к выражению

£ = i0e_(,~“)*1' p/V  (XIV.85)

где io — ток обмена при отсутствии ^-потенциала.
Если ^-потенциал имеет положительное значение, например при разряде 

катиона, то ток обмена уменьшается; если фу-потенциал отрицательный,] 
увеличивается. Зная t/ri-потенциал, можно определить зависимость перена- 1 
пряжения и скорости электрохимической реакции (тока) от строения двойного | 
электрического слоя и состава раствора.

§ XTV.4. Электродные процессы
с двумя контролирующими стадиями

При протекании квазиобратимых или необратимых процессов наряду 
с электрохимической реакцией контролирующей стадией обычно является 
также доставка вещества к электроду или его отвод от поверхности электрода. Ц 
При этом электродный процесс контролируется двумя стадиями и термин 
лимитирующая стадия не принято употреблять. Влияние конвективной диф
фузии как контролирующей процесс стадии проявляется в том, что концент
рация вещества, участвующего в электрохимической реакции, вблизи поверх
ности электрода отличается от его концентрации в объеме раствора. Рассмот
рим электродный процесс (XIV.78), в котором окисленной формой вещества 
является ион металла в растворе, а восстановленной — атом металла в амаль
гаме (электрод ртутный). Предполагаем, что процесс стационарный, т. е. 
раствор и амальгама перемешиваются. В качестве восстановленной формы
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вещества (продукта реакции) может быть также ион металла более низкой 
зарядности, который процессом конвективной диффузии отводится обратно 
в глубь раствора. Это не меняет закономерности электродного процесса. Для 
-простоты влияние ^-потенциала не учитываем. Пусть на электроде квазиоб- 
ратимая электрохимическая реакция, а доставка окисленной формы вещества 
Ж электроду и отвод восстановленной формы от поверхности электрода осуще
ствляются за счет конвективной диффузии. Тогда для катодного процесса 
в отличие от уравнения (XIV.47) мы можем записать

ir=zFk°coe^aETlb-z F k 0c^e{x 6= —, (XIV.86)
zF

где £0 '— концентрация окисленной формы вещества вблизи поверхности элект
рода; с* — концентрация восстановленной формы вещества вблизи поверх
ности электрода, которые отличаются от концентрации окисленной формы 
в глубине раствора и восстановленной формы в глубине амальгамы из-за 
замедленности процессов переноса вещества к поверхности электрода и от нее.

Разделив уравнение (XIV.86) на (XIV.56) или (XIV. 57), получим

- е Чх1Ь- — е~{х-вЫ6. (XIV.87)
•о CR CR

В выражениях (XIV. 56) и (XIV. 57) для тока обмена концентрации вещества 
вблизи поверхности электрода и в глубине раствора одинакова, так как на 
электроде имеет место равновесный потенциал и процесс не идет.

Подстановка выражений (XIV.20) и (XTV.31) в (XIV.87) позволяет привести 
уравнение поляризационной кривой для катодного процесса к виду

I ea* lb е-(,-“ыь. (XIV.88)
Л 4 /.

Подставляя ia= — i, и »/,= —г\%, получаем для анодного процесса

g(l -aka/* U+U c+aijb (XIV 89)
<о /» At

Целесообразно выразить поляризационную кривую через стандартную 
I константу скорости электродной реакции к, [см. вывод уравнений (XIV.69) 

и (XIV.70)]. С оговорками, которые мы формулировали ранее, разделим 
уравнение (XIV.86) на (XIV.67) или (XIV.68):

— ж Coe“ts* (XIV .90)
xFkt

Выразим неизвестные концентрации вблизи поверхности Со и с» через 
известные из опыта величины. Из уравнений (XIV.20) и (XIV.29) получаем

(XIV.91)
/, zFPa

I Аналогично из (X1V.31) и (XIV.30)

*  = (XIV.92)
R U
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Рис. XIV.4. Поляризационная кривая для стационарного 
электродного процесса, контролируемого двумя стадиями:

1 — обратимый процесс; 2,3 — пазиобратимый; 4, 5 —необратимый

Подставляя (XIV.91) и (XIV.92) в (XIV.90), находим

Аналогично для анодного тока[ОДНОГО ток

, (и-и о

в (Я ° -Щ /4  - ( 1 - в ) ( £ ° - Ь ) /Ае ------- е
Рк }

-а)(£°-£у/4 h  + U -aiP-EJIb------- е
«о }

(XIV.93)

(XTV.94)

Поляризационная кривая квазиобратимого электрохимического процесса 
с замедленной стадией доставки и отвода реагента от поверхности электрода 
изображена на рис. XIV.4. В отличие от обратимой волны (рис. XIV.4, кривая 1) 
квазиобратимые волны имеют вид двух ветвей — катодной и анодной — с 
разными потенциалами полуволн (кривые 2 и 3).

При достаточно малом токе обмена перенапряжение становится настолько 
большим, что вторым членом (скоростью обратного процесса) в уравнениях 
(XIV. 88) и (XIV. 89) можно пренебречь и электродный процесс из квазиоб
ратимого переходит в (полностью) необратимый. При этом из (XIV.88) полу
чаем

4  *ж вы/Ь А> ж̂ *ж- = — — е  или е  ^  = -------- .
io 4  4 4

После логарифмирования это выражение преобразуется к виду

Г. г? Ь , *о Ь , hЕх=Е?+~ In ----- In ------ .
и /, 1

(XIV.95)

Обозначая потенциал при токе 4=0,5/, через Е\Ь „ получаем для катодного 
потенциала полуволны выражение

S i i i ^ E p + l  1 п 4  (XIV.96)
* /*
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В .- В т - - Ы - ± - .  (XTV.97)
* /«“ «Ж

Пренебрегая вторым слагаемым в уравнении (X1V.93), получаем для потен
циала катодной полуволны другое выражение:

£ iA ,= £ ° + - ln - .  (XTV.98)
* fio

Аналогичные преобразования для необратимого процесса при протекании 
через электрод анодного тока после пренебрежения вторым слагаемым в урав
нении (XIV.89) или (XIV.94) приводят к выражению

£.=£|Я. •+ “ -  to 7—7 . (XIV.99)
1-* / . - 4

где анодный потенциал полуволн равен

Е\п m=£p— — In -= £ ° — — in —. (XIV. 100)
I—в 4  1—■ fti

Как видно из уравнений (XIV.98) и (XIV. 100), потенциалы полуволн необ
ратимой катодной волны и необратимой анодной волны на поляризационной 
кривой (см. рис. XIV.4) не зависят от концентрации реагентов.

Найдем связь между разницей анодного и катодного потенциалов полувол
ны и стандартной константой скорости реакции. Умножим обе части уравне
ний (XTV.98) и (XIV. 100) на ос(1 - « )/Ь

-------Ещ, ,= ------- £°-alnfc,+aln/JR,ъ ь

£ ° + (1  - а ) 1п * ,-(1 - а ) 1п /?0О и
и вычтем второе уравнение из первого:

№ r  , - Е 1В. 1)-1п*,+«1пЛ,+а-а)1п/о.

Отсюда получим соотношение

lnfc^lnft1- - » / * - ^ ^  (£,Л. - £ 1ДД  (XIV.101)

Из этого уравнения видно, что чем меньше стандартная константа скорости 
реакции, тем больше разница анодной и катодной полуволн. И наоборот, чем 
больше разница анодной и катодной полуволн на поляризационной кривой 
(см. рис. XIV.4), тем меньше стандартная константа скорости реакции и ток 
обмена. Уравнение (XIV. 101) позволяет рассчитывать к, необратимого элект
родного процесса по поляризационной кривой. Из поляризационной кривой 
можно определять также коэффициент переноса электрона а. Как видно из

4
уравнения (XIV.97), график в координатах — Е, —In----- (— Е, — абсцисса)

4~4

в уравнение необратимой катодной поляризационной кривой примет вид
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Рве. XIV.S. Графическое определение 
потенциала полуволны в коэффици
ента переноса электрона для необра
тимого электродного процесса по 
опытным данным для поляризацион

ной кривой

должен изображаться прямой линией, с уг
ловым коэффициентом ctg & =b/a, откуда 
определяется а (рис. XIV.5). Аналогично, 
опытные данные для анодной ветви поля* 
ризационной кривой (см. рис. XIV.4), со
гласно уравнению (XIV.99), должны распо
ложиться на прямой линии на графике в ко-

ординатах Ел—In -----  с угловым коэффи-
/»-/*

циентом ctg© = 6/ ( 1 —а), откуда находим 
(1 —а). Нужно помнить, конечно, что все 
соотношения, приведенные в этом параг
рафе, относятся к частному случаю элект
родной реакции (XIV.24) ии (XIV.25).

§ XTV.5. Электродные процессы, 
осложненные дополнительными стадиями

К роме стадий собственно электрохимической реакции и доставки (отвода) 
электроактивного вещества к поверхности электрода электродный процесс; 
может быть осложнен другими дополнительными контролирующими стади
ями.

Электрохимическая реакция с участием многозарядных ионов может сос
тоять из нескольких электрохимических стадий с участием одного электрона, 
причем только одна из них может быть лимитирующей. Так, например, 
суммарная электрохимическая реакция процесса анодного растворения индия 
из амальгамы

In (H g )= In 3+ +3e"

состоит из трех одноэлектронных стадий, причем лимитирующей стадией 
является отщепление последнего электрона:

In (Hg) z* In + +  e ~ (равновесная стадия)

In + In 2+ +2e~  (равновесная стадия)

In2+ i-H In 3+ + e~  (лимитирующая стадия)

При участии в электродном процессе комплексных ионов их диссоциация 
в растворе имеет обычно ступенчатый характер. Процесс ступенчатой дис
социации можно записать следующим образом:

M e V f» -* -  М еЦ™ ~2)-  M e L ^ ~ z)~ £  M e L ^ ~ z)~ ^  М е +
+ + +

(р -  qi)Ly~ (q{ -  q2)h y~ (q2 -  q3)Ly~

где p , qx, q2, q3 — составы комплексных ионов. Суммарный элект родны й  
процесс имеет вид

MeL/?fo’_zb +ze~ = M e°+ pL y~ '



Если электродный процесс обратим, то полярографически можно опреде
лить составы р, qt, q2, ... и константы устойчивости Кр, К9i, К з̂, ... всех 
промежуточных равновесных комплексных ионов (метод Де-Форда и Юма).
 ̂ Непосредственно в электродном процессе обычно участвует один из проме

жуточных комплексов, для которого энергия активации наименьшая, а кон
станта скорости электрохимической реакции наибольшая. Например, комп
лекс состава qx

MeLg^-x)- +ze~ =Me0+ ? ,l/“
Если электродный процесс необратим, то можно определить состав комплек
са, принимающего непосредственное участие в электродном процессе, и стан
дартную плотность тока обмена этого электродного процесса.
; Лимитирующими стадиями электродного процесса могут быть предшест
вующие или последующие химические реакции. Пусть, например, вещество 
А диссоциирует в растворе по реакции

А ^О + В
а в электродной реакции участвует продукт диссоциации О:

О+ze~ ;±R
Если электродный процесс стационарный обратимый и контролируется 

процессом линейной полубесконечной диффузии вещества А к поверхности 
электрода и скоростью его диссоциации вблизи поверхности электрода, то для 
предельного катодного тока 1Ж можно написать

/,=  &(<*-<*), (XIV. 102)
I,= k& , (XIV. 103)

где /?А — коэффициент массо передачи вещества А; ка — константа скорости 
диссоциации; Сд —г концентрация вещества А в объеме раствора; (fK — концен
трация вещества А вблизи поверхности электрода. При достижении предель
ного тока концентрация продукта диссоциации вещества О вблизи поверх
ности электрода упадет до нуля, но концентрация с* вещества А вблизи 
поверхности будет отличаться от нуля. Это объясняется тем, что стадия 
диссоциации вещества А контролирует, тормозит процесс. Поэтому равнове
сие процесса диссоциации вблизи поверхности электрода не успевает устано
виться.

Исключая концентрацию Сд из уравнений (XIV. 102) и (XIV. 103), получаем

СК. (TV.104)
/»А +  *д

Если /?А»& Я и рА+кд«Да> то предельный ток полностью лимитируется стади
ей диссоциации:

Такой предельный ток называется кинетическим. Стадия диссоциации мо
жет быть лимитирующей, например, при разряде комплексных ионов на 
электроде. Кинетические токи часто встречаются при электрохимических про
цессах с участием органических веществ.

При разряде некоторых веществ лимитирующей стадией электродного 
процесса может оказаться последующая химическая реакция после разряда
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вещества на электроде. Так, например, при разряде ионов водорода на многих 
металлах лимитирующей стадией является рекомбинация адсорбированных 
атомов водорода в молекулу. При электрохимическом восстановлении иекото- 
рых органических молекул на электроде лимитирующей стадией после стадии 
разряда может быть димеризация продуктов восстановления.

Электродный процесс осложняется, если в растворе присутствуют поверх
ностно-активные вещества, которые, адсорбируясь на поверхности электрода» 
образуют адсорбционную пленку. Адсорбционная пленка поверхностно-актшь 
ного вещества может влиять на кинетику собственно электрохимической реак
ции и на стадию доставки вещества к поверхности электрода. Это объясняете! 
тем, что пленка поверхностно-активного вещества изменяет ток обмена элект
родного процесса, а также затрудняет подход вещества к электроду. Поверх
ностно-активные вещества, которые, адсорбируясь на поверхности металла, 
затрудняют их растворение в кислотах, называются ингибиторами. Адсорбцп 
электроактив ных веществ (исходных веществ или продуктов электрохимичес
кой реакции) на поверхности электрода также влияет на кинетику электродных 
реакций.

Электродный процесс на твердых электродах может осложняться рядом 
дополнительных процессов. При выделении металлов на твердом электроде 
лимитирующей стадией может быть замедленная кристаллизация металла, 
связанная с построением кристаллической решетки на поверхности электрода.

Если материал электрода не участвует в электрохимической реакции, то 
осложнения могут возникнуть из-за влияния различных факторов на состояние 
повехности электрода (окисление растворенным кислородом воздуха и др.).

При анодном процессе растворения электрода может возникнуть его пас
сивация. При достижении определенного потенциала скорость растворения 
электрода резко уменьшается. Пассивация объясняется образованием на поверх
ности электрода плотной адсорбционной или фазовой пленки, например плен
ки оксида металла.



Часть

Катализ

Глава XV

ГОМОГЕННЫЙ КАТАЛИЗ

S XV.1. Основные понятия.
Причины каталитического действия

Катализ является основным средством осуществления химических превра
щений в природе и в практической деятельности человека. Современные 
процессы производства аммиака, азотной кислоты и азотных удобрений ос
новываются на использовании каталитических реакций. Ежегодное производ
ство этих продуктов достигает нескольких десятков миллионов тонн. В об
ласти нефтепереработки каталитические процессы за последние 50 лет привели 
к техническому перевороту в этой области, существенно повысив выход мотор
ного топлива и других ценных продуктов из нефти и резко улучшив их 
качество. Мощность основных каталитических процессов нефтепереработки — 
крекинга, гидроочистки, риформинга, гидрокрекинга, изомеризации — дости
гает сотен миллионов тони. На применении катализаторов основаны все 
процессы нефтехимии, в том числе получение всех мономеров для производст
ва синтетического каучука и других эластомеров, синтетических волокон 
и многих других полимерных материалов. В последние годы катализаторы 
нашли применение и для осуществления полимеризации, особенно стереоспе- 
цифичной. Катализ получил широкое применение и в других отраслях промыш
ленности для осуществления химических превращений. Каталитическое дейст
вие является основой жизнедеятельности в природе. Все химические превраще
ния в организмах инициируются особыми катализаторами — ферментами.

Катализ можно определить как возбуждение химических реакций или 
изменение их скорости под влиянием веществ-катализаторов, многократно 
вступающих в промежуточное химическое взаимодействие с участниками 
реакции и восстанавливающих после каждого цикла промежуточного взаимо
действия свой химический состав. Влияние катализатора на скорость химичес
кой реакции объясняется участием катализатора в образовании активирован
ного комплекса, по крайней мере на одной из стадий реакции. Это позволяет 
дать более глубокое определение понятия катализатор. Катализатором назы
вают вещество, изменяющее скорость химической реакции участием в об
разовании активированного комплекса одной или нескольких стадий химического 
превращения и не входящее в состав конечных продуктов (Г. К. Боресков).
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Если катализатором служит твердое вещество, то обычно наблюдается 
постепенное изменение структуры катализатора, а иногда и его состава в ре
зультате взаимодействия с примесями или даже с основными компонентами 
реакционной смеси. Характерно для катализа то, что все эти изменения 
представляют собой побочные процессы, не обусловливающие каталитичес
кого действия.

Катализатор не влияет на константу равновесия химической реакции. Для 
доказательства этого утверждения рассмотрим реакцию, в которой исходные 
вещества и продукты находятся в стандартном состоянии. Проведем реакцию 
без катализатора и с катализатором. Стандартное изменение энергии Гиббса 
в обоих случаях будет одинаковым, так как она является функцией состояния. 
Поэтому и константа равновесия, которая связана со стандартным изменени
ем энергии Гиббса уравнением

AG°— —R T\nK °, (XV.1)

в присутствии катализатора не изменится. (К0 — относительная константа 
равновесия; см. § III.2.)

Различают гомогенный и гетерогенный катализ. При гом огенном  ката
лизе реагирующие вещества и катализатор находятся в одной фазе (в раст
воре или в смеси газов). В гомогенном катализе выделяют еще фермен
тативны й катализ. Ферменты — это вещества белковой природы, которые 
каталитически регулируют процессы жизнедеятельности в живой природе.

При гетерогенном  катализе катализатор находится в другой фазе 
и химическая реакция протекает на границе фаз. Наибольшее практическое 
значение имеют каталитические реакции, когда катализатор находится в твер
дой фазе, а реагенты — в жидкой или газообразной.

В присутствии катализатора реакции ускоряются, т. е. увеличивается кон
станта скорости реакции:

Б

к= А е RT. (XV.2)

Согласно теории абсолютных скоростей реакций (см. § XI.2) предэкспонен- 
циальный множитель А  связан с энтропией активации AS* соотношением

AS+
RT л

А = — е , (XV.3)

а энергия активации Е  практически равна энтальпии активации АН  при 
образовании активированного комплекса. Таким образом, катализатор уско
ряет реакцию за счет уменьшения энергии активации или увеличения энтропии 
активации.

Для оценки влияния катализатора на энергию активации реакции введем 
понятие степень компенсации. При химических реакциях образование новых 
химических связей требует разрыва определенных связей в исходных соедине
ниях, для чего должна затрачиваться энергия. Энергия активации обычно 
значительно меньше энергии, затрачиваемой на разрыв химических связей, так 
как при движении по пути реакции (через переходное состояние) часть энергии, 
требуемой для разрыва старых связей, компенсируется энергией, освобожден
ной при образовании новых. Степень компенсации х определяет реакционную 
способность веществ в рассматриваемой реакции
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CXV.4)

где ZZ), сумма энергий разрываемых связей; Е  — энергия активации. При 
£ = 0  получаем х— 1 и степень компенсации полная. При E='Ldi х = 0, т. е. 
компенсация отсутствует. Для реакций между стабильными молекулами (без 
участия свободных радикалов или атомов) степень компенсации обычно не 
превышает 70%. Взаимодействуя с реагирующими веществами, входя в состав 
активированного комплекса, катализатор увеличивает степень компенсации, 
снижает энергию активации и тем самым увеличивает скорость химического 
превращения.

Промежуточное химическое взаимодействие реагентов с катализатором 
может протекать слитно и раздельно. При слитном каталитическом процессе 
в состав активированного комплекса входят наряду с катализатором все 
реагирующие вещества. Например, элементарная реакция A +B -»D  + E без

Увеличение скорости реакции при слитном механизме достигается в ре
зультате уменьшения энергии активации и соответственно повышения степени 
компенсации при химическом взаимодействии реагентов с катализатором. 
Оно может осуществляться путем вхождения реагентов в качестве лигандов 
в комплексные соединения металлов (металлокомплексный катализ), хемосорб
ции реагентов на поверхности твердых соединений и наиболее полно при 
взаимодействии с активными центрами ферментов. Уменьшение энергии ак
тивации для каталитических реакций по слитному механизму может быть 
также связано со снятием «запретов» по правилам сохранения симметрии 
Молекул Вигнера — Витмера и Вудворда — Хофмана (см. § XI.7, XI.8) вслед
ствие участия катализатора в образовании активированного комплекса. С дру-

(XV. 5)

а в присутствии катализатора — через активированный комплекс АВК* (см.
рис. XV.l, а)

А + В + К -*  АвК* -♦ D +E + K (XV.6)

Е

Я’+Е'+К

Координата реакции 
а

Координата реакции
6

Рве. XV. 1. Влияние катализатора на энергию активации реакции A + B->D + E: 
а — слитный механизм; б — раздельный механизм; 1 — без катализатора; 2 — с катализатором; 

3 — с катализатором, другое направление реакции
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гой стороны, в реакциях с участием двух и более реагентов прямое образова
ние активированного комплекса с участием катализатора сравнительно мало 
вероятно, и поэтому в каталитической реакции по слитному механизму энтро
пия активации AS  уменьшается и соответственно уменьшаются предэкс* 
поненциальный множитель [см. уравнение (XV. 3)] и константа скорости реак
ции.

При раздельном  механизме каталитический процесс осуществляется по* 
этапно, в виде нескольких стадий. Энергетический рельеф реакционного пути 
характеризуется при этом несколькими максимумами (активированные комп
лексы отдельных стадий) и минимумами (продукты промежуточного взаимо
действия), как это изображено на рис. XV. 1, б, кривая 2:

А + К -»  АК* -* АК (XV. 7)

A K + B -^ A K B ^ D + E + K  (XV.8)

Разделение реакции на несколько стадий уменьшает число и суммарную; 
энергию разрыва старых связей в каждой стадии. Однако суммарная энергия 
активации реакции при этом не обязательно должна уменьшаться, так как 
степень компенсации в одной из стадий может быть недостаточно полной, 
а энергия активации достаточно большой. С другой стороны, вследствие 
уменьшения молекулярности стадий и простоте строения активированных : 
комплексов всех стадий их энтропия велика и соответственно велики значения 
предэкспоненциальных множителей.

Каталитические реакции по раздельному и слитному механизмам осуществи] 
ляются преимущественно в разных температурных областях. Реакции с раз
дельным взаимодействием происходят главным образом гетеролитически при 
600 — 800 К. По слитному механизму протекают многие реакции гомогенного 
и ферментативного катализа в области 300 — 400 К.

В присутствии катализатора может протекать термодинамически возмож- 
ная реакция по новому пути с образованием других продуктов D' и Е \ 
которые без катализатора практически не получались (см. рис. XV. 1 кривая 3):

А + В + К -»  АвК* -» D '+ E '+ K ' (XV.9)
или

A + K - A K '- A K  (XV. 10)

АК+В -► АВК'* -> D '+ E '+ K ' (XV.11).

Например, при термическом разложении в газовой фазе диэтилового эфира 
без катализатора идет реакция

QHjOQHs -  С2Н5ОС2Н5’‘ -  2СН4+ 1/2С2Н4+СО (XV. 12)

В присутствии катализатора (паров иода) реакция значительно быстрее 
идет в другом направлении:

C2H5OC2Hs+ I2 -  [С2Н5ОС2Н5, Id* -  С2Нб+СН3СОСНО+12 (XV. 13)

Если каталитическая реакция с достаточной скоростью идет при более низкой 
температуре, то понижение температуры может настолько замедлить неката
литическую реакцию, что ее скоростью по сравнению с каталитической можно 
пренебречь; тогда в присутствии катализатора будут получаться практически
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только новые продукты. Однако важно помнить, что если согласно термоди
намическим критериям (А (7 > 0) реакция запрещена, то и в присутствии катали
затора она не может быть осуществлена.

Катализатор, как правило, снижает энергию активации реакции и ускоряет 
одно из ее направлений. Замедлить обычную (не цепную) реакцию катализа
тор не может. Легко видеть, что если с участием катализатора в активирован
ном комплексе энергия активации увеличится, то практически реакция по 
этому пути не пойдет, а будет происходить по прежнему пути, без катализато
ра, т. е. скорость реакции в присутствии такого катализатора не изменится. 
Замедляющее действие катализатор может оказать на цепную реакцию, если 
он принимает участие в стадии обрыва цепи (отрицательный катализ в цепных 
реакциях).

§ XV.2. Каталитическая активность
и селективность

Мерой каталитической активности А является изменение скорости хими
ческой реакции в результате введения в систему катализатора:

A=wM—w0( l -ф)> (XV.14)

где wt и w0 — скорость реакции в присутствии катализатора и без него 
соответственно; <р — доля объема системы, занимаемая катализатором и не 
доступная для реагирующих веществ (в случае гетерогенного катализа). Часто 
второй член и>0(1 — <р) в уравнении (XV. 14) настолько мал по сравнению 
с первым, что им можно пренебречь. Поэтому

A=wt. (XV.15)

Если реакция протекает вблизи состояния равновесия и является двусто
ронней, то за меру каталитической активности принимают скорость протека
ния реакции в прямом направлении.

Удельной каталитической активностью называют каталитическую актив
ность, отнесенную к единице массы катализатора. В гомогенном катализе 
удельной каталитической активностью называют каталитическую активность, 
отнесенную к количеству (числу молей) катализатора в единице объема:

a - - * - ,  (XV.16)
Сж сх

где ся — концентрация катализатора в системе. В гомогенном катализе ско
рость реакции пропорциональна концентрации катализатора. При этом удель
ная каталитическая активность не зависит от концентрации катализатора 
и равна количеству одного из исходных веществ, испытывающих превращение 
в единицу времени на один моль катализатора. В некоторых случаях скорость 
реакции более сложным образом зависит от концентрации катализатора. Это 
может быть связано с тем, что собственно катализатором является ассоции
рованная или диссоциированная форма катализатора или продукт его взаимо
действия с одним из компонентов реакционной смеси. Поэтому нужно указы
вать, для концентрации какой формы катализатора справедливо найденное 
значение удельной каталитической активности.

В гетерогенном катализе удельной каталитической активностью называют 
каталитическую активность, отнесенную к единице поверхности s твердого 
катализатора:
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A w,

5 5
(XV. 17)

Отношение удельных активностей катализаторов дайной реакции можно 
приближенно охарактеризовать отношением констант скоростей реакции (для 
сходных по типу катализаторов). Отношения констант скорости реакции на 
двух разных катализаторах согласно уравнению (XI .46) можно представить 
в виде

Д|,-Д|, £j -Е,

-=<? Л е ЛТ . (XV.18)
кг

Для однотипных катализаторов вероятность образования активного комп
лекса, а следовательно, и энтропии активации с участием катализатора при
близительно одинакова: ^ A s 2. Из уравнения (XV. 18) получаем

Бг-я, 
к\ ят
- ~ е  . (XV. 19)
кг

Уравнениями (XV. 18) и (XV. 19) можно пользоваться для сравнения катали
тической активности только в тех случаях, когда для обоих катализаторов 
механизм реакции одинаков.

Строго говоря, нельзя выражать активность гетерогенного катализатора 
независимо от состава реакционной смеси, например по изменению константы 
скорости реакции или энергии активации, так как катализатор в зависимости 
от состава реакционной смеси существенно меняет свой состав и свойства. 
А кинетические зависимости в значительной степени определяются свойст
вами катализатора. Поэтому правильнее говорить о каталитической актив
ности, характерной для всей системы, включающей катализатор и реакцион
ную смесь данного состава (Г. К. Боресков).

Селективностью (избирательностью) катализатора называется его способ
ность ускорять один из возможных путей реакции, если она может протекать 
по разным направлениям с образованием различных продуктов. Различают 
дифференциальную и интегральную селективность.

Д ифф еренциальная селективность катализатора равна скорости об
разования соответствующего продукта, деленной на суммарную скорость 
превращения реагирующего вещества по всем направлениям. Например, если 
исходное вещество А испытывает превращения по различным параллельным 
и последовательным направлениям, по одному из этих направлений образует
ся требуемый продукт В, то дифференциальная селективность катализатора 
в отношении продукта В равна

1 dnB
ь d7 dn*

к-?)
(XV.20)

где ив — количество продукта; лА — количество исходного вещества; Ь/а — 
отношение стехиометрических коэффициентов при образовании продукта В из 
исходного вещества А.
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В параллельных реакциях количество требуемого продукта В, образующе
гося в единицу времени, равно скорости соответствующей реакции:

dn _
(XV.21)

Для последовательных реакций скорость образования промежуточного 
продукта В равна разности скоростей его образования wB и последующего 
превращения и :̂

Интегральной селективностью называется отношение общего количе
ства соответствующего продукта, образовавшегося при конечном изменении 
степени превращения исходного вещества, к теоретически возможному (когда 
образуется только данный продукт). Интегральная селективность полезна для 
характеристики всего каталитического процесса. Ее величина зависит от на
чального состава реакционной смеси, температуры и конечной степени превра
щения. Селективность катализаторов имеет большое практическое значение, 
так как путем подбора подходящего катализатора можно увеличить выход 
нужного продукта.

§ XV.3. Соотношение Бренстедв — Поляни

Важное значение имеет проблема предвидения каталитического действия 
по отношению к данной реакции. Предсказать активность катализатора мож
но было бы путем оценки энтальпии и энтропии образования активированных 
комплексов всех стадий каталитического процесса и на основании сведений
о структуре реагирующих веществ и катализатора. Однако расчет активиро
ванного комплекса из этих данных с использованием методов квантовой 
химии пока не позволяет получить нужные количественные результаты даже 
в случае простейших каталитических реакций. Поэтому в настоящее время 
научные основы предвидения каталитического действия строят на приближен
ных оценках энергии активации, справедливых лишь для ограниченных групп 
катализаторов и реакций. Основой для таких приближенных оценок служит 
энергия отдельных связей, разрывающихся или образующихся при превраще
нии активированного комплекса с участием катализатора. Энергии этих связей 
входят в/ значения тепл от промежуточного взаимодействия реагентов с ката
лизатором. Поэтому должна быть корреляция между изменением энергии 
активации и теплоты химических превращений в пределах ограниченных групп 
химических реакций или катализаторов.

Связь между энергией активации Е  и тепловым эффектом реакции АН  (или 
энергией разрыва отдельной связи в этой реакции) описывается эмпирическим 
соотношением Бренстеда — Поляни, называемом также соотношением линей
ности:

где N0, а — постоянные коэффициенты в ряду сходных катализаторов для 
данной реакции или в ряду однотипных реакций для данного катализатора. 
Если мы имеем, например, два сходных катализатора, то изменение энергии 
активации для данной реакции будет пропорционально изменению теплового 
эффекта:

d/tB
dt (XV.22)

Е=Ео+аАН, (XV .23)

£ 2—£ i = « 0 № —ДЯ,),
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Д£=аД(ДЯ). (XV.24)

Соотношение (XV.23) можно представить в различных формах. Из уравнения Аррениуса 
следует, что константа скорости реакции к связана с энергией активации Е  соотношением

Е
1пЛ«1пД----- . (XV.25)

R T
При постоянных концентрациях реагентов скорость реакции tv пропорциональна константе скоро
сти, поэтому

Е
ln»v=ln£'----- . (XV.26)

RT

Уравнение изобары для константы равновесия реакции К  легко преобразовать к виду (см. § III.7).

АН
1пК=\пВ"------.

RT
(XV.27)-

Из выражения (XV.23) с учетом уравнений (XV.25) — (XV.27) легко получить еще ряд 
соотношений линейности. Например, подставляя выражение (XV.23) в (XV.25), получаем

1пЛ=1п*0— — А Я, (XV.28)
RT

где 1пЛо= 1о5—Eo/RT. Аналогичным образом из (XV.23) и (XV.26) находим

Inw-lnwo----- АН, (XV.29)
RT

где In wq= In 5 '—EqJRT. Чтобы получить взаимосвязь величин lnfc и In К, умножим уравнение 
(XV.27) на я и вычтем из (XV.28); при этом сокращается слагаемое xAH/RT:

In k —In K= In ко—aln В",

или

откуда
lnfr=lnG+alntf, (XV.30)

где lnG=ln£o—aln В"; In ко, In wq и In <? — постоянные коэффициенты в ряду сходных катализато
ров или реакций.

Принципиальное значение соотношений линейности (XV.23), (XV.28), 
(XV.29) и (XV. 30) состоит в том, что они устанавливают связь между кинети
ческими (Е, к, и>) и термодинамическими (АН, К) величинами. Строго те
оретического обоснования соотношений линейности до сих пор нет. Однако 
широкий экспериментальный материал показывает справедливость соотноше
ний линейности в пределах отдельных групп реакций или катализаторов, когда 
изменение природы компонента изменяет теплоту реакции, но не влияет 
заметно на характер взаимодействия.

Смысл соотношения линейности и условия, при которых оно приближенно выполняется, 
могут быть пояснены путем рассмотрения кривых потенциальной энергии при переходе протона 
катализатора (кислоты) АН (рис. XV.2, кривая 1 или 2) к одному из реагирующих веществ
S в кислотном катализе (кривая 3):

AH+S-*AHS’‘ -*A"+SH+ (XV.31)
Если энергия колебаний протона в катализаторе АН] (кривая I) вдоль линии по направлению 

к атому реагента, которому передается протон, достигнет значения энергии, которая соответству-
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Координата реакции

а

Рис. XV.2. Пояснение физического смысла и ограниченности соотношения линей
ности Бренстеда — Поляни на примере стадии протонизации в общем кислотном

катализе:
а — потенциальные кривые колебательной энергии протона; 7 — в катализаторе 1;

2 — в катализаторе 2; 3 — в химическом соединении; б — участок MNL

ет энергии активированного комплекса AHS (рис. XV.2, точка М), то он перейдет на реагент
S (кривая 3). То же можно сказать о катализаторе АН2 (кривые 2 и 3, точка их пересечения N). 
Поскольку мы рассматриваем два однотипных катализатора, то кривую 2 можно рассматривать 
как кривую 1, перемещенную вверх на графике на величину ВС. При этом, очевидно, расстояние 
PQ=<5 вдоль оси абсцисс между минимумами потенциальных кривых 1,3 и 2,3 не должно заметно 
измениться, а расстояния между двумя любыми точками по вертикали на кривых 1 ш 2 вдоль оси 
ординат должны быть одинаковыми. Геометрический смысл энергий активации Е\ и Ej и тепло
вых эффектов реакции ДЯ1 и Д# 2  реакций с обоими катализаторами ясен из графика.

Для того чтобы установить соотношение линейности (XV.23) между величинами Е и ЛЯ, 
рассмотрим прямоугольник QGLF на рис. XV.2, а. Из геометрии очевидно, что

ОС+ CD+DG-FI+IM +M L.

Учитывая, что /7=  OB, DG=LK и ML *= ВС =*QC— QB, перепишем это равенство в виде

QC+CD+LK+QB+IM +OC-QB.

После сокращения одинаковых слагаемых получаем

L K - I M - C D - E i- E i .  (XV.32)

Учтем еще следующее геометрическое соотношение*:

ВС -  QC - QB - 1ДЯ2| - 1ЛЯ, | -  -  ДЯ2- ( -  ЛЯ,) -  МL

•Как видно из рис. XV.2, тепловые эффекты рассматриваемых промежуточных реакций 
(XV.31) с обоими катализаторами имеют отрицательную величину, т. е. эти реакции экзотер
мические.
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или

ЛЛ=ДЯ,-ЛЯ2. (XV.33)

Обозначим

LK Е \-Е г

ML A H i-A H i
(XV.34)

Отсюда получаем соотношение линейности

£ |  = лАН\ =  E i—ос А//2  ~  £*о (XV.35)

или в общем виде
£=£<,+аД#. (XV.36)

Из рассмотренного становятся ясными ограниченность и приближенность 
соотношения линейности и условия для его выполнения.

1. Оба катализатора должны иметь одинаковый по строению активирован- 
ный комплекс, т. е. механизм реакции должен быть одинаковым.

2. Равновесные расстояния между положениями двух атомов, между кото
рыми происходит передача протона, и форма потенциальных кривых колеба
ния протона в этих атомах должны быть для обоих катализаторов одина
ковыми.

3. В рассматриваемом интервале пересечения потенциальных кривых (рис.
XV.2, б), точки М , N, N \  их ветви должны быть приближенно прямолиней
ными, чтобы коэффициент а (и, следовательно, Е0) оставался постоянным 
Действительно, из подобия треугольников M N L  и M N'L' следует:

Очевидно, перечисленные условия будут выполняться тем лучше, чем 
ближе по своим свойствам данные катализаторы и чем ближе ветви потенци
альных кривых на рассматриваемом участке к прямым линиям.

Несмотря на некоторую ограниченность, соотношение линейности очень 
важно и служит пока основным средством предвидения изменения скорости 
реакции на однотипных катализаторах. Это соотношение позволяет найти 
связь между скоростью каталитической реакции и энергией промежуточного 
взаимодействия при катализе. На основании данных о зависимости энергии 
промежуточного взаимодействия от химического состава катализатора можно 
предвидеть каталитическое действие.

Соотношение линейности Бренстеда — Поляни справедливо, если меха
низм каталитической реакции и характер связей при промежуточном взаимо
действии реагирующих веществ с катализатором для рассматриваемой группы 
катализаторов или реакций одинаков.

Несмотря на эти ограничения, существуют многочисленные случаи линей
ной корреляции между изменением энергии активации и энергии связей, 
определяющих энергии взаимодействия реагирующих веществ с катализато
ром. При этом имеют значение энергии тех связей, которые образуются или 
разрываются при возникновении или разрушении активированного комплекса. 
Термодинамические свойства служат лишь средством приближенной харак
теристики энергии этих связей. Чем точнее термодинамические свойства пе
редают изменение энергии связей активного комплекса с катализатором, тем 
отчетливее проявляется корреляция термодинамических характеристик с ката-

KL KL'
=  a=const.

M L M L'
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литическими свойствами и более надежным становится использование соот
ветствующих корреляционных зависимостей для предвидения каталитических 
свойств.

§ XV.4. Металлокомплексный
и ферментативный катализ

В последнее десятилетие все более широкое значение получает гомогенный 
металлокомплексный катализ. Комплексообразователем является атом или 
ион переходного металла. Химические соединения, входящие в координацион
ную сферу комплекса переходного металла, называются лигандами. Число 
лигандов, входящих в координационную сферу комплекса,— коордиационным 
числом.

По характеру химической связи металла с лигандами в комплексах пере
ходных металлов, имеющих значение для катализа, лиганды можно подраз
делить на четыре группы.

1-я группа. Лиганды, имеющие только одну молекулярную орбиталь 
(МО) с неподеленной парой электронов, способную взаимодействовать 
с атомом или ионом переходного металла (например, NH3, Н20). Они образу
ют связь посредством комбинации с вакантными d-, s- или /ъорбиталями 
металла. При этом образуется донорная с-связь.

2-я группа. Лиганды, имеющие одну орбиталь с одним электроном на ней 
(Н, СНэ, С2Н5 и другие алкилы), способную взаимодействовать с переходным 
металлом. При этом также образуется с-связь, но для образования двухэлект
ронной связи нужна орбиталь металла с одним электроном на ней. Для 
образования такой связи требуется перенос электрона металла с несвязыва
ющей на связывающую орбиталь, т. е. окисление металла.

3-я группа. Лиганды с двумя заполненными орбиталями (С1~, Вг~, 1~, 
ОН- ), которые могут взаимодействовать с двумя вакантными валентными 
орбиталями металла. Образуются две связи: с-связь между d^ .^-орбиталью 
металла и /^-орбиталью лиганда; я-связь между ^-орбиталью металла и ру- 
орбиталью лиганда. При этом обе связи являются донорными, т. е. обе пары 
электронов принадлежат лиганду и при образовании ковалентной связи с ме
таллом плотность электронов на металле увеличивается. Поэтому эти лиган
ды очень прочно удерживаются в координационной сфере металла и редко 
принимают непосредственное участие в металлокомплексном катализе.

4-я группа. Лиганды, имеющие наряду с заполненными также вакантные 
орбитали, которые могут взаимодействовать с металлом (монооксид углеро
да, олефины, фосфины и др.). Эта группа лигандов имеет наиболее важное 
значение для реакций гомогенного металлокомплексного катализа, используе
мых на практике.

При координации монооксида углерода атомом переходного металла про
исходит образование двойной связи (рис. XV. 3). С одной стороны, в резуль
тате передачи электронов с заполненной связывающей с-орбитали молекулы 
монооксида углерода на вакантную ^-у-орбиталь металла образуется донор
ная связь (прямое связывание) (рис. XV.3, а); с другой стороны, электроны 
с заполненной </х>-орбитали металла передаются на разрыхляющую я*-ор- 
биталь монооксида углерода, образуя акцепторную я-связь (обратное связы
вание) (рис. XV.3, б). Такой характер двойной связи в комплексе переходного 
металла называется дативным.

При координации этилена атомом переходного металла происходит 
образование двойной связи (рис. XV.4). Содержащая два электрона свя
зывающая я-МО этилена образует с вакантной d^ _г>-орбиталью металла
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6 1 6 2

Рис. XV.3. Дативная связь переходного 
металла с лигандом СО: 

а — а-связь; 1 — вакантная _>,мзрбиталь

Рис. XV.4. Дативная связь переходного ме
талла с этиленом: 

а — ст-связь: 1 — вакантная dx* _>̂ -орбиталь пере-
перехо дного металла; 2 — заполненная связыва
ющая 0-орбиталь СО; б — л-связь: 1 — запол
ненная d*},-орбиталь переходного металла; 2 —

ходного металла; 2 — заполненная связывающая 
п-орбиталь этилена; б — я-связь: ] — заполненная 
<?пгорбиталь переходного металла; 2 — вакантная

вакантная разрыхляющая л*-орбиталь СО разрыхляющая я-орбиталь этилена; в — взаимное 
расположение атома металла М и молекулы этиле

на при образовании дативной связи

донорную  ст-связь (рис. XV.4, а). Свободная разрыхляющая я-МО этилена 
перекрывается с dxy переходного металла и образует акцепторную я-связь (рис. 
X V .4, б). В результате также образуется дативная связь. Заметим, что при 
более строгом  рассмотрении вместо rf-орбиталей нужно рассматривать гиб
ридные орбитали. Так, например, из-за близости энергий орбиталей ns, прх, 
(n — \)d z* и (n — l)d x*-yi образуется общая гибридная орбиталь вместо 
(n — l)ek»-^-орбитали. Однако качественные выводы от этого не изменяются.

Следует подчеркнуть, что для правильного выбора орбиталей, участву
ющих в образовании ст- и я-связей между переходным металлом и лигандами, 
требуется знать симметрию орбиталей и симметрию окружения металла 
лигандами, т. е. точечную группу симметрии. Математический аппарат, уста
навливающ ий связь между симметрией орбиталей и точечной группой сим
метрии, называется теорией групп .

Рассмотрим основные следствия, которые вытекают из этих теоретических 
соображений в случае монооксида углерода и этилена (см. рис. XV.3 и XV.4). 
Для образования ст-связи соответствующие орбитали металла и лиганда долж
ны иметь ст-симметрию, т. е. знак волновой функции (орбитали) не должен 
меняться при повороте на 180° вокруг оси металл — лиганд (см. рис. XV.3, 
а и XV .4, а). Для образования я-связи орбитали металла и лиганда, за счет 
перекрывания которых образуется эта связь, должны иметь я-симметрию, т. е. 
волновая функция должна менять свой знак при повороте вокруг оси ме
талл —  лиганд (см. рис. XV.3, б и XV.4, б).

Кроме того, чтобы указанные орбитали могли перекрываться, должно 
быть вполне определенное расположение монооксида углерода и этилена 
около металла. А  именно, в случае монооксида атомы металла, углерода 
и кислорода должны быть расположены на одной прямой (см. рис. XV.3). 
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А в случае этилена ось углерод *-*■ углерод (двойная связь этилена) должна 
быть расположена перпендикулярно к оси металл — этилен (рис. XV.4, в).

При образовании донорной <х-связи между переходным металлом и лиган
дом атом (или ион) соответствующего металла должен иметь нужное число 
вакантных ^/-орбиталей, и это определяет координационное число лигандов 
и их пространственное расположение вокруг атома переходного металла. Мы 
сообщим здесь только результат, который вытекает из теории групп. Число 
п занятых cf-орбиталей будем обозначать сГ. Электронная конфигурация d 6 
соответствует октаэдрической пространственной конфигурации (например, 
Сг(СО)б). Конфигурация d6 соответствует либо плоской квадратной (PtCl4), 
либо квадратной пирамидальной, либо тригональной бипирамидальной 
(Fe(CO)j); конфигурация d10 может иметь только тетраэдрическую простран
ственную кофигурацию (№ (СО)*). Число электронов, участвующих в образо
вании всех связей в этих комплексах, равно 18, что соответствует стабильной 
электронной конфигурации инертного газа — аргона. Комплексы с таким 
числом (18) электронов весьма прочны.

Координация лигандов в комплексе переходного металла с образованием 
дативной связи приводит к ослаблению связи между атомами внутри лиганда
и, следовательно, к увеличению расстояния между атомами и к повышению 
реакционной способности этих лигандов. Так, например, если расстояние 
между атомами С — С в молекуле этилена равно 0,134 нм, то при коор
динации ее в комплексе Ni (С Н 2= С Н 2) (РРЬЭ)2 это расстояние увеличивается до
0,143 нм (РЬ=С бН з). Аналогично увеличивается расстояние между атомами 
С — О при координации молекулы монооксида в комплексе переходного 
металла. Эти изменения можно обнаружить, например, по ИК-спектрам; 
частота колебания атомов в карбонильных группах в комплексе меньше, чем 
в свободном монооксиде углерода.

Прочность связи определяется, в частности, относительным расположени
ем энергетических уровней взаимодействую
щих орбиталей. Если эти уровни одинаковы 
(Еа= Еь), то энергия связывающей орбитали 
С меньше на величину р обменного интеграла 
(рис. XV.4, а). Если указанные выше уровни 
различаются (Е ^ Е ^ ) ,  то прочность связи 
уменьшается.

В образовании двойной дативной связи 
участвуют граничные орбитали металла и ли
ганда: высшая заполненная молекулярная ор
биталь (ВЗМО) и низшая вакантная (свобод
ная) молекулярная орбиталь (НСМО) (см. 
рис. XV.5, б). При образовании донорной o'- 
связи электроны переносятся с ВЗМО лиганда 
на НСМО металла; при образовании акцеп
торной л-связи электроны переносятся 
с ВЗМО металла на НСМО лиганда. Проч
ность этих связей зависит от относительного 
расположения указанных двух пар молеку
лярных орбиталей, т. е. от природы лиганды 
в от природы или степени окисления металла.

При наличии в координационной сфере 
металла нескольких лигандов и замене одно
го из них из-за делокализации элек
тронов происходит изменение электронной

Рве. XV. 5. Энергетячесые уровня 
взаимодействующих орбиталей.

а — энергии связывающей орбитали 
С я взаимодействующих орбиталей 
А в В; б — образование двойной связи 
в сучае донорной я-евхзи в акцептор
ной л-связи. Ml — ВЗМО металла; 
M2 — НСМО металла; Л1 — ВЗМО 

лиганда; Л2 — НСМО лвганда
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плотности также и на других лигандах и соответственно меняется прочность 
их связей с металлом. Таким образом, за счет изменения числа и природы 
лигандов в координационной сфере можно влиять на прочность связи (реакци
онную способность) лиганда-реагента в комплексе металла.

Наиболее важными элементарными процессами, которые протекают при 
осуществлении процессов промышленного металлокомплексного катализа, 
являются обмен лигандов, окислительное присоединение и реакция внедрения. 
Об окислительном присоединении говорилось ранее при рассмотрении второй 
группы лигандов.

Важнейшей элементарной реакцией, протекающей в координационной сфе
ре при гомогенном металлокомплексном катализе, является реакция внедре
ния. Это реакция, происходящая в координационной сфере переходного атома 
или иона, в результате которой один лиганд внедряется между металлом 
и другим лигандом. Внедрение СО можно описать с помощью элементарной 
стадии с трехцентровым переходным состоянием:

CR

-М -С О -

CR 

- М .  ...С О — - М - С - О
,CR

(XV.37)
(XV. 37)

где □  —  вакантное место в координационной сфере. Другие лиганды, кроме 
CR и СО, для простоты не указываются.

Внедрение С2Н 4 описывается с помощью четырехцентрового переходного 
состояния

н н 
ч сх

„ н н

•М.. .  I
1 > \  н н

CRI
НСНI—с /  \н н

(XV. 38) (XV.38)

Эти элементарные стадии называются реакциями 2/ис-внедрения.
Рассмотрим вероятный механизм нескольких наиболее важных промыш

ленных процессов, в которых используется гомогенный металлокомплексный 
катализ.

1. Вакер-процесс. Вакер-процессом называется окисление этилена в ацетальдегид кислоро
дом воздуха по суммарной реакции

С2Н4+ V2O2 -»СН3СНО (XV. 39)

В промышленном вакер-процессе этилен и кислород подаются в реактор, в котором помимо 
других ионов в растворе находятся С1“, НзО+, PdClJ", Cu2+. Процесс проводится при 390 —
— 400 К и 0,3 МПа. При этом протекают следующие процессы:

С2Н4+ ЗН20  4- [PdCl4]2 ” -»СН3СНО+ Pd° (тв)+4СГ+ 2НэО+ (XV.40)

2CuCI + V20 2+2HC1Л 2CuCI2+H 20  (XV.41)

444



Pd°+ 2CuC12+ 2СГ Д [PdCl4]2 “ + 2CuCl (XV.42)

Стадии 1 — 5 см. ниже; отношение концентраций Си1* : Pd2 + составляет около 100 : 1. При этом 
[PdCy2" и CuClj рассматриваются как катализаторы, а последовательность реакций как катали
тическая в широком смысле, хотя здесь нет ни одной каталитической реакции в традиционном 
понимании.

Вероятный механизм вакер-процесса можно описать последовательностью следующих элемен
тарных стадий:

1 2 + Г C l- 1 — Г ~1
C l-

1
• CH2

СГ—Pd2— | H 
c r

2
o h 2

I  CHj
CHPd2+—C l ' C l-P d 2 — II

/
c r

+ C 2H4 -c r + H ,0 .-* C 1 -

1
r>

v n
 

X
 

1 
~

I II П1

— — - -  -

OH* O H ' OH 2
3 CH j r

m------— С Г — Pd2+— 3 C l—PdJ+ C H , 4 С Г —Pd°—CH2CH2OH
+ H j0,-H )0+ /  C H , ✓  1 + H 2 0 /

C l- C l-  CHj Cl*
IV V

(X V .43)

Элементарные стадии 1, 2 и 3 обмен лигандов; 4 Й г/ис-внедрение; 5 — распад комплекса
V с получением ацетальдегида и атомов Pd°. В стадиях 6 и 7 [см. уравнения (XV.41) и (XV.42)] Pd° 
окисляется растворенным газообразным кислородом до Pd2+. Ионы Си2+, которые ускоряют этот 
процесс, могут рассматриваться как второй катализатор процесса. Комплекс II РЧ1С1зС2Н4]~ 
анион соли Цейзе; стадии 2, 3, 4 гидролиз этого аниона. Кинетика процесса будет рассмотрена 
в следующем параграфе.

2. Оксосинтез или гидроформилирование олефинов. В процессе гидроформилирова- 
ния при воздействии монооксида углерода и водорода на олефин получается смесь альдегидов 
неразветвленного и разветвленного строения по суммарной реакции

-► r c h 2c h 2c h o

RCH=CH2 + C O - l  (XV. 44)
U RCHCH3 

I
CHO

Реакцию оксосинтеза проводят в жидкой органической фазе, содержащей катализатор, реаген
ты и продукты. В качестве катализатора используют карбонил кобальта, комплексы родия и др. 
Наиболее подробно изучено гидроформилирование для комплекса Ph (СО) С1 (РРЬз)2 (комплекс 
Уилкинсона; Ph фенил; PPhj фосфиновая группа).

Вероятный механизм оксосинтеза с использованием этого комплекса при получении нераэ- 
ветвлекного альдегида можно представить следующей схемой:

CI
I

Ph,P— R h -C O : 
I
PPh i

H
PhiP I H

R h  —
+ H , / I  \  - h c i  

Ph,P I CO 
CO

H PPhj 
I /
Rh

/  I 
PhjP CO

(XV.45)
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В результате двух стадий из исходной формы получается рабочая форма (I) катализатора. Для 
простоты заряды переходного металла (Rh) и координационной сферы не указываются.

Затем в шести последовательных элементарных стадиях получается альдегид

Н I У 
Rh 

/  I 
PhjP СО

PPht

I

+со
PhjP H PhjP H HCR

•1 2 VI .-'II
Rh-CO ------- =-----► Rh CH2.

/ I  + C H j C H R  / , V
PhjP CO PhjP CO CO

II Ш

PhjP CH]CH2R COCH2CH2H .  Ph,P H H
I •• I 4 I 5 \  I у
—  R h-C O  =  R h-P P h j Rh — i —

/  ■ s \  +н« у  i ч
PhjP CO Ph,P CO PhjP CO COCH2CHj R

IV V v i

H PPhj
6 1

---- +RCH2CHj CHO (XV. 46)
PhjP CO

В стадиях 1 и 2 происходит присоединение лигандов СО и CH2CHR с получением комплекса 
Ш с координационным числом 6 . В результате уис-внедрения (стадии 3, 4) внутри комплекса
V синтезируется лиганд RCH2CH2CO. После окислительного присоединения Н2 (комплекс VI) 
отщепляется альдегид RCH2CH2CHO и регенерируется катализатор (комплекс I).

Кинетика гидроформилирования пропилена, катализируемого металлоком- 
плексом H R h (СО) (PPh3) 2 при 350 —  380 К  и 0 ,6 — 1,2 М П а, описывается 
уравнением

п = к с гсщрцг, (XV.47)

где с, —  концентрация катализатора; Сщ, —  концентрация пропилена; — 
парциальное давление водорода. Суммарная скорость реакции в этих условиях 
не зависит от парциального давления СО, что указывает на то, что в первой 
стадии реакции (XV.46) константа скорости достаточно велика. Лимитиру
ющей является стадия 5 окислительного присоединения водорода.

Гомогенный металлокомплексный катализ имеет ряд преимуществ перед 
обычным гетерогенным катализом  — хорошую селективность, высокую об
щую активность. Однако применение гомогенного катализа требует введения 
в технологический процесс стадии разделения продуктов и катализатора, что 
увеличивает трудоемкость, металлоемкость и не позволяет проводить процесс 
непрерывно. Низка стабильность гомогенных металлокомплексных катализа
торов и продолжительность их работы. Это связано с их большой чувст
вительностью к кислороду и влаге, с их склонностью к агломерации, что 
приводит к их постепенной дезактивации. Большие сложности вызывает реге
нерация гомогенных металлокомплексных катализаторов. Она требует вклю
чения в технологический процесс специальных дополнительных операций и ап
паратов. Д ля изготовления гомогенных металлокомплексных катализаторов, 
как правило, требую тся благородные металлы, что повышает их стоимость по 
сравнению с гетерогенными катализаторами.
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Очень высокой специфичностью 
(селективностью) обладают при
родные гомогенные катализато
ры — ферменты. Это специальные 
белковые молекулы, в которых 
имеются полости и несколько ак
тивных центров, благодаря чему 
взаимодействующие молекулы стро
го ориентируются в пространстве 
относительно друг друга и актив
ных центров фермента. В состав 
большинства ферментов входят 
металлы переменной валентности.
Поэтому ферменты можно форма
льно относить к гомогенным ме- 
таллокомплексным катализато
рам.

В качестве примера на рис.
XV.6 показан гидролиз ацетальной 
связи тетраполисахарида, катали
зируемый ферментом лизоцимом 
(молекула тетраполисахарида изо
бражена не полностью). Молекулы 
тетраполисахарида и воды распо
лагаются определенным образом 
в полости фермента лизоцима бла
годаря форме этой полости и под 
действием нескольких пространст
венно ориентированных водород
ных связей (рис. XV.6 , а). Вода, 
проникающая в активный центр Рис. XV.6. Гидролиз ацетальной в тет- 
ЭТОГО фермента, взаимодействует раполисахарвде, катализируемый фермоентом 
с карбонильной группой глутами- лизоцимом
новой кислоты (Glu 35) и облегчает
протонирование ацетального кислорода протоном Glu 35. В ходе этого про
цесса образующаяся группа С02 — Glu 35 ионизирует воду до иона гидроксид 
ла. В то же время на ацетальном углероде образуется положительный заряд, 
который стабилизируется за счет взаимодействия с карбоксильной группой 
аспарагиновой кислоты (Asp 52) (рис. XV.6, б). Завершает гидролиз присо
единение гидроксила воды к иону карбония (рис. XV.6, в). Затем фермент 
возвращается в исходное состояние и высвобождается гидролизованный суб
страт.

Благодаря такому согласованному механизму ферменты осуществляют 
многие реакции в очень «мягких» условиях, которые недоступны для син
тетических катализаторов. Например, белки быстро гидролизуются при pH 7 
под действием гидролитических ферментов (называемых протеазами). Под 
действием других ферментов азот соединяется с водородом при комнатной 
температуре и атмосферном давлении (0,1 МПа), в то время как на синтетичес
ких неорганических (гетерогенных) катализаторах для этого требуются высо
кие температуры (700 — 800 К) и высокие давления (несколько десятков 
мегапаскалей). Все процессы жизнедеятельности в живой природе регулируют
ся специальными ферментами.
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§ XV.5. Кинетика металлокомплексного 
и ферментативного катализа

Гомогенно-каталитические реакции являются, как правило, сложными, 
многостадийными. При этом лимитирующими могут быть разные стадии. 
В связи с этим математические модели также могут быть разными. Рассмот
рим несколько типичных случаев для закрытых систем в квазистационарном 
приближении.

Первый случай. Гомогенно-каталитическая реакция состоит из двух 
элементарных односторонних реакций, причем продукт Е взаимодействия 
катализатора К с первым реагентом А во второй стадии реагирует со 
вторым реагентом В с образованием второго продукта Р, а катализатор 
К регенируется:

*i
A + K -* D + E  (XV.48)

2̂
Е + В - Р + К  (XV.49)

где D — первый продукт, который получается в первой стадии. При квазиста
ционарном протекании реакции скорость получения промежуточного вещест
ва Е равна нулю:

dc£ Яи>Е= —  — kiCAcK- k 2cBcB = 0. (XV.50)
dt

Общая концентрация катализатора в системе остается постоянной и сла
гается из концентрации сЕ катализатора, связанного в промежуточное соедине
ние (или перешедшего в промежуточную форму), и из концентрации ск свобод
ного катализатора в исходной форме: + ск или ск=ск_  ci* Из уравнения 
(XV. 50) получаем

к1сА(с%.-сЕ)= к2свсЕ (XV.51)
и

fclCAcS
св= к . (XV.52)kiCA+k2CB

Скорость реакции равна скорости образования продукта Р: wP = k2cBCE. 
С учетом выражения (XV. 52) находим отсюда искомое кинетическое уравнение

w=wP= ---------- . (XV. 53)
kiCA+k2CB

Это выражение упрощается, если одним из слагаемых в знаменателе 
можно пренебречь, например, если к2Съ^>к\СА (или k2y>kx), т. е. когда первая 
стадия является лимитирующей. При этом к\СА+ к2оа со. к2съ и уравнение 
(XV. 53) преобразуется к виду

w?=k2cAc l  (XV.54)

Эта модель кинетического уравнения встречается в окислительно-восстано
вительных реакциях между ионами. Так, например, реакция окисления ионов
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ванадия (III) ионами железа (III) протекает медленно. В присутствии гомоген
ного катализатора ионов меди (II) она ускоряется и протекает в две стадии:

V3++Cu2+ -> F*+ + Cu+

Cu++Fe3+ ^ C u 2++Fe2+

Первая стадия является лимитирующей и кинетическое уравнение 
имеет вид

wve>>=k2cv’*cca>'. (XY.55)

Второй случай. Гомогенно-каталитическая реакция состоит из трех эле
ментарных реакций. В первых двух взаимно противоположных элементарных 
реакциях (двусторонняя стадия) получается промежуточный продукт присое
динения исходного вещества А к катализатору К  (промежуточный комплекс 
АК), который далее распадается на продукты Р, R ,..., а катализатор К регене
рируется:

A+K.J* АК (XV.56)

*»
A K -+P+R + K  (XV.57)

Подобная кинетическая модель часть встречается в металлокомплексном 
и ферментативном катализе. В квазистационарном приближении концентра
ция промежуточного комплекса определяется из соотношения

dCiT
Wax= ——= klcAcK- k i сАСдк -  ак=0. (XV. 58)dr

Учитывая, что общая концентрация катализатора постоянна и равна 
= с* -f сдк, получаем из (XV. 58)

к\С&{& -  cm)— (&-1+ *2) ^
откуда

■:«= ■ (XV.59)

При этом считаем, что концентрация исходного вещества значительно 
больше концентрации катализатора и поэтому можно пренебречь тем количе
ством вещества А, которое вошло в состав комплекса.

Скорость образования целевого продукта Р равна

Wf = fc2CAK =
(*_1+*2)+*|СЛ

Разделив числитель и знаменатель на ки получим искомое уравнение

где Ам=(£-1+*2)/£1 — константа Михаэлиса.

WpSSb & ± t (XV.60)
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Рве. XV. 7. Подтверждение справедливости вероятного механизма гомоген
ного металлокомплексного катализа, описываемого стадийной реакцией 
(XV.56) — (XV.57) и кинетическим уравнением (XV.62). Прямые 1 — на двух 
графиках (а, 6) в разных координатах, без ингибитора; прямая 2 на графике 

(а) с ингибитором

При достаточно большой концентрации исходного вещества сА » * м 
и ЛГм +  сА~ с А. При этом

Wp =  ̂ K  =  wmm* =  const, (XV.61)

т. е. скорость реакции при увеличении концентрации исходного вещества 
стремится к некоторому предельному значению wmix.

Подставляя значение из уравнения (XV.61) в (XV.60), получаем так 
называемое уравнение Михаэлиса, которое первоначально использовалось для 
описания только ферментативных реакций:

wP= 'W A . (XV.62)км+сА ^

Для проверки справедливости этого уравнения и оценки постоянных 
wm„  и Ки  его удобно представить на графике в виде прямой линии. Для этого 
применяют два способа линеаризации. Во-первых, его можно представить 
в виде

(XV.63)
Wp ^тах wm*x

Если опытные точки отложить на графике в координатах l/wP—1 /сА, то 
в случае справедливости рассматриваемого механизма и его математической 
модели, описываемой уравнением (XV.63), должна получиться прямая линия 
с угловым коэффициентом р = tg ® =  Кы/тут.. и отрезком на оси ординат 
Я — l /wmM (рис. VX.7, а). Зная из графика, построенного по опытным данным, 
wP при разных начальных ск, а также q и р, вычисляем коэффициенты Кц 
и Wjm и далее к2 по уравнению (XV.61), если известно с*.

Во-вторых, уравнение (XV.62) можно переписать в виде

wPKM +  WpCA
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и помножить обе его части на 1/(слА^):

(XI. 64)
СА Км Км

При этом в случае адекватности данной математической модели реаль
ному механизму процесса опытные точки должны расположиться на прямой 
линии на графике в координатах w p/c^-w ?  (рис. XV.7, б). Угловой коэффици
ент этой прямой равен / / = t g  0 '=  1/^м  и отрезок на оси ординат q'=w„„IKu. 
Найдя из графика р ' и q', можно вычислить параметры wm„  и Км. Второй 
график считается более надежным для проверки механизма и оценки кинети
ческих параметров, так как опытные точки располагаются на нем более 
равномерно.

Если в растворе, где протекает реакция, описываемая уравнениями (XV.56) и (XV.57), присут
ствует кроме вещества А еще ингибитор /, способный образовывать устойчивый комплекс 
с катализатором по реакции

/+к 2  ас (xv.65)
*-*

то активность катализатора понижается, так как часть его молекул оказывается связанной 
с ингибитором. Влияние ингибитора имеет особенно важное значение для ферментативного 
катализа, так как ферменты легко ингибируются. Если считать приближенно, что равновесие 
в реакции (XV.65) устанавливается быстро и не нарушается практически во время протекания 
реакций (XV.56) — (XV.57), то можно записать

с*к
Л*-

и
С£г

. с,к - — . (XV.66)
Ki

где Ъ — константа диссоциации комплекса катализатора с ингибитором; с/ — концентрация 
свободного ингибитора, не связанного в комплекс. Полагая, что концентрация ингибитора 
значительно больше концентрации катализатора, можно с хорошим приближением принять, что 
с( — это полная концентрация ингибитора в растворе. При этом полная концентрация катализато
ра во время реакции слагается из трех частей:

-  с*+ сак+ еж.ш'ск+<Ак+“ •

Отсюда
< -

ct
С ® - С А К

> : • (XV. 67)
1 +

К,

Повторяя далее математические выкладки, с учетом уравнения (XV.67) получаем вместо 
выражения (XV.62)

ч 'т » х с А
wp=-------------------- . (XV.68)

Для определения константы диссоциации К{ преобразуем уравнение (XV.67) к виду
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—  — — +  * * *  ( \  е> \  1 (XV.69)

Как видно, в координатах--------график должен изображаться прямой линией, но угловойwv сА
коэффициент этой прямой по сравнению с графиком без ингибитора должен быть больше я равен

Р2=*tg0 = (рис. XV.7, а, кривая 2). Проведя опыты без ингибитора и с ингибитором,

находим из отношения опытных угловых коэффициентов прямых pi/py = 1 +cJKt, откуда

В некоторых металлокомплексных каталитических реакциях число элемен* 
тарных стадий превышает две и кинетическое уравнение процесса усложняется. 
Однако если одна стадия является лимитирующей, то и в этом случае кинети
ческое уравнение при определенных упрощающих предположениях оказывает
ся достаточно простым.

Так, например, рассмотренный в предыдущем параграфе вакер-процесс 
состоит из пяти стадий (не считая двух стадий регенерации катализатора, 
которые протекают быстро) [см. уравнение (XI .43)]. Лимитирующей стадией 
этого процесса является четвертая односторонняя стадия, состоящая из одной 
элементарной стадии превращения комплекса IV в комплекс V в результате 
реакции i/uc-внедрения внутри комплекса, которая протекает через четырех
центровое переходное состояние (отмечено Ф). Скорость этой стадии опреде
ляется уравнением

где IV — концентрация промежуточного комплекса IV; концентрация рас
творителя (Н20), который принимает участие в этой стадии, находится в из
бытке, поэтому его концентрация практически постоянна и включена в значе
ние константы к4.

Считая, что в предшествующих трех стадиях равновесие практически не 
нарушается [см. уравнение (XV.43)], т. е. константы скорости ки к2 и к3 (и 
обратные константы скорости к -и  к„2, к_3) значительно больше константы 
скорости кА, можно записать

где Ci, C q , с ш  — концентрации комплексов I, П и Ш; Къ Кп, Кш — константы 
равновесий стадий 1, 2 и 3; cCji4, са -, сн,о+ — концентрации С2Н4, С1“ и Н30 + 
соответственно.

Из уравнения (XV. 72) находим

Выражая концентрацию последовательно через сш, сп и си получаем вместо 
уравнения (XV.71)

(Рг!р\-У)
(XV.70)

W = W4 =  fc4Civ, (XV.71)

ClVCHjO
Л щ --------!

СЩ
; К а = --------; K i= —-----

сп cjcCjh,
(XV.72)

Cjv —
си,о

Кпсп
сО~

[ KlClCc.H,
; сп=------—

са-
(XV.73)
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откуда суммарная скорость реакции, равная скорости лимитирующей стадии, 
имеет значение

*ЛХпКшс1сс,н4 (XV.74)
Cq-CH,0+

Уравнение (XV.74) хорошо согласуется с опытом при ^<0,04 моль/л.
В ферментативных реакциях могут наблюдаться колебания концентраций 
и другие явления самоорганизации (см. Приложение I).

Перспективным направлением в развитии катализа является гетерогенизи- 
рованный металлокомплексный катализ. Гетерогенизация металлокомплекс
ных катализаторов заключается в том, что они закрепляются на твердом 
носителе (матрице). Это позволяет устранить один из основных недостатков 
гомогенного металлокомплексного катализа — необходимость отделения ка
тализатора от реагентов после проведения процесса. Таким образом, гетероге- 
низированный металлокомплексный катализ занимает промежуточное поло
жение между гомогенным и традиционным гетерогенным катализом. Гетеро- 
генизированные металлокомплексные катализаторы называют также закреп
ленными, нанесенными, иммобилизованными, привитыми, гибридными.

Влияние носителя на каталитическую активность и селективность комплек
сов нельзя предсказать заранее. Носитель увеличивает стерические затрудне
ния для координируемых молекул реактантов. Результатом закрепления ката
лизатора на носителе может быть как повышение специфичности, так и пони
жение общей активности. Носитель можно рассматривать как макролиганд. 
При этом для каждого конкретного случая необходимо учитывать его элект
ронное влияние на свойства гетерогенизируемого комплекса.

Носитель должен удовлетворять ряду требований. Связь комплекса с носи
телем должна быть максимально прочной, чтобы предотвращать его переход 
в реакционную среду при проведении каталитического процесса. Он должен 
быть химически и термически стабильным; иметь достаточно однородную 
поверхность; удельная поверхность носителя должна быть достаточно велика. 
К числу таких носителей относятся различные кремнеземы и полистирол или 
его сополимеры.

Существует несколько способов приготовления гетерогенизированных ка
тализаторов. В качестве примера рассмотрим гетерогенизацию аммиачного 
комплекса платины (гомогенный катализатор) на катионите по ионообмен
ному способу:

Основным недостатком гетерогенизированных (закрепленных) металлоком
плексных катализаторов является их сравнительная (с традиционными гетеро
генными катализаторами) нестабильность.

Причиной нестабильности может быть постепенное смывание в раствор, 
которое связано, например, с установлением различных равновесий в растворе 
с участием комплекса переходного металла или протекание химической реа
кции между компонентами реакционной смеси и фиксирующим комплекс
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лигандом. Например, закрепленный на поверхности фосфин может окисляться 
в фосфиноксид в процессе приготовления катализатора. Гетерогенизирован- 
ные металлокомплексные катализаторы более чувствительны (по сравнению 
с традиционными гетерогенными катализаторами) к отравлению молекулами 
продуктов и примесей.

Еще одно специфическое ограничение применимости этих катализаторов 
обусловлено недостаточным отводом теплоты от поверхности катализатора 
при проведении экзотермических реакций, так как носители, как правило, 
являются теплоизоляторами, а скорости реакций велики; может произойти 
перегрев катализатора и его деструкция.

Недостатком является также довольно сложная их регенерация, которая 
в каждом конкретном случае должна решаться особым способом.

Несмотря на некоторые недостатки, этот вид катализа в последние годы 
успешно развивается.

Ферменты также могут быть гетерогенизированы, т. е. химически связаны 
с полимерным носителем. Такие катализаторы называют иммобилизованными 
ферментами. Так, гексокиназа и глюкозо-6-фосфатизомераза были иммобили
зованы на одном и том же полисгирольном полимере для каталитического 
превращения глюкозы сначала в глюкозо-1-фосфат, а потом в глюкозо-6- 
фосфат. Изучение иммобилизации ферментов стимулируется их большой пра
ктической важностью. Широко используются такие методы иммобилизации, 
как образование химической ковалентной связи, ионное взаимодействие, соле- 
образование, внедрение в полимер. Можно ожидать дальнейшего усовершен
ствования этих методов с целью создания новых ценных катализаторов.

§ XV.6. Кислотно-основной катализ.
Другие виды гомогенного катализа

Различают общий и специфический кислотно-основной катализ. Согласно 
общей (протонной) теории кислот и оснований кислотой является вещество, 
способное отщеплять протон, а основанием-fi вещество, способное присо
единять протон (Бренстед). В дальнейшем для конкретности будем рассматри
вать водные растворы.

Общий кислотно-основной катализ. Диссоциацию кислоты НА и основания 
В можно представить в виде следующих протолитических реакций с участием 
растворителя (Н20):

н а + н 2о = а - + н 3о +
В+Н 20= В Н ++0Н~

В общем кислотном катализе каталитическим действием кроме иона гидро- 
ксония (протона) обладают также недиссоциированная молекула кислоты 
(НА) и молекула растворителя (Н20). Поэтому скорость лимитирующей ста
дии при общем кислотном гомогенном катализе состоит из трех слагаемых:

п=кмс&; А^фф=Лн,оСН,о+^насИа+^н,о+сн,о+- (XV.75)
Аналогично, в общем основном катализе получаем

w = k ^ c s; £Эфф=£наоСн1о+^всв+Я'Ьн-сон-> (XV.76)
где cs — исходное вещество. Общий кислотно-основной катализ имеет место 
в том случае, когда переход протона является замедленной стадией и сам 
катализатор (кислота или основание) участвует в лимитирующей стадии.
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SH+ +А" -* Р+НА (лимитирующая стадия) (XV.78) 

Если 2-я стадия реакции (XV.78) является лимитирующей, то
w= V a-C sh*- (XV. 79) 

При этом первая стадия практически равновесна:

еьг (XV.80)
Ŝ̂HA

С учетом (XV.80) получим из (XV.79)
w= w2= к2КснАс5=кцкСнА^= (XV.81)

где э̂фф—&ha<?ha; кКК = к2К. В данном случае в выражение для общего кис
лотного катализа входит только одно слагаемое из трех, входящих в общее 
выражение (XV.75). Из уравнения (XV.81) следует, что в общем кислотном 
катализе имеет значение не только pH раствора, но и природа кислоты — 
катализатора.

Рассмотрим способ определения &на в уравнении (XV.75), которое пере
пишем в таком виде:

э̂ФФ—L + кцАСнк, 1«=£н1оСн1о+£н,о*сн,(Г* (XV.82)

Если провести серию опытов при разной концентрации кислоты — катали
затора НА и при постоянном pH раствора (буферный раствор), то величина 
L  в уравнении (XV. 82) будет постоянной и на графике в координатах к ^  —■ 
сил согласно (XI. 82) получится прямая линия с угловым коэффициентом, 
равным &НА- (Раствор предполагается разбавленным, поэтому cHjQ — прак
тически постоянная величина.) Для разных кислот — катализаторов угловой 
коэффициент и, следовательно, величина &на будут иметь разное значение. 
Имеются способы определения также &н>о и кн>0<, входящих в уравнение 
(XV.75). В частном случае выражения для скорости реакции (XV.81) величина 
L  из графика к ^  —  сНа  будет равна нулю, так как &эфф= ^на^на и  слагаемые 
кнгоСщо и ^н,о‘Сн,о* равны нулю.

Для общего кислотно-основного катализа между константой скорости 
к каталитической реакции и константой ионизации Кл кислоты — катализато
ра (в случае общего кислотного катализа) или константой основности К, ос
нования — катализатора (в случае общего основного катализа) выполняется 
соотношение линейности, так называемое корреляционное соотношение Брен- 
стеда [см. также уравнение (XV.30)]:

k^GiKl', k ^ G J Z , (XV.83)
или в логарифмической форме

1п^Ы1пб«+а1п^;1п;Ы1п<;,+11пА,. (XV.84)

Эти соотношения хорошо подтверждаются опытом. Например, если для 
данной гомогенно-каталитической реакции использовать разные однотипные

Рассмотрим двустадийную реакцию
S+HA SH+ +А~ (XV.77)
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кислоты — катализаторы, то на графике в координатах In —In К„ опытные 
точки располагаются на прямой линии в соответствии с уравнением (XV. 84). 
Аналогичное соотношение наблюдается для оснований — катализаторов на 
графике lnfc—InAT,,

Специфический кислотно-основной катализ. Если катализатором-кислотой 
является только ион гидроксония Н30 +, а катализатором-основанием — 
только ион гидроксила ОН~, катализ называют специфическим кислотно
основным. Он имеет место, когда в лимитирующей стадии реакции не прини
мают участие другие формы катализатора, кроме Н30 + и ОН". Например, 
специфический кислотный катализ (S — субстрат)

S+H 30 + ^  SH+ + Н 20  (XV.85)

SH+ -* Р + Н 30 + (лимитирующая стадия) (XV.86)

и специфический основной катализ

SH+ + 0 H " £ ? S + H 20  (XV.87)

S-»P  + OH“ (XV.88)

Иногда механизм кислотно-основного катализа включает несколько стадий, 
например содержит стадию дегидратации

SOH +  Н30 + г  SOH2 +  Н20  (XV.89)

SOH2 ^  S+ + Н20  (XV.90)

S+ -» Р + Н 30 + (лимитирующая стадия) (XV.91)

Рассмотрим сначала специфический кислотный катализ по схеме (XV.85) 
и (XV.86) в разбавленном водном растворе. Если вторая стадия (XV.86) 
лимитирующая, то

w = wP= k2cSH+. (XV. 92)

Активная форма SH составляет некоторую долю х —ези*/с$ от общей 
концентрации исходного вещества (субстрата) в растворе. Если равновесие 
в первой стадии (XV.85) устанавливается быстро, то соотношение активностей 
практически не отличается от равновесного и определяется константой основ
ности

А,= а™*ан,° . (XV.93)
as°HjO*

Если раствор разбавленный, то активности Osh+ и a's можно заменить 
концентрациями, а активность воды принять равной единице. Кроме того, 
если концентрация исходного вещества (S) значительно больше концентрации 
катализатора (Н30 +), то равновесную концентрацию исходного вещества 
можно считать практически равной его общей концентрации:

CS=CS-CSH*CS.
С учетом этих упрощений выражение (XV.93) примет вид
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v  CSH +  1 , f  „
"'b — ~~z~---1" 1; Csh* =  ̂ AaH,0*cS-CjOHjO (XV.94)

Подставляя уравнение (XV.94) в (XV.92), получаем для кинетического 
уравнения специфического кислотного катализа выражение

w—kj^cs, (XV.95)
э̂фф—&2а^2н3су; 1п̂ эфф—In а д —pH, (XV.96)

где *̂фф — эффективная константа специфического кислотного катализа.
Аналогичные математические преобразования для специфического основ

ного катализа (в разбавленном растворе) приведут к кинетическому уравне
нию

э̂фф = ̂ гА̂иОон ; In А̂зфф= lg к 2КлК №-\- pH, (XV.97)
где Km=csJ(csli*cOH-) — константа ионизации в первой равновесной стадии [см. 
уравнение (XV.87)].

Гидролиз уксусноэтилового эфира подчиняется закономерностям специфи
ческого как кислотного, так и основного катализа. Поэтому график в коор
динатах lg £,фф—pH согласно уравнениям (XV.96) и (XV.97) будет иметь вид 
двух прямых с угловыми коэффициентами — 1 и +1 (рис. XV.8).

Если специфический кислотный катализ происходит в концентрированной 
кислоте, ряд упрощений, которые упоминались ранее, делать нельзя и расчеты 
усложняются. Константы основности нужно представить в виде уравнения 
(XV.93), откуда

~ = К ь ~ ^ = К ь к 0. (XV.98)
fs Уян* <*н,о

Ап =
7s вН,О*

VSH* о н ,о
(XV.99)

где Cg—C$—̂ sh* — концентрация непротонированной (неактивной) формы ис
ходного вещества в равновесной стадии 
[см. уравнение реакции (XV.85) ys, Vsh* — ■ 
коэффициенты активности; ан,о — актив
ность воды (растворителя), которая в кон
центрированном растворе отличается от 
единицы; Ло — кислотность среды. Вели
чину Я0= — lg/io называют функцией кис
лотности; в концентрированных раство
рах она заменяет pH раствора. С учетом 
уравнения (XV.98) для степени диссоциа
ции получаем

CSH‘ сан* п  рн

Cg <4-t-CsH+ 1+ЛУн>
(XV. 100)

Кько
CsH==l+Ayio С|'

(XV.101)

Рве. XV.8. Влияние pH водного рас
твора на эффективную константу ско
рости специфического кислотно-основ
ного катализа гидролиза уксусио-эти

лового эфира:
1 — кислотный катализ; 2 — основной ка

тализ
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pcv.102)
1 -f ivylo

кгКьНо

<XVI03)

Для того чтобы определить кг и А*, преобразуем уравнение (XV. 103) к виду

|  (XV104) 

График, построенный по опытным данным в координатах 1/Л *ф — 1/Ло, в случае 
соответствия этой модели реальной кинетике процесса должен изображаться 
прямой линией. Зная угловой коэффициент прямой и отрезок на оси ординат, 
можно вычислить к2 и Кь.

§ XV.7. Гомогенный катализ
в газовой фазе

Гомогенно-каталитические реакции в газовой фазе протекают обычно по 
механизму цепных реакций. Примером может служить гомогенный катализ 
цепной реакции окисления монооксида углерода в диоксид углерода в присут
ствии следов водяного пара. Реакция начинается с образования атома кисло
рода (активного центра):

СО+О2 С02Ч-0

При отсутствии паров воды цепная реакция не развивается, так как актив
ный центр О не регенерируется:

б+со+м->со2+м
где М — инертная частица (например, стенка сосуда или примесь в газе), 
которой передается избыточная энергия. Могут быть и другие реакции с уча
стием активного центра О, приводящие к обрыву цепи.

В присутствии следов водяного пара в газовой смеси активный центр
О вступает в реакцию с молекулой Н20 , в связи с чем протекает разветвленная 
цепная реакция с регенерацией активных центров ОН, Н и О:

СО+ 0 2 ~♦ С02 Ч* О (а)
0 + Н 20->  20Н (б)

С 0 + 0 Н -> С 0 2+Н  (в)

0 2+ Н -» б Н + Н  (г)

Н2+ 6 ->ОН+Н (д)

Подстановка уравнения (XV. 101) в (XV.92) дает

С0+0Н-*С02+Н (в)
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0 + 6 + М -* 0 2+М (ж)
С 0+0+М -»С 02+М (з)
Н+0Н+М ->Н20+М  (и)

В стадиях (а) и (б) возникают частицы О и ОН, которые участвуют 
в разветвленной цепной реакции [стадии (в), (г), (д), (в)...]. В стадиях (е), (ж), 
(з), (и) происходит обрыв цепи. В стадии (и) регенерируются молекулы катали
затора Н20, который, таким образом, к концу реакции остается без изменения. 
Механизм гомогенного катализа рассматриваемой цепной реакции можно 
считать в основных чертах доказанным, так как промежуточные активные 
частицы ОН, Н, б обнаружены при помощи новых физических методов (ЭПР, 
ИК-спектроскопия).

Глава XVI

ГЕТЕРОГЕННЫЙ КАТАЛИЗ

При гетерогенном катализе катализатор представляет собой твердое тело, 
а реагирующие вещества могут находиться в газовой фазе или в растворе.

Механизм гетерогенного катализа в принципе не отличается от гомоген
ного. Атомы или группы атомов на поверхности твердого катализатора 
образуют с реагирующими веществами активированные комплексы или не
устойчивые промежуточные соединения. Вследствие этого снижается энергия 
активации и реакция ускоряется в том или в другом термодинамически 
возможном направлении. Нужно учитывать также изменение энтропии ак
тивации активированного комплекса с участием катализатора. Однако меха
низм процесса в гетерогенном катализе сложнее, чем в гомогенном. Это 
объясняется, в частности, адсорбцией реагирующих веществ на поверхности 
твердого тела и десорбцией продуктов с его поверхности при гетерогенно- 
каталитическом процессе.

S XVI. 1. Гетерогенные катализаторы

По способу осуществления различают гетерогенно-каталитические процес
сы с неподвижным катализатором, когда его используют в виде достаточно 
крупных гранул (0,3 — 1,0 см), и с подвижным (плавающим, диспергирован
ным или псевдоожиженным), когда его применяют в измельченном виде, 
причем катализатор способен перемещаться под влиянием потока реагентов.

Рассмотрим некоторые особенности гетерогенных катализаторов.
Прибавление к катализатору вещества, которое само по себе является 

каталитически недеятельным, может иногда сильно повысить активность 
катализатора. Такие вещества называют промоторами или модификаторами. 
Как правило, эффективность действия промотора зависит от его количества: 
максимальная активность катализатора наблюдается при определенном со
ставе промотированных катализаторов. Промоторы влияют на состояние 
поверхности катализатора — они способствуют сохранению активных мест 
на поверхности и изменяют их распределение по энергиям адсорбции.

Н + Н + М - Н 2+М  (е)
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Промоторы добавляют к катализатору на соответствующей стадии его приго
товления. Например, железный катализатор, применяющийся при получении 
водорода по реакции

со+н2о=со2+н2
промотируют введением добавок хрома и тория. Для этого в раствор нитрата 
железа (II) вводят соответствующее количество дихромата аммония и нитрата 
тория. В результате их совместной кристаллизации при выпаривании рас
твора, разложения прокаливанием до оксидов и восстановления водородом 
получается промотированный железный катализатор, содержащий в поверх
ностном слое все три металла: железо, хром и торий.

Различают структурообразующие и модифицирующие промоторы. Струк
турообразующие промоторы стабилизируют активную фазу катализатора по 
отношению к нагреванию или другим воздействиям; они препятствуют тер
мической рекристаллизации (укрупнению кристаллов) катализатора. Модифи
цирующие промоторы (модификаторы) изменяют строение и химический 
состав активной фазы. В зависимости от концентрации одни и те же добавки 
могут оказывать как промотирующее, так и отравляющее действие.

От промотирования (или модифицирования) следует отличать смешанные 
катализаторы. Смешанные катализаторы состоят из компонентов, каждый из 
которых обладает каталитической активностью к данной реакции. Они могут 
существенно отличаться по каталитической активности от исходных ком
понентов. Например, реакция разложения гипохлорита натрия на хлорид 
и хлорат натрия в водном растворе катализируется гидроксидами никеля, 
меди и желаза. При этом скорость реакции равна (в условных единицах) 700, 
100 и 100 соответственно. При применении смешанного катализатора, содер
жащего 70% гидроксида никеля и по 15% гидроксидов меди и железа, ско
рость реакции повышается до 1200 условных единиц.

Срок службы катализаторов зависит от многих факторов: главные из 
них — отравление и старение. Присутствие в реагирующей смеси некоторых 
веществ, часто в совершенно ничтожном количестве, способно понижать или 
полностью подавлять активность катализатора. Такие вещества называют 
каталитическими ядами, а само явление — отравление катализатора. К типич
ным каталитическим ядам относятся: соединения серы H2S, CS2, тиофен, 
тиоспирты, синильная кислота; монооксид углерода, свободные галогены, 
ртуть и соли ртути (HgCl2, Hg(CN)2); соединения фосфора, мышьяка, свинца 
и др. Действие ядов зависит от природы катализатора. Так, например, плати
новый катализатор, применяющийся в контактном способе производства сер
ной кислоты, очень чувствителен к наличию в реакционных газах самых 
незначительных количеств мышьяковистых соединений, которые получаются 
при обжиге колчеданов; катализатор быстро теряет свою активность.

Скорость каталитического окисления аммиака на платине кислородом 
воздуха при получении азотной кислоты уменьшается даже при очень малом 
содержании в газовой смеси фосфида водорода, сероводорода или ацетилена. 
Например, выход продуктов реакции окисления аммиака (оксидов азота) на 
платиновом катализаторе при 1020 К равен 94%, если применяют чистый 
аммиак, чистый воздух, свежий катализатор и т. д. Если в газовой смеси 
содержится 0 ,0002% (об) фосфида водорода, то выход аммиака в тех же 
условиях быстро снижается до 3% и менее. При синтезе аммиака из азота 
и водорода в качестве катализатора применяется железо; 0 ,01% серы в железе 
заметно снижает каталитическую активность железа, а при 0 ,1% серы железо 
полностью теряет каталитические свойства. Каталитические яды ограничива
ют, снижают срок службы катализаторов. В технологии очень важно тщатель-
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во предохранять катализаторы от отравления, предъявляя специальные требо
вания к аппаратуре и очистке исходных веществ.

Иногда действие яда удается использовать для ведения процесса в жела
тельном направлении. Так, например, гидрирование хлористого бензоила 
в бензольном растворе над платиной приводит через ряд последовательных 
стадий к образованию толуола:

+н. +на +н.
Q H jC O C l----- ► Q H jC H O ----- - Q H sC H jO H ----- » О В Д Н з

хлористый бензаль- бензоловый толуол
бооовл дсгяд спирт

Между тем отравление платины небольшим количеством соединений серы, 
например п о д м е ш и в а н и е м  их к исходной смеси или употреблением в качестве 
растворителя неочищенного бензола, позволяет с хорошим выходом остано
вить реакцию на стадии получения наиболее ценного продукта — бенз аль
дегида.

Снижение активности катализатора может вызываться не только каталити
ческими ядами, но и старением катализатора, которое обусловлено рядом 
причин: образованием из тонко раздробленной, термодинамически неустой
чивой активной структуры в процессе рекристаллизации стабильной крупно
кристаллической структуры с меньшей поверхностью; процессами перекри
сталлизации в поверхностном слое — в особенности при проведении реакции 
при высоких температурах; отложением на поверхности катализаторов продук
тов, полученных при протекании каких-либо побочных процессов; изменением 
структуры или химического состава носителя (см. далее).

При практическом использовании катализаторы часто наносят на поверх
ность твердых тел с развитой поверхностью, так называемых носителей. 
В качестве носителей обычно употребляют древесный уголь, кокс, силикагель, 
алюмогель, асбест, пемзу, кизельгур, стекло, фарфор, сульфат бария и др. 
Функции носителя не ограничиваются только экономией катализатора, что 
имеет значение для таких дорогих катализаторов, как платина, палладий, 
золото, серебро, осмий и иридий. Носитель способен влиять на активность 
и избирательность катализатора, проявляя определенный промотирующий 
эффект, а также способен резко повышать устойчивость нанесенных или 
адсорбционных катализаторов к спеканию при температурном воздействии 
и к отравлению ядами по сравнению с массивными металлическими катализа
торами.

Спеканием катализатора называется уменьшение истинной поверхности 
катализатора и се удельной активности. Носитель препятствует спеканию, 
повышая срок и температурный интервал действия катализатора. Это позво
ляет повышать температуру проведения процесса, ускорять реакцию и повы
шать выход продукта реакции.

По типу реакций, которые на них осуществляются, гетерогенные катализа
торы подразделяют на окислительно-восстановительные и кислотно-основ
ные. По своей природе наиболее важные промышленные гетерогенные катали
заторы представляют собой металлы, сплавы металлов, оксиды и смеси 
оксидов (шпинели). Используются и другие химические соединения.

Важным классом оксидных кислотно-основных гетерогенных катализато
ров являются цеолиты, которые по химическому составу являются алюмоси
ликатами. Их особенностью являются очень большие параметры кристал
лической решетки, благодаря чему молекулы реагирующих веществ могут 
диффундировать внутрь кристалла катализатора и каталитическая реакция 
осуществляется при участии почти всех его внутренних атомов. Путем специ
альной обработки катионы натрия, входящие в состав цеолита, могут быть
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заменены на ионы водорода, это придает ему сильно кислотные свойства 
и делает активным катализатором кислотно-основного взаимодействия. Это 
позволяет создать на основе кристаллических цеолитов очень активные ката
лизаторы крекинга углеводородов. В состав цеолитов легко вводить катионы 
переходных металлов и получать таким путем катализаторы полифункцио- 
нального действия с равномерным и очень близким расположением метал
лических и кислотных активных центров. Примером могут служить никель- 
цеолитные катализаторы гидрокрекинга.

§ XVL2. Адсорбция
на поверхности катализатора

Адсорбцией называется поглощение (сгущение) вещества на поверхности 
раздела фаз. Вещество, на поверхности которого происходит адсорбция, назы
вается адсорбентом, а поглощаемое из объемной фазы — адсорбатом. Раз
личают два вида адсорбции: физическую и активированную, или хемосорб
цию.

При физической адсорбции молекулы газа связаны с атомами поверхности 
твердого тела слабыми ван-дер-ваальсовыми силами ( д и с п е р с и о н н ы м и ,  ин
дукционными и ориентационными). Физическая адсорбция — обратимый про
цесс.

Активированная адсорбция, или хемосорбция, обусловлена химическими, 
валентными силами между адсорбированными молекулами и атомами поверх
ности твердого тела. Хемосорбция необратима и сопровождается б о л ь ш и м и  
тепловыми эффектами, доходящими до 400 кДж/моль и более. Например, при 
физической адсорбции кислорода на угле при 68 К его теплота адсорбции 
равна 15,5 кДж/моль, причем адсорбция обратима. При хемосорбции кислоро
да (при 273 К) его теплота адсорбции возрастает до 300 кДж/моль. Несмотря 
на удаление кислорода из газовой фазы путем эвакуирования газа из простра
нства над углем, хемосорбированный кислород остается на поверхности угля.

С увеличением температуры физическая адсорбция и хемсорбция в соответ
ствии с принципом подвижного равновесия уменьшаются, так как адсорбция 
сопровождается выделением теплоты. На рис. XVI. 1 показана зависимость 
адсорбции монооксида углерода на металлическом палладии от температуры 
(при давлении 200 гПа). При низких температурах происходит физическая 
адсорбция; при повышении температуры она уменьшается (кривая АВ). Даль
нейшее повышение температуры сопровождается быстрым увеличением ад
сорбции, так как при этом ускоряется процесс перехода от физической адсорб
ции к хемосорбции. Участок кривой CD описывает хемосорбцию СО, которая 
с ростом температуры уменьшается. Участок кривой ВС неравновесный, 
переходный от физической адсорбции к хемосорбции. В зависимости от скоро
сти нагревания образца и изменения других условий участок ВС может иметь 
различную форму.

Способностью к хемосорбции обладают молекулы с высоким запасом 
энергии. Хемосорбированные молекулы на поверхности твердого тела пред
ставляют собой поверхностные химические соединения, которые по своим 
свойствам сильно отличаются от анапогиченых объемных химических соеди
нений.

Зависимость равновесного количества адсорбата на поверхности твердого 
тела от давления газа (или от концентрации вещества в растворе) при постоян
ной температре называется изотермой адсорбции. Простейшей изотермой 
адсорбции является так называемая изотерма адсорбции Лэнгмюра (модель 
идеального адсорбированного слоя). При выводе изотермы адсорбции Лэнг
мюра делается ряд упрощающих предположений: 1) все места на поверхности 
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Рве. XVI. 1. Зависимость физи
ческой адсорбции и химосорб- 
цвн углерода ва палладии от 

температуры

I

Рис. XV1.2. Изотерма адсорбции 
Лэнгмюра

твердого тела, на которых происходит адсорбция, энергетически равноценны; 
2) между адсорбированными частицами отсутствует взаимодействие; 3) на 
одно место (на один активный центр поверхности) приходится одна частица 
(нет диссоциации и ассоциации при адсорбции).

Скорость адсорбции вещества (адсорбата) пропорциональна поверхности 
катализатора (адсорбента) я, доле его свободной поверхности 1—в  и давле
нию р вещества в объеме газа:

в)/>, (XVI.1)

где кщ — константа скорости адсорбции; О — доля поверхности адсорбента, 
занятая частицами адсорбата.

Скорость десорбции адсорбата пропорциональна поверхности адсорбента 
и доле его занятой поверхности:

w ^skfi, (XVI.2)

где кл — константа скорости десорбции. При равновесии скорость адсорбции 
равна скорости десорбции: w,=h'js. Приравнивая правые части уравнений 
(XVI.1) и (XVI.2), получаем

зкл (1 — &)p=ska&.

Обозначая b=kjka, преобразуем это выражение к виду

Ь(\-В)р=е,
или

0 = -^ - ,  (XVI.3)
1+Ар

где Ь — адсорбционный коэффициент.
Это выражение называется уравнением изотермы адсорбции Лэнгмюра. 

Количество адсорбата при справедливости уравнения Лэнгмюра (модели иде
ального адсорбированного слоя) пропорционально доле О поверхности адсор
бента (катализатора), занятой адсорбированным веществом.

Зависимость доли занятой поверхности в  от давления вещества в объеме 
газа представлена на рис. XVI.2. При достаточно слабой адсорбции (в  мало)
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или при низком давлении пара адсорбата (р мало) можно считать \ + Ь р х \  
и из (XVI.3) получаем:

® = b p .  (XVI .4)
При этих условиях степень заполнения поверхности мала и пропорцио

нальна давлению вещества в объеме газа. Эта область давлений называется 
областью Генри (рис. XVI. 2; участок О А). При сильной адсорбции или высо
ком давлении (b или р  велико) и 1 + b p » b p  из уравнения (XVI.3) получаем 
0 = 1. Это означает, что все активные центры на поверхности твердого тела 
полностью заполнены адсорбированным веществом и дальнейшее увеличение 
парциального давления вещества в газовой смеси не влияет на его количество, 
адсорбированное на поверхности твердого тела (рис. XVT.2, участок ВС). 
Степень заполнения 0  веществом поверхности катализатора и количество 
а (молей) вещества, адсорбированного на этой поверхности, связаны очевид
ным соотношением

© = - , (XVI. 5)ао
где во — максимальное количество адсорбированного вещества при степени 
заполнения 0 = 1 .

Если на поверхности твердого тела адсорбируется смесь газов, то степень 
заполнения 0  поверхности твердого тела i-м газом рассчитывается по урав
нению

biDi
0 i= — — , (XVI.6)

i +Е biPi 
к

где сумма берется по всем к компонентам газовой смеси.
Различные участки (атомы, молекулы) поверхности твердого тела могут 

быть энергетически неравноценны. Это обнаруживается, например, при опыт
ной проверке уравнения изотермы адсорбции Лэнгмюра. Из уравнений (XVI.3) 
и (XVI.5) получим

а Ьр , (XVI.7)ао 1+Ьр
ИЛИ

p i p (XVI. 8)
a bag ао

Из этого уравнения следует, что зависимость pfa от р  должа быть линейной 
при справедливости предположения об энергетической равноценности всех 
участков поверхности, которое делалось при выводе уравнения (XV. 7). Однако 
на опыте эта зависимость часто имеет вид кривой.

Энергетическую неравноценность адсорбционных мест поверхности можно 
также установить, например, при помощи так называемого дифференциально
изотопного метода. На поверхности твердого тела адсорбируют последовате
льно две одинаковые порции газа разного изотопного состава, а затем часть 
газа десорбируют с поверхности и определяют его изотопный состав. При 
энергетической равноценности адсорбционных мест состав десорбированного 
газа должен быть средним между составом первой и второй адсорбированной 
порцией газа. Если адсорбционные места на поверхности твердого тела энер- 
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гетически неравноценны, то изотопный состав десорбированного газа должен 
отличаться от среднего. Результаты, полученные этим методом, показывают, 
что во многих случаях адсорбционные места на поверхности твердого тела 
оказываются неравноценными по энергии (по теплоте адсорбции).

Энергетическая неравноценность активных мест на поверхности катализа
тора приводит также к тому, что теплоты адсорбции и энергии активации 
десорбции существенно зависят от степени покрытия поверхности адсорбиро
ванным веществом. Причина этого может заключаться, во-первых, в первона
чальном различии расположения атомов на поверхности (различные кристал
лографические индексы граней кристалла, ребра, углы, дислокации, дефекты, 
примеси). Этот фактор называют биографической неоднородностью катализа
тора. Во-вторых, во взаимодействии между собой адсорбированных частиц 
или влиянии ранее адсорбированных частиц на электронные свойства катали
затора. Этот фактор называют индуцированной неоднородностью катализа
тора.

Неоднородность существенно влияет на равновесие и кинетические зависи
мости адсорбционно-десорбционного процесса. Для биографически неодно
родной поверхности модель идеального адсорбированного слоя (изотерма 
адсорбции Лэнгмюра) применяется лишь к бесконечно малой доле участков 
поверхности, характеризующейся одинаковыми свойствами. Затем принимает
ся некоторое распределение неоднородности и осуществляется интегрирование 
по всем видам участков катализатора в пределах от п до теплот 
адсорбции. Полученное уравнение для доли занятой поверхности имеет вид

где Q — теплота адсорбции; ®g — доля заполненных мест поверхности с теп
лотой адсорбции Q\ p(Q) — функция распределения адсорбционных мест по

Если адсорбционные центры равномерно распределены по всем значениям 
теплот адсорбции Q, то функция распределения имеет вид

При среднем заполнении поверхности адсорбатом справедлива так называе
мая логарифмическая изотерма (А. Н. Фрумкин, М. М. Темкин):

где бш., — адсорбционный коэффициент при наибольшей теплоте адсорбции. 
Если функция распределения р (Q) — экспоненциальная, то

где В* и т — постоянные коэффициенты, то при среднем заполнении поверх
ности адсорбатом из уравнения (XVI.9) получается изотерма Фрейндлиха:

теплотам адсорбции; Ь0е^ЯТ

p(Q) = A = const.

® = ART\nb—p. (XVI.10)

p(Q)=B*e~mQ,

(XVI.ll)

где Д = -  bm*T- -штЛТ.
m n
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Что касается моделей, учитывающих индуцированную неоднородность, то 
в них используются различные физические представления о взаимодействии 
между собой адсорбированных частиц. Так, в электростатической модели 
Будара слой хемосорбированных частиц описывается как заряженный конден
сатор. Разность потенциалов между обкладками этого конденсатора зависит 
от степени покрытия поверхности. В модели диполь-дипольного взаимодейст
вия учитывается взаимодействие дискретных зарядов адсорбированных ча
стиц. Наконец, в модели поверхностного электронного газа (М. И. Темкин) 
принимается, что адсорбция газа на поверхности катализатора меняет элект
ронную плотность в слое, непосредственно прилегающем к поверхности. 
Вследствие этого с ростом заполнения меняется энергия активации. Учет 
изменения теплоты реакции и ее энергии активации с ростом степени покры
тия — отличительная черта моделей индуцированной неоднородности.

В дальнейшем будем рассматривать только простейшую модель идеаль* 
ного адсорбированного слоя и соответственно описывающее его уравнение 
изотермы адсорбции Лэнгмюра.

§ XVI.3. Макрокинетика
гетерогенного катализа

Процессы, происходящие в гетерогенном катализе, весьма разнообразны, 
поэтому дать общую схему математического описания процесса весьма затру
днительно. Сложность структуры гетерогенного катализа, как одного из про
цессов химической технологии, проявляется в том, что составляющие его 
процессы протекают на разных уровнях. Один из наиболее разработанных 
способов описания химико-технологических процессов — это иерархическая 
структура математической модели (М. Г. Слинько). Модель строится путем 
последовательного перехода в описании процесса с одного уровня на другой. 
Выделим в гетерогенно-каталитическом процессе пять уровней.

1. Молекулярный уровень. Описание процессов, протекающих в масштабе 
порядка расстояния между двумя молекулами,— это закономерности хими
ческой кинетики.

2. Уровень малого объема. На этом уровне объектом описания является 
процесс на одном зерне катализатора. Здесь закономерности предыдущего 
уровня уже недостаточны. Необходимо дополнить их закономерностями про
цессов тепло- и массопереноса в зерне.

3. Уровень рабочей зоны аппарата — это слой гетерогенного катализатора. 
На этом уровне необходимо учитывать эффекты, связанные с характером 
движения потока.

4. Уровень аппарата. При переходе на него учитывают число, конфигура
цию, взаимную связь и взаимное расположение рабочих зон, например неско
лько слоев катализатора в аппарате.

5. Уровень агрегата. Здесь учитываются взаимные связи между аппа
ратами.

Математическое описание уровней 3 — 5 рассматривается в химической 
технологии и выходит за рамки курса физической химии. Математический 
анализ одновременного протекания химической реакции и процессов переноса 
на поверхности в зерне катализатора — предмет макрокинетики гетероген
ного катализа.

В § XVI.4 — XVI.7 будут рассмотрены математические закономерности 
первого и второго уровней, т. е. закономерности одновременного протекания 
процессов химической кинетики и массопереноса с учетом адсорбционных 
явлений. Закономерности теплопереноса выходят за рамки программы курса 
физической химии.
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Гетерогенно-каталитический процесс протекает через ряд стадий: диффузия 
исходных веществ из потока к внешней поверхности катализатора; диффузия 
■сходных веществ в порах зерна катализатора; адсорбция исходных веществ 
на поверхности катализатора; собственно химическая реакция; десорбция про
дуктов с поверхности катализатора; диффузия продуктов с внутренней поверх
ности зерна катализатора (к поверхности пор); диффузия продуктов с внешней 
поверхности зерна в поток.

Любая из этих стадий может контролировать процесс. Таким образом, 
кинетические закономерности гетерогенно-каталитического процесса могут 
контролироваться как законами собственно химической кинетики, так и зако
номерностями массопереноса и законами адсорбции.

В связи с этим различают пять основных кинетических областей работы 
гетерогенного катализатора: 1) внешнекинетическая область; скорость процес
са лимитируется самой химической реакцией на внешней поверхности зерна 
катализатора; 2) адсорбционная область; скорость процесса определяется ад
сорбцией исходного вещества или десорбцией продукта реакции; 3) внешнедиф
фузионная область; скорость процесса лимитируется скоростью диффузии 
исходных веществ из потока к внешней поверхности катализатора или скоро
стью диффузии продуктов реакции от нее в поток; 4) внутридиффузионная 
область; скорость процесса контролируется диффузией исходных веществ от 
внешней поверхности зерна к его внутренней поверхности, или диффузией 
продуктов реакции в обратном направлении. Скорость диффузии, как будет 
показано ниже, зависит в данном случае от кинетических параметров реакции; 
5) внутрикинетическая область; скорость процесса определяется скоростью 
химической реакции, протекающей на поверхности пор зерна, т. е. на его 
внутренней поверхности. Строгие границы между этими областями работы 
катализатора отсутствуют; они перекрываются промежуточными (переход
ными) областями, в которых сочетаются закономерности разных областей.

§ XVI.4. Внешнекинетическая область
гетерогенного катализа

Рассмотрим кинетику гетерогенно-каталитической реакции на однородной 
поверхности (модель идеального адсорбционного слоя). Аналогом закона 
действующих масс здесь выступает закон действующих поверхностей, соглас
но которому скорость элементарной химической реакции пропорциональна 
произведению поверхностных концентраций исходных веществ в степени, рав
ной стехиометрическим коэффициентам, с которыми они входят в уравнение 
этой реакции (стадии). Поверхностную концентрацию обычно заменяют про- 
поциональной ей величиной — степенью заполнения поверхности данным ре
агентом. Во внешнекинетической области на стадиях адсорбции и десорбции 
достигается равновесие и долю занятой веществом однородной поверхности 
можно найти из изотермы Лэнгмюра. Получаемые при этом уравнения назы
вают кинетикой Лэнгмюра — Хиншельвуда.

Рассмотрим одностороннюю элементарную гетерогенно-каталитическую 
мономолекулярную реакцию, когда реагенты находятся в газовой фазе:

к
AS* -»BS*+ZS* (XVI. 12)

где AS*, BS* и ZS* обозначает, что реагенты А, В, Z участвуют в поверхност
ной реакции на катализаторе, находясь в адсорбированном состоянии на 
активных центрах; S* — активный центр на поверхности катализатора. Если 
эта реакция протекает в кинетической области, то ее скорость лимитирует 
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процесс и, согласно закону действующих поверхностей, равна w=&0A. Под
ставляя в это выражение уравнение (XVI. 6), получаем

кЬкРк _ _w= ---------- — ------- , (XVI. 13)
1 +Ьдрл+Ьърв+Ьхрх

где рк, Р в, Pz — парциальные давления реагентов в потоке газа.
В разных частных случаях это уравнение упрощается. 1. При малом 

заполнении поверхности всеми реагентами (область Генри) можно пренебречь 
в знаменателе слагаемыми ЬаРа> Ь^рв и bzpz и уравнение упрощается: w= kb^pA.

В начальном периоде протекания реакции или при слабой адсорбции 
продуктов реакции можно пренебречь в знаменателе слагаемыми b^ps и bzpz 
и уравнение (XVI. 13) принимает вид

М ара
w = -------- .

1 + А а /ч

Это уравнение в ограниченном интервале изменения парциального давления 
Р а  можно интерполировать выражением w —k'pX, где п  — дробный наблюдае
мый порядок реакции.

3. Для мономолекулярных реакций основного органического синтеза более 
типичен случай, когда, ввиду большой основности или ненасыщенности, один 
из продуктов реакции (например, вода, олефин и т. д.) адсорбируется на 
катализаторе сильнее, чем другие вещества. Тогда в знаменателе можно 
пренебречь слагаемыми ЬаРа и bzPz или I +  ̂ aPa+^zPz по сравнению с Ь̂ Ръ 
и уравнение (XVI. 13) преобразуется к виду

^АРА кЬАРАw =-------- или w= ------. (XVI.14)
1 +Ьврв />врв

Этот случай характеризуется торможением процесса образующимися продук
тами. Уравнению (XVI. 14) подчиняются, например, процессы дегидрирования 
н-бутана в »-бутен, спиртов в альдегиды и др.

Для двусторонней элементарной мономолекулярной реакции или стадии
*»

as*  a  bs*

скорости прямой и обратной реакции описываются выражением (вывод 
опускаем)

(XVI.15)
1 + * А Р А  +  *ВРВ

В случае элементарной лимитирующей бимолекулярной реакции или стадии 
AS*+YS* -»BS* кинетическое уравнение имеет вид

, _ _ ЬЬаЬураРв
w = кОаОу= ------ ----------------.

(1 + ЬаРА +byPY + ЬъРв)

В зависимости от относительной величины слагаемых в знаменателе для 
этой реакции также возможен ряд частных случаев, которые мы не будем 
рассматривать.
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В полученных уравнениях к ^  равны kb, кЬАЬу и включают адсорбционные 
коэффициенты, зависимость которых от температуры имеет вид, например, 
для вещества А

ДЯ«да

Ьк=ЬК0е " ,  (XVI.16)

где AH^g. — энтальпия адсорбции вещества А. Поэтому их зависимость от 
температуры является сложной. Например, в уравнении для скорости реакции 
(XVI.13)

В+АНт
*  ЯГ .

кЬК=кфКйе

Поскольку AHw  имеет отрицательное значение, которое по абсолютной вели
чине может быть больше истинной энергии активации Е, сумма слагаемых 
E+AJJW (наблюдаемая энергия активации) может иметь даже отрицательное 
значение, и тогда кЬк уменьшается с повышением температуры. Из-за боль
шой теплоты адсорбции в случае ненасыщенных исходных веществ наблюдае
мая энергия активации реакций гидрирования (например, С2Н4+ Н2 -»С2Н6) 
невелика и составляет всего 30 — 50 кДж/моль.

Для сложных реакций более удобный и общий способ вычисления долей 
занятых поверхностей ®, состоит не в прямом использовании изотермы 
адсорбции, а в применении равенства адсорбционного и десорбционного 
потоков вещества при равновесии на однородной поверхности. Из уравнений 
(XVI.1) и (XVI.2) при s= 1 получаем для i-то вещества

К  iP,®Q = K

где ©о= 1  — ®, — доля свободной поверхности; к^ , и кл , — константы скоро
сти адсорбции и десорбции. Отсюда

в^Ь р /во , (XVI.17)
где Ь,-к^ ,/кл ,.

Рассмотрим сложную химическую реакцию, состоящую из двух последова
тельных мономолекулярных стадий:

AS* ё  XS*; XS* ^  BS* (XVI.18)
*-1

где X — промежуточное вещество. Считаем, что все три реагента адсор
бированы на поверхности катализатора. Скорости обеих стадий определяются 
выражениями

w,=*,0A-fc-i®x и w2=k2©x» (XVI.19)

где ®А и ©х — доля поверхности катализатора, занятая веществом А и Н, 
пропорциональная поверхностной концентрации вА и ах этих веществ. Счита
ем, что реакция протекает в квазистационарном режиме, поэтому скорость 
образования вещества X равна d®x/df= 0  или
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^ ® A-^,® x-fc20x=O ; ® x=-^ r .  (XVI.20)
* - |+ * 2

Подставим уравнение (XVI.20) в (XVI. 19):
*2*,0 A

w=wl=‘w2= k2® x= 7---- г- (XV1.21)*_j +»2

В соответствии с уравнением (XVI. 17) выразим доли занятых поверхностей 
@а и ©в через ©<>:

®а —ЬаРа®о и  ©в=М»®о. (XVI.22)

С учетом (XIV.22) вместо (XVI.21) получим
к2к\ЬкЬл i*

W =----- r ® 0. (XVI.23)Л-1+ДГ2

Из материального баланса по активным центрам

©о =  1 — (© а +  ©в +  ©х) =  1— ©о ( ЬаРа  4- Ь%рв+ ------ —)\  Л- i+ V
или

0 0 = - ---------- -------------.
Мл/Ч

1+ЬаРд +ЬъРв + 7 ------ Г
*_,+*2

Подставив полученное выражение в (XVI .23), получим общее выражение для 
скорости реакции:

w=............— г---------------------. (XVI.24)
(Л_1 + Л г)(1  + Ь А Р А + Ь вр в ) + к [ Ь д р ь

Из этого общего кинетического уравнения можно получить частные более 
простые выражения в зависимости от относительной величины констант ско
рости обеих стадий. Например, при k2<&k^ пренебрегаем слагаемыми 
&2 в первой скобке знаменателя в выражении (XVI.24). Учитывая, что
&,/£_! =К\ константа равновесия для первой стадии, получаем для частного 
случая из (XVI.24)

К \к г Ь ь Р к
W=—--------------------.

1+(Aj +1 )Ььрк + ЬъРп

Как видно, в выражение для скорости реакции входит только константа 
скорости кг. Следовательно, кинетика сложной химической реакции в этом 
случае лимитируется второй стадией, а в первой стадии устанавливается 
практически равновесное состояние.

§ XVI.5. Адсорбционная и промежуточная 
области гетерогенного катализа

Пусть адсорбция — десорбция реагентов протекают достаточно медленно. 
При этом адсорбционное равновесие не успевает установиться и нужно прини
мать во внимание кинетику адсорбции и десорбции компонентов. В общем
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случае для мономолекулярной реакции AS* BS* на поверхности катализато
ра учитывают три стадии:

A + S * V  AS*; AS* BS*; B S*V  B+S*, (XVI.25)
*Д. A *-i *Д. В

где S* — активный центр на поверхности катализатора.
Если скорости стадии адсорбции — десорбции некоторых реагентов срав

нимы со скоростью собственно химической реакции на поверхности зерна 
катализатора, то гетерогенно-каталитический процесс протекает в промежу
точной области (между внешнекинетической и адсорбционной). Например, 
в реакции (XVI.25) скорость адсорбции — десорбции реагента А сравнима со 
скоростью самой химической реакции А В, а в стадии десорбции — адсорб
ции продукта В успевает установиться практически равновесное состояние. 
Тогда ©а и ®в в выражении скорости реакции w=fe,0A-fc_1®B при стационар
ном режиме реакции определяют, приравнивая скорости адсорбции — десорб
ции вещества А и скорости химической реакции:

К аРа^ о- К  а®а= *>®а- к .  ,0*.

Из условия равновесности стадии адсорбции — десорбции продукта В по
лучаем ©в=6*^00 и баланс по активным центрам дает 1 = 0 о+0а+©в- И з  
этих уравнений находим 0 А=1 — (ЬъРъ +1 )®о> где

в о ---------------- ----------------------------------- -
*•, А/>А + * - 1 *ВРВ + (*ВРВ +1) А+*l)

Подставляя значения ®А и ©в в уравнение скорости реакции, получаем ис
комое кинетическое уравнение:

--------------------------------------- . (XVI .26)
*д.А +  *1 + * * ,Л Р А + (* д ,А + * 1  + * - l)* B P B

Аналогично можно получить выражение для скорости реакции, когда адсорб
ция — десорбция продукта В сравнима со скоростью реакции, а адсорбция —■ 
десорбция исходного вещества А происходит быстро и в этой стадии устанав
ливается равновесие.

Рассмотрим два предельных случая. В первом предельном случае, когда 
скорость процесса лимитируется химической реакцией, слагаемыми 
fci и fc_i в знаменателе уравнения (XVI.26) можно пренебречь как сравнительно 
малыми величинами. После деления числителя и знаменателя на к^  А и замены 
кК Aikц, а —Ьа найдем выражение для скорости процесса, совпадающее с урав
нением (XVI. 15), полученным для внешнекинетической области.

Во втором предельном случае, когда скорость процесса лимитируется 
адсорбцией — десорбцией реагента А, можно пренебречь слагаемыми в зна
менателе, которые содержат множители кх  А и к^ А, как сравнительно малыми 
величинами. Умножим числитель и знаменатель на ЬКЩ къ вынесем к± А за 
скобки в числителе и обозначим k - i / k io t l /K  и к^  AjkK 1/Аа. При этом 
получим
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кщ, к (К1>АРА+ЬъРв)

W“ *2>A+(*+l)iAW
(XVI .27)

Выражение (XVI.27) показывает вид зависимости скорости процесса в адсорб
ционной области. В этой области работы катализатора наблюдаемая энергия 
активации близка к теплоте хемосорбции и превышает 80 кДж/моль, что 
соответствует ее значению в кинетической области катализа. С практической 
точки зрения адсорбционная и кинетическая области работы катализатора 
весьма близки друг к другу.

§ XVL6. Внешнедиффузионная и промежуточная
области гетерогенного катализа

При проведении гетерогенно-каталитического процесса самой медленной 
стадией, определяющей общую скорость, может оказаться стадия переноса 
вещества из потока к внешней поверхности зерна катализатора или стадия 
переноса продуктов от нее в поток. Работа катализатора в таких условиях 
протекает во внешнедиффузионной области. Рассмотрим мономолекулярную 
реакцию

AS* BS* (XVI.28)
Если эта реакция протекает во внешнедиффузионной области, то ее скорость 
лимитируется скоростью wM> „ массопередачи (доставки) вещества А из потока 
к поверхности катализатора. Эта скорость (на единицу внешней поверхности 
катализатора), как было показано в § ХЗИ.2, при стационарных условиях 
протекания процесса пропорциональна разности концентраций вещества 
А в потоке сА 0 и вблизи поверхности сА,

wM. п=^а(сА. о- са<п), (XVI .29)

где /?а= /)а/<5а — коэффициент массопередачи; Z)A — коэффициент диффузии; 
дА — толщина эффективного диффузионного слоя. Если скорость реакции не 
лимитирует процесс, то она протекает достаточно быстро и, следовательно, 
концентрация А у поверхности практически равна нулю. При этом уравнение 
(XVI.29) принимает вид (сА, и=0)

w=wM. „=ЛсА> о- (XVI.30)

Когда взаимодействуют два реагента, подводящиеся из потока к поверх
ности зерна, уравнение (XVI.29) обычно остается верным, так как массопере- 
дача лимитируется подводом одного из них, имеющего наименьший коэф
фициент диффузии или содержащегося в потоке в меньшей концентрации. 
Следовательно, во внешнекинетической области порядок реакции остается 
первым независимо от порядка поверхностной химической реакции по этому 
веществу.

Рассмотрим макрокинетические закономерности работы катализатора 
в промежуточной области между внешнедиффузионной и внешнекинетической. 
Для конкретности рассмотрим поверхностную химическую реакцию (XVI.28). 
Уравнение скорости процесса может быть получено, исходя из непрерывности 
потока в стационарных условиях: на поверхности катализатора может проре
агировать только то количество вещества, которое будет подведено к ней 
в результате массопередачи. Другими словами, скорость массопередачи 
wM. „ должна быть равна скорости реакции wfc©A. При этом сА| „9&0 , так как
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константа скорости реакции сравнима по порядку величины с коэффициентом 
массопередачи. Отсюда

W*. и /?а(са. о-С а. п)= £ 0 а. (XVI.31)

Если реакция протекает в области небольших заполнений поверхности (об
ласть Генри), то концентрация сА „ реагента А вблизи поверхности и степень 
заполнения поверхности ©А веществом А пропорциональны друг другу: 
©А= 6 АсА> о (Ра — коэффициент адсорбции вещества А). При этом считаем, что 
на поверхности устанавливается адсорбционное равновесие для всех реаген
тов. С учетом последнего соотношения получим

0а(са.о-Са.п)=М>аса,о и сКа= (XVI.32)
РА+°кк

Подставляя это значение сА „ в уравнение химической реакции, получаем

^  ,, РаЬл*w = k® A=bKkcAi п= - — — ,0А+Ькк
отсюда

^  =  ЙаффСА>0, (XVI.33)
где

+-L. (XVI.34) 
;А+»л* *•» /л

Если реакция протекает в области средних заполнений поверхности, то поверх
ностную концентрацию реагента А (степень заполнения 0>О нужно рассчиты
вать по полному уравнению изотермы Лэнгмюра:

л  А̂СА, п0 А—----------- ;--------.
1 +  bACAi п + ^ в с в ,  а

Рассмотрим два предельных случая уравнения (XVI.34).
1. Если 7?а <зс ЬКк, то pA+b/Jcztbbk. При этом вместо уравнений (XVI.34) 

и (XVI.33) получим
з̂фф= ^а» w~P aca,o- (XVI .35)

Реакция протекает во внешнедиффузионной области [см. уравнение (XVI.30)].
2. Если p » b jjc ,  то Рк+Ьлк^Рл и уравнения преобразуются к виду

куъъ=ЬКк\ w=bAkcA0.

Реакция протекает во внешнекинетической области.
Если оба коэффициента рА и ЬАк имеют одинаковый порядок величины, то 

нужно пользоваться общим уравнением (XVI.33). Обе стадии влияют на 
скорость процесса. Лимитирующей стадии нет. Катализатор работает при 
этом в промежуточной области (между внешнекинетической и внешнедиф
фузионной).

Рассмотрми влияние скорости потока и температуры на скорость гетеро
генного катализа. Скорость потока через слой катализатора не влияет на
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скорость процесса на поверхности катализатора, если он работает во внешне
кинетической области, так как на скорость процесса скорость диффузии в этой 
области не влияет, а процесс лимитируется кинетическими факторами. Если 
же процесс протекает во внешнедиффузионной (и л и  промежуточной) области, 
то с увеличением скорости потока скорость процесса возрастает, так как 
доставка вещества конвективной диффузией к поверхности катализатора при 
этом ускоряется. Или в терминах модели стационарной диффузии Нернста 
можно сказать, что толщина эффективного диффузионного слоя при этом 
уменьшается, что ускоряет доставку вещества к поверхности катализатора (см. 
§ XIII.2). При увеличении скорости потока процесс из внешнедиффузионной 
может перейти в смешанную и внутрикинетическую области.

Скорость процесса реакции во внешнекинетической области растет с тем
пературой по экспоненциальному закону (по уравнению Аррениуса, см. 
§ XIII .2). Но коэффициент массопередачи зависит от температуры гораздо 
слабее, чем константа скорости реакции. Поэтому с ростом температуры 
к увеличивается быстрее, чем /?А> и при к>рА процесс из внутрикинетической 
перейдет в промежуточную, а при достаточно высокой температуре (&:»■/?*) 
и во внешнедиффузионную область. С дальнейшим увеличением температуры 
скорость процесса растет медленнее. Если катализатор работает во внешне- 
диффузионной, промежуточной или внешнекинетической области, то пори
стость зерна катализатора не имеет значения. Имеет значение только величина 
внешней поверхности катализатора. Поэтому при работе катализатора в этой 
области используют непористые материалы. Например, изготавливают ката
лизатор в виде сетки из непористого материала.

§ XVL7. Внутридиффузионная и внутрикинетическвя
области гетерогенного кателиэе

При постепенном переходе от внешнедиффузионной к внешнекинетической 
области поверхностные концентрации исходных веществ увеличиваются, что 
приводит к их диффузии через устья пор к внутренней поверхности зерен 
катализатора. Поэтому внешнекинетической области работы катализатора 
в чистом виде не существует, так как на нее накладывается реакция, протекаю
щая в приповерхностной части пор зерен. Во внутридиффузионной кинетике 
предполагается, что на внешней поверхности катализатора устанавливается 
внешнекинетическая область катализа, поэтому концентрации исходных ве
ществ в устье пор равны их концентрациям в объеме. Под влиянием разности 
концентраций в устье и внутри пор исходные вещества проникают в поры 
и участвуют там в гетерогенно-каталитической реакции, а продукты диффун
дируют в противоположном направлении и выходят из пор зерна в объем 
реакционной массы.

Массоперенос внутри узких каналов (пор) имеет ряд особенностей по 
сравнению с молекулярной диффузией в объеме. Закономерности диффузии 
вещества внутри узких каналов зависят, в частности, от соотношения между 
длиной свободного пробега молекул Я и диаметром поры d. В очень узких 
порах, когда X>d, велика вероятность столкновения молекулы со стенкой поры; 
при этом коэффициент диффузии пропорционален диаметру поры (так называе
мое кнудсеновское течение). В более широких порах при X<dперенос вещества 
описывается законами Фика для молекулярной диффузии в объеме; при этом 
коэффициент диффузии пропорционален длине свободного пробега молекул X. 
Кроме того, при протекании реакции внутри пор нужно учитывать перенос 
вещества под действием разности давлений снаружи и внутри поры. Перепад 
давлений может быть следствием изменения числа молей вещества при реак-
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ции или перегрева (переохлаждения) внутри зерна катализатора. При этом 
создается дополнительный поток вещества внутри поры.

Массоперенос, связанный с протеканием химической реакции, мы рассмот
рим на основе псевдогомогенной модели зерна, предложенной Я. Б. Зель
довичем. В этой теории модель зерна рассматривается как некоторая сплош
ная неподвижная среда. Математический анализ сводится к рассмотрению 
реакции в неподвижной жидкости, в которую с поверхности диффундируют 
исходные вещества, а продукты реакции диффундируют навстречу к поверх
ности. При этом для упрощения вывода математических соотношений пред
полагают, что диффузия в псевдогомогенной модели зерна линейная; адсорб
цию на поверхности катализатора не учитывают. Несмотря на то что псев- 
догомогенная модель зерна является очень упрощенной моделью реального 
пористого зерна катализатора, она правильно описывает характер основных 
закономерностей протекания гетерогенно-каталитических процессов в зерне 
и верно предсказывает влияние на процесс различных факторов.

Рассмотрим элементарную мономолехулярную одностороннюю реакцию

А -> Продукты (XVI. 36)

Процесс считаем стационарным. Адсорбцию — десорбцию для упрощения 
не учитываем. При стационарной линейной диффузии второе уравнение 
Фика с учетом протекания химической реакции в потоке в порах внутри 
зерна имеет вид

в , = ^ + и <« = 0 ,
Л1

где первое слагаемое — это изменение количества вещества А за счет диф
фузии (см. § XIII.1), а второе — за счет протекания реакции (отнесенное 
к единице объема внутри зерна); — скорость образования вещества А (см.
§ VIII .4). В нашем случае вещество А расходуется, поэтому скорость образова
ния отрицательна: —к,ск. Отсюда

О, (XVI.37)

где Z), — эффективный коэффициент диффузии вещества А в поре зерна; 
К — эффективная константа скорости реакции. Эти эффективные величины 
пропорциональны истинным и могут быть оценены расчетным путем или 
найдены из опыта. Они формально учитывают отличие модели от реального 
зерна, а также особенности массопереноса в порах, о которых говорилось 
выше.

Ищем решение дифференциального уравнения (XV1.37) в виде сд—ш , где I  — коэффициент,
I— расстояние от поверхности зерна (на поверхности /=0). Вторая производная от этого выраже
ния равна <?1САЛ2=(1Да)в̂ А. После сокращения на е 1̂ вместо уравнения (XVI.37) получим 
•Bs/A*-ks»0. Отсюда AJ=Ds/fcs. После извлечения квадратного корня найдем два коэффициента:

e V Ai/^iшЬя }.2Ш —y/D*lk3— —L. Соответственно получим два местных решения дифференци
ального уравнения (XVI.37): сд, \ и с/^ j*«  Общее решение имеет вид

_ 1/х. - -QL
еА-С  1* +С2е (XVI .38)

где С) и Cj — коэффициенты.
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Коэффициенты Cj и С2 найдем из граничных условий:

при / - 0  eA-c„; 
при dffli dcjJdl—0,

где CgBCA, п — концентрация сА на поверхности зерна; d, — диаметр зерна.

Смысл второго граничного условия в том, что диффузия от поверхности 
модели поры (/=0 и l=d,) к ее центру симметрична и поэтому касательная 
к кривой на графике сА—/ должна быть (при l=d,/2) горизонтальной (рис. 
XVI.3).

При первом граничном условии из уравнения (XVI. 38) следует, что при 1=0 
ск = са: ca(Ci + C2) и С2 = сп— С\. При втором граничном условии
2 Cl dJ2L 2 С2 -4J2L ft л  /1  н— е — — е =0, или Сг=С\е . Из этих двух уравнении находим 
d, d,

Ci и С2:

С, =-
1 + е

iJV с,=
dJL

dJL

Подставляя эти значения в уравнение (XVI.38), получаем зависимость концен
трации сА исходного вещества от расстояния / в интервале от устья поры ( /= 0 ) 
до ее центра:

4/Ь
-I/L

dJL
djL , Саее +-

где
1 + е 1 + е

L=y/D JK\

djL
(XVI.39)

(XVI .40)

L  — параметр, который зависит как от эффективного коэффициента диф
фузии, так и от эффективной константы скорости химической реакции внутри

поры.
Найдем долю аА концентрации сА веще

ства А в центре поры (/=<4/2) по сравнению 
с его концентрацией сп в устье поры (на 
поверхности зерна): а*/„*=(са/Сц)/_4 /2 . При 
l—d,/2 получаем из уравнения (XVI.39)

2е
d jil .

d jL
(XVI.41)

Рис. XVI.3. Макрокинетика гетиро- 
генного катализа:

1 , 2  — внутридиффузионная область, 
3 — промежуточная область; 4 — внутрв- 

кинетичесх&я область
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Рассмотрим два предельных случая. Пер
вый случай: 1 — <*^<0 , 0 1  или 1 >а«/2̂  
^0,99. Это означает, что концентрация ве
щества в центре зерна практически не от
личается от его концентрации на поверх
ности и, следовательно, массоперенос не 
влияет на скорость процесса, который ли-



дотируется скоростью самой химической реакции на внутренней поверхности 
зерна: w=kca. Эта область работы катализатора называется внутрикинетичес- 
кой (рис. XVI.3, кривая 4).

Сравним параметр L с диаметром зерна. Обозначим e**pL=*x и преобразу
ем уравнение (XVI.41) к виду

Решая это квадратное уравнение, получаем х= 1,15; отсюда <4/2L=lnx=0,14 
(второе значение х=0,87 не имеет физического смысла, так как </, и L всегда 
положительные величины, a In 0,87 = —0,14). Таким образом, параметр L срав
нительно велик (L>3,6<4), а величина х (1,15) сравнима с единицей.

При работе катализатора во внутрикинетической области (рис. XV1.3, 
кривая 4) диффузия почти не влияет на скорость процесса и поэтому размер 
зерна не имеет значения. Практически при этом режиме работы катализатора 
целесообразно использовать более крупные зерна, чтобы уменьшить гидрав
лическое сопротивление потоку газа или жидкости через слой катализатора.

Второй случай: a>/t<0,01. Это означает, что концентрация в центре зерна 
практически (с точностью до 1 %) равна нулю из-за затруднений с массопере- 
носом (доставкой исходных веществ к внутреней поверхности зерна катализа
тора). Эта область работы катализатора называется внутридиффузионной 
(рис. XVI.3, кривые 1 и 2).

Как будет видно, в этом случае » 1 ,  поэтому можно пренебречь 
единицей в знаменателе правой части уравнения (XVI .41) по сравнению со

dJLслагаемым е и это уравнение упрощается:

При се»/а=0,01 из уравнения (XVI.42) получается dJL= 11,0. Значит, L<0,1<4; 
как видно, для этого предельного случая параметр L сравнительно мал,
а * 3^6300:»1. Отметим, особенности поведения катализатора во внутри
диффузионной области.

1. Скорость процесса контролируется не только диффузией, но и кинетикой 
химической реакции. Докажем это. Найдем скорость процесса во внутридиф
фузионной области. Очевидно, внутри зерна прореагирует столько вещества, 
сколько его про диффундирует через наружную поверхность зерна, все вещест
во при работе катализатора во внутридиффузионной области успевает проре
агировать. А это количество определяется первым законом Фика, которое при 
линейной диффузии имеет вид (см. § XIII.1)

где 5 , — внешняя поверхность зерна. Уравнение (XVI.39) упрощается для 
внутридиффузионной области, учитывая, что для этой области L сравнительно

1/(1 + ^ L) мал. Во втором слагаемом можно пренебречь единицей по

»/1 = Ы с п)<-^=2« ***<
или

4Д.=21п(2К). (XVI .42)

мало ( е ^ ^ 22 000). Первое слагаемое можно отбросить, так как множитель
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сравнению с е , тогда е^/(1 1. После этих упрощений получим
ск—с^~111. Находим производную: (dcjJdI)M -- (c J L )e ’~‘, l \„mo=—cJL. Тогда 
выражение для скорости массопереноса через поверхность зерна примет вид 
w3—sJD,cn/L. Учитывая, что L=yJDJks, получим для скорости процесса на 
зерне во внутридиффузионной области выражение

w=siy/kiD,cn.

Отнесем скорость процесса к единице объема катализатора. Для этогдг 
разделим это выражение на объем зерна V3 (если зерно имеет сферическую 
форму, то sJV3=6/eQ:

w=(6 M )x/A ^ c n. (XVI .43)

Как видно из уравнения (XVI.43), скорость процесса во внутридиффузионной 
области пропорциональна параметру y/DJc„ который зависит как от скорости 
диффузии (2),), так и от скорости реакции (£,). Таким образом, во внутридиф
фузионной области в отличие от внешнедиффузионной нет лимитирующей 
стадии.

2. Как видно из рис. XVI.3, кривая 1, в работе катализатора участвует не 
вся внутренняя поверхность пор в зерне; средняя часть зерна не работает, так 
как реакция успевает закончиться раньше. Кроме того, чем меньше L, тем 
тоньше работающий слой зерна. В пределе при достаточно малых значениях 
параметра L реакция успевает практически закончиться на поверхности зерна 
и процесс переходит во внешнекинетическую область.

3. Из уравнения (XVI .43) видно, что чем меньше диаметр <4, зерна, тем 
больше скорость процесса на единицу объема катализатора. Поэтому при 
работе катализатора в этой области макроскопической кинетики целесообраз
но использовать более мелкие зерна катализатора.

4. В соответствии с уравнением Аррениуса зависимость константы скоро
сти кг от температуры имеет вид к,=Ае~В1ЯТ, где Е — истинная энергия 
активации процесса. Но согласно уравнению (XVI .43) скорость процесса в рас
сматриваемом случае пропорциональна -y/fci (если мы пренебрежем более 
слабой зависимостью D, от температуры), т. е.

щ 

е лт.

Таким образом, во внутридиффузионной области работы катализатора кажу
щаяся (наблюдаемая) энергия активации равна половине истинной.

5. Для внешнедиффузионной области характерно сильное влияните тепло
передачи, имеющей тот же диффузионный механизм и почти такую же ско
рость, как массопередача. Вследствие этого при быстрой химической реакции 
(что всегда имеет место во внутридиффузионной области) теплота не успевает 
отводиться из зерна в объем потока, и поверхность катализатора при экзотер
мических или эндотермических реакциях имеет соответственно более высокую 
или низкую температуру, чем поток реакционной массы. Для экзотермических
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реакций это может приводить к перегреву катализатора и снижению его 
активности. В меньшей мере эти же недостатки присущи внешнедиффузионной 
области.

Влияние размера пор в псевдогомогенной модели зерна на скорость про
цесса по понятным причинам не затрагивается. Рассмотрение другой более 
сложной модели процесса, например модели цилиндрической поры, показыва
ет, что при одинаковом удельном размере пор и радиусе зерна влияние 
среднего радиуса пор на эффективную константу скорости во внутридиффузи- 
онной области различно. При достаточно широких порах, где протекает 
молекулярная диффузия, не зависящая от их размера, скорость реакции обрат
но пропорциональна квадратному корню из среднего радиуса пор, а в области 
кнудсеновской диффузии, которая пропорциональна радиусу пор, скорость не 
зависит от их среднего радиуса.

При уменьшении размера зерен катализатора, увеличении радиуса пор или 
снижении константы скорости (по сравнению с коэффициентом диффузии) 
концентрация вещества в глубине зерна становится неравной нулю и реакция 
переходит в область, промежуточную между внутридиффузионной и внутри- 
кинетической. Для того чтобы за счет увеличения размера пор не слишком 
снижать внутреннюю поверхность зерен, благоприятна комбинация широких 
транспортных пор с микропорами. В промежуточной области работают мно
гие промышленные катализаторы.

§ XVL8 . Теория гетерогенного катализа

Известно несколько общих теорий гетерогенного катализа. Различие меж
ду ними заключается в основном во взглядах на природу поверхностных 
соединений и на природу активных мест поверхности катализатора, участву
ющих в образовании поверхностных соединений. Наибольшее распростране
ние в прошлые годы получили три теории: мультиплетная, активных ансамб
лей и электронная.

Согласно мультиплетной теории гетерогенного катализа (А. А. Балан
дин) предполагается, что в образовании поверхностного соединения (мульти- 
плетного комплекса) участвуют группы активных атомов поверхности — муль- 
типлеты (дуплеты, триплеты, квадруплеты и т. п.), обладающие определен
ными геометрическими и энергетическими свойствами. В мультиплетной те
ории рассматриваются принципы геометрического и энергетического соответ
ствия. Согласно принципу геометрического соответствия твердое тело может 
быть гетерогенным катализатором, если расположение активных мест на его 
поверхности находится в геометрическом соответствии с расположением 
атомов в молекулах реагирующих веществ. Кроме того, расстояние между 
атомами в мультиплете должно соответствовать расстоянию (длине химичес
кой связи) между атомами в реагирующих молекулах, образующих на поверх
ности катализатора мультиплетный комплекс.

Необходимость соответствия между длиной химической связи в реагиру
ющей молекуле и расстоянием между атомами в мультиплете можно пояснить 
на примере реакции гидрирования этилена на никеле:

СаНч+Нг-^СгН*

При образовании мультиплетного комплекса двойная связь в молекуле 
этилена переходит в одинарную и свободными валентностями оба атома 
углерода присоединяются к двум атомам дуплета на поверхности никеля:
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н н
\  0,154 нм /

Н—  С --------- С —  Н

Nu_°*L™_Ni

Углы между одинарными (гибридными) связями углерода составляют 1 2 0 ° 
и длина одинарной связи С — С равна 0,154 нм. Принцип геометрического 
соответствия, как видно из схемы, требует, чтобы расстояние между атомами 
дуплета было больше расстояния между атомами С — С и  при образовании 
мультиплетного комплекса не было большого искажения углов между связя
ми. Поверхность никеля удовлетворяет этому условию.

На основе принципа геометрического соответствия рассматривался, напри
мер, вопрос о подборе металла (катализатора) для реакции дегидрирования 
циклогексана: Q H ^  -» С6 Н6 +  ЗН2. Из принципа геометрического соответствия 
следует, что мультиплет для катализа этой реакции должен быть секстетом. 
Можно предполагать, что катализаторами реакции дегидрирования циклогек
сана должны быть металлы с гексагональной или гранецентрированной куби
ческой решеткой и с расстоянием между атомами секстета около 0,25 нм. 
Такими геометрическими свойствами обладают 11 металлов: Ni, Со, Zn, Ru, 
Rh, Pd, Pt, Ir, Os, Re, Си, у которых постоянная решетки равна от 0,25 до
0,28 нм. Опыт показывает, что 10 из этих И металлов (кроме меди) дейст
вительно могут служить катализаторами для этой реакции.

Принцип энергетического соответствия утверждает, что кроме геомет
рического соответствия должно быть также определенное соответствие между 
энергиями связи атомов в молекулах реагирующих веществ и в мультиплет- 
ном комплексе, чтобы данное твердое тело могло быть катализатором рас
сматриваемой реакции. При этом энергии связей реагирующих молекул с ак
тивными центрами на поверхности катализатора должны быть оптимальными 
и находиться в определенном соответствии с энергиями связей между атомами 
в молекулах реагирующих веществ. Энергетический уровень мультиплетного 
комплекса должен быть расположен приблизительно посредине между энер
гетическими уровнями исходных молекул и продуктов реакции, а энергии 
активации его образования и распада должны быть минимальными.

Мультиплетная теория неприменима к окислительно-восстановительным 
(гомолитическим) реакциям с участием простых молекул, так как процессы 
получения и отдачи электронов могут происходить в разных пространственно 
разделенных участках поверхности; поэтому для гомолитических реакций не 
требуется такого строгого геометрического соответствия между строением 
молекул и расположением атомов мультиплета на поверхности катализатора. 
Кроме того, при применении принципа энергетического соответствия к этому 
типу реакций нужно учитывать дополнительно еще ряд других энергетических 
величин (работу выхода электрона с поверхности катализатора, сродство 
к электрону или к атому реагирующих молекул).

Накопление новых опытных данных показало, что в мультиплетной теории 
содержится определенное рациональное зерно. Однако значение геометричес
кого принципа, по-видимому, преувеличено. Например, процесс гидрирования 
бензола успешно осуществляется в гомогенном металлокомплексном катали
зе, где нет никакого геометрического соответствия. Принцип энергетического 
соответствия сохраняет свое значение и в настоящее время.

В теории активны х ансам блей  гетерогенного катализа (Н. И. Кобозев) 
предполагается, что активными центрами служат атомы, беспорядочно рас
положенные на поверхности кристаллического тела, (аморфная, докристал- 
лическая фаза). Теория применима, если на поверхности носителя находится
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небольшое число атомов металла, обычно меньше 1 % того количества, кото
рое требуется для заполнения всей поверхности мономолекулярным слоем 
этого материала (так называемые адсорбционные катализаторы).

Рассмотрим строение поверхности адсорбционного катализатора, когда на 
поверхность носителя нанесено небольшое количество металла (например, 
платина на силикагеле) (рис. XVI.4, а) Согласно современным взглядам твер
дое кристаллическое тело (носитель) состоит из большого числа микроскопи
ческих участков — блоков или областей миграции, разделенных геометричес
кими и энергетическими барьерами. При нанесении на носитель небольшого 
числа атомов металла на каждую такую область миграции попадает несколь
ко атомов металла. Под влиянием теплового движения атомы металла могут 
перемещаться внутри этих областей миграции, но переход из одной области 
миграции в другую затруднен наличием между ними геометрических (рис. 
XVI. 4, б) и энергетических (рис. XVI.4, в) барьеров. Несколько атомов 
металла-катализатора внутри области миграции называют ансамблем. В раз
ных областях миграции может находиться разное число атомов металла. Но 
каталитическое действие согласно этой теории проявляют только ансамбли 
с определенным числом атомов металла внутри области миграции. Такие 
ансамбли получили название активных ансамблей.

Число атомов в активном ансамбле можно определить из зависимости 
активности адсорбционного катализатора от среднего числа атомов металла 
в одной области миграции, так как при этом активность должна иметь 
максимальное значение. Это объясняется тем, что согласно теории вероят
ности при случайном распределении атомов на поверхности носителя на
ибольшее число областей миграции будет содержать среднее число атомов 
металла.

Часть атомов на поверхности кристаллов находится в аморфном состоя
нии (не входит в состав кристаллической решетки). Согласно теории активных 
ансамблей именно эти атомы являются каталитически активными. Однако, 
как показали расчеты, эта теория неприменима к кристаллическим катализато
рам, так как рассчитанная на ее основе активность катализатора оказывается 
во много раз меньше опытного значения. Это указывает на то, что в случае 
кристаллических катализаторов активными центрами являются в основном 
атомы кристаллической решетки, а не аморфная фаза.

Электронные представления в катализе начали развиваться в 30-х годах 
XX в. J1. В. Писаржевским, а позднее разрабатывались Ф. Ф. Волькенштей- 
ном, Хауффе и др. Электронная теория катализа основывается на кван
тово-механической зонной теории твердого 
тела. Согласно этой теории в твердом теле 
электронные энергетические уровни атома 
расщепляются на энергетические полосы.
При этом в полупроводниках между энер
гетической полосой валентных электронов 
атомов твердого тела (валентная зона) 
и энергетической полосой возбужденных 
электронов (зона проводимости) имеется 
некоторый промежуток (запрещенная зо
на), в котором, в случае идеального кри
сталла без примесей, нет энергетических 
уровней электронов (рис. XVI.5, а). Чтобы 
перейти из валентной зоны в зону проводи
мости, электрону нужно иметь некоторую 
минимальную избыточную энергию акти
вации, равную ширине запрещенной полосы.
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Переход электрона из валентной зоны в зону проводимости соответствует 
перескоку электрона с аниона на катион и его перемещению по катионной 
подрешетке (электронная, и л и  п-проводимость). После перехода электрона 
в зону проводимости в валентной зоне остается дырка, которая соответствует 
аниону, лишенному электрона, и перемещению этой дырки по анионной 
подрешетке (дырочная, и л и  /^-проводимость). В идеальном кристалле полу
проводника имеется одинаковое число свободных электронов и дырок (л- 
и /т-носителей тока) и имеет место смешанная п- и ̂ -проводимость.

Если в кристалле имеются донорные или акцепторные примеси (например, 
изоморфно замещающие ионы в узлах кристаллической решетки), то в объеме 
и на поверхности полупроводника появляются избыточные электроны в зоне 
проводимости или избыточные дырки в валентной зоне и соответствующие 
локальные уровни энергии внутри запрещенной зоны. В зонной теории от
носительное количество электронов и дырок в полупроводнике характеризует
ся так называемым уровнем энергии Ферми (или просто уровнем Ферми), 
который имеет смысл химического потенциала электрона в полупроводнике.

В идеальном кристалле полупроводника (в отсутствие примесей) уровень 
Ферми расположен примерно посредине между зонами валентной и проводи
мости (уровень ео на рис. XVI.5, а). При наличии донорной примеси (имеющей 
лишние электроны) уровень Ферми подымается вверх (уровень еЬ). Э то со
ответствует полупроводнику /г-типа (преимущественная электронная проводи
мость). При наличии акцепторной примеси (имеющей недостаток электронов) 
уровень Ферми опускается вниз (уровень б"); это соответствует полупровод
нику р-типа (дырочная проводимость).

Электронная теория катализа допускает существование разных видов связи 
хемосорбиррванных частиц из газа на поверхности полупроводника: слабой 
одноэлектронной связи и двух видов прочной двухэлектронной связи — акцеп
торной и донорной, которые в свою очередь могут иметь ковалентный или 
ионный характер в зависимости от природы адсорбируемой частицы.

Свободные валентности (электроны и дырки) могут перемещаться (блуж
дать) по кристаллу. Поэтому прочная связь может переходить в слабую, 
а слабая в прочную. При данных условиях (температура, содержание примесей 
и т. п.) на поверхности полупроводника имеются определенные равновесные 
доли слабой связи щ, прочной акцепторной или л-связи г/_, и прочной донор
ной, и л и  /7-связи rj+, причем Чо+*1-+г1+ = \. Относительное содержание этих

Зона
проШимости

В аттн ая
зона

Рве. XVI.5. Схема валентной зовы в зовы проводимости (о) в относительное 
содержание трех видов связи на поверхности полупроводника в зависимости от 

уровня Ферми (б)
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трех видов связи на поверхности полупроводника определяется уровнем Фер
ми (рис. XVI.5, б). В идеальном кристалле без примесей уровень Ферми равен 
£о и доля г}0 слабой связи является преобладающей. Если уровень Ферми 
смещен вверх в сторону зоны проводимости, то преобладает доля г\- прочной 
акцепторной связи (л-связи). Если уровень Ферми смещен вниз в сторону 
валентной зоны, то преобладает доля прочной донорной связи (р-связи). 
Таким образом, в зависимости от характера полупроводника (л- или /ьполу- 
проводник) на нем будет протекать адсорбция преимущественно на прочной 
акцепторной или прочной донорной связи и соответственно будет меняться 
избирательность (селективность) полупроводникового катализатора.

Электронная теория катализа на полупроводниках позволила в ряде случа
ев установить корреляцию между активностью катализатора и электрофизи
ческими свойствами полупроводника и таким образом объяснить влияние 
различных факторов на изменение активности катализатора. Однако элект
ронная теория катализатора имеет и ряд недостатков. Ионы адсорбата и ионы 
полупроводника рассматриваются как бесструктурные несжимаемые точечные 
ионы. Участием конкретных атомных орбиталей (s-,p-, d- или др.) в образова
нии связей между катализатором и реагентом пренебрегают. Основное внима
ние уделяется лишь коллективным свойствам твердого тела — положению 
в нем уровня Ферми и влиянию его изменения при воздействии разными 
факторами (например, введение добавок) на концентрацию адсорбированных 
молекул, находящихся в состоянии прочной или слабой связи. Ряд эксперимен
тов, проведенных в последнее время, показал, что роль коллективных свойств 
системы катализатор — адсорбат преувеличена. Значительные изменения 
уровня Ферми полупроводника могут не влиять существенно на каталитичес
кую активность.

Основной недостаток электронной теории катализа на полупроводниках 
заключается в том, что свойства поверхности полупроводника сопоставляют
ся с физическими свойствами твердого тела, хотя между ними имеется только 
косвенная связь. И те и другие зависят от химического состава и структуры 
вещества катализатора, но зависимость эта может быть разная. Подход 
с позиции коллективного взаимодействия позволяет оценивать в ряду катали
заторов изменения лишь той части промежуточного взаимодействия, которая 
отвечает смещению уровня Ферми. А эти изменения во многих случаях не 
основные, что снижает ценность электронной теории для предвидения катали
тического действия полупроводниковых катализаторов.

В последнее время развивается квантово-химическая теория катализа, 
в которой к системе адсорбат — катализатор применяются приближенные 
квантово-химические методы расчета. В связи со сложностью проблемы полу
ченные результаты еще очень невелики, но в принципе это направление перспек
тивно и в будущем оно позволит предсказывать каталитическую активность. 
Однако трудность расчета и сложность системы катализатор — реагенты не 
позволяют использовать квантово-химическую теорию для выбора оптималь
ного катализатора.

Предложена цепная теория катализа (Семенов, Воеводский), согласно ко
торой катализатор, обладая свободными валентностями, может действовать, 
как свободный радикал, возбуждая образование цепей и участвуя в их раз
витии. Цепную теорию катализа можно рассматривать как 'распространение 
электронной теории катализа на полупроводниках (и металлах) на класс 
цепных реакций. Цепной механизм встречается сравнительно редко при гете
рогенно-каталитических реакциях, так как образование радикалов — эндотер
мический процесс, требующий большой затраты энергии для разрыва связей.

Рассмотренные универсальные теории катализа в настоящее время в значи
тельной мере потеряли свое значение, так как в течение последних 2 0  лет
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получены принципиально новые экспериментальные данные о состоянии поверх
ности гетерогенных катализаторов с использованием различных физических 
методов — термодесорбции, электронного парамагнитного резонанса (ЭПР), 
инфракрасной (ИК) — и Оже-спектроскопии, дифракции медленных электро
нов (ДМЭ), рентгеновской фотоэлектронной спектроскопии или электронной 
спектроскопии для химического анализа (РФЭС или ЭСХА) и т. д.

Именно широкое применение физических методов определяет современный 
этап науки о поверхности, в частности, о поверхности гетерогенных катализа
торов. На основе новых опытных данных можно ожидать создания в скором 
времени новых теоретических обобщений и более глубоких представлений
о механизме гетерогенно-каталитических реакций.

§ XVI.9. Предвидение
каталитической активности

В настоящее время теория гетерогенного катализа не достигла еще такого 
уровня, чтобы только на ее основе можно было бы подбирать наиболее 
активный и селективный катализатор для данной реакции. Имеющиеся те
оретические соображения о механизме гетерогенного катализа могут дать 
только некоторые общие указания при решении этой задачи.

Во-первых, прежде всего из числа веществ, выбираемых в качестве катали
затора для данной реакции, нужно исключить твердые вещества, которые не 
могут образовывать поверхностные химические соединения реагирующими 
веществами. Во-вторых, промежуточное химическое соединение катализатора 
с реагирующими веществами должно быть менее прочным, чем конечные 
продукты реакции, и соответственно стандартное изменение энергии Гиббса 
при образовании промежуточного соединения должно быть менее отрицатель
ным, чем при образовании конечных соединений. Если твердое вещество 
образует прочное соединение с реагентами, то они блокируют его поверхность 
и она не будет реагировать далее. Например, благородные металлы являются 
катализаторами окислительных процессов потому, что образуют с кислоро
дом менее прочные оксиды, чем другие металлы. Оксиды, хлориды и суль
фиды некоторых металлов являются катализаторами процессов окисления, 
хлорирования и т. п. из-за способности образовывать непрочные поверхност
ные соединения с кислородом, хлором и другими реагентами. Изменение 
энергии Гиббса при образовании промежуточного соединения с катализато
ром можно регулировать введением в катализатор различных добавок. На
пример, если добавка дает с металлом (катализатором) твердый раствор 
(сплав), то меняя состав этого твердого раствора, можно постепенно менять 
его термодинамические свойства и энергетические свойства поверхностных 
соединений.

В-третьих, для быстрого протекания каталитических реакций нужно, чтобы 
катализатор уменьшал энергию активации реакции. Это особенно важно для 
гемолитических (окислительно-восстановительных) реакций, в которых роль 
катализатора заключается главным образом в снижении энергии активации, 
например, при образовании радикалов с разрывом электронной пары. Такими 
катализаторами будут вещества, имеющие свободные валентности и, следова
тельно, являющиеся проводниками тока (металлы, полупроводники). Неболь
шие добавки, повышающие радикальный характер катализатора, будут облег
чать переход электронов с катализатора на реагирующее вещество и понижать 
энергию активации при образовании радикалов на поверхности катализатора. 
Теоретические основы для выбора этих добавок дает электронная теория. 
Таким образом, руководствуясь теорией, удается облегчить эксперименталь
ную работу по выбору требуемого катализатора для данной реакции. На
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каждой стадии отбора можно выбрать приемы, приближающие катализатор 
к оптимальным условиям.

Приготовление активных катализаторов из каталитически активного мате
риала также основывается на различных теоретических представлениях. Во- 
первых, нужно получить вещество с максимально развитой поверхностью. 
Этого можно достигнуть нанесением каталитически активного вещества на 
пористый носитель (силикагель, пемза, уголь и др.) или путем измельчения 
материала и прессования его в таблетки.

Во-вторых, в ряде случаев нужно приготовить катализатор с наибольшим 
числом активных участков на единицу поверхности, причем они должны иметь 
оптимальную энергию связи с реагирующими молекулами. Для этого катали
заторы готовят с максимально неоднородной поверхностью, на которой 
разные участки будут сильно различаться в энергетическом отношении. Участ
ки поверхности с очень большой энергией связи дадут прочные соединения 
с реагентами, покроются ими и будут неактивны; участки поверхности с очень 
малой энергией связи будут очень слабо и медленно реагировать с молекула- 
до исходных веществ и также окажутся неактивными. И только участки 
поверхности с оптимальной энергией связи будут участвовать в каталитичес
кой реакции и ускорять ее. Чем более неоднородна поверхность, тем более 
неоднородна она и в энергетическом отношении и скорее можно найти на ней 
достаточное число активных участков (активных центров) с требуемыми оп
тимальными энергиями связи.

В основе приготовления неоднородной поверхности катализатора (содер
жащей большое число нарушений кристаллической решетки, разные дефекты 
и т. д.) лежит теория пересыщения Рогинского, согласно которой нужно 
готовить катализатор в условиях, возможно более далеких от равновесных. 
Неравновесную структуру катализатора с неоднородной поверхностью нужно 
не только получить, но и сохранить. Для этого в катализатор вводят специаль
ные примеси (промоторы), которые стабилизируют его неоднородную нерав
новесную поверхность.

Вопрос о большом влиянии способа приготовления катализатора на число 
активных центров на единице поверхности, по крайней мере для некоторых 
катализаторов и реакций, является дискуссионным. Например, для платиново
го катализатора установлено, что активность поверхности образца платиново
го катализатора, независимо от его формы и способа приготовления (фольга, 
сетка, платиновая чернь, использование разных носителей и т. д.), получается 
приблизительно одинаковой, если одновременно точно определять истинную 
поверхность образца и пересчитывать активность катализатора на единицу 
истинной поверхности. По-видимому, в некоторых случаях способ приготов
ления катализатора несуществен для удельной активности катализатора, так 
как она в основном определяется химическим составом катализатора.

Следует иметь в виду, что с системе твердый катализатор — реагенты 
химические превращения испытывает не только реагент под воздействием 
катализатора, но и'катализатор в результате химического взаимодействия 
с ним. В условиях проведения каталитической реакции катализаторы обычно 
лабильны, в них могут происходить перемещения приповерхностных атомов, 
изменяющие структуру и состав поверхности, изменения соотношения ком
понентов в результате взаимодействия с реагентами, а также внедрение или 
удаление составных частей реагентов, приводящее к изменению заряда ионов, 
входящих в состав катализатора. В настоящее время это доказано много
численными наблюдениями над катализаторами различных классов для боль
шинства каталитических реакций. В случае металлов наблюдается реконс
трукция поверхности под воздействием некоторых компонентов газовой фазы. 
Для оксидных катализаторов окислительно-восстановительных реакций при
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вариации состава реакционной смеси наблюдаются значительные изменения 
содержания кислорода в приповерхностном слое и вызванные этим изменения 
каталитических свойств. Воздействие реакционной среды на катализатор про
исходит и в реакциях кислотно-основного гетерогенного катализа; могут 
изменяться степень гидратации кислотных центров, координационная насы
щенность катионов и другие свойства.

Из изложенного следует, что твердые катализаторы под воздействием 
реакционной смеси меняют структуру и свойства поверхности, достигая для 
каждого состава реакционной среды и температуры определенного стационар
ного состояния. Этим и объясняется приблизительное постоянство удельной 
активности катализаторов одинакового химического состава. Действительно, 
под действием реакционной смеси такие катализаторы должны приходить 
в одинаковое стационарное состояние независимо от исходного состояния их 
поверхности, определяемого условиями приготовления и предварительной 
обработки.

Для каталитических реакций, протекающих при повышенных температурах 
в условиях достаточно быстрого воздействия реагентов на катализатор, перво
начальная структура поверхности, а также возможные нарушения стехиомет
рии в процессе приготовления не оказывают существенное влияние на удель
ную активность катализатора, так как стационарное состояние катализатора 
быстро устанавливается и оказывается одинаковым независимо от исходного. 
Наоборот, при пониженных температурах реконструкция поверхности замед
ленна, и можно ожидать зависимости удельной активности от исходного 
состояния катализатора.

Сложнее обстоит дело, если активный компонент распределяется в объеме 
или по поверхности носителя, не образуя отдельной фазы. Это имеет место 
при приготовлении катализаторов на основе кристаллических цеолитов путем 
введения в их состав катионов переходных металлов или для катализаторов, 
представляющих собой твердые растворы активных ионов в инертных матри
цах. В таких системах каталитическая активность, отнесенная к одному атому 
активного компонента, неодинакова и может изменяться в широких пределах 
в зависимости от природы и координации окружающих частиц, возможности 
электронного взаимодействия их с соседними ионами той же природы, об
разования кластеров и других факторов.

Для ряда многокомпонентных катализаторов каталитические свойства 
определяются образованием определенного химического соединения. Так, ак
тивным компонентом ванадиевых катализаторов окисления дисульфида серы 
являются полисульфованадаты щелочных металлов, покрывающие в форме 
жидкой пленки поверхность носителя. Активность железомолибденовых ката
лизаторов окисления метанола в формальдегид определяется образованием 
твердого раствора избыточного МпОэ в молибдате железа.

Перспективный подход к предвидению каталитической активности твердых 
катализаторов основан на использовании соотношения линейности Бренсте- 
да — Поляни между энергией активации каталитической реакции и энергией 
какой-либо связи, участвующей в образовании активного комплекса на поверх
ности катализатора. В отличие от принципа энергетического соответствия 
в мультиплетной теории при новом подходе не нужно знать состав мультип- 
летного комплекса и энергию всех связей в промежуточном соединении между 
молекулами реагирующих веществ и катализатором. Достаточно знать энер
гию только одной связи, участвующей в промежуточном соединении. Здесь мы 
рассмотрим применение этого подхода к предвидению каталитической актив
ности для гетерогенного гомологического катализа на примере каталитичес
кой активности оксидов металлов по отношению к реакциям окисления.

Для этого используется соотношение линейности Бренстеда — Поляни
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между энергией активации Е реакции и энергией связи Q кислорода с метал
лом на поверхности оксида металла (см. § XV.3):

E=Eo + aQ, (XVI .44)

где £о и а — постоянные, одинаковые в ряду разных оксидов металлов для 
данной реакции. Энергия активации Е вычисляется по уравнению Аррениуса. 
Энергия связи Q кислорода с металлом может быть определена, например, из 
зависимости давления разложения оксида металла на поверхности катализа
тора от температуры по уравнению изобары реакции

In />=In С—̂  1,
R Т

где С — постоянная.
На рис. XVI. 6  видно, что согласно уравнению (XVI.44) для трех разных 

реакций получаются три прямые линии с угловыми коэффициентами а =0,9;
0,5; 0,3. Положительное значение а указывает на то, что лимитирующий этап 
всех этик реакций связи с разрывом связи кислород — катализатор.

Каталитическая активность девяти изученных оксидов уменьшается в по
следовательности:

С0 3 О4 > М п02 > NiO > CuO > Cr20 3 > Fe20 3 > ZnO > V2Os > T i02.

Она совпадает с последовательностью увеличения энергии связи кислорода на 
поверхности оксида. Эта про
стая корреляция не может претен
довать на универсальность, так 
как энергия активированного 
комплекса лимитирующей ста
дии реакции окисления зависит 
не только от энергии связи кис
лорода с катализатором. Суще
ственное значение могут иметь 
и энергии связей с катализато
ром других участников реакции.
Для более точного предвидения 
каталитического действия необ
ходимо изучить закономерности 
изменения и других связей акти
вированного комплекса. Источ
ником отклонений от соотноше
ния (XVI .44) может быть также 
изменение содержания кислоро
да в поверхностном слое катали
затора в условиях протекания 
реакции, которое при окислении 
всегда ниже, чем в равновесных 
условиях, а энергия связи кисло
рода соответственно выше.

Корреляция между каталити
ческой активностью и энергией 
связи кислорода справедлива не

Q, кдж/моль

Рис. XVI .6. Зависимость энергии аггивации реак
ции от энергии связи поверхностного кислорода 

в оксиде металла (катализаторе):
I 0 l ‘+ 0 » - .2 0 160 le; 2 -  2 -С Н * + 2 0 ,-> С 0 1+2Н аО; 

3 2На+Оа-2 Н аО
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только для простых оксидов, но и для более сложных соединений, например 
шпинелей, солей типа ванадатов, молибдатов, смешанных оксидов и т. п. Это 
открывает возможность регулирования каталитической активности оксидов 
путем изменения их состава. Так, в молибдатах с ростом электроотрицатель- 
носги катиона в ряду Са, Al, Сг, Fe энергия связи кислорода уменьшается, 
а каталитическая активность возрастает. Эта зависимость позволяет пред
видеть качественное изменение активности при изменении состава сложных 
оксидных катализаторов.

Использование соотношения линейности Бренстеда — Поляни для гете
рогенного гетеролитического катализа приводит к существенным осложне
ниям, которые вызываются трудностью количественной характеристики кис
лотности поверхности твердых катализаторов, а также более сложным ха
рактером взаимодействия. При гетерогенном кислотно-основном катализе 
молекулы реагирущих веществ наряду с протолитическим взаимодействием 
обычно связаны с поверхностью катализатора электростатическими и об
менными силами, что влияет на реакционный путь и энергию активированого 
комплекса.

Хотя природа каталитического действия в основных чертах ясна, общая 
и строгая теория предвидения каталитической активности пока не может 
быть создана. Это обусловлено чрезвычайной сложностью расчета скоростей 
каталитических реакций даже для простейших химических реакций. Поэтому, 
по-видимому, еще длительное время придется довольствоваться частными 
и приближенными зависимостями, справедливыми лишь для отдельных групп 
катализаторов и реакций. Основой для создания таких частных обобщений 
может служить разделение проблемы предвидения на две части: зависимость 
скорости реакции от энергии промежуточного взаимодействия и зависимость 
энергии промежуточного взаимодействия от химического состава катали
затора.



Приложения

I. ВВЕДЕНИЕ В ТЕОРИЮ САМООРГАНИЗАЦИИ МАТЕРИИ.
ЭЛЕМЕНТЫ СИНЕРГЕТИКИ

§ 1.1. Вваданиа. Самоорганизация материи

В конце XIX— начале XX в. обнаружилось кажущееся (как теперь выяс
нилось) противоречие между поведением живой и неживой материей. Поведе
ние неживой материи объясняется на основе второго начала термодинамики, 
которое в формулировке Р. Клаузиуса гласит: «Энтропия мира стремится 
к максимуму» (см. § П.12 — П.15). Поскольку в изолированной системе мак
симум энтропии достигается в состоянии равновесия, то из формулировки 
Р. Клаузиуса следовал вывод, что у Вселенной, если ее рассматривать как 
изолированную систему, было начало и будет конец, когда все процессы 
прекратятся и система придет в состояние равновесия.

С другой стороны, поведение живой материи (растения, животные и др.) 
подчиняется закону биологической эволюции. Согласно этому закону, в живой 
материи в процессе эволюции из простейших организмов постепенно возника
ют более сложные, т. е. идет процесс упорядочения материи, который соответ
ствует уменьшению энтропии. Таким образом, казалось бы, живая материя не 
подчиняется физико-химическим законам, установленным для неживой мате
рии, и в биологии нужно использовать дополнительно другие законы и поня
тия, как, например, понятие <окизненной силы».

Ситуация существенно изменилась после того, как ряд ученых в середине 
XX в. обобщили известные опытные факты из разных областей знаний и вы
сказали идею о том, что в состояниях, далеких от положения равновесия, 
у материи при определенных условиях появляется способность к самоор
ганизации. Молекулы (и другие частицы) начинают участвовать в кооператив
ных (совместных) движениях, образуются так называемые диссипативные 
структуры как во времени, так и в пространстве. С приближением к состоянию 
равновесия эта способность материи к самоорганизации ослабляется и, нако
нец, исчезает: молекулы (и другие частицы) теряют способность к кооператив
ному движению, и диссипативные структуры распадаются.

Длительное существование диссипативной структуры обеспечивается нали
чием в системе стационарного состояния, далекого от равновесного (подроб
нее см. § Х.8 ). Поддержание стационарного состояния в течение длительного 
времени при протекании химической реакции может быть осуществлено в от
крытой системе (реакторе; см. § VIII.5 и X.S).
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Рост энтропии при образовании диссипативных структур не противоречит 
второму началу термодинамики. Рассмотрим живой организм (или неживую 
подсистему, в которой происходит самоорганизация материи) вместе с частью 
окружающей среды как изолированную систему. В живом организме энтропия 
уменьшается из-за возникновения локальной упорядоченности за счет близ
лежащих областей. Но это не противоречит второму началу термодинамики, 
если в рассматриваемой изолированной системе в целом энтропия будет 
увеличиваться.

Диссипативные структуры — это образования, которые формируются 
в открытых системах, когда они (системы) находятся в состоянии далеком от 
равновесия. На основании обширного опытного материала, относящегося 
к разным областям окружающей нас действительности, и анализа математи
ческих моделей неравновесных процессов доказана способность материи к са
моорганизации и образованию диссипативных структур. Это обобщение не 
противоречит второму началу термодинамики. Путем решения нелинейных 
дифференциальных уравнений устанавливают количественые закономерности 
для явлений самоорганизации материи.

Следовательно, для появления самоорганизации в системе она должна 
быть: 1 ) нелинейной, т. е., когда отклик системы непропорционален уровню 
воздействия на нее; 2 ) неравновесной — нестационарное состояние должно 
находиться далеко от равновесия; 3) иметь обратную связь; для химических 
реакций — наличие автокаталитической стадии; 4) иметь неустойчивость ста
ционарного состояния системы; 5) стохастической, т. е. в системе есть случай
ные процессы.

Приведем несколько примеров самоорганизации материи из разных об
ластей знания.

1. Биология. Большое значение концепция самоорганизации материи имеет 
в биологии. Ярким примером является изменение численности популяций 
в системе хищник — жертва. Например, рыба-хищник (щука) и рыба-жертва 
(карась). Карась питается растительной пищей (планктоном), но сам является 
пищей для щуки. Если рыб-хшцников мало, то число рыб-жертв растет; 
увеличивается запас пищи для рыб-хшцников, поэтому число их начинает 
расти, и это приводит к уменьшению числа рыб-жертв. В свою очередь, 
истощение запаса пищи для рыб-хшцников приводит с некоторым запоздани
ем к уменьшению их численности и т. д. Таким образом, число особей в обеих 
популяциях (щука, карась) с течением времени колеблется с некоторым сдви
гом. Колебание числа особей в двух сопряженных популяциях находит количе
ственное выражение в модели Лотки — Вольтерры, состоящей из двух нели
нейных дифференциальных уравнений.

2. Физика (оптика). Примером самоорганизации в оптике могут служить 
лазеры. Не вдаваясь в детали механизма этого явления, укажем, что причина 
возникновения лазерного излучения состоит в следующем: под влиянием 
подведенной энергии (например, световой) в веществе возникает неравновес
ное состояние и при определенных условиях световые волны становятся 
когерентными, т. е. согласованными во времени; происходит самоорганизация 
световых колебаний.

3. Гидродинамика. Обратимся к так называемой неустойчивости Рэлея — 
Бенара. Если в сосуд с плоским дном налить тонкий слой жидкости и подогре
вать его снизу, то при достаточно высоком градиенте температуры в слое 
жидкости возникают конвективные потоки, которые в определенных условиях 
самоорганизуются и возникают диссипативные структуры (турбулентные по
токи), например,4 в форме шестиугольников. Если нагреватель убрать, то эти 
структуры исчезают.
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4. Химия. В середине XX в. (1951) русский ученый Б. П. Белоусов получил 
так называемую колебательную реакцию, которую затем изучал А. М. Жабо- 
тинский и др. Эта реакция получила название реакция Белоусова — Жабо- 

; тинского, или сокращенно — реакция БЖ. Здесь мы дадим качественное опи
сание этого явления.

Раствор, в котором протекает реакция БЖ, содержит четыре компонента: 
малоновую кислоту (СН2 (СООН)2), бромат калия (КВг03), сульфат церия (IV) 
и серную кислоту. Продуктами реакции являются броммалоновая кислота 

■ (СНВг(СООН)2), диоксид углерода и вода. Среди промежуточных соединений 
I этой сложной многостадийной реакции важное значение имеет НВгОз, которая
I участвует в автокаталитической стадии. Общее число стадий этой реакции 
[ составляет, по некоторым оценкам, более двадцати. Наиболее вероятный 

механизм этой реакции по стадиям до сих пор не установлен. Суммарная 
реакция имеет вид:

2ВгОз + ЗСН2 (СООН)2 +2Н+ -»2ВгСН (СООН)2 + ЗС02 + 4Н20  (1)

окислительно-восстановительная пара Ce(IV) — Ce(III) является катализато
ром и потому не входит в уравнение суммарной реакции БЖ. Заметим, что 
ион Се4+ имеет желтый цвет, а ион Се3+ почти бесцветен.

Внешне протекание этой реакции после сливания растворов указанных 
четырех компонентов в определенной пропорции и при соответствующей 
температуре сопровождается периодической сменой окраски раствора от жел
того к бесцветному и обратно. Происходят колебания концентраций Се4+ 
и Се3+, а также других участников реакции. За изменением концентраций 
компонентов окислительно-восстановительной пары Се4* т  Се3+ со време
нем можно следить по периодическим изменениям потенциала Е, который 
связан с логарифмом отношения концентраций этой пары уравнением Нерн- 
ста (см. § VII.9):

> - l g  [Ce(IV)/C0<HI)]- (Я -  £°) «О
где Е° — стандартный (формальный) окислительно-восстановительный потен
циал. График в координатах у — / представлен на рис. П.1, а.

Если проводить реакцию БЖ в закрытой системе, то через некоторое время 
колебания значений концентраций по мере расходования исходных веществ 
затухают и прекращаются — система приходит в состояние равновесия. Если 
же эту реакцию проводить в открытой системе (рис. П.2, а) и поддерживать 

'  концентрации исходных веществ постоянными, а всю систолу в состоянии 
далеком от равновесного, то вскоре система достигнет стационарного состоя
ния и колебания концентраций будут продолжаться сколь угодно долго (пока 
в системе поддерживается требуемое стационарное состояние).

Изменяя условия эксперимента (т. е. взяв другие значения концентраций 
исходных веществ и температуры и т. д.) для реакции БЖ наблюдаются 
явления самоорганизации в новом виде. Например, если в пробирку влить 
смесь исходных веществ сначала без серной кислоты, а затем осторожно 
влить в нижнюю часть пробирки раствор серной кислоты, то через некоторое 
время в растворе появляются неподвижные желтые и бесцветные полосы 
(слои), что указывает на образование диссипативных структур. При этом 
система остается гомогенной (хотя и неоднородной). Через некоторое время 
из-за процессов диффузии резкость полос ослабевает и диссипативные
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Рис. П.1. Автоколебания промежуточных веществ около стационарного состояния
в реакции БЖ:

а — опытные значения колебания потенциала окислительно-восстановительной пары 
Се (IV) —Се (III), отражающего автоколебания промежуточных веществ в реакции БЖ; 6 — авто
колебания промежуточного соединения Xj, рассчитанные численным методом на ЭВМ по уравне

ниям (20) и (21); в — расчетный предельный цикл в условиях машинного эксперимента

структуры разрушаются. Раствор становится однородным: система приходит 
в равновесное состояние.

Если смесь исходных веществ сразу после смешения влить в плоскую чашку 
(чашку Петри), то при определенных условиях через некоторое время на 
поверхности раствора выступают окрашенные желтые центры, от которых 
начинают расходиться окрашенные (желтые) кольцевые полосы. Поверхность 
жидкости при этом остается гладкой. Окрашенные полосы (бегущие волны) от 
разных центров при встрече гасят друг друга, образуя причудливый узор на 
поверхности раствора. Эти химические концентрационные (бегущие) волны 
также являются примером самоорганизации материи, т. е. образования про
странственно-временных диссипативных структур в результате кооператив
ного движения частиц материи. Они возникают при сочетании химических 
стадий реакции БЖ с диффузионными. Через некоторое время это явление 
ослабевает и исчезает: система приходит в состояние равновесия.

Компоненты реакции БЖ могут быть заменены другими, например окис
лительно-восстановительная система Се4+ — Се3+ — на систему Fe3+ — 
Fe2 + ; в присутствии индикатора ферроина изменяется окраска раствора при 
концентрационных колебаниях от красной к синей. Бромат калия может быть 
заменен на хлорат калия и т. д.
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Открытие новых колебательных реак
ций*, по мнению бельгийского ученого 
И. Пригожина и его школы, имеет боль
шое значение. Предлагается даже назы
вать эту область явлений «новой химией». 
Принципиальное значение этих явлений 
в том, что появляется возможность устра
нить противоречие в поведении энтропии 
для неживой и живой материи, объяснить 
возникновение живого из неживого. За 
расшифровку явлений самоорганизации 
и образования диссипативных структур 
И. Пригожи ну была присуждена Нобе
левская премия по химии (1977).

Далее мы кратко отметим вклад этих 
дисциплин в объяснение явления самоор
ганизации материи, а затем поясним, как 
с помощью понятий синергетики можно 
дать интерпретацию и математическое 
описание автоколебаний концентраций ре
агирующих веществ в реакции БЖ.

Рис. П.2. Идеальный маятник как 
формальный пример, поясняющий 
взаимосвязь между характером изме
нения во времени возмущения в систе
ме с двумя степенями свободы 
х  и v (автоколебания) (а) и видом фа
зового портрета (предельный цикл, эл
липс) (б); я — фазовый портрет маят
ника с трением (скручивающаяся спи
раль), соответствующий затухающим 

колебаниям (маятника)

§ 1.2. Нелинейная термодинамика неревновесных процессов, 
нелинейная динамика 

и явление самоорганизации материи

Для объяснения явления самоорганизации материи можно использовать 
нелинейную термодинамику неравновесных процессов. В теоретические моде
ли классической равновесной термодинамики время как параметр не входюг 
(см. гл. II — VII). Однако уже в начале XX в. стала развиваться термодинами
ка неравновесных процессов, в описании которых время входит как параметр. 
Сначала рассматривалась так называемая линейная термодинамика нерав
новесных процессов (ЛТНП). ЛТНП представляет собой приближение, кото
рое справедливо только вблизи равновесного состояния, в то время как 
реальные химические реакции, имеющие практическое значение, протекают 
при состояниях системы, далеких от положения равновесия.

Для практики закономерности ЛНТП представляют интерес при протека
нии двух взаимосвязанных (сопряженных) процессов разной природы. Для 
этого в ЛТНП вводятся понятия поток и сила. Сила — это интенсивный 
фактор, например разность давлений (см. § П.2); поток — экстенсивный фак
тор. ЛТНП позволяет установить взаимосвязь между двумя сопряженными 
потоками для системы в состоянии близком к равновесию, так называемое 
соотношение взаимности Онзагера. Например, в термопаре взаимосвязаны 
потоки теплоты и электричества; при термодиффузии через мембрану — 
потоки теплоты и вещества и т. д. За установление связи между микро-

* Германский физик Г. Х&кен предложил называть эту междисциплинарную науку «синер
гетика)».
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и макроскопическим подходами к исследованию необратимых процессов 
J1. Онзагеру присуждена Нобелевская премия по химии (1968).

Изменение энтропии dS (подробнее см. § XI. 14) складывается из энтропии 
dSj (i — internal), возникающей внутри системы, и из энтропии dSe (е — 
external), передаваемой вместе с теплотой из окружающей среды: dS= dtS —dJS. 
В равновесной системе критерием осуществимости процесса является воз
растание энтропии в изолированной системе, или, другими словами, внутрен
нее возрастание энтропии:

d,S> 0. (2)

В неравновесной системе вблизи равновесия, согласно ЛТНП, критерием 
осуществимости процесса является увеличение так называемого «производст
ва энтропии», или, другими словами, внутреннее возрастание производства 
энтропии:

d,P> 0,

где Р= djSjdt — внутреннее производство энтропии, или, иначе, скорость внут
реннего изменения энтропии.

Явление самоорганизации материи наблюдается при состоянии системы 
далеком от равновесия. Поэтому при рассмотрении этого явления нельзя 
использовать ЛТНП, а нужно применять нелинейную термодинамику нерав
новесных процессов (НТНП) и, следовательно — нелинейные дифференциаль
ные уравнения.

Нелинейные дифференциальные уравнения, описывающие явления самоор
ганизации материи, как правило, не имеют стандартных решений, как это 
имеет место для линейных. При этом многие из них (в частности, описыва
ющие известные модели реакции БЖ) не имеют решения в аналитическом 
виде. В то же время, при рассмотрении самоорганизации материи часто важно 
иметь сведения только о типе устойчивости (или неустойчивости) стационар
ных состояний, далеких от равновесия при разных значениях заданных посто
янных параметров. Эти сведения можно получить косвенным путем, не имея 
аналитического решения нелинейных дифференциальных уравнений, с помо
щью двух подходов: термодинамического и нелинейно-динамического (опира
ющегося на представления теории колебаний и теории устойчивости).

В НТНП критерием устойчивости стационарного состояния в изолирован
ной системе является так называемое избыточное производство энтропии 
Р для данного стационарного состояния (изолированной) системы, далекого 
от равновесия. Разложим его в ряд Тейлора

Р=Р0+6Р+- 62Р,
2

где

SxP=-2 S2P -  (3)

избыточное производство энтропии.
Знак избыточного производства энтропии определяет устойчивость стацио

нарного состояния системы вдали от равновесия: если дхР>0, то стационарное 
состояние устойчивое; при дхР<  0  — неустойчивое.

В последнем случае речь не идет об осуществимости процесса в стационар
ном состоянии далекого от равновесия, а о критерии наблюдаемого типа 
стационарного состояния: устойчивое или неустойчивое. Мы не будем далее
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использовать понятие избыточного производства энтропии, поэтому более 
подробно мы на нем не останавливаемся.

Кроме НТНП, заключение об устойчивости стационарного состояния си
стемы, далекого от равновесия, может быть сделано на основе нелинейности 
динамики с использованием так называемых критериев устойчивости Ляпуно
ва. Сущность второго подхода состоит в том, что рассматривают небольшое 
возмущение (отклонение) от стационарного состояния. Если стационарное 
состояние устойчивое, то возмущение с течением времени будет уменьшаться 
и наконец система вернется в свое исходное стационарное состояние. Если же 
стационарное состояние неустойчивое, то (после возникновения) возмущение 
будет увеличиваться со временем до тех пор, пока система не придет в новое 
устойчивое стационарное состояние. Может быть и такой случай, когда после 
возмущающего воздействия система придет в колебательное состояние с по
стоянной амплитудой (так называемые автоколебания); и еще ряд других 
случаев.

Дальнейшее изложение проводим на примере модели реакции БЖ, в кото
рой предполагается наличие двух промежуточных соединений с переменными 
концентрациями, т. е. система с двумя степенями свободы. Изменение со 
временем величины возмущения в системе с двумя степенями свободы можно 
представить графически в виде изображающей точки в трехмерной системе 
координат, в которой ордината — время, а две другие — концентрации про
межуточных соединений. Если они меняются со временем, то изображающая 
точка описывает определенную траекторию в трехмерном пространстве. Для 
удобства изображения рассматривают проекцию этой траектории на плос
кость с координатами: значения концентраций двух промежуточных соедине
ний. Такой график на плоскости называют фазовой диаграммой, а проекцию 
объемной траектории на плоскость — фазовым портретом.

Оказывается, что между типом устойчивости стационарного состояния 
(далекого от состояния равновесия и описываемого системой нелинейных 
дифференциальных уравнений) и фазовым портретом имеется вполне опреде
ленное соответствие. Но фазовый портрет системы (уравнение траектории 
изображающей точки на плоскости) получить сравнительно просто. Если 
рассматривать небольшое возмущение, то выражения для двух нелинейных 
дифференциальных уравнений, описывающих стационарное состояние при 
наличии возмущения в системе с двумя степенями свободы, можно разложить 
в ряд Тейлора и с достаточно хорошим приближением ограничиться линей
ным слагаемым, отбросив другие, содержащие переменные величины в степе
нях выше первой (т. е. с большей степенью малости).

Таким образом, для описания возмущения мы получаем два линейных 
дифференциальных уравнения, которые легко решаются стандартными мето
дами. Полученное аналитическое выражение и является приближенным выра
жением для фазового портрета системы. А по виду уравнения изменения 
возмущения со временем вблизи стационарного состояния, как уже отмеча
лось выше, можно определить вид его устойчивости, не решая системы из двух 
нелинейных дифференциальных уравнений.

Для того чтобы пояснить соответствие между характером изменения воз
мущения со временем и фазовым портретом для системы с двумя степенями 
свободы, рассмотрим идеальный маятник. Эта модель достаточно проста 
и позволяет получить формально в явном виде выражения как для фазового 
портрета, так и для вида зависимости от времени изменения величины двух 
переменных, описывающих изменение возмущения. При этом нужно пони
мать, что модель маятника по физическому смыслу не имеет, конечно, ника
кого отношения к самоорганизации материи. Также формальным является
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использование термина «возмущение» по отношению к отклонению маятника 
от состояния равновесия.

Пусть идеальный маятник находится в состоянии покоя (равновесия). 
Создадим «возмущение», отклонив его слегка в сторону. В качестве двух 
степеней свободы в момент времени / рассмотрим расстояние х  центра 
тяжести маятника от состояния покоя и скорость его движения v.

Из физики известно, что при небольшом отклонении от равновесия ускоре
ние движения маятника пропорционально величине отклонения:

dvjdt= —о)2х, (4)

где со — частота колебаний (знак минус показывает, что скорость движения 
маятника с увеличением расстояния от равновесия уменьшается). По опреде
лению:

dx/dt=v. (5)

Система двух линейных дифференциальных уравнений представляет собой 
математическую модель идеального маятника. И в то же время формально 
это изменение «возмущения» со временем, которое мы создали, отклонив 
маятник от состояния равновесия на величину К = хт (К — половина амплиту
ды колебания маятника).

Для модели идеального маятника фазовый портрет получается в явном 
виде, так как он представляет собой систему из двух линейных дифференци
альных уравнений. Разделив уравнение (5) и (4) (для исключения dt), получим 
линейное дифференциальное уравнение первого порядка с разделяющимися 
переменными

dvjdx =  — со2 (х/у). (6)

Интегрируя в пределах от v до 0 и от х  до К, получаем после небольших 
преобразований:

X2 V2

F + - ^ = ‘ - ( 7 >

Таким образом, фазовый портрет системы в нашей модели представляет 
собой эллипс с полуосями К  и соК (см. рис. П.2, б). При разных значениях 
амплитуды колебания (2К) получаем эллипсы разного размера. В синергетике 
фазовый портрет в виде замкнутой фигуры называют предельным циклом. 
Эллипс — это частный случай предельного цикла для гармонических автоко
лебаний.

Изменение во времени переменных x(t) и v(t), описывающих движение 
возмущения после его возникновения, определяют стандартным методом 
решения системы линейных дифференциальных уравнений.

Ищем решение в виде: x —G i\  Тогда:

dx/dt= pG /,= v :; dv/dt=p2G

Подставляя значения dv/dt и х  в уравнение (7), находим (после сокращения на 
Gept): р2= — со2; р —±  ico. Таким образом, частные решения для х  и v имеют вид 
(с учетом известного соотношения для мнимого комплексного числа):

jCii2 =  G!e±to,=  C?(sineo/±icosQ)0; v12= ±icoGe l= ±icoG(sincot±icoscot), (8 )
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где G — постоянная, значение которой находится из краевых условий задачи. 
Общее решение (см., например, уравнение (31) для х и v в случае идеального 
маятника имеет вид (приводим его без вывода):

x —Kcos (oit+a); v= — Ксо sin (cot). (9)

Однако и из частного решения [см. уравнение (8 )] видно, что движение 
«возмущения» после его возникновения имеет характер автоколебаний с 
частотой со (см. рис. П.2, а).

Если мы рассмотрим маятник с трением, то движение «возмущения» будет 
иметь характер затухающих колебаний: амплитуда колебаний будет ассимп- 
тотически уменьшаться до нуля, т. е. система (маятник) придет в равновесное 
состояние. При этом фазовый портрет будет иметь вид скручивающейся 
спирали, которая закончится «особой точкой» (состояние равновесия для 
маятника; см. рис. П.2, в).

Для моделей процессов самоорганизации материи в различных системах 
имеется большое число фазовых портретов и видов движения возмущения 
вблизи стационарных состояний разного типа (далеких от равновесия). Эти 
вопросы будут рассмотрены в следующем параграфе на примере колебатель
ной реакции БЖ.

Для качественного вывода об устойчивости стационарного состояния в си
стеме далекой от равновесия могут применяться оба подхода: термодинами
ческий (НТНП) и нелинейно-динамический (оперирующий, в частности, крите
риями Ляпунова). Однако нелинейно-динамический подход проще и яснее. 
Поэтому в дальнейшем при рассмотрении устойчивости стационарных состоя
ний в системе мы будем пользоваться критериями Ляпунова.

Важное значение в синергетике имеет понятие «бифуркация» (от лат. 
furca — вилка). Бифуркация — это математическое понятие, которое отража
ет приобретение нового качества движением динамической системы при изме
нении ее параметра, т. е. соответствует перестройке характера движения 
реальной системы. Знание закономерностей возникновения бифуркаций систе
мы позволяет существенно облегчить исследование конкретных физических (и 
других) систем, в частности, предсказать значение параметров новых типов 
движения, возникающих в момент бифуркационного перехода. В качестве 
решения дифференциального уравнения нас будет интересовать число, поло
жение и устойчивость стационарных состояний нелинейной системы, а также 
характер временной зависимости их достижения.

В случае близости стационарного состояния к равновесному линейное 
дифференциальное уравнение, которое его описывает, имеет одно устойчивое 
решение (реальная система имеет одно устойчивое стационарное состояние). 
При значительном удалении стационарного состояния от равновесия процесс 
в системе описывается нелинейным дифференциальным уравнением (НДУ). 
Дифференциальное уравнение содержит постоянные коэффициенты (парамет
ры). Если решать НДУ, при возрастающих значениях одного из параметров 
уравнения (или физического параметра, его определяющего) и постоянстве 
других, то решение при обычных условиях будет качественно оставаться тем 
же самым. Меняются только по плавной кривой его количественные показа
тели (например, зависимость от времени отклонения от стационарного состоя
ния ); это отклонение может существовать в начальный момент времени или 
может быть создано под влиянием внешнего воздействия.

Однако при определенных условиях в некоторых НДУ после достижения 
меняющимся параметром критического (порогового) значения, или, другими
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словами, достижения точки бифуркации, происходит ветвление решения, т. е. 
оно скачком становится качественно иным.

Ниже критического значения параметра система находится в устойчивом 
стационарном состоянии, выше — в неустойчивом. Небольшое изменение па
раметра вблизи критического состояния приводит к резкому изменению пове
дения системы (решение НДУ).

Поясним сказанное на простом примере химической реакции А -* F, состо
ящей из двух стадий:

А + У ^ Х ;Х ^ Р  (Ю)

где X — промежуточное соединение; первая стадия — автокаталитическая 
двухсторонняя; реакция проводится в открытой системе; концентрация исход
ного вещества А при протекании реакции поддерживается постоянной; стаци
онарное состояние задается далекой от равновесия скоростью подачи исход
ного вещества А из резервуара.

Скорость реакции по промежуточному соединению равна [см. две стадии 
реакции (1 0 )]:

dcx/dt^kicbcx-kicx-k-ick, (И)

где сА, Сх — концентрации соответствующих реагентов.
При стационарном состоянии dcxJdt—О, так как концентрации всех реаген

тов по определению не меняются во времени. Отсюда

Cx(fci<?A--*2 -*-jC x)= 0 . (1 2 )
Для двух стационарных концентраций вещества X получаем выражения:

<«= 0 , ,
<£=(*,/*.,)[(са- (* Л ) ] .  (13)

Если в начальный момент времени концентрация Сх отличается от стацио
нарной, то зависимость ее от времени с приближением к стационарному 
состоянию определяется дифференциальным уравнением (11). После алгебраи
ческих преобразований приведем уравнение (1 1 ) к виду:

- k - ldt=dcxl[cx(cx-at)],
где

«=(*»/*_,Ш сЧ Ъ /В Д  (14)
Используя тождество:

1 /[сх (сх -  а)]= (1 /а) [1 /(сх-а) - 1/<*3,
получаем:

- a k _ ild t- d c x/(cx -  а) -  dcxjc*.

Интегрируя это уравнение в пределах от 0 до / и от с$ до сх, находим:

- a  kit= In [(сх -  а)/(<$)] “  Ь  (сх/сх),

где Сх — концентрации промежуточного соединения X при /=0. После не
сложных преобразований получим решение уравнения ( 1 1 ) в аналитическом 
виде:
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Сх =
{fie % 1)

где
у-----a

(15)

(16)

(практически a»Cx; a —Cx—*)•
Будем задавать для концентрации исходного вещества С\ возрастающие 

значения (при этом не будем забывать, что в течение реакции концентрация 
исходного вещества поддерживается постоянной). Тогда в интервале от 0 до 
krfku как видно из уравнения (13), второе стационарное состояние C f имеет 
отрицательное значение, т. е. является неустойчивым и потому практически не 
реализуется.

Если в начальный момент времени (/=0) концентрация промежуточного 
соединения с$ отличалась от стационарной (<$>Сх; Сх = 0 ), то, учитывая, 
что а<0, Р<0, у<0 и пренебрегая единицей в знаменателе уравнения (15), 
получаем:

сх=(а/Р)е~п,

т. е. нисходящую экспоненту; при этом Сх асимптотически стремится к стаци
онарному состоянию Сх — 0 (рис. П.З, а, кривая 1).

Но при достижении концентрацией исходного вещества значения kjjki 
ситуация существенно меняется. Значение cK=k2jk\ для данной модели хими-( 
ческой реакции (10) является критическим, или точкой бифуркации. При 
значении сК>к^к 1 получаем CA—(k2Jkl)>0', соответственно: а>0; Р>0; у>0 
и график уравнения (15) принимает вид логисты (см. рис. П.13, а, кривая 2). 
Устойчивым становится новое стационарное состояние а прежнее £* — 
неустойчивым.

Решениями уравнения (11) или (13) являются зависимости:

<*=/(*, сА) и ci=F(cx).

Как видно из рис. П.З, а л  6, эти решения в точке бифуркации при малом 
изменении сА претерпевают 
резкое изменение. При сА=
=kijk\ обе зависимости стано
вятся качественно иными. В 
точке бифуркации происходит 
ветвление пути, т. е. фактически 
смена пути, так как дороги две, 
а система одна.

Заметим, что в данном при
мере нет самоорганизации. Мы 
его привели, так как НДУ, опи
сывающее данную химическую
реакцию, решается В аналити- Рве. П.З. Дифуркация в химической реакции (10): 
ЧССКОМ ВИДе, И потому оба ре- а — график уравнения (15) при двух значениях хонцент- 
шения МОЖНО наглядно Пред- рации исходного вещества Сд; 1 — CA<kJky; 
ставить. 2 — CA>kJ ki>6 — бифуркация при C^m kjkt (Сх — гон-

Ч а с т о  п о с п е  т п ч г и  fiorhvn- деитрадия[промежуточного соединения X в момент време- часто  после ТОЧКИ ОИфур- т  г, с?, с ? -  две стационарные хонцентраци промежуточ-
кации в системе возникает нога «»„««« х

/

" f _ ~s1'—f  ' 1— 
1 1
0

а
t
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самоорганизация. В качестве примера изменения характера движения реаль
ной динамической системы в точке бифуркации и появления самоорганизации 
можно привести возникновение конвекции в горизонтальном слое жидкости 
при подогревании снизу.

Увеличение температуры нижней поверхности Т\ при небольшой разности 
температур между нижней и верхней поверхностями не приводит к мак
роскопическому движению жидкости: тепловой поток обеспечивается за счет 
молекулярного теплопереноса. При некоторой же достаточно большой раз
ности температур между нижней и верхней поверхностями слоя жидкости 
возникает так называемая ячеистая конвекция, т. е. происходит самоорганиза
ция молекул жидкости. В математической модели гидродинамики возникнове
нию таких ячеек соответствует бифуркация рождения новых стационарных 
состояний.

Определение пороговых параметров начала бифуркации при решении нели
нейных дифференциальных уравнений имеет большое значение для систем, 
находящихся в стационарных состояниях, далеких от равновесия. Первая 
задача любого поиска систем нелинейных дифференциальных уравнений за
ключается в определении точек неустойчивости движения системы.

Теория бифуркаций была создана А. Пуанкаре, а затем развита А. А. 
Андроновым и др. В настоящее время эта теория представляет одну из 
наиболее интенсивно изучаемых областей математики. Она находит многочис
ленные приложения в различных областях науки.

§ 1.3. Химическая колебательная реакция БЖ.
Модель брюсселятора

Механизм протекания стадий колебательной реакции БЖ до сих пор 
надежно не установлен. Однако многие черты этой реакции, в частности 
возможность появления колебаний, отражает сравнительно простая модель 
этой реакции в виде четырех односторонних стадий (так называемая модель 
брюсселятора):

*i
1 . А -»Х !

2. 2Xi + Х 2 -* ЗХ,

3. B +X ,->X 2+D  (17)

* 4

4. X, -♦ Е

А +В  -» D + E

где А, В — исходные вещества; D, Е — продукты реакции; Хь Х2 — промежу
точные соединения. Как известно (см. § Х.7), для осуществления колебатель
ной реакции и других явлений самоорганизации в реакции нужно, чтобы хотя 
бы одна ее стадия была автокаталитической. В модели брюсселятора автока- 
талитической является стадия 2. Кроме того, одна из стадий должна быть 
тримолекулярной. Этому требованию удовлетворяет также стадия 2.
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Концентрации исходных веществ во 
время протекания реакции поддержи
ваются постоянными, причем такими, 
чтобы система находилась в стацио
нарном состоянии далеком от равнове
сия. Применительно к модели брюссе
лятора это означает, что реакция про
водится в открытой системе, т. е. в ре
акторе полного смешения (рис. П.4).
Допущение о том, что все четыре ста
дии реакции являются односторонними, предполагает: 1 ) константы скорости 
этих стадий не очень сильно различаются между собой; 2 ) стационарное 
состояние находится достаточно далеко от равновесия. Пока стационарное 
состояние в системе не достигнуто, концентрации промежуточных соедине
ний — переменные величины. Зато при достижении стационарного состояния 
концентрации — постоянные величины, так как они являются функциями 
концентраций исходных веществ, а последние поддерживаются постоянными 
за счет регулирования скорости их подачи из резервуаров в реактор.

Получим выражения для скорости образования промежуточных соедине
ний. Промежуточное соединение X] в стадиях 1 и 2 образуется, а в стадиях 
3 и 4 расходуется, поэтому суммарная скорость образования Xi может быть 
представлена выражением

dc| _— =fciCA + feC2 Ci -fecnC, -fc,Cb (18)
dt

где C\ и c2 — концентрации промежуточных соединений.
Аналогично для промежуточного соединения Х2 получаем

-ЬЗ+к&щри ' (19)d*

Для упрощения выражений (18 и 19) перейдем к новым переменным (т, Х и
Х2, А, В): х=k4t; X x=cxy/k J k A\ X2—c2y/kJk4, A=cKkxjy/kJc4, В=свк3к4. Для
этого заменим переменные t, си с2, сА, ев на новые: t=xjk4\ Ci — X tly /kJ^;
Ct — XjJy/kifkt, С ь -А у /к Ы Ь  р Щ  После замены переменных и со
кращения одинаковых множителей у всех слагаемых вместо уравнений (18) — 
(19) получим:

dXxldx щ А -  (В + 1)Х{ + Х\ХЪ (20)
dA'2[dx=BXl- X lX 2. (21)

Как видно, эта система дифференциальных уравнений является нелинейной 
относительно переменных Xt и Х2, так как в каждом из этих уравнений имеется 
слагаемое Х\Х2, в котором суммарная степень переменных параметров боль
ше единицы (в данном случае три).

В стационарном состоянии при поддержании концентрации исходных ве
ществ А и В постоянными концентрации промежуточных соединений 
X] и Х2 также сохраняются постоянными, а скорости их образования равны 
нулю: dAf|/dT=0 и dAVdr=0. Отсюда

‘ЕЕ®!р Спуск

Рис. П.4. Проведение реакции БЖ (модель 
брюсселятора) в открытой системе.
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А - { В +  1)ЛГ,+Л1ЛГ2=0

Решив уравнения (22), определим стационарные концентрации двух проме
жуточных соединений

Xf=A  и Х2—В/А. (23)

Для того чтобы выяснить, являются ли стационарные состояния 
Xf и А? устойчивыми или неустойчивыми, используем критерий Ляпунова. 
Для этого рассмотрим небольшие отклонения (возмущения) хх и Х] от их 
стационарных концентраций: Х\=Х\ — Xf и х2=Х2—Xf. Отсюда скорость изме
нения возмущения равна:

dxjdx= dXJdx и dxildz= dX^dt, (24)

так как X f я Xf-— постоянные величины.
Учитывая, что возмущения небольшие, ограничимся в слагаемом XfX2 

только величинами первого порядка малости, т. е. отбросим слагаемые, 
содержащие величины х х и х2 в степени выше единицы. Тогда, учитывая
уравнение имеем

XfX2=(X?+xx)2 (Xi+x2) *А В + А 2х2 -  2Вх,.

С учетом этого уравнения, получим из (24), (20) и (21): 

dxi/dx=(В—1 )*1 + А2х2, 

dx2/d c= -B xx- A 2x2. (25)

Для того чтобы установить, является ли стационарное состояние устой
чивым или неустойчивым, а также предвидеть, в каком интервале исходных 
концентраций А и В можно ожидать появления колебательного режима в мо
дели брюсселятора, используем такой графический прием. Изменение вели
чины возмущения (относительно концентраций двух промежуточных соедине
ний в стационарном состоянии) со временем рассматривают как движения 
изображающей точки в трехмерном фазовом пространстве в координатах хи 
х2, х или Хх, Х2, х. Для простоты графического изображения часто рассматри
вают проекцию этой траектории на плоскость X, — Х2 или Х\ —х2. С подобны
ми по форме диаграммами мы встречались (см. § V.12).

Разделив уравнение (20) на (21) можно исключить время и получить 
математическое выражение для фазового портрета

dXx Л -(В +  1)АГ, +лг*лг2 

dX2~  ВХх- Х \Х г ’

Величина dXx/dX2 равна углу наклона фазовой траектории в каждой точке 
фазового портрета. Строгое решение этого уравнения (получение точного вида 
фазового портрета) представляет большие математические трудности и здесь 
не рассматривается.

Для того чтобы найти вид фазового портрета в координатах х х — х2 
вблизи стационарного состояния (Xf, Xf) после возникновения небольшого 
возмущения, нужно решить систему обыкновенных дифференциальных урав-
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нений первого порядка (25). Берем вторую производную от 1-го уравне
ния (25):

<Рх ,/А2 =(Д - I ftd x tW + A 2 (dXijdz). (27)
Складывая два уравнения (25), находим:

dxijdt= —dxxfdt—xx. 4
Подставляя значение dx2jdx в правую часть вьфажения (27), получаем после 
небольших преобразований:

d2xl/dt2+(A2 -В + 1) (dxjdt)+А2х,=0.

Решение этого линейного дифференциального уравнения второго порядка
будем искать в виде: хх = . Учитывая, что dxxjdx=pG\(T и d2xxjdx2—p2G \/1,
получаем (после сокращения всех слагаемых уравнения на G j/1) квадратное 
уравнение для параметра р

рг+(А2-В+1)р+А2=0. (28)
Это так называемое характеристическое уравнение для системы линейных 
дифференциальных уравнений (25). Его можно получить также другим путем, 
используя понятия детерминанта системы линейных дифференциальных урав
нений (25).

Решение характеристического квадратного уравнения имеет вид:

Ра----0/2) (Лг-В +  1)±(112)т/(Л2+1-В)2—4Лг, (29)
или в общем виде

pu =(l/2((r±V 7’2 -4A), (30)

где Т=А2+ 1 —В и А = А2. В зависимости от значения концентраций 
А и В и соответственно, величин Т и А, а также от их знака, корни P\*Pi урав
нения (30) могут иметь одинаковые или разные знаки, а также быть дейст
вительными или мнимыми числами. Все эти качественные различия в решени
ях уравнения отражаются на форме фазового портрета и, соответственно, на 
устойчивости стационарного состояния системы.

Напомним, что корни характеристического уравнения р\ и р2 связаны 
с возмущениями хх и х2 соотношениями для частных решений: X i-G i/lt 
и x2 = G2ep'\ А общие решения имеют вид:

и X,~<W ‘*+(?*/**. (31)
Оказывается, что между видом фазового портрета, устойчивостью стационар
ного состояния и возможностью возникновения концентрационных колебаний 
в химической реакции существует определенная зависимость. Это позволяет, 
не решая уравнения (26), выяснить, в какой области концентраций исходных 
веществ могут возникать концентрационные колебания. Рассмотрим эти реше
ния характеристического уравнения и соответствующие им фазовые портреты. 
Для каждого момента времени т мы можем по уравнениям (31) найти значения 
Хь х2 и нанести точки с координатами Я?+хь JKf+Xj в разные промежутки 
времени на фазовую плоскость Хх—Х2. В результате получается шесть типов
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фазовых портретов, которые отражают 
шесть типов изменения во времени ве
личины возмущения, произошедшего 
в системе, находящейся до этого в ста
ционарном состоянии А?, Х\.

Проанализируем эти фазовые пор
треты.

I* Ри Pi — действительные отрица
тельные числа [Г<0; А> 0; Т 2 —4>0; 
см. уравнение (30)]. Фазовый портрет 
имеет вид так называемого устойчиво
го узла (рис. П.5, а). Система совершает 
апериодически затухающие колебания, 
асимптотически приближаясь к стаци
онарному состоянию. Имеем устойчи
вое стационарное состояние.

Рис. П.5. Фазовые портреты системы тт' „ ... .. n „ г,»г«.
с двумя степенями свободы, соответству- Р^ Р2 действительные положи-
ющие различным видам движения возме- тельные числа (Т>  0; А > 0; i  — 4А >  0). 
щения (отклонения от стационарного со- Фазовый портрет —  неустойчивый узел 
стояния) И различной устойчивости стаци- /  п  5  fa Система удаляется от ста- 

онарного состояния: ^ ̂ „ ционарного состояния, совершая апери-
I  С .  Г - " о т ч е с ^  самовозбуждающееся движе-

кус; д — седло; е — устойчивый центр НИе. В СЛучаЯХ I И II ПерИОДИЧвСКИе
колебания не возникают.

III. ри р2 — комплексные числа с отрицательной действительной частью 
(Т<  0; А > 0; Т 2 —4Д<0). Фазовый портрет — устойчивый фокус (рис. П.5, 
в) — имеет вид скручивающейся спирали. Система совершает периодические 
затухающие колебания и приближается к стационарному состоянию. Стацио
нарное состояние устойчивое.

IV. рх, Pi —  комплексные числа с положительной действительной частью 
(Т>  0; А>0; Т 2 — 4Д<0). Фазовая траектория — неустойчивый фокус, т. е. 
имеет вид раскручивающейся спирали. Система при этом совершает пери
одические колебания с нарастающей амплитудой (рис. П. 5, г). Фактически 
в этом режиме через некоторое время амплитуда колебаний достигает посто
янной величины из-за нелинейности уравнений (20) и (21). Дело в том, что для 
получения фазового портрета мы использовали линейное приближение этих 
уравнений, полагая, что возмущение небольшое. Если же возмущение стано
вится большим, то линейное приближение уже не является более справед
ливым и фазовый портрет может приобрести форму предельного цикла. 
Кроме того, из-за происходящих в системе других физических процессов, не 
учитываемых моделью бпюсселятора, амплитуда колебаний концентрации 
промежуточных соединений не может быть бесконечно большой и через 
некоторое время достигает постоянной величины. Таким образом, через неко
торый промежуток времени фазовый портрет приобретает вид предельного 
цикла, а концентрации промежуточных соединений начинают совершать авто
колебания. Стационарное состояние неустойчивое.

V. ри рг — действительные числа, имеющие разные знаки (Г1 > 0 ; Г2 <0; 
Ai,2 < 0 ; (Г 2 —4A)i,2 >0). Фазовая траектория — седло (рис. П.5, д). Этот случай 
не может осуществиться в модели брюсселятора, так как корни характеристи
ческого уравнения (30) всегда имеют одинаковый знак. Это следует из того, 
что свободный член в квадратном уравнении равен произведению его корней: 
рхрг=А2, но А2 — всегда положительная величина.
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VI. pi, Рг — чисто мнимые числа (без 
действительной части) (7’=0; Д>0;
Г 2 —4А <  0). Фазовая траектория — устой
чивый центр (рис. II.S, е). Наблюдаются 
незатухающие колебания. Фазовая траекто
рия накручивается на предельный цикл, ко
торый в этом случае имеет форму эллипса.

Реализация одного из типов решений 
характеристического уравнения для брюс- 
селятора, как видно, зависит от заданной 
постоянной величины концентраций исход
ных веществ А и В [см. уравнения (26) или 
(28)]. В зависимости от величины концент
раций А и В общая площадь графика в ко
ординатах А — В разобьется на четыре об
ласти (рис. П.6 ). Пунктирная кривая 1 (ее 
уравнение В=±Л2 + 1 ) разделяет график на 
площади устойчивых и неустойчивых ста
ционарных состояний системы; кривая 2 (ее 
уравнение В=(А  — I)2) разделяет область 
устойчивых узла (I) и фокуса (III); кривая 
3 (ее уравнение В = (А + 1)2) разделяет об
ласти неустойчивых узла (II) и фокуса (IV).

Горизонтальная прямая QKX на рис. П. 6  

показывает, что, если при постоянной кон
центрации исходного вещества В увеличи
вать в мысленных опытах с моделью брюс- 
селятора заданную концентрацию исходного вещества AW, то в точках Nu М и 
Li мы будем последовательно переходить от режима неустойчивого узла 
к режимам неустойчивого фокуса, устойчивого фокуса и устойчивого узла. 
Аналогично, прямая ОК2 показывает, что при постоянной концентрации 
сА и уменьшающихся заданных концентрациях св фазовые портреты системы 
в точках N2, Mi, Li будут изменяться в том же порядке.

Из модели брюсселятора следует, что только в случае IV (площадь IV на 
рис. П.6 ) и в случае VI (не изображенном на этом рисунке), можно ожидать 
появления устойчивых колебаний для реакции БЖ.

Численное решение уравнения (26) для точки R (рис. П.6 ) представлено на 
рис. П.1, в. Как видно, фазовый портрет имеет вид предельного цикла (рис. 
П.1,*), а решение уравнения показывает (см. рис. П.1, б), что изменение 
концентрации промежуточного соединения Х| во времени имеет характер 
автоколебаний (А—2, 5 =  10). Аналогичное решение получается для второго 
промежуточного соединения.

Самоорганизация в реакции БЖ может проявляться также в виде полос 
и бегущих волн. Эти явления находят объяснение в модели брюсселятора, но 
для этого в НДУ [см. уравнения (20) и (21)] нужно ввести дополнительные 
слагаемые, в соответствии со вторым законом Фика учитывающие диффузию 
промежуточных соединений:

d X J d x = A - ( B +  \ ) X i + X \ \ '2+ D Xi (d2X i/d x 2), 

dX i/d x  =  B X i -  X f X 2 +  D Xi (d2X 2fd x2),

Pec . П.6. Области, соответствующие 
различным видам устойчивости ста- 
ционеарных состояний в модели 
брюсселятора ори заданных посто
янных концентрациях исходных ве
ществ А я В: /  — устойчивый узел; П  
— неустойчивый узел; III  — устой
чивый фокус; IV  — неустойчивый 
фокус (Реакция БЖ проводится в от

крытой системе)
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где DXl, DXj — коэффициенты диффузии промежуточных соединений.
Более подробно с изложенными здесь вопросами можно познакомиться по 

дополнительной литературе.

II. ВВЕДЕНИЕ В ТЕОРИЮ ФРАКТАЛОВ

Описание сравнительно простых систем в природе с успехом проводится на 
основе евклидовой геометрии. Линии, плоскости и объему в этой геометрии 
соответствуют целочисленные размерности 1, 2 и 3. Однако некоторые слож
ные системы в природе, в особенности неоднородные структуры в нерегуляр
ных средах, можно количественно описать только в том случае, если использо
вать дробные размерности, называемые фрактальными. Например, к таким 
объектам относятся высокомолекулярные соединения (полимеры), состоящие 
из большого числа атомов с разветвлениями, и свернутые в клубок, в частно
сти белковые молекулы в живых организмах.

Фракталом называется система (структура), обладающая сложным строе
нием и являющаяся в некоторой степени самоподобной. Это «самоподобие» 
фрактала должно проявляться на многих уровнях, т. е. при изменении масш
таба в пространстве или времени на несколько порядков. Фрактальная размер
ность D — важная количественная характеристика сложных геометрических 
объектов. Знание фрактальной размерности, наряду с другими свойствами 
рассматриваемого фрактала, позволяет предсказать расчетным путем ряд 
особенностей его поведения. В настоящее время существует много способов 
определения этой величины.

Чтобы более глубоко понять особенности фрактальных структур и смысл 
фрактальной размерности, рассмотрим ряд соотношений между свойствами 
обычных (евклидовых) и фрактальных объектов.

1. Соотношение между числом уменьшенных копий М, из которых можно 
составить исходный объект, и кратностью N  уменьшения исходного объекта. 
Покажем, что это соотношение имеет вид:

М=№ , (32)
где D — фрактальная размерность. В случае отрезка прямой (D = 1), разделе
ние его на N  равных частей приводит к тому, что он оказывается состоящим из 
М  уменьшенных копий. При этом: M=N. Для квадрата (D—2). Уменьшение 
его сторон в N  раз приводит к получению М2 его уменьшенных копий: M=N*. 
Для куба (D=3) аналогичная операция приведет к выражению: M=N*. В об
щем случае для размерности D получим соотношение (32), причем два фрак
тала D имеет нецелочисленное значение.

2. Зависимость числа частей п (например, атомов), составляющих объект 
с размерностью D, от его линейного размера L имеет вид:

п=кЬ°, (33)
где к — коэффициент пропорциональности. Поясним это соотношение.

Для линейной молекулы (/>=1): n—kL. Для моноатомной поверхности 
(квадрат; D=2)\ n=kL2. Для куба (D=3): п=кЬъ. В общем случае, для объекта 
с размерностью D получается выражение (33).

В логарифмической форме выражение (33) принимает вид
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В координатах In л —In L  получается 
л и н ей н ы й  график с угловым коэффициен
том, равным D. Для фрактала размер
ность D будет иметь нецелочисленное 
значение (например, для полимерной мо
лекулы с разветвлениями).

3. Соотношение между длиной фрак
тала L  и минимальным масштабом / ,  
в котором мы рассматриваем фракталь
ную линию. Поясним вывод искомого 
соотношения на примере модельного ли
нейного фрактала кривой Коха. Рассмот
рим длину этой модельной кривой на 
разных уровнях (при разных масштабах).
На рис. П. 7 представлены кривые Коха 
для пяти уровней, т. е. при пяти разных 
масштабах. Получим сначала «кривую 
Коха» первого уровня (наиболее крупный 
масштаб). Для этого делим стандартный 
отрезок L  на три равные части размером 
г каждый. Среднюю часть вынимаем и на 
этом месте строим две боковые стороны 
равностороннего треугольника размером 
г каждая. Получаем кривую Коха перво
го уровня: т — 1 (рис. П.7, а). Выразим 
длину отрезка гь число отрезков N\ 
и длину полученной новой линии L x для 
кривой Коха первого уровня тх:

г, «  (1/3)1<ь Nx =4, L, = 4 г, =  (4/3)1о.

Для получения кривой Коха 2-го уровня каждый отрезок п кривой Коха 
1 -го уровня делим на три равные части; среднюю часть вынимаем и строим на 
ней две боковые стороны равностороннего треугольника. Отсюда

Г2 = ( 1 /3 )г, = (1/3)а1о; N2=42; L2=N2r2=(4/3)2L0.

Для кривой Коха m-го уровня

rm=(\/3)mU  Nm= 4"; Lm= N„rm= (4/3)mLo. (35)

Для оценки фрактальной размерности D этой кривой выразим т из урав
нений (3S) для гт и подставим его в уравнение для Lm, предварительно про
логарифмировав эти выражения

т — (In Lq— In r„)/(ln 3); \п Lm = D\n Lo + (l — D)In rm.

Обозначив (ln4)/(ln 3)=Z) и потенцируя уравнение (35) для Lm, опустив 
индекс m, получаем

L —Lorl ~D. (36)

т=0

Рис. П. 7. Фрактальная модельная кри
вая Коха для шести уровней: 

а — #и=0; 6 — т=1; в — /и= 2 ; я — т = 3;  
д — т=4; е —  т —5
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Таким образом, г является масштабом измерения (измерительным отрез
ком). В этом уравнении D — фрактальная размерность. Как видно, для кри
вой Коха фрактальная размерность равна

Я=(1п4)/(1п 3)= 1,2628.

В случае евклидовой геометрии для кривой £)=1 и из уравнения (36) имеем: 
L —Lq. Э тот результат мы получим, если совершим с отрезком Lq=const 
операции по превращению его в ломаную линию (например, треугольник, 
четырехугольник и т. д.).
В логарифмическом виде соотношение (36) имеет вид

In L=Z) (In L)+(l —Z))(lnr). (37)

В координатах In L — In г график имеет вид прямой линии под тупым углом 
к оси In г (так как (1 —D) — отрицательная величина). Из соотношения (37) 
следует, что с уменьшением масштаба (с уменьшением длины измерительного 
отрезка г) измеренная длина фрактальной линии увеличивается. При уменьше
нии длины измерительного отрезка до бесконечно малой величины длина 
фрактальной линии теоретически увеличивается до бесконечно большой вели
чины. В евклидовой геометрии при уменьшении масштаба длина измеряемой 
линии остается постоянной или стремится к постоянному (конечному) преде
лу. Последний случай соответствует, например, измерению длины периметра 
многоугольника, вписанного в окружность. В пределе, при уменьшении длины 
измерительного отрезка (длины стороны многоугольника), длина периметра 
вписанного многоугольника будет стремиться к постоянной величине — дли
не окружности.

Тангенс угла наклона на графике в координатах In L —In г позволяет оце
нить фрактальную размерность D tg 0= 1 —D (в — тупой угол между прямой 
и осью абсцисс, рис. П.7, б). Для кривой Коха угловой коэффициент прямой на 
указанном графике равен: tg 0 = —0,2628.

Перечислим некоторые фрактальные системы, встречающиеся в природе. 
В их число входят: структура полимерных молекул и кластеров; неравновес
ные фазовые переходы (например, кристаллизация химических соединений из 
пара или электровыделеие металлов из растворов в виде дендритов); движение 
жидкостей в пористой среде (в частности, вытеснение одной жидкости другой 
из пористой среды); геометрия пористых сред; агрегация аэрозолей и гидрозо
лей; разрушение материалов; распределение звезд в космосе; формы облаков; 
геометрия разломов земной коры; природные ландшафты, в частности, бере
говая линия; геологические структуры; сети кровеносных сосудов человека 
и животных; распространение эпидемических заболеваний и многие другие.

Распространение упругих волн в неоднородных структурах и нерегулярных 
средах не описываются евклидовой геометрией, но это возможно сделать на 
основе фрактального подхода. В отличие от обычных сред в виде кристал
лической решетки, в которых распространение упругих волн описывается 
в виде фононов, в фрактальных средах вводится понятие фрактонов, свойства 
которых зависят от фрактальной размерности среды.

Чтобы продемонстрировать значение фрактального подхода для практики, 
остановимся более подробно на нескольких примерах.

Пример 1. Вытеснение одной жидкости другой в пористой среде может 
приводить к возникновению фрактальных структур. При этом, в зависимости 
от соотношения вязкостей жидкостей и их поверхностного натяжения на
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границе между ними, вторая жидкость мо
жет вытеснятся или равномерно, или гра
ница между ними принимает форму очень 
изрезанной линии с образованием «вязких 
пальцев». Например, при вытеснении водой 
смеси склероглютана с водой в специальной 
ячейке получилась фрактальная структура 
с «вязкими пальцами» с фрактальной раз
мерностью />=1,7 (рис. П .8 ).

Практическим применением рассматри
ваемого явления может служить закачивание 
токсичных отходов в пористые породы зем
ной коры, которое сопровождается вытесне
нием подземных вод. Если вязкости обеих 
жидкостей близки между собой, а граничное натяжение велико, то форма 
границы между ними близка к сфере, а область распространения (V2) второй 
жидкости в пористой породе близка к объему (V0) сферы радиуса R:

4  ( а \ 1/3
V2= V0=r- nR h  Л о=(- я )  V \!\ D = 3.

Если вязкость вытесняемой жидкости (первой) значительно меньше вытес
няющей (второй) и граничное натяжение мало, то граница между ними 
в пористой среде приобретает фрактальную структуру с вязкими пальцами, 
и область распространения второй жидкости в пористой породе значительно 
увеличивается:

R2& f/2/D; 2 < < 3 ;  поэтому R2>Rq.

Пример 2. В металловедении разрушение материала с образованием тре
щин и дислокаций под влиянием внешней нагрузки рассматривается в насто
ящее время как рост фрактальных структур. При этом зависимость поверх
ности трещин (S) от линейного размера образца (R ) имеет вид:

Sf*RD,

где D> 2 — фрактальная размерность. Таким образом, наблюдаемая на опы
те развитая поверхность разлома образца, рассматриваемого как фрактальная 
структура, оказывается больше, чем это следует из евклидовой геометрии 
(D = 2). Возможность количественной оценки поверхности разлома образца 
позволяет предвидеть расчетным путем его поведение под нагрузкой и, следо
вательно, создавать материалы с заранее заданными свойствами.

Пример 3. Агрегат (кластер) коллоидного золота также является примером 
фрактального объекта. На рис. П.9 представлены фотографии кластеров кол
лоидного золота, снятые с помощью просвечивающего электронного микро
скопа при разных увеличениях, различающихся в 2, 5 и 10 раз. Как видно, все 
кластеры золота при разных масштабах самоподобны. Изучение электронных 
фотографий кластера золота показывает, что его фрактальная размерность 
равна D=  1,7.

Пример 4. Монослой адсорбированного вещества на шероховатой поверх
ности (S) твердого тела относится к фрактальным структурам. С уменыпени-

Рис. П.8. Модельный фрактал вы
теснения одной жидкости другой 
[воды (1) смесью склероглютана 
с водой (2)] с образованием «вязких 

пальцев»
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ем размера молекул — масштаба из
мерения — (предполагается, что они 
имеют форму сферы радиуса г) вели
чина поверхности S  увеличивается. 
Можно показать, что зависимость
S от г имеет вид:

S ^ A r 2-»  (при 3>D>2 и 2-ZX 0),

где А — постоянный коэоффициент. 
Если бы поверхность шероховатого 
твердого тела при адсорбции подчи
нялась евклидовой геометрии, то 
она, конечно, не зависела бы от раз
мера адсорбированных молекул. Это 
видно также из приведенного соот
ношения. Действительно, при d= 2 
получаем S=Ar2~2= =А = const.

Пример 5. Фрактальные свойства 
поверхности пористого твердого те
ла необходимо учитывать при рас
смотрении гетерогенного катализа 
на пористых катализаторах.

Пример б. Длина береговой линии, изрезанной заливами (фиордами), также 
имеет фрактальную природу. Например, фрактальная размерность побережья 
Норвегии имеет величину 2)= 1,5. Для береговой линии Великобритании 
D =  1,3.

Рве. П. 9. Кластер (фратал) коллоидного зо
лота, снятый с помощью просвечиваюгцго 
электронного микроскопа при разных увели

чениях (а — г)



Литература
Обозначения в начале строки. О — общая литература ко всему учебнику; 1—16 — к главам 

I — XVI; Т — к главам П — VII (термодинамика); Р — к главам II — IV; К — к главам VII —
— ХШ (химическая кинематика).

О — 1. Физическая химия/Под ред. К.С. Краснова. — М.: Высшая школа, 1995. Кн. 1 и 2, S12 с. 
и 319 с.

О — 2. Голиков ГЛ . Руководство по физической химии. — М.: Высшая школа, 1988, 383 с.
О — 3. Фролов Ю.Г., Белик В.В. Физическая химия. — М.: Химия, 1993, 464 с.
О — 4. Физическая химия/Под ред. Б.П. Никольского — Л.: Химия, 1987, 880 с.
0 — 5. Курс фюичеаеой хнмии/Под ред. Я. И. Герасимова. — М.: Химия, 1970. Т. 1 и 1973. Т. 2, 

502 с. и 623 с.
0 — 6. Эткинс П. Физическая химия. — М.: Мир, 1980. Т. 1 н 2, 580 с. и 584 с.
0 — 7. Даниэльс Ф., Олберти Р. Физическая химия. — М.: Мир, 1978, 645 с.
0 — 8. Мелвин-Хьюз ЭЛ. Физическая химия. — М.: ИЛ, 1962. Кн. 1 и 2, 519 с. и 623 с.
0 — 9. Кнорре Д Т ., Крылова Р.Ф., Музыкантов B.C. Физическая химии. — М.: Высшая школа, 

1990, 416 с.
0 — 10. Краткий справочник физико-химических величии/Под ред. АЛ . Рае деля, Л.М. Понома

ревой. — Л.: Химия, 1983, 231 с.
0 — 11. Физическая химия. Современные проблемы/Ежегодник (сб. обзоров)/Под ред. Я.М. 

Колотыркина. — М.: Химия, 1980—1988. Кн. 1—8.
0 — 12. Кудряшев И.В., Каретников Г.С. Сборник примеров и задач по физической х п ж  —

— М.: Высшая школа, 1991, 527 с.
0 — 13. Викторов М М . Методы вычисления физико-химических величии и прикладные рас

четы. — Л.: Химия, 1977, 360 с.
0 — 14. Брановицкая С.В., Медведев Р.Б., Фиалков Ю.Я. Вычислительная математика в хнмм 

и химической технологии. — Киев: В ища школа, 1986, 216 с.
0 — 15. Филиппов JIJI. Методы расчета и прогнозировании свойств веществ. — М.: МГУ, 

1988, 252 с.

1 — 1. Мелешина А.И. Курс квантовой механики дли химими».—М.: Высшая школа, 1980, 215 с. 
1 — 2. Минкин В.И., Симкин Б.Я., Минаев P.M. Теории строе—  молекул (электроаше

оболочки). — М.: Высшая школа, 1979, 407 с.
1 — 3. Краснов К.С. Молекулы и химическая снизь. — М.: Высшая школа, 1984, 295 с.
1 — 4. Степанов Н.Ф., Пупышев В.И. Киантоная механка молекул н квантовая химия. — М.: 

МГУ, 1991, 383 с.
1 — 5. Введение в киактовую химию/Под ред. С. Нагакуры, С. Накадзимы. — М.: Мир,

1982, 264 с.
1 — 6. Жидомиров Г.М., Багатурьянц АЛ., Абронин ИЛ. Прасладиаи квантовая »■»— - 

Расчеты реакционной способности и механизмов химических реакций. — М.: Химия, 1979, 295 с.
1 — 7. Заградник Р., Полок Р. Основы квантовой химии. — М.: Мир, 1979, 504 с.
1 — 8. Минкин В.И., Симкин Б.Я., Миняев P.M. Теория строения молекул. Квантовая химии 

органических соединений (механизмы реакций). — М.: Химия, 1986, 248 с.
1 — 9. Дьюар М., Догерти Р. Теории нозмущеннй молекулярных орбиталей в органической 

химии. — М.: Мир, 1977, 695 с.
1 — 10. Пирсон Р. Приняла симметрии в химических реакциях. — М.: Мир, 1979, 592 с.
1 — 11. Хунд Р. История квантовой химии. — Киев: Наукова думка, 1980, 244 с.
1 — 12. Маррел Дж., Кеттл С., Теддер Дж. Химическаи снизь. — М.: Мир, 1980, 382 с.
1 — 13. Полуэмпирическне методы рисчета электронной структуры/Под ред. Дж. Сигала. —

— М.: Мир, 1980. Т. 1 и 2, 327 с. и 371 с.
1 — 14. Фудзинага С. Метод молекулириых орбиталей. — М.: Мир, 1983, 459 с.
1 — 15. Фларри Р. Группы симметрии. Теории и химические приложении. — М.: Мир, 1983, 395 с.
1 — 16. Фларри Р. Квантовая химии. — М.: Мир, 1985, 472 с.
1 — 17. Джеммар М. Эволюции понятий квантовой механики. — М.: Наука, 1985, 379 с.
T — 1. Карапетъянц М.Х. Химическая термодинамика. — М.: Химия, 1975, 583 с.
T — 2. Полторак О.М. Термодинамика и физической химии. — М.: Высшая школа, 1991, 319 с. 
Т — 3. Глазов В.М. Основы физической химии. — М.: Высшая школа, 1981, 456 с.

S11



Т — 4. Де-Донде Т., Ван-Риссельберг П. Термодинамическая теория сходства. К ина привци- 
иов. — М.: Металлургия, 1984, 134 с.

Т — S. Стромберг А.Г., Лельчук Х.А., Картушинская А.И. Сборник задач по химической 
термодинамике. — М.: Высшая школа, 1985, 192 с.

Т — б. Карапетьянц М.Х. Примеры и задачи по химической термодинамике. — М.: Химия, 
1974, 301 с.

Р — 1. Петров Н., Бранков Й. Современные ироблемы термодинамики. — М.: Мир, 1986, 285 с.
Р — 2. Бек М. Химия равновесий реакций комилексообраэоваиии. — М.: Мир, 1973, 359 с.
Р — 3. Казанская А.С., Скобло В.А. Расчеты химических равновесий. Сборник примеров и за

дач. — М.: Высшая школа, 1974, 288 с.
Р — 4. Евсеев А.М., Николаева Л.С. Математическое моделирование химических равиовесай. —

— М.: МГУ, 1988, 192 с.
Р — 5. Смирнова Н.А. Методы статистической термодинамики в физической химии. — М.: 

Высшая школа, 1982, 456 с.
5 — 1. Аносов В.Я., Озерова М.И, Фиалков Ю.Я. Основы физико-химического анализа. — М.: 

Наука, 1976, 503 с.
5 — 2. Коган В.Б. Гетерогенные равновесия. — Л.: Химия, 1968, 431 с.
5 — 3. Коллонг Р. Нестехиометрия. — М.: Мир, 1974, 288 с.
6 — 1. Смирнова Н.А. Молекулярная теория растворов. — Л.: Химия, 1987, 334 с.
6 — 2. Морачевский А.Г., Смирнова Н.А., Балашова И.М., Пукинский И.Б. Термодинамика 

разбавленных растворов неэлектролитов. — Л.: Химия, 1982, 240 с.
6 — 3. Белоусов В.П., Панов М.Ю. Термодинамика водных растворов неэлектролитов. — Л.: 

Химия, 1983, 265 с.
6 — 4. Пригожий И.Р. Молекулярная теория растворов. — М.: Металлургия, 1990, 359 с.
6 — 5. Дуров В.А., Агеев В.П. Термодинамическая теория распоров неэлектролитов. — М.: 

МГУ, 1987, 246 С.
6 — 6. Тагер Н.А. Фнзико-хнмия полимеров. — М.: Химия, 1978, 544 с.
7а — 1. Васильев В.П. Термодинамические свойства растворов электролитов. — М.: Высшая 

школа, 1982, 320 с.
7а — 2. Мищенко К.П., Полторацкий Г.М. Термодинамика и строение водных и неводных 

растворов электролитов. — Л.: Химия, 1976, 328 с.
7а — 3. Рабинович В.А. Термодинамическая активность ионов в растворах электролитов. — Л.: 

Химия, 1985, 173 с.
7а — 4. Измайлов Н.А. Электрохимия растворов. — М.: Химия, 1966, 575 с.
7а — 5. Мелвин-Хъюз Е.А. Равновесие и кинетика реакций в растворах. — М.: Химия, 1975, 470 с.
7а — 6. Фиалков Ю.Я. Растворитель как средство управления химическим процессом. — Л: 

Химия, 1990, 237 с.
76 — 1. Дамаскин Б.Б., Петрий О.А. Основы теоретической электрохимш.— М.: Высшая 

школа, 1978, 239 с.
76 — 2. Антропов Л.И. Теоретическая электрохимия. — М.: Высшая школа, 1984, 519 с.
76 — 3. Багоцкий B.C. Основы электрохимии. — М.: Химия, 1988, 400 с.
76 — 4. Корыта И., Дворжак И., Богачкова В. Электрохимия.-— М.: Мир, 1977, 472 с.
К — 1. Эмануэль Н.М., Кнорре Г.Д. Курс химической кинетики. — М.: Высшая школа, 

1984, 463 с.
К — 2. Панченков Г.М., Лебедев В.П. Химическая кинетика и катализ. — М.: Химия, 1985, 590 с.
К — 3. Денисов Е.Т. Кинетика гомогенных химических реакций. — М.: Высшая школа, 

1988, 391 с.
К — 4. Шмид Р., Сапунов В.Н. Неформальная кинетика. — М.: Мир, 1985, 264 с.
К — 5. Димитров В.И. Простая кинетика. — Новосибирск: Наука, 1982, 381 с.
К — 6. Фок Н.В., Мельникова М.Я. Сборник задач по химической кинетике. — М.: Высшая 

школа, 1982, 126 с.
К — 7. Физическая химия в вопросах н ответах/Под ред. К.В. Топчиевой, Н.В. Федорович. —

— М.: МГУ, 1981,264 с.
10 — 1. Закгейм А.Ю. Введение в моделирование химико-технологических процессов. — М.: Хи

мия, 1982, 288 с.
10 — 2. Смирнов Н.Н., Волжинский А.И. Химические реакторы в примерах и задачах. — Д.: 

Химия, 1986, 223 с.
512



11а — 1. Эйринг Г., Лин С.Г., Лин С.М. Основы химической кинетики. — М.: Мир, 1983, 528 с. 
11а — 2. Никитин Е.Е. Теория элементарных атомно-молекулярных процессов в газах. — М.: 

Химия, 1970, 455 с.
11а — 3. Кондратьев В.И., Никитин Е.Е. Химические процессы в газах. — М.: Наука, 1981, 262 с. 
11а — 4. Кузнецов Н.М. Кинетика маномолекулярных реакций. — М.: Наука, 1982, 221 с.
11а — 5. Кондратьев Б.Н., Никитин Е.Е. Термические бимолекулярные реакции в газах. — М.: 

Наука, 1976, 101 с.
11а — 6. Воронин А.И., Ошеров В.И. Динамика молекулярных реакций. — М.: Наука, 1990, 421 с. 
11а — 7. Неравновесная колебательная кинетика/Под ред. М. Капителли. — М.: Мир, 1989, 

391 с.
11а — 8. Воеводский В.В. Физика и химия элементарных химических процессов. — М.: Наука, 

1969, 414 с.
11а — 9. Алексеев Б.В. Математическая кинетика реагирующих газов. — М.: Наука, 1985, 420 с. 
11а— 10. Никитин С.С., Смирнов Б.М. Атомно-молекулярные процессы в задачах с решени

ями. — М.: Наука, 1988, 302 с.
116 — 1. Энтелис С.Г., Тигер Р.П. Кинетика реакций и жидкой фазе. — М.: Химия, 1973,416 с. 
116 — 2. Шахпаронов М.И. Механизмы быстрых процессов в жидкостях. — М.: Высшая шко

ла, 1980, 352 с.
12а — 1. Семенов Н.Н. О некоторых проблемах химической кинетики и реакционной способ

ности (свободные радикалы н цепные реакции). — М.: Изд-во АН СССР, 1958, 686 с.
12а — 2. Эмануэль М.Н., Заиков Г.И., Крицман В.А. Цепные реакции. Исторический аспект. —

— М.: Наука, 1989, 335 с.
12а — 3. Физическая химия быстрых реакцин/Под ред. Б.П. Левита. — М.: Мир, 1976, 394 с. 
12а — 4. Франк-Каменецкий ДЛ . Диффузия и теплопередача и химической кинетике. — М.: 

Наука, 1987, 492 с.
12а — 5. Проблемы химической кинетики (к 80-летию Н.Н. Семенова): Сб. ст. — М.: Наука, 

1979, 325 с.
12а — 6. Химическая физики на пороге XXI века (к 100-летию Н.Н. Семенова): Сб. ст. — М.: 

Наука, 1996, 223 с.
126 — 1. Калверт Дж., Питтс Дж. Фотохимия. — М.: Мир, 1968, 671 с.
126 — 2. Уэйн Р. Основы и применение фотохимии. — М.: Мир, 1991, 304 с.
126 — 3. Своллоу А. Радиационная химия. — М.: Атомиздат, 1976, 278 с.
126 — 4. Бугаенко Л.Т., Кузьмин М.Г., Полок Л.С. Химия высоких энергий. — М.: Химия,

1988, 365 с.
126 — 5. Багдасарьян Х.С. Возбужденные состояния н радикальные реамрн в жидкой среде. —

— М.: Наука, 1992, 103 с.
126 — 6. Окабе X. Фотохимия малых молекул. — М.: Мир, 1981, 500 с.
13а — 1. Розовский А.Я. Гетерогенные химические реакции. Кинетика я макрокинетикя. — М.: 

Наука, 1980, 323 с.
13а — 2. Овчинников АЛ., Тимашёв С.Ф., Белый АЛ. Кинетика диффузионно контролируемых 

процессов. — М.: Химия, 1986, 287 с.
13а — 3. Данквертс П.В. Газожидкостные реакции. — М.: Химия, 1973, 296 с.
13а — 4. Кидяров Б.И. Образование кристаллов из жидкой фазы. — М.: Новосибирск: Наука, 

1979, 134 с.
13а — 5. Веригин А.П., Щупляк И.А., Михалев М.Ф. Кристаллизация в дисперсных системах. —

— JL: Химия, 1986, 247 с.
13а — 6. Венщианов Е.В., Рубинштейн Р.Н. Динамики сорбции из жидких сред. — М.: Наука, 

1983, 237 с.
13а — 7. Тимашёв С.Ф. Физико-химня мембранных процессов. — М.: Химия, 1988, 311 с.
136 — 1. Розовский А.Я. Кинетика топохнмнческих реакций. — М.: Химия, 1974, 217 с.
136 — 2. Барре П. Кинетика гетерогенных процессов. -  М.: Мир, 1976, 400 с.
136 — 3. Чеботин В.Н. Физическая химии твердого тела. — М.: Химия, 1982, 320 с.
136 — 4. Дельмон Б. Кинетика гетерогенных реакций. - М.: Мир, 1972, 554 с.
14а — 1. Фрумкин А.Н., Багоцкий B.C., Иофа З.А., Кабанов Б.Н. Кинетика электродных 

процессов. — М.: МГУ, 1952, 318 с.
14а — 2. Дамаскин Б.Б., Петрий О Л. Введение в электрохимическую кинетику. — М.: Высшая 

школа, 1975, 416 с.
14а — 3. Дамаскин Б.Б., Петрий ОЛ. Электрохимия. - М.: Высшая школа, 1987, 295 с.

513



14а — 4. Кришталик Л.И. Электродные реакции. — М.: Наука, 1982, 224 с.
14а — 5. Городысский А.В. Вольтамперометрня. — Киев: Наукова думка, 1988, 175 с.
14а — 6. Белл Р. Протон в химии. — М.: Мир, 1977, 382 с.
14а — 7. Фолъмер М. Кинетика образования новой фазы. — М.: Наука, 1986, 20S с.
14а — 8. Фрумкин А.Н. Потенциалы нулевого заряда. — М.: Наука, 1979, 259 с.
14а — 9. Двойной слой н электродная кинетака/А.Н. Фрумкин и др. — М.: Наука, 1981, 376 с.
14а— 10. Кинетика сложных электрохимических реакцнй/Под ред. В.Е. Казариноеа. — М.: 

Наука, 1981, 309 с.
146 — 1. Кравцов В.И. Равновесие н кинетика электродных реакций комплексов металлов. —

— Д.: Химия, 1985, 208 с.
146 — 2. Скорчелетти В.В. Теоретические основы коррозия металлов. — Л.: Химия, 1973, 263 с.
146 — 3. Мурыгин И.В. Электродные процессы в твердых электролитах. — М.: Наука, 1981,351 с.
146 — 4. Гуревич Ю.Я., Плесков Ю.В. Фото электрохимия полупроводников. — М.: Наука,

1989, 312 с.
146 — 5. Электродные процессы в растворах органических соедтений/Под ред. Б.Б. Дамаски- 

на. — М.: МГУ, 1985, 311 с.
146 — 6. Органическая электрохнмии/Под ред. М. М. Бейз ера, Т. Лунд та. — М.: Химия, 1988. 

Кн. 1 и Кн. 2, 469 с. и 555 с., 1023 с.
15 — 1. Накамура А., Цуцуи И. Принципы н применение гомогенного катализа. — М.: Мир,

1983, 231 с.
15 — 2. Лисичкин Г.В., Юффа А.Я. Гетерогенные металло-комплексные катализаторы. — М.: 

Химия, 1981, 432 с.
15 — 3. Мастерс К. Гомогенный катализ переходными металлами. — М.: Мир, 1981, 300 с.
15 — 4. Хенрице-Оливэ Г., Оливэ С. Координация н катализ. — М.: Мир, 1980, 421 с.
15 — 5. Лебедев Н.М., Манаков М.Н., Швец В.Ф. Теория химических процессов основного 

органического синтеза. — М.: Химия, 1984, 375 с.
15 — 6. Клесов А.А., Березин И.В. Ферментативный катализ. Ч. 1. Специфичность фер

ментативного катализа (простые субстраты). — М.: МГУ, 1980, 264 с.
15 — 7. Келети Т. Основы ферментативной кинетики. — М.: Мир, 1990, 348 с.
15 — 8. Варфоломеев С.Д., Калюжный С.Д. Биотехнология. Кинетические основы микробио

логических процессов. — М.: Высшая школа, 1990, 296 с.
16а — 1. Адамсон А. Физическая химия поверхностей. — М.: Мир, 1979, 568 с.
16а — 2. Теория хемосорбнцин/Под ред. Дж. Смита. — М.: Мир, 1983, 333 с.
16а — 3. Жданов В.П. Элементарные фязико-хнмнческне процессы на поверхности. — Новоси

бирск: Наука, 1988, 319 с.
16а — 4. Волькенштейн Ф.Ф. Электронные процессы на поверхности полупроводников при 

хемосорбции. — М.: Наука, 1987, 431 с.
16а — 5. Киселев В.Ф., Крылов О.В. Элементарные явления в адсорбции и катализе на полупро

водниках и диэлектриках. — М.: Наука, 1979, 234 с.
16а — 6. Крылов О.В., Киселев В.Ф. Адсорбция н катализ на переходных металлах и их 

оксидах. — М.: Химия, 1982, 286 с.
16а — 7. Адсорбция из растворов на поверхностях твердых тел/Под ред. Г. Парфита, 

К. Рочестера. — М.: Мир, 1986, 488 с.
166 — 1. Бесков B.C., Флокк В. Моделирование каталитических процессов и реакторов. — М.: 

Химия, 1991, 253 с.
166 — 2. Гейтс Б., Кетцир Дж., Шуйт Г. Химия каталитических процессов. — М.:, 1981, 551 с.
166 — 3. Снаговский Ю.С., Островский Г.М. Моделирование кинетики гетерогелю-каталнти- 

ческих процессов. — М.: Химия, 1976, 248 с.
166 — 4. Саттерфилд Ч.П. Массо пере дач а в гетерогенном катализе. — М.: Химия, 1976,240 с.
16в — 1. Ройтер В.И., Голодец Г.И. Введение в теорию кинетики и катвлнза. — Киев: Наукова 

думка, 1971, 183 с.
16в — 2. Иоффе НИ., Решетов В.А., Добротворский А.М. Гетерогенный катализ. — Л.: 

Химия, 1985, 224 с.
1бв — 3. Киперман С.Л. Основы химической кинетики в гетерогенном катализе, — М.: Химия, 

1979, 319 с.
16в — 4. Боресков Г.К. Гетерогенный катализ. — М.: Наука, 1986, 303 с.
16в — 5. Боресков Г.К. Катализ. Вопросы теории н практики. — Н.: Наука, 1987, 836 с.
1бв — 6. Баландин А.А. Мультиплетиая теория катализа. — М.: МГУ, 1963, 1964, Т. 1 и Т. 2, 

102 с. и 244 с.
514



16в — 7. Рогинский З.С. Электронные явления в гетерогенном катализе. — М.: Наука, 197S, 
269 с.

16в — 8. Крылов О.В., Шуб Б.Р. Неравновесные процессы в катализе. — М.: Химия, 1990, 
28S с.

16в — 9. Матрос Ю.Ш. Каталитические процессы в нестационарных условиях. — Новоси
бирск: Наука, 1987, 220 с.

16в — 10. Яблонский Г.С., Быков В.И., Елохин В.И. Кинетика модельных реакций гетерогешюго 
катализа. — Новосибирск: Наука, 1984, 223 с.

16в — 11. Яблонский Г.С., Быков В.И., Горбань А. И. Кинетические модели каталитических 
реакций. — Новосибирск: Наука, 1983, 253 с.

Пр — 1. Эбелинг В. Образование структур при необратимых процессах. — М.: Мир, 1979, 279 с.
Пр — 2. Баблоянц А. Молекулы. Динамика. Жизнь. — М.: Мир, 1991, 373 с.
Пр — 3. Гленсдорф П., Пригожнин И. Термодинамическая теории структуры, устойчивости 

и флуктуаций. — М.: Мир, 1973, 280 с.
Пр — 4. Николис Г., Пригожин И. Самоорганизация и неравновесных системах. — М.: Мир, 

1979, 512 с.
Пр — 5. Николис Дж. Динамика иерархических систем. — М.: Мир, 1989, 486 с.
Пр — 6. Николис Г., Пригожин И. Познание сложного. Введение. — М.: Мир, 1990, 342 с.
Пр — 7. Хакен Г. Синергетика. — М.: Мир, 1980, 404 с.
Пр — 8. Хакен Г. Синергетика. Иерархии неустойчивостей в самоорганизующихся системах 

и устройствах. — М.: Мир, 1985, 419 с.
Пр — 9. Полок Л. С., Михайлов А. С. Самоорганизация и неравновесных физико-химических 

системах. — М.: Наука, 1983, 285 с.
Пр — 10. Гарел Д., Гарел О. Колебательные химические реакции. — М.: Мир, 1980, 148 с.
Пр — 11. Колебании и бегущие ю л ш  в химических системах/Под. ред. Р. Филда, М. Бур

гер. — М.: Мир, 1988, 720 с.
Пр — 12. Нечипорук В.В., Элъгурт И.Л. Самоорганизации и электрохимических системах. —

— М.: Наука, 1992,167 с.
Пр — 13. Каданер Л.И., Федченко В.М., Ермолов И.Б. Периодические пилении и электрохими

ческих системах//Новое в науке и технике. Серия: электрохимия. Т. 30. — М.: ВИНИТИ, 1989, 
170 — 220 с.

Пр — 14. Гладышев Г. П. Термодинамика и макрокинетика природных иерархических процес
сов. — М.: Наука, 1988, 287 с.

Пр — 15. Романовский Ю. М., Степанова М. В., Чернавский Д. С. Математическое моделиро
вание в биофизике. — М.: Наука, 1975, 343 с.

Пр — 16. Пригожин И. От существующего к возникающему. — М.: Наука, 1985, 327 с.
Пр — 17. Хаазе Р. Термодинамика необратимых процессов. — М.: Мир, 1967, 544 с.
Пр — 18. Гуров К. П. Феноменологическая термодинамика необратимых процессои. — М.: 

Наука, 1978, 128 с.
Пр — 19. Стратонович Р. Л. Нелинейная нераввовесааи термодииамикя. — М.: Наука, 1985,479 с.
Пр — 20. Быков Е. И. Моделирование критических явлений в химической кине!асе. — М.: 

Наука, 1988, 263 с.
Пр — 21. Васильев В. А., Романовский Ю. М., Яхно В. Г. Автоволновые процессы. — М.: 

Наука, 1987, 240 с.
Пр — 22. Ахромеева Т.С., Курдюмов С.П., Малинецкий Г.Г., Самарский АЛ. Нестационарные 

структуры н диффузношый хаос. — М.: Наука, 1992, 544 с.
Пр — 23. Малинецкий Г.Г. Хаос. Структуры. Вычислительный эксперимент: Введение и нели

нейную дшамику. — М.: Наука, 1997, 255 с.
Пр — 24. Новое в синергепвсе. Загадки мира неравновесных структур/ С.П. Курлюмов, 

Г.Г. Малинецкий и др. — М.: Наука, 1996, 263 с.
Пр — 25. Эйген П., Шустер П. Гиперцикл. Принципы самоорганизации макромолекул. — М.: 

Мир, 1982, 270 с.
Пр — 26. Федер Е. Фракталы. — М.: Мир, 1991, 260 с.
Пр — 27. Иванова B.C. и др. Синергетика и фракталы в материаловедении. — М.: Наука, 1994, 

383 с.
Пр — 28. Пайтген ЛГ.-О., Рихтер П.Х. Красота фракталов. Образы комплекамх динамичес

ких систем. — М.: Мир, 1993, 176 с.
Пр — 29. Сииергетжа и сопредельные науки: Кр. бнблиогр. указатель/ Сост. Г.Ф. Половцева, 

Б.Н. Пойзнер; ред. и автор вступит, ст. Б.Н. Пойзнер. — Томск, 1993, 54 с.

515



Предметный указатель

Автокаталитическая реакция 33S
-------гетерогенная 341
-------гомогенная 335
-------константа скорости 334 — 335
-------период индукции 337
Адсорбционные центры энергетическая нерав
ноценность 464 
Адсорбция 412
— активированная см. Хемосорбция
— ионов специфическая 276
— физическая 457 
Азеотроп 213 
Азеотропная смесь 218
Анализ физико-химический см. Физико-хими- 
ческий анализ
— термический см. Термический анализ 
Активированный комплекс 285, 348, 349
-------внутренняя поступательная степень
свободы 346
-------среднее время ж и зн и  350
-------средняя скорость 350
Активность катализатора 435 
-------удельная 435 — 436
— компонента раствора 105, 110 
 способ определения 206 — 208
— коэффициент см. Коэффициент актив
ности
— растворенного вещества 203
— растворителя 198, 202
— электролита (в целом) 227 
Амплитуда колебания 49 
Аппарат закрытый 94
— открытый 94 
Ассоциация 203
Атомная орбиталь (АО) Слэтеровская 34

Базисная функция АО 17 
Бертоллид 171
Бинодальная поверхность 178

Вариантность системы 155
Вероятностный фактор см. Энтропийный
фактор
Вероятность обрыва цепи 378'
— разветвления цепи 378
— сложного события 132 
Вечный двигатель второго рода 83 
 первого рода 61

Вещество кристаллическое 124
— стеклообразное 124 
Взаимодействие химическое 152
— электростатическое 225 
Взрыв тепловой 379
-------температура воспламенения 377
Внутреннее вращение 148
— — заторможенное 148 
 свободное 148
Внутренняя энергия 60 — 64,73, 81,96,133 — 
138, 142, 148
— — вращательного движения 144
-------гармонического осциллятора 146
-------идеального газа 74
-------колебательного движения 16
Вода переохлажденная 159 
Водорода молекула 21—24, 27
— молекулярный ион 24 
Возгонка 93, 156 
Волновая механика 140 
Волновая функция 9, 24
-------антисимметричная 14, 24, 27
-------атомная 16
-------нормировка 10, 21, 22, 27, 42
-------одночастичная 13
-------пробная 15
------- симметричная 14, 24, 27
Волновое уравнение 9 
Волновое число собственных колебаний 50 
Воспламенение цепное 379 — 380 
Вращательная постоянная молекулы 49, 54 
Время жизни активированного комплекса 
среднее 349
Время полупревращения вещества в реак
ции 300 — 314
— релаксации ионной атмосферы 241 
Выход квантовый продукта максимальный 
108

Газ идеальный см. Идеальный газ
— реальный 100 — 102, 122
— реальная смесь 111 — 116 
Гальванический элемент см. Электрохимичес
кий элемент
Гамильтониан 24 
Гетероазеотроп 222 
Гетерогенный процесс 387 — 395
-------лимитирующая стадия 395 — 396
Гидратация 182 
Горение 379
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Давление диссоциации 121
— критическое 104

---- компонента над раствором 186, 199,
201
------ над переохлажденной жидкой фазой 158
— пара общее над летучей жидкой сме
сью 211, 215
------ относительное 1 0 0 , 1 1 2

------ парциальное 100, 109 — 112, 116, 119,
154
------ приведенное 104
-------стандартное 1 0 0 , 1 1 2

Дативная связь в катализе см. Связь хими
ческая
Движение 60
— вращательное 48, 145
— колебательное 49
— поступательное 142
— электронное 142
Двойной электрический слой (д.э.с.) 275
---------- адсорбционный 277
-----------диффузный 278
----------- заряд 280
---------- емкость ок. Емкость дэ.с.
-----------и равновесный потенциал 277
-----------обменный 276
----------------ПЛОТНЫЙ 280
Двусторонняя (обратимая) реакция 321 — 323 
Детерминант Слетера 14 
Диаграмма молекулярная 45 
Диаграмма состояния 158, 163
-------анилин — вода 174
------- бензофеяона 162
------ вода — никотин 175
------  воды 158
----------при высоких давлениях 159

-------двойных систем 162 — 175
-------магний — медь 166
------ олово — свинец 172
------ построение 163
------ пространственная 176
------ с инконгруэнтно плавящимися хими
ческими соединениями 167, 169 
-------с конгруэнтно плавящимися химичес
кими соединениями 166
------ с неограниченной растворимостью
в твердом состоянии 170, 172
------ с ограниченной растворимостью
в жидком состоянии 174
---------------в твердом состоянии 170 — 174
------ с эвтектикой 164 — 166
------ серы 161
------ состав — свойство 163
------ сульфат натрия — вода 169
------ тройной системы 175 — 181
------ хлорд калия — вода 165 — 166
------хлорд натрия — вода 169
----- фазовая см. Диаграмма состояния

Диаметр молекулы эффективный 345, 346 
Дипольный момент 49 
Диссипация энергии 83 
Диссоциация 204
Диффузионный потенциал 262 — 264 
Диффузионный слой эффективный 393
—  ------ толщина 395

Диффузия бесконечная 389
— взаимная двух газов 92
— конвективная 392
— линейная 389 — 390
— нестационарная 389 — 391
— ограниченаая 389
— пространственная 389
— стационарная 392
— сферическая 392 
Длина связи 44, 56
Доза излучения поглощенная 385

Емкость двойного электрического слоя 281, 
283
---------------дифференциальная 281
---------------  и заряд 282
--------------- интегральная 281

Жидкость летучая см. Летучее жидкое веще
ство

Зависимость теплового эффекта от темпера
туры см. Закон Кирхгофа 
Задача химической кинетики
-----------прямая 320
----------- обратная 320
Закон аддитивности 8 8

— Вант-Гоффа 201
— Вревского 217 — 218 
Закон Гесса 65
— Гротгуса — Дрепера 382
— Дальтона см. Уравнение Дальтона
— Дебая — Хюккеля предельный 233
— действующих масс 109, 120 
 поверхностей 467
- идеального газа 62, 1 2 0

— Кольрауша 238
-------квадратного корня 242
— Коновалова второй 212 
 первый 213
— кубов Дебая 77
— Ламберта — Беера 383
— Рауля см. Уравнения Рауля
— сохранения энергии 61
— фазового равновесия основной см. Основ
ной закон фазового равновесия
— Эйнштейна — Штарка 382
— эквивалентности разных форм энергии 61 
Запрет по симметрии 366 
Зародышеобразование 400
— потенциальные центры 400
— степенной закон 401
— экспоненциальный закон 402 
Заряд поверхности металла 279

Идеальный газ 63, 8 6  — 90, 100 — 102, 130 — 
135, 140 — 149, 158, 187

смесь 113, 117 — 118, 122 — 123 
раствор 107, 112, 113, 116 — 120, 189

— 192
Излучение высоких энергий
— электромагнитное 46

517



Изменение парциального молярного свойства
раствора 18S
Изоморфизм 170
Изомерия цис-транс 38
Изотермическая проекция пространственной
диаграммы состояния 175 — 178
Импульс частицы 129
Инвариант реакции 313
Ингибиторы 373
Индекс свободной валентности 44 
Индифферентный электролит 408 
Индукция химическая 332 
Интеграл перекрывания 20, 24, 3S
— кулоновский 22, 25, 28, 32 — 42
— обменный (резонансный) 22, 25 — 29, 
32 — 42
Ионная атмосфера 232 
Ионная сила раствора 229 
---------- влияние на коэффициент активно
сти 229
---------- влияние на скорость реакции 365
Ионизирующее излучение 385 
Ионная структура 29 
Испарение 93, 156
Источник тока электрохимический 409

Кант полосы молекулярного спектра 52 
Катализ 428
— гетерогенизированный 448
— гетерогенный 428, 455, 462 — 463, 474 
 кислотно-основной 457
------ окислительно-восстановительный 457
— гомогенный 428
— — в газовой фазе 453 — 454 
 кинетика 448
— металлокомплексный 437 
 реакция внедрения 440
— отрицательный 431
— ферментативный 428
------ влияние ингибитора 447
Катализ кислотно-основной общий 450 
---------- специфический 451 — 452

.-----------— в концентрированных кисло
тах 452
---------- — в разбавленных растворах 452
Катализатор влияние на константу скоро
сти 428
---------- константу равновесия 428
Катализатор влияния на предэкспоненциаль- 
ный множитель 428
---------- энергию активации 429 — 431
Катализаторы гетерогенные 454 — 456
------ подбор и приготовление 479
------ смешанные 455
------  старение 456
Каталитический процесс раздельный 430 
------ слитный 429
Квазистациоиарный режим протекания реак
ции 340 — 341
-------------- квазиравновесное приближение
343
-------------- условие для последовательных
стадий 341
Квантовая механика 142

Квантовое число 31 — 32 
-------вращательное 48, 55, 143
— — колебательное 49, 54
------ магнитное 30
------  спиновое 13
------ эффективное 17
Квантовый выход 383

— первичной фотохимической реакции 382
— — полный 383
— переход 48, 52
Кинетика реакций в растворах 361 — 365
---------- диффузионная 361
------ — клеточный эффект 361
------ * — пара столкновения 361
— химическая 284
-----------с неразветвленными цепями 375
---------- с разветвленными цепями 376
Кинетическая кривая 290 — 293 
Кинетическое уравнение 298 
Кинетический ток см. Предельный ток 
Колебания атомов в молекуле
-----------ангармонические 50, 54
---------- валентные 53
------ — вырожденные 52
---------- гармонические 49
---------- деформационные 52
Конвекция 387 
Кондуктометрия 246
— определение константы диссоциации сла
бого электролита 239
------ растворимости электролита 246
------ степени диссоциации слабых электро
литов 239 
Коннода 165, 174
Константа гетерогенного равновесия 153
— колебательно-вращательного взаимодей
ствия 55
— равновесия реакции 109 — 113,115 — 124, 
127, 148 — 154
---------- влияние температуры 122, 123
—  ------стандартная 1 1 2

---------- температурный коэффициент 1 2 2

---------- термодинамическая 1 1 0

Константа скорости адсорбции 463
------ десорбция 463
------ реакции 302 — 304
Константа экранирования 17 
Конфигурационное взаимодействие 57 
Концентрационная поляризация 413 
Концентрационные цепи 260 — 264
------ без переноса 260
---------- — выражение для ЭДС 260
------ с переносом 264
Координата реакции 349 
Корреляционная диаграмма (КД ) 368 — 370 
Коэффициент адсорбционный в катализе 463
— ангармоничности колебаний 50
— активности 105 — 106, 203 
Коэффициент активности способ определе
ния 206 — 2 1 0

------ электролита средний 227, 228, 233
— диффузии 388
— массопередачи 393
— переноса электрона 418
— поглощения молярный 194, 383
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Коэффициент активности способ определе
ния 206 — 210
— практический 105
— разделения 211
— распределения 203 
 формальный 203
— растворимости 194
— трансмиссионный 350
— фугитивности 102,104, 113, 118
— электрической проводимости 240 
Кратность вырождения 136
-------вращательного движения 143
-------колебательного движения 146
------- поступательного движения 143
------- электронного движения 141 — 142
Кривая возгонки 158
— давления пара 213
— испарения 158
— охлаждения 163 — 166
— плавления 158
— равновесия 161
— расслаивания (двух жидкостей) 175
— поляризационная 410
— температуры кипения 213 
Криоскопическая постоянная 197 
Критерий равновесия в системе и направле
ния процесса 96, 99

Летучее жидкое вещество 210
Летучесть см. Фугитивность
Летучие жидкости взаимно нерастворимые
223
Летучие смеси 213 — 218 
Линия ликвидуса 164 — 173, 200
— солидуса 166, 171, 172

Макрокинетиха гетерогенного катализа 466
— 467
Макрососгояние 129 — 130 
Математическая модель 296 
Материальный баланс 168
— процесса электролиза 244 — 245 
Метод валентных связей (ВС) 15, 28
— вариационный 14, 20, 37 
  Ритца 15
— дифференциально-изотопный 464
— квазистациоиарных концентраций 340
— молекулярных орбиталей (МО) 15, 28, 29
— МО ЛКАО 16, 24, 27 — 29, 33
-------приближение НДП 33
-------Хюккеля 33, 36
— Темкина — Шварцмана 128
— топологический 38
— самосогласованного поля (ССП) 17
— стационарных концентраций Боденштей- 
на 340
— ячеек Больцмана 136 
Механизм моиомолекулярных реакций 
см. Теория Линдемана
Миграция ионов 408 
Множитель нормировочный 17, 18 
Моделирование химических процессов 295 
Молекула гомоядерная 32

Молекула возбужденная 141
— двухатомная несимметричная 143 
Молекулярные орбитали (МО) 29, 41 
 антисимметричные 38
-------вырожденные 31
-------многоцентровые 16
-------несвязывающие 29
-------нечетность 29
-------одноэлектронные 16
— разрыхляющие 29
-------связывающие 28, 29, 40
Молекулярные спектры 46 
Молекулярность элементарной реакции 287 
Молярная газовая постоянная 63, 132 
Момент инерции молекулы 48, 144 
Мультиплетность 32

Направление процессов 89, 93 — 94
— реакции 111
Начало термодинамики 61 — 67, 81 — 85, 88 
Неидеальный раствор 105, 190, 200, 206 — 
208
Неизотермическая кинетика 316 — 318 
Нормальный элемент Вестона 248 
Нулевой колебательный квантовый уро
вень 51

Обертон 51 — 53
Область миграции в катализе 476
— гетерогенная 178
— гомогенная 178
— расслаивания 174
Односторонняя элементарная реакция 323 
Оператор И
— Гамильтона 10, 21
— Лапласа 9
— линейный 11, 19, 25 
Орбитали атомные 16
— молекулярные 16
-------разрыхляющие 19, 27
-------связывающие 19, 27
Осмотическое давление 188, 201 — 202, 
Осциллятор гармонический 49 — 52, 145, 147

Парциальное давление пара растворенного 
вещества 187
-----------растворителя 187
Перегонка летучих жидких смесей 210, 222
-----------с водяным паром 223
-----------фракционная 219 — 220
Перенапряжение 410
— концентрационное 413 
Перитектика 168 
Поверхностное натяжение 279 
Поверхность ликвидуса 179
— потенциальной энергии 348 
Повышение температуры кипения раство
ра 187, 195 — 199
Подвияшосгь ионов 238>
-------при предельном разведении 238
Полиморфные превращения 160, 161 
Полоса в молекулярном спектре 56

519



— реакции (определение) 306
— связи 43 — 44 
Постоянная Авогадро 132
— Больцмана 133, 135
— Генри 194 
Постулат Планка 124 
Потенциал пси прим 278
---------- адсорбционный 279
-----------диффузный 279
Потенцнометрия (метод ЭДС) 265 — 275 
Правило Алексеева 175
— Вант-Гоффа 316
— Вигнера — Витмера 366 — 367
— Вудворда — Гофмана 368
— Гунда 30
— Дюлонга и Пти 78
— ионной силы раствора 228, 233 
Правило Коппа — Неймана 78
— Лютера 269
— отбора 48
— рычага 168, 171, 176, 218
— ступеней Оствальда 164 
Предъэкспоненцнальный множитель 314 — 
316
Приближения при решении волнового урав
нения 12 — 15 
Принцип вариационный 26
— детального равновесия 322
— Каратеодори 84 — 85
— Ле Шателье — Брауна 119, 169,175
— линейности Бренстеда — Поля ни 418
— неопределенности Гейзенберга 8  — 9
— непрерывности 163
— неразличимости частиц 136
— Паули 10, 28, 30, 38 
Промоторы в катализе 455 
Процесс адиабатический 59, 63, 8 6

— идеального вытеснения 295, 310, 330 — 
331 v .
— идеального смешения 295, 312, 331 — 332
— изобарный 59, 65

. — изотермический 59, 65, 91
— изохорный 59, 64, 91
— положительный 81
— эндотермический 81
— электрохимический 408 
Путь процесса 61 — 62, 95

Порядок ближний 181

Работа 60 — 62, 82 — 85, 8 8

— максимальная 82, 8 8 , 94 
  полезная 94
— механическая 61, 85, 94
— сжатия 61
Равновесие термодинамическое 89, 133
— фазовое 152, 155 
Радикалы свободные 386 
Радиолиз 386
Растворимость взаимная двух жидкостей 174
-------------- неограниченная 177
---------- — ограниченная 177
— газов в жидкостях 194
— твердых веществ 164, 188, 199

Реакция бимолекулярная 287
— второго порядка 302 — 303, 312
— гетерогенная 119, 152, 289
— гетеролитическая 44 — 45, 287
— гетерофазная 289
— гомогенная 98, 289
— гемолитическая 44, 287
— гомофаз ная 289
— мономолекулярная 287, 358
— необратимая 82
— первого порядка 300 — 302, 311
— параллельные 285
— третьего порядка 304 — 305
— трнмолекулярная 287
— фотохимическая 382 — 385
— химическая 65, 94 — 98, 108 — 109, 116

Свойства вещества макроскопические 136 
------ микроскопические 136
— системы равновесные 1 0 0

------ термодинамические 97
Связь ионная 29
— ковалентная 23, 29 
Селективность катализатора 436
-------дифференциальная 436
------ интегральная 437
— реакций 284 — 294, 327, 333 
Силовая постоянная связи 35, 49 
Симметрия молекул 30, 38 — 39, 44, 144 
Система 59, 60
— двухвариантная 155, 164
— двухкомпонентная 155, 164, 165
— двухфазная 153, 155, 158, 164 — 174
— изолированная 59, 61, 81, 8 8 — 93, 129
— 133
— многокомпонентная 162
— одновариантная 156, 164U- 166
— однокомпонентная 156— 157
— однофазная 152
— термодинамическая 60, 133
— трехвариантная 155
— трехкомпонентная 155, 175, 179
— трехфазная 158, 165 — 167
— тройная 177
— четырехкомпонентная 179
Скорость движения ионов 236 — 237, 289 — 
294
— реакции 291
------ второго порядка 302
------ первого порядка 300 — 302
------ третьего порядка 304 — 305
Сложные реакции 284
------ двусторонние (обратимые) 321 — 323,
333
------ параллельные 325 — 326
 —  в открытой системе 331
------ последовательные 327, 338 — 339
Смеси холодильные 166 — 170 
Соединение химическое 164 — 168 
Сольватация 182
Соотношение линейности Бренстеда — Поля- 
ни 437, 486
— корреляционное Бренстеда 455
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Сопряженные реакции 334 
Состав расплава (раствора) 16S 
Составляющее вещество (компонент) 152 
Спектроскопия молекулярная видимая 46 
Спин 13, 23
Спиновое состояние электронов 23 
Спиновая функция 23 
Способ Гитторфа 24S
— Льюиса 101
Способы определения порядка реакции 306 
Сродство к электрону 34 
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— разведения 69 — 70
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— 224
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— изотермы химической реакции 109, 122
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— Кирхгофа 78, 126
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— Клапейрона — Менделеева 62, 101, 103
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— Стирлинга 133, 136
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— равновесия 89, 108, 152 — 153
— — в гетерогенной системе см. Условие фа
зового равновесия

самосопряженности оператора 1 1

— фазового равновесия 154
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— интенсивности 60, 8 6
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Ферменты 431
— иммобилизованные 453 
Фигуративная точка 164 — 181 
Физико-химический анализ 162 
Формально простая реакция 298 — 306 
Формула интерполяционная для теплоемко
сти 74, 157
— Линдемана 77 
Фотолиз 372 
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Фронт диффузии 389 
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— парциальная 102,112, 120, 153 
Функция антисимметричная 21
— Гаусса 141
-— кислотности 457
— пробная 19
— симметричная 2 1

— Слэтеровская 18, 34
— характеристическая 97
— энергетическая 14

Химический потенциал 98 — 108, 153 — 154, 
184 — 195, 226

Центр адсорбционный см. Адсорбционные 
центры
— инверсии см. Симметрия относительно цен
тра инверсии
Цеолиты 462
Цепи коцентрационные 260 — 262 
Цепные реакции 373 — 382

Частичный заряд 43
Частота вращательных линий 54
— гармонический колебаний собственная 50
— излучения 46
------ нормальная 52
------  собственная 51
— перехода 54
— характеристическая 53, 77 
Число волновое 47
— переноса ионов 243 — 246
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— степеней свободы 76, 130, 155

Эбуллиоскопическая постоянная 197 
Эвтектика 166, 174 — 180 
Эвтектическая прямая 164 
Эвтоника 180 
Экстрагент 204 
Экстракция 204

Электрическая проводимость 234 — 242 
Электрод амальгамный 258
— водородный 257
— газовый 257
— каломельный 257
— медный 256
— окислительно-восстановительный 258
— селеновый 256
— стеклянный 274
— хингидронный 273
— хлорсеребряный 257 
Электродвижущая сила (ЭДС) 93, 248 — 253, 
260 — 262
Электродный потенциал (равновесный) 251
— 252
Электродные процессы 408 — 430 
Электролиз 409 
Электролиты 225 
Электронная конфигурация 16 
Электронный переход 56 
Электронная плотность 35 
Электроотрицательность атома 41 —42 
Электрохимический элемент 247 
Электрохимия 225 
Электрохимический потенциал 253 
Энантиотропия (энантиотропное превраще
ние) 160
Энергия 60, 89, 94
— активации 316, 410
— вращательного движения молекул 46, 
54, 143
— Гельмгольца 94 — 98
— Гиббса 94 — 98, 108 — 111
— диссоциации молекулы 51
— квантовая 1 0

— кванта света (фотона) 46
— квантового перехода 46
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— молекулярной орбитали 27
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— свободная 96
— связанная 96
— связи 71 — 72
— форма передачи (перехода) 60
— химической связи 29
— электрическая 61
— электронов 142
— ядерная 137 
Энтальпия 65, 73, 90, 138
— активации 354
— вращательного движения 149
— колебательного движения 147, 149
— изменение при абсолютном нуле 149
— поступательного движения 149 
Энтропия 85 — 93, 126 — 138 
Энтропийный (стерический) множитель 347, 
355
Эффект Зеемана 13
— изотопии 148
— релаксационный 241 — 242
— электрофоретический 241 — 242

Яды каталитические 461 
Ячейка фазовая 130 — 133
— электролитическая 408
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