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ПРЕДИСЛОВИЕ

Химия — наука о превращении веществ, свойства которых опреде
ляются статистическими закономерностями поведения огромных «ан
самблей» мельчайших и взаимодействующих между собой носителей 
свойств вещества — атомов, молекул, ионов, свободных радикалов и т. п. 
В свою очередь, поведение последних определяется законами физики.

Термодинамика является важнейшим разделом физической хи
мии — науки, изучающей количественную взаимосвязь химических и 
физических явлений.

Вследствие этого предмет химической термодинамики занимает 
центральное место в любом курсе физической химии, который препо
дают студентам химикам в университетах. В последнее время появи
лось большое количество учебников по данному предмету, как россий
ских, так и зарубежных авторов, в том числе недавно переизданных 
классических учебников, книг, ранее изданных большими тиражами. 
К сожалению, многие русскоязычные учебники по химической термо
динамике все же оказались недостаточно адаптированными для сту
дентов химиков-исследователей и аспирантов, готовящихся работать в 
современных научно-исследовательских учреждениях: материал в су
ществующих учебниках для химиков обычно излагается на чрезмерно 
упрощенном уровне и, кроме того, в нем отсутствуют важнейшие раз
делы, связанные с особенностями применения химической термодина
мики для описания свойств конденсированной и дисперсной фаз, а 
также высокореакционноспособных, в том числе каталитических, си
стем. Также в большинстве курсов химической термодинамики, ориен
тированных на химиков, практически отсутствуют или недостаточно 
полно излагаются разделы, посвященные термодинамике неравновес
ных процессов, бурно и успешно развивавшейся в последние десятиле
тия.

Предлагаемый к изданию учебник имеет своей целью ликвидацию по 
крайней мере части упомянутых пробелов в существующих курсах хи
мической термодинамики и создание надежного образовательного фун
дамента для современных специалистов-химиков, работающих в науч
ных лабораториях широкого профиля.

Настоящий учебник написан на основании опыта по чтению лекций 
для студентов-химиков факультета естественных наук Новосибирского 
государственного университета несколькими поколениями лекторов и 
посвящен рассмотрению основных вопросов химической термодинами
ки, с которыми сталкиваются будущие специалисты-химики, работаю
щие в исследовательских учреждениях в современных направлениях
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химии и физической химии, прежде всего катализа и химии конденси
рованных сред (жидкой фазы и твердого тела).

Издание рассчитано на студентов и аспирантов, уже получивших до
статочно серьезную подготовку по термодинамике, квантовой механике 
и статистической физике в общефизических курсах, а также владеющих 
определенными навыками математического анализа. Поэтому в учебни
ке не обсуждаются проблемы, которые обычно являются основным со
держанием общефизических термодинамических курсов. Изложение 
материала в учебнике группируется вокруг таких фундаментальных по
нятий химической термодинамики, как химический потенциал и хими
ческая переменная. Порядок изложения материала близок к классиче
скому. После краткого раздела об основных понятиях термодинамики 
рассмотрена общая теория химического равновесия, подробно обсужде
ны понятия стандартного состояния и химического потенциала, проана
лизировано равновесие в системе идеальных реагирующих газов, рас
смотрены химические процессы в многокомпонентных системах с уча
стием твердых тел, а также неидеальных газов, применены стати
стические методы для описания химического равновесия. Далее рас
смотрена общая химическая термодинамика гетерогенных систем и 
смесей, теория фазовых равновесий в одно-, двух- и многокомпонентных 
системах, теория жидких растворов и поверхностные явления. Отдель
ный раздел посвящен термодинамике растворов электролитов, в нем до
статочно полно изложена теория Дебая — Хюккеля.

В отличие от большинства учебников по химической термодинамике, 
в связи с упомянутой ориентацией книги, в ней дан расширенный раз
дел, посвященный термодинамике дисперсных тел и поверхностных яв
лений.

В связи с интенсивным использованием равновесной химической 
термодинамики при описании биохимических процессов в книгу введена 
глава о термодинамике биохимических реакций в водной фазе с исполь
зованием «трансформированных» термодинамических функций, ныне 
весьма популярных в биохимии; рассмотрена термодинамика активных 
форм кислорода в водных растворах, приведены таблицы стандартных 
значений и трансформированных стандартных значений функции Гибб
са и энтальпии образования важнейших биохимических соединений.

Авторы учебника сочли необходимым более развернуто, чем в стан
дартных учебниках, остановиться на проблеме получения работы (элек
тричества) с помощью химических систем. Это связано с тем, что, по 
мнению авторов, у студентов очень часто формируется недостаточно кор
ректное понимание данного вопроса, особенно потому, что во многих 
учебниках прежних лет понятие «свободная энергия» как способность 
системы непосредственно производить работу использовалось интенсивно, 
однако природа соответствующих явлений детально не рассматривалась.

В отличие от большинства стандартных учебников по химической 
термодинамике, ориентация данного учебника на химиков-исследователей 
потребовала развернутого изложения термодинамики необратимых (не
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равновесных) процессов, адаптированного для специалистов, занимаю
щихся химически реакционноспособными системами, катализом, био
химическими процессами и материаловедением.

Термодинамика неравновесных процессов — относительно новый 
раздел термодинамики, появившийся в 50-х годах прошлого столетия. 
Традиционно его рассматривают как очень сложный и достаточно трудно 
воспринимаемый раздел физической химии, требующий серьезной под
готовки и малопригодный для использования в обычных химических 
исследованиях. В стандартных учебниках по химической термодинами
ке для студентов-химиков проблеме термодинамики неравновесных 
процессов стали уделять внимание лишь в самые последние годы, по
свящая этому разделу обычно лишь небольшую главу, обсуждающую 
процессы в основном вблизи термодинамического равновесия. К сожале
нию, процессы вблизи равновесия, как правило, не являются предметом 
особого интереса для химиков и биологов.

Тем не менее опыт одного из авторов настоящего учебника, попытав
шегося начиная с 1995 г. адаптировать курс термодинамики неравновес
ных процессов для студентов-химиков факультета естественных наук 
НГУ, показал, что данный предмет может быть достаточно просто изло
жен на языке, доступном любому химику с базовым физико-химическим 
образованием в объеме стандартных курсов классической термодинами
ки равновесных процессов и химической кинетики. Более того, данный 
предмет объединяет термодинамику и химическую кинетику. Поэтому 
освоение химиками методологии термодинамики неравновесных процес
сов может оказаться очень полезным для тех, кто занимается исследова
нием сложных химических превращений, особенно каталитических. 
В частности, именно в курсе термодинамики неравновесных процессов 
удается последовательно и корректно определить такие важнейшие и 
обычно «замалчиваемые» в стандартных курсах химической кинетики 
понятия, как условия кинетической необратимости сложных стехиомет
рических реакций, скорость-определяющая стадия и лимитирующая 
стадия («узкое горло» химической реакции), кинетический компенсаци
онный эффект и т. п.

В связи с тем, что, как выяснилось, освоение курса термодинамики 
неравновесных процессов требует предварительного освоения полного 
стандартного курса химической кинетики, на факультете естественных 
наук НГУ было принято решение выделить курс термодинамики нерав
новесных процессов в качестве отдельного, который завершает и обоб
щает общецикловые семестровые курсы классической термодинамики и 
химической кинетики. С 1999 г. курс читается как отдельный общецик- 
ловый полусеместровый курс, постоянно пополняемый в связи с посте
пенным развитием предмета курса. Содержание данного курса достаточ
но полно отражено в недавно изданном отдельном учебнике В. Н. Пар
мой «Термодинамика неравновесных процессов для химиков с при
ложением для химической кинетики, катализа, биохимии и материа
ловедению» (г. Долгопрудный: ИД «Интеллект», 2015, 472 с.).
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Необходимо специально отметить, что упомянутый учебник и соот
ветствующая ему часть данного учебника рассматривают применение 
приемов термодинамики неравновесных процессов только к химическим 
превращениям в системах с «локальным» равновесием. Это подразуме
вает, что скорость обсуждаемых химических превращений намного 
меньше скорости релаксации продуктов превращений к максвелл- 
больцмановскому равновесию с окружающей средой, т. е. «термализа- 
ции» интермедиатов. Данное приближение позволяет использовать для 
описания свойств интермедиатов их химические потенциалы и, как 
следствие, многие привычные или традиционные представления о кине
тике химических превращений и прочее. Рассмотрение быстропротека- 
ющих химических превращений с интермедиатами, не успевающими 
достичь максвелл-больцмановского равновесия с окружающей средой, 
является уделом многократно более сложной статистической нерав
новесной термодинамики. К счастью для подавляющего большинства 
химиков-исследователей, почти все изучаемые процессы в конденсиро
ванных фазах и большинство газофазных превращений для своего ана
лиза не требуют использования комплексного аппарата упомянутой ма
тематически очень сложной науки.

В настоящем учебнике основное внимание уделяется возможности 
применения подходов термодинамики неравновесных процессов к ана
лизу «чисто химических» превращений, включая каталитические реак
ции и некоторые специфические особенности синтеза материалов. Одно
временно почти не уделяется внимания рассмотрению вопросов приме
нения термодинамики неравновесных процессов к проблемам конвек
тивного и диффузионного тепломассопереноса, биохимии и процессам 
внутри живых организмов, включая процессы на активных биомембра
нах в митохондриях, и т. п. Это связано с тем, что обсуждение проблем 
пространственно неоднородных систем и, в частности, тепломассопере
носа требует широкого использования аппарата дифференциальных и 
интегральных исчислений с частными производными, не очень «люби
мого» обычными химиками. Кроме того, по этим вопросам существует 
множество специальной литературы, включая учебную. Некоторые 
примеры такой литературы указаны в конце книги в перечне рекоменду
емой литературы. Дополнительно в конце книги для каждой главы при
ведена учебная и обзорная литература, позволяющая более глубоко 
ознакомиться с вопросами, излагаемыми в главах.

Для удобства восприятия материала вышеупомянутые разделы 
сгруппированы в три взаимозависимые части.

I. Химическое равновесие.
II. Термодинамика растворов и гетерогенных систем.
III. Термодинамика неравновесных процессов.
Для облегчения восприятия материала учебника при первом знаком

стве с курсом химической термодинамики ряд разделов посвященных 
более подробному, чем в обычных курсах, математическому анализу об
суждаемых явлений, дан петитом.
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Наряду с анализом общих понятий и теорий в учебнике приведено 
решение ряда наиболее характерных задач, даны вопросы для самостоя
тельных теоретических и расчетных упражнений.

Предполагается, что издание данного учебника будет впоследствии 
сопровождаться изданием отдельного задачника, адаптированного к из
лагаемому курсу химической термодинамики.

Современный специалист-химик кроме досконального знания своего 
предмета должен понимать также язык и основные используемые тер
мины и понятия других наук, особенно имеющих хотя бы косвенное от
ношение к химии. Поэтому дополнительной задачей читаемого автором 
курса явилось формирование у современного студента и аспиранта- 
химика способности ориентироваться в некоторых активно развиваемых 
наукой и техникой вопросах, остающихся вне стандартных курсов обу
чения химиков и связанных с использованием таких нередко мистифи
цированных околонаучной литературой понятий, как бифуркация, ат
трактор, естественный отбор, информация, биоинформация и т. п. Тем 
более, что многие из этих понятий непосредственно связаны с проблема
ми динамического поведения сложных систем и, как следствие, термо
динамики неравновесных процессов.

Настоящая книга— учебник, а не обзор или научная монография. 
Поэтому авторы заранее просят прощения у своих коллег за явно недо
статочно всестороннее и исчерпывающее обсуждение многих упомяну
тых в курсе и очень интересных научных проблем, а также отсутствие 
надлежащего цитирования доступной оригинальной и обзорной литера
туры. Тем не менее, по ряду вопросов, особенно касающихся историче
ских приоритетов или необходимости справочного цитирования, в конце 
глав даются ссылки и на оригинальные публикации. Следуя новой и, по 
мнению авторов, очень хорошей традиции современных учебников да
вать краткие биографические справки относительно имен упоминаемых 
специалистов, мы также попытались сделать такие справки, обнаружив 
при этом много неожиданного и поучительного и для себя и, конечно же, 
для обучающегося.

При определении используемых понятий, обозначений и единиц 
размерностей авторы следовали, как это принято в физической химии, 
рекомендациям Международного союза чистой и прикладной хи
мии (ИЮПАК)* и системы единиц СИ**. К сожалению, термодинамика 
неравновесных процессов пока не имеет полностью устоявшейся терми
нологии, вследствие чего авторам пришлось на свой страх и риск ввести 
новые термины типа «реакционная группа» и ее химический потенциал,

* ИЮПАК (International Union of Pure and Applied Chemistry, IUPAC) — Меж
дународный союз чистой и прикладной химии, высшее международное объединение 
химиков, утверждающее химическую и физико-химическую номенклатуру, определе
ния, справочники и т. д. Веб-сайт ИЮПАК: www.https://iupac.org/.

** Международная система единиц СИ (фр. Le Systeme International d’Unites, 
SI) — современный вариант метрической системы. В качестве основных единиц приня
ты килограмм, метр, секунда, ампер, кельвин, моль и кандела. Производные единицы 
получаются из основных и могут иметь собственное наименование.

https://iupac.org/
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«термодинамический напор», «усеченная константа скорости», «урав
нение Хориути — Борескова — Онзагера» и некоторые иные.

Рекомендации ИЮПАК использованы в соответствии с такими ис
точниками, как:

• Номенклатурные правила ИЮПАК по химии. М. : 1988. Т. 6;
• Степин, Б. Д. Применение международной системы единиц фи

зических величин в химии. М. : Высшая школа, 1990.
Основные понятия определены в соответствии с руководством «Сбор

ник рекомендуемых терминов» (М. : Наука, 1973. Вып. 85: Термодина
мика) и Британской энциклопедией.

Значения физических постоянных взяты из книги Handbook 
of Chemistry and Physics, CRC Press, 90th edition. N. Y ., 2009-2010.

Количественное значение использованных термодинамических па
раметров взято в основном из книги «Краткий справочник физико
химических величин» (под редакцией А. А. Равделя и А. М. Понома
ревой, Л : Химия, 1983, 231 с.).

Авторы выражают благодарность профессорам В. А. Михайлову, 
В. С. Музыкантову, В. А. Садыкову, А. П. Чупахину и Е. В. Пархомчук, 
сделавшим при прочтении рукописи ряд полезных замечаний, которые 
были учтены при ее подготовке к изданию.

Авторы также благодарны Н. Ф. Симоновой и Н. А. Чистяковой за 
помощь по подготовке печатной версии рукописи данного учебника.
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ОСНОВНЫЕ ОБОЗНАЧЕНИЯ-

А  — функция Гельмгольца
А° — стандартное значение функции Гельмгольца 
А°(298) — стандартное значение функции Гельмгольца при стандарт
ных условиях 
А, В, С и т. д. — вещества 
[А] — концентрация вещества А  
а — активность, а =  ехр[(μ - μ°)/RT]
f, fi  fа — коэффициент активности 
а — радиус иона 
С — теплоемкость
Ср — теплоемкость при постоянном давлении 
Cv — теплоемкость при постоянном объеме
С°р — стандартное значение теплоемкости при постоянном давлении 
C°v — стандартное значение теплоемкости при постоянном объеме 
с — скорость света 
с (С) — концентрация
с (С°) — стандартная концентрация, равная 1 моль/л 
D — энергия связи между атомами в молекуле 
D0 — значение энергии связи при температуре абсолютного нуля 
Ееа — сродство к электрону
Еь — энергия i-ro энергетического уровня системы 
Е  — электродный потенциал
Е° — стандартное значение электродного потенциала 
F  — постоянная Фарадея 
G — функция Гиббса
G° — стандартное значение функции Гиббса
G°(298) — стандартное значение функции Гиббса при стандартных 
условиях
е — заряд электрона 
Н  — энтальпия
Н° — стандартное значение энтальпии
Н°(298) — стандартное значение энтальпии при стандартных услови
ях
h — постоянная Планка 
Кр — константа равновесия 
К  — число веществ в системе 
k — постоянная Больцмана 
п — число молей

В ряде случаев автор вынужден использовать упоминаемые символы в каче
стве обозначений и других понятий и параметров; это всегда поясняется в тексте.
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N  — полное число молей в системе
N0 — полное число молей в системе в исходном состоянии 
Np — полное число молей в системе в равновесном состоянии 
Na — число Авогадро 
р — давление
р° — стандартное давление, равное 1 бар = 105 Па 
-Рнас — давление насыщенных паров 
Р — вероятность 
R — газовая постоянная 
Q — заряд
Q — произведение реакции
Q — статсумма системы
q — статсумма одной молекулы
q,Q  — количество теплоты, чаще используется q
S — поверхность
S — энтропия
<S° — стандартное значение энтропии
S°(298) — стандартное значение энтропии при стандартных условиях 
Т — абсолютная температура
Т  — стандартная температура, равная 298,15 К или 25°С 
V — объем
U — внутренняя энергия
U° — стандартное значение внутренней энергии
£Г(298)— стандартное значение внутренней энергии при стандарт
ных условиях
W , w — работа, чаще используется w
W  — число способов реализации термодинамической системы 
х — мольная доля 
тп,Ь — моляльность 
Z  — заряд иона

Греческий алфавит

α , β — обозначение фазы 
γ  — коэффициент активности 
ε — диэлектрическая постоянная 
ε0 — электрическая постоянная 
ξ — химическая переменная 
θ — угол
μ — химический потенциал
μ° — стандартное значение химического потенциала 
ν — стехиометрический коэффициент 
π — число п
ρ — плотность, плотность заряда 
σ  — коэффициент поверхностного натяжения
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χ — толщина ионной атмосферы 
ψ — электрический потенциал 
ω — частота
Г — поверхностная концентрация 
П — осмотическое давление 
ф — осмотический коэффициент 
∆βαϕ — Гальвани потенциал
Ф — число фаз 
Ф — работа выхода
Ф — переменная величина, характеризующая смесь

ДОПОЛНИТЕЛЬНЫ Е ОБОЗНАЧЕНИЯ, ИСПОЛЬЗУЕМЫ Е В ЧАСТИ III 
«ТЕРМОДИНАМИКА НЕРАВНОВЕСНЫ Х ПРОЦЕССОВ»

А  — термодинамический напор вещества А
А г — сродство химической реакции
H sh — количество информации по Шеннону
i, j — индексы реакционных групп
J  — поток термодинамического параметра
k — традиционная константа скорости реакции
Lц — коэффициент взаимности Онзагера
ň — термодинамический напор реакционной группы
Р — скорость диссипации энергии
s — локальная плотность энтропии
v — скорость реакции
X  — термодинамическая сила

Греческий алфавит

α  — индекс вещества Аа
γ — коэффициент активности
ε — «усеченная» константа скорости реакции
θ — степень заполнения центров адсорбции или активных центров 
катализатора
λα — коэффициент перехода от концентрации вещества Аа к его тер
модинамическому напору 
σ — скорость производства энтропии 
χ — корреляционный коэффициент Бренстеда — Поляни 
Λij — коэффициент взаимности Хориути — Борескова — Онзагера 
П — термодинамический потенциал 
∑ — индекс «брутто-превращения»
Ф — функция Ляпунова



12

Значения физических постоянных, использованных в пособии, в системе единиц СИ
Наименование Обозначение Значение Размерность
Скорость света в вакууме с 299792458 м /с
Электрическая постоянная ео 8,854 10"" ф/м
Постоянная Планка h 6,626 10“34 Дж-с
Постоянная Планка h = h/(2n) 1,054 10 34 Дж-с
Элементарный заряд е 1,602 10"" Кул
Масса электрона те 9,109 10“31 кг
Масса протона т, 1,672 10“27 кг
Число Авогадро n a 6,022 1 /\23 -110 моль
Газовая постоянная R 8,314 Дж-моль_1-К_1
Постоянная Больцмана к 1,380 10“23 Дж-К"1
Число Фарадея F 96485,3 Кул-моль-1
л п 3,14159 —
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ЧАСТЬ ПЕРВАЯ 
ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

ГЛАВА 1 
ОСНОВЫ КЛАССИЧЕСКОЙ 

ТЕРМОДИНАМИКИ

1.1. ОСНОВНЫ Е ПОНЯТИЯ ХИМИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ
Классическая термодинамика (дословно — «наука о движении теп

лоты») относится к разделу физических наук, в котором не рассматрива
ется атомная структура материи. Ее основной объект — взаимопревра
щения различных видов энергии с участием теплоты и работы. Объекты, 
с которыми имеют дело в химической термодинамике, обычно называют 
термодинамическими системами.

Термодинамическая система (далее — обычно просто «система») — 
совокупность тел, способных энергетически взаимодействовать между 
собой и другими телами и обмениваться с ними веществом и энергией. 
Такая система характеризуется некоторым набором независимых пара
метров. Все тела вне указанной совокупности образуют внешнюю среду, 
которая обычно отделена от рассматриваемой системы реальной или ги
потетической границей раздела. Внешнюю среду нередко целесообразно 
рассматривать как термодинамическую систему с определенными, четко 
оговоренными свойствами.

Систему называют гетерогенной, если она состоит из различных по 
своим свойствам частей, разграниченных поверхностями раздела. Гете
рогенную систему нередко называют также многофазной. Если между 
любыми частями системы нет поверхностей раздела, то систему называ
ют гомогенной (она может быть неоднородной). Систему называют одно
родной, если во всей системе ее свойства одинаковы.

Фаза — часть гетерогенной системы, ограниченная поверхностью 
раздела и характеризующаяся в отсутствие внешнего поля сил одинако
вым химическим составом и одинаковыми физическими свойствами во 
всех своих точках. Например, осадок NaCl в водном растворе образует 
отдельную фазу. Если в осадке находятся несколько химически различ
ных веществ, то каждое из них может образовывать свою фазу. Раствор 
над осадками представляет отдельную, жидкую фазу. Заметим, что от
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дельные кристаллы одного и того же вещества не образуют отдельных 
фаз: все кристаллы принадлежат к одной фазе.

Температура — физическая величина, характеризующая степень 
нагретости вещества. Для характеристики температуры в научной литера
туре используют две шкалы: термодинамическую (абсолютную) шкалу 
Кельвина (термодинамическая температура) и стоградусную шкалу Цель
сия. Мера нагретости указывает направление перехода теплоты от более 
нагретого тела (с более высокой температурой) к менее нагретому (с более 
низкой температурой). Температура имеет статистическую природу.

Термодинамические параметры — величины, характеризующие со
стояние термодинамической системы. К ним относятся, например, дав
ление (р), температура (Т), объем (V), а если система находится в маг
нитном или электрическом поле, то и магнитная индукция, и напря
женность электрического поля соответственно, и т. д. Совокупность 
термодинамических параметров определяет состояние системы.

Различают экстенсивные и интенсивные термодинамические пара
метры.

Экстенсивные термодинамические параметры пропорциональны 
массе данной термодинамической системы или ее части (например, объ
ем). Значение этих параметров для всей системы в целом равно сумме 
значений таких же параметров отдельных частей системы. Для экстен
сивных параметров существенным понятием является количество веще
ства, которое представляет собой количество молей этого вещества.

Интенсивные термодинамические параметры не зависят от массы 
термодинамической системы (например температура, давление).

Параметры бывают внутренними и внешними. Внешние параметры 
не зависят от состояния системы и характеризуют состояние внешних 
тел. Примером являются объем, температура внешних тел и внешнее 
давление. Внутренние параметры (например температура системы) ха
рактеризуют состояние внутри термодинамической системы.

Важной характеристикой системы является ее энергия.
Энергия — это физическая величина, характеризующая способность 

системы производить работу. Энергия может существовать в различных 
формах. Например, из механики известно о существовании кинетиче
ской и потенциальной энергии у различных тел. Энергия может перехо
дить из одной формы в другую, но суммарная энергия всех форм остается 
неизменной. В системе СИ в качестве единицы энергии используют Джо
уль (1 Джоуль = 1 Н-1 м = 1 кг*м2/с2). Более детально понятие энергии 
будет рассмотрено ниже.

Работа процесса (w) — энергия, передаваемая одним телом другому 
при их взаимодействии, не зависящая от температуры этих тел и не свя
занная с переносом вещества от одного тела к другому. В дифферен
циальной форме величину работы w можно записать так:

i
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где У, — обобщенная сила, X t — обобщенная координата. В качестве 
обобщенной силы может выступать давление, тогда обобщенная коорди
ната — объем. Если система находится в магнитном поле, то обобщенная 
сила — магнитная индукция, обобщенная координата — намагниченность 
единицы объема. В общем случае приращение работы не является полным 
дифференциалом. Поэтому здесь и далее приращение работы будет обо
значаться с помощью символа «8». Полное количество работы в ходе неко
торого процесса — это интеграл от bw по соответствующим координатам:

Работа считается положительной, если она совершается над систе
мой, и отрицательной, если она совершается системой.

Теплота процесса (Q или, что чаще, q) — энергия, передаваемая од
ним телом другому при их взаимодействии, зависящая только от темпе
ратуры этих тел и не связанная с переносом вещества от одного тела к 
другому. Работа при этом не совершается. Теплота считается положи
тельной, если теплота поступает в систему, и отрицательной, если теп
лота отводится от системы.

Такое правило знаков для теплоты и работы соответствует существу
ющим рекомендациям ИЮПАК.

Заметим, что и теплота, и работа сами по себе не являются энергия
ми: обе величины характеризуют только количество энергии, передан
ной от одних тел к другим.

Например, поднимается груз на некоторую высоту. Во время подъема 
совершается работа. Но как только груз поднят, можно только сказать, 
что работа была затрачена, и определить ее величину. При этом сохраня
ется только потенциальная энергия груза, увеличенная за счет работы.

Аналогичным образом дело обстоит и с теплотой. Например, какое-то 
тело нагревается за счет передачи теплоты от другого более горячего тела. 
Пока идет процесс нагрева, можно сказать, сколько теплоты передается, 
но как только процесс нагрева закончен, можно говорить только об изме
нении энергии обоих тел. Согласно [1, стр. 120], «Теплота, как и работа, не 
является свойством системы. Поэтому о теплоте, как и о работе, можно 
говорить только в связи с процессом и во время процесса, который совер
шает система, но не в связи с ее состоянием». В некотором смысле понятия 
теплоты и работы напоминают Чеширского Кота: кота нет, а улыбка оста
лась; теплоты и работы нет, но значения величин остались.

Термическая энергия — энергия системы, которая может быть пере
дана другой системе в виде теплоты. Количество термической энергии, 
содержащейся в системе, равно количеству теплоты, которое нужно под
вести, чтобы температура тела изменилась от 0 К до температуры, при 
которой тело находится при четко определенных иных термодинамиче
ских параметрах системы.

В термодинамике выделяют несколько типов систем по их способно
сти взаимодействовать с внешней средой.

г
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Изолированная система — система, которая не обменивается с дру
гими системами ни энергией, ни веществом.

Закрытая (замкнутая) система — система, обменивающаяся с дру
гими системами или внешней средой только энергией.

Открытая система — система, в которой имеет место обмен веще
ством и энергией с другими системами или внешней средой.

Адиабатная система — система, в которой отсутствует теплообмен с 
другими системами.

Термостат — устройство, предназначенное для поддержания темпе
ратуры закрытой системы. Термостат имеет очень большие размеры, и 
его температура практически не меняется при поступлении теплоты в 
термостат или при ее отводе. Термостат обладает бесконечным запасом 
термической энергии. (Термостат можно заменить окружающей средой.)

Отдельные части термодинамической системы могут представлять 
подсистемы различных типов. Представим запечатанный реакционный 
сосуд, помещенный в достаточно большой термостат, который, в свою 
очередь, окружен адиабатной оболочкой. В этом случае всю систему в 
целом следует считать изолированной. Реакционный сосуд может обме
ниваться только энергией с термостатом, и поэтому представляет собой 
закрытую систему. Если в реакционном сосуде происходит химическая 
реакция, сопровождающаяся, например, выпадением осадков, то любой 
мысленно выделенный маленький объем внутри реакционного сосуда 
будет представлять открытую систему по отношению к превращению 
или переносу веществ внутри системы.

Термодинамический процесс — изменение состояния системы, ха
рактеризующееся изменением ее термодинамических параметров.

Равновесное состояние — состояние, в которое со временем приходит 
система за счет самопроизвольных (спонтанных) превращений при по
стоянных внешних условиях и характеризующееся неизменностью во 
времени термодинамических параметров и отсутствием в системе пото
ков вещества и теплоты. Постоянство параметров во времени не должно 
быть связано с протеканием какого-либо процесса, внешнего по отноше
нию к системе. Процесс перехода к равновесному состоянию системы 
имеет динамический характер.

Равновесный процесс — процесс, рассматриваемый как непрерыв
ный ряд равновесных состояний системы. Равновесные состояния ха
рактеризуются отсутствием потоков теплоты и вещества. Отсутствие по
токов теплоты и вещества обеспечивается постоянством температуры и 
давления внутри системы. Постоянство температуры системы обеспечи
вается термостатом. Все части системы обмениваются теплотой с термо
статом. Как бы ни была мала теплопроводность между различными ча
стями системы, со временем в равновесной системе температура всегда 
выравнивается. В ходе термодинамического процесса в системе возмож
но выделение или поглощение теплоты. Однако вследствие бесконечно 
медленного протекания обратимого процесса такое выделение теплоты



17

не может изменить температуру в отдельных частях системы. Темпера
тура системы и термостата одинакова во всех точках и постоянна. 
В равновесной системе потоки теплоты отсутствуют.

Ситуация с давлением несколько отлична от ситуации с температу
рой. В равновесной системе потоки вещества должны отсутствовать. Это 
достигается постоянством давления. Постоянство давления не означает, 
что давление во всех точках системы одинаково. Например, реагенты и 
продукты могут находиться в резервуарах с непроницаемыми оболочка
ми при различных давлениях. Непроницаемость оболочек отдельных 
частей системы обеспечивает отсутствие самопроизвольного транспорта 
веществ.

В ходе транспорта веществ и выполнения работы давления в различ
ных частях системы могут быть непостоянными.

Обратимый термодинамический процесс — процесс, в результате ко
торого система и взаимодействующие с ней системы (окружающая среда) 
могут возвратиться в начальное состояние. Равновесный процесс всегда 
обратим, а обратимый процесс всегда протекает равновесным путем. 
В результате проведения равновесного процесса в прямом и обратном 
направлении система и окружающая среда возвращаются в исходные 
состояния, что существенно отличает их от циклических неравновесных 
процессов. Необходимо отметить, что обратимых процессов, строго гово
ря, в природе не существует.

Можно представлять обратимый процесс как совокупность беско
нечного числа бесконечно малых изменений, протекающих бесконечно 
медленно и в пределе приводящих к обратимому процессу. Обратимый 
процесс протекает через непрерывный ряд равновесных состояний.

Простым примером необратимого процесса служит процесс расшире
ния газа в цилиндре, осуществляемый с помощью поршня. При расшире
нии газа приходится преодолевать трение, создаваемое при движении 
поршня. Трение сопровождается выделением теплоты, которая поступает 
в окружающую среду. При проведении процесса в обратном направлении 
трение также будет иметь место, но выделяемая теплота опять будет по
ступать в окружающую среду. Поэтому процесс с трением необратим. Та
ким образом, обратимый процесс — это абстрактный идеальный процесс.

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

Изохорный процесс — процесс, происходящий при постоянном объ
еме системы.

Изобарный процесс — процесс, происходящий при постоянном дав
лении в системе.

Изотермический процесс — процесс, происходящий при постоянной 
температуре системы.

Уравнение состояния системы — функция, устанавливающая связь 
между термодинамическими параметрами системы. Например, давление 
газа — функция объема и температуры.
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Функция состояния — функция, значение которой определяется 
только параметрами системы и которая не зависит от пути перехода си
стемы в то или иное состояние. Например, давление идеального газа — 
однозначная функция количества вещества, объема и температуры. 
В то же время работа зависит от пути перехода системы в конечное со
стояние, поэтому она не является функцией состояния. При расчете из
менений АФ, любых функций состояния Ф в любых процессах или реак
циях принято следующее правило знаков: из величины Ф для конечного 
состояния Фкон вычитают величину Ф для начального состояния Фнач:

Дф = ф -Ф  . (1.1)
кон нач v /

Для решения вопроса о том, является ли рассматриваемая величина 
функцией состояния или нет, существуют простые математические кри
терии. Напомним эти критерии на примере некоторой величины Z(X, У), 
зависящей от двух переменных — X  и У. При изменении X  и У  ее при
ращение можно записать в следующем виде:

8Z(X, У) = Р(Х, Y)dX  + Q(X, Y)dY, (1.2)

где Р(Х, У) и Q(X, У) — некоторые функции от X  и У. Если выраже
ние (1.2) представляет собой полный дифференциал, то исследуемая ве
личина будет представлять функцию состояния. Напомним, что необхо
димым и достаточным условием того, что выражение (1 .2)— полный 
дифференциал, является равенство частных производных

'Э Р '
чЭУуX

dQ
ЭХ

(1.3)

означает, что вторая производная по Ъ, вычисляется при посто-
Т,р

Нижние индексы при частных производных здесь и далее означают по
стоянство соответствующих величин. Например, выражение

Э|2 ,
янном значении переменных Т ир.

Отметим, что работа и теплота не являются функциями состояния. 
Это означает, что при переходе системы из одного состояния в другое ве
личины работы и теплоты зависят от пути перехода.

Идеальный газ — газ, равновесное состояние которого описывается 
уравнением Клапейрона — Менделеева:

pV =n R T ,  (1.4)

где р — давление, Па; V — объем системы, м3; п — количество молей га
за; R — универсальная газовая постоянная, равная в системе СИ 
8,314 Дж/(моль*К); Т — термодинамическая температура (К).

Если давление выражать в барах (1 бар = 105 Па), объем — в м3, то 
уравнение (1.4) примет вид:
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10*pV=nRT. (1.5)

Иногда R выражают и в других единицах: R =  0,082 л-атм/(моль-К), 
или R = 1,987 кал/(моль-К). При этом, очевидно, размерности р и 7  будут 
другими.

Внутренняя энергия идеального газа, как это будет видно из даль
нейшего, зависит только от температуры. Следовательно, у идеального 
газа:

' д и л
dV

= 0 . (1. 6)

1.2. ПЕРВОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ.
ВНУТРЕННЯЯ ЭНЕРГИЯ. ЭНТАЛЬПИЯ

Классическая термодинамика является математически строгой 
наукой, построенной на нескольких постулатах. Эти постулаты называ
ют началами или законами термодинамики, которые явились результа
том многовекового опыта человечества, но не могут быть выведены тео
ретически. Постулаты термодинамики касаются в основном вопросов 
сохранения и передачи энергии.

Внутренняя энергия системы (С7) — функция состояния системы, ха
рактеризующаяся тем, что ее приращение в любом процессе равно сумме 
количества теплоты, переданной системе, и работы, совершенной над 
системой

AU = q + w. (1-7)
Внутреннюю энергию также называют термодинамической энергией.
Из (1.7) следует, что теплота и работа являются единственными сред

ствами передачи энергии в термодинамике. Если д =  0 и ш = 0, то энерге
тических изменений в системе не происходит.

В дифференциальной форме (1.7) можно представить в виде:
dU = 8q + bw. (1-8)

Равенства (1.7) и (1.8) есть не что иное, как математическое выраже
ние первого начала термодинамики.

Первое начало термодинамики представляет собой закон сохране
ния энергии в применении к термодинамическим процессам.

Внутренняя энергия представляет собой совокупность всех видов 
энергии, заключенных в рассматриваемой системе. К ним относятся,
например, кинетическая энергия движения молекул, колебательная,
вращательная, энергия электронного возбуждения молекул и т. п. 
В химических процессах существенную роль играет внутренняя энергия, 
содержащаяся в энергии химических связей, так как направление хи
мического процесса во многом определяется характером изменения 
энергии химических связей.
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Кинетическую энергию системы как целого обычно не включают в 
понятие внутренней энергии. Например, планета Земля движется в кос
мическом пространстве с очень большой скоростью, но кинетическую 
энергию, связанную с этим движением, не включают в понятие внутрен
ней энергии термодинамической системы.

Потенциальную энергию системы в поле тяжести также часто не 
включают в понятие внутренней энергии по ряду причин. В ряде про
цессов она не изменяется, а в ряде процессов ее изменение невелико. 
Так обстоит дело с большинством химических процессов. Например, 
поднятие одного моль воды на 100 м требует всего 18 Дж/моль 
(0,018 кг • 100 м • 9,8 м2/с2 ~ 18 Дж/моль), что крайне мало по сравнению 
с энергией химических связей и теплового движения при обычных тем
пературах. Поэтому в химических процессах потенциальная энергия ча
сто роли не играет. Однако ее необходимо учитывать при обсуждении 
равновесий в столбе газа в атмосфере или воды в океане, растворимости 
веществ в океане, т. е. во многих процессах, происходящих в окружаю
щей среде.

Первое начало термодинамики применимо к описанию как обрати
мых, так и необратимых процессов. В некоторых случаях можно воздей
ствовать на систему таким образом, чтобы необратимый термодинамиче
ский процесс протекал обратимым путем. Для этого, как правило, си
стему необходимо снабжать специальным устройством для совершения 
работы. Для пояснения этого утверждения удобно рассмотреть передачу 
теплоты от более нагретого тела к менее нагретому телу. Если оба тела 
привести в соприкосновение, то будет происходить самопроизвольный 
процесс передачи теплоты от одного тела к другому до тех пор, пока тем
пературы обоих тел не сравняются. Этот процесс носит необратимый ха
рактер, так как проведение процесса в обратном направлении без совер
шения работы невозможно. Тем не менее, процесс передачи теплоты 
можно сделать обратимым, если для этого использовать тепловую маши
ну, например, на основе цикла Карно с идеальным газом. В этом случае 
система наряду с передачей теплоты будет совершать определенную ра
боту, которая в обратном процессе может быть использована для переда
чи теплоты от менее нагретого тела к более нагретому.

Это не означает, что нельзя изменить температуру тела от Тг до Т2 в 
обратимом процессе без использования тепловых машин. Для этого 
можно, например, последовательно приводить тело в тепловой контакт с 
термостатами, температура которых на бесконечно малое значение пре
восходит температуру нагреваемого тела.

Работа системы может быть связана как с механической работой 
расширения (-pdV), так и с другими ее типами (например, работой про
тив электрического поля и т. п.). Поэтому в общем случае:

8 w = -pdV  + bw, (1*9)

где 8й> — работа помимо работы расширения. Величину w будем назы
вать полезной работой и обозначать так:
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Й -  ^ПОЛ •
Заметим, что в последние годы в англоязычной литературе появился 

и иной термин для работы помимо работы расширения — non-expansion 
work [2. С. 50].

Первое начало будем записывать в виде:
U = 8q -p d V + 8 w uoji. (1.10)

В системах, в которых протекают химические реакции, для получе
ния полезной работы обычно применяют специальные инструменты 
(например электроды). Если таковые отсутствуют, то полезная работа не 
совершается и 8и>пол = 0. В этом случае математическое выражение перво
го начала термодинамики выглядит так:

dU =  bq—pdV. (1.11)

Очевидно, что для адиабатного процесса 8q =  0, и поэтому:
dU = -pdV. (1.12)

В этом случае работа расширения совершается за счет убыли внут
ренней энергии.

Для изохорного процесса V  = const, поэтому dV = 0 и 8qv является 
полным дифференциалом:

8qv = dU. (1.13)
Для изобарного процесса р = const, и поэтому pdV = d(pV). Из (1.11)

следует, что выражение
8qp =  d U + p d V = d (U + p V )  (1.14)

в изобарном процессе также является полным дифференциалом. Поэто
му величине U +  pV  соответствует функция состояния, которую называ
ют энтальпией Н :

H  = U + p V .  (1.15)
Количество теплоты, которое поглощается либо выделяется в ходе 

изобарного процесса, равно изменению энтальпии системы.
Энтальпия является одной из фундаментальных термодинамических 

функций. Несмотря на то, что она имеет размерность энергии и включает 
в себя внутреннюю энергию, энтальпия как таковая энергией не являет
ся. В том, что энтальпия не является энергией, легко можно убедиться, 
рассматривая процесс нагрева идеального газа при постоянном объеме. 
В этом случае:

AH = AU + A(pV) = AU + VAp. (1.16)
Внутренняя энергия идеального газа зависит только от температуры 

и ее изменение равно АС/. Второе слагаемое в (1.16), VAp, характеризует 
дополнительное изменение энтальпии, но не энергии.

Используя (1.10), получаем аналогичное выражение с участием эн
тальпии для процесса, протекающего при постоянном давлении с совер
шением работы помимо расширения:
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dH, = 8q +  Sw„. (1.17)
В интегральной форме из уравнения (1.17) получаем:

AH, = q + w „ .  (1.18)
Если работа помимо расширения не производится, то теплота процес

са равна изменению энтальпии.
Из уравнения (1.18) можно сделать вывод, что количество энергии, 

которое может произвести система в условиях постоянства температуры 
и давления (АН), равно сумме произведенных теплоты и работы. Это со
вершенно правильно. Однако из (1.18) можно сделать и другой, на пер
вый взгляд очевидный, вывод, что источником энергии для производства 
теплоты и полезной работы является энергия, выделяемая в результате 
протекания процесса, например энергия, выделяемая в ходе химической 
реакции. Тем не менее, несмотря на кажущуюся очевидность последнего 
вывода, реальная ситуация не такова. Это будет детально рассмотрено 
в главе 7.

Теплоемкость (С) — отношение количества теплоты 5q, полученного 
или отданного системой, телом или веществом при бесконечно малом 
изменении его состояния в каком-либо процессе, к изменению темпера
туры dT системы:

С(Г) = . (1.19)

При постоянном давлении:

c P(T) = ~ d T ’ (1*20)
а если исследуемая система находится при постоянном объеме, то:

CV (T) = ^ - .  (1.21)

Что же касается теплоемкости, то она может зависеть от температу
ры. Это обычно связано с размораживанием внутренних степеней свобо
ды молекул, например,колебательных, при повышении температуры.

1.3. ЭНТРОПИЯ. ВТОРОЕ И ТРЕТЬЕ НАЧАЛА ТЕРМОДИНАМИКИ
В этом разделе будут кратко рассмотрены причины, побуждающие 

различные физические и химические процессы к самопроизвольному 
протеканию. Под самопроизвольными процессами понимают такие про
цессы, которые протекают без подвода энергии от внешнего источника. 
Большинство химических реакций, с которыми приходится иметь дело, 
протекает самопроизвольно при создании определенных условий — тем
пературы, давления и т. п. Иногда для ускорения протекания процесса 
требуется соответствующий катализатор.

Простейшим физическим процессом, который протекает самопроиз
вольно и с которым очень часто приходится иметь дело — это процесс
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передачи теплоты от более горячего тела к более холодному. Например, 
если привести в контакт два куска металла, один из которых горячий, а 
другой холодный, то температура обоих металлов со временем сравняет
ся. Такой процесс теплопередачи происходит в отсутствие каких-либо 
внешних сил или устройств, вызывающих процесс переноса теплоты. 
Будем предполагать, что рассматриваемая система изолирована и теп
лопередача в окружающую среду отсутствует. Следовательно, часть 
внутренней энергии одного металла передана другому, но полная внут
ренняя энергия системы при этом не меняется.

Более высокая температура одного из металлов свидетельствует о 
большем числе возбужденных колебательных состояний атомов. Воз
бужденные колебательные состояния могут локализоваться на отдель
ных атомах в металле. Но в начальном состоянии возбужденные колеба
ния распределяются среди меньшего количества атомов только внутри 
горячего металла. Количество таких возможных распределений обозна
чим через W t. В результате выравнивания температуры это же количе
ство возбуждений будет распределено среди гораздо большего числа ато
мов. Число новых возможных распределений энергии возбужденных 
атомов обозначим через W 2. Ясно, что W 2 >  W х. Отсюда следует вывод: в 
результате самопроизвольного процесса система переходит в состояние с 
возможно большим числом распределений (конфигураций), в кото
ром W  =  VTMaKc. Количество вариантов распределения энергии, а также 
расположения атомов и молекул в пространстве называется термодина
мической вероятностью W . В статистической термодинамике термоди
намическая вероятность W  соответствует максимально возможному чис
лу квантовых состояний, заполняемых при данной температуре.

В качестве примера самопроизвольного химического процесса рас
смотрим получение хлористого водорода в газообразной смеси хлора и 
водорода. Поместим эту смесь в жесткий изолированный сосуд (реактор). 
В реакторе начнет самопроизвольно образовываться хлористый водород:

Н2 + С12 = 2НС1.
В ходе этого процесса происходит перераспределение энергий хими

ческих связей: сумма энергий связей молекул хлора и водорода меньше 
суммы энергий связей в двух молекулах хлористого водорода. Обозна
чим разность энергий связей через AD:

AD = 2П(НС1) -  П(Н2) -  Z)(C12),
где .D(HCl), -D(H2) и  -D(C12) — энергии связей в соответствующих молеку
лах.

В результате реакции происходит выделение энергии AD, которое 
расходуется на нагрев исходных веществ и продуктов реакции. Однако 
это обстоятельство не должно было бы служить основанием для самопро
извольного протекания реакции: внутренняя энергия системы не меня
ется, так как система полностью изолирована. Таким образом, энергия 
системы постоянна, а процесс идет. Причина самопроизвольного проте
кания процесса только в том, что термодинамическая система стремится
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занять состояние, характеризующееся наибольшей термодинамической 
вероятностью.

Вероятность того или иного состояния системы контролируется чис
лом способов, которым можно реализовать рассматриваемое энергетиче
ское состояние системы. Например, в исходном состоянии интересую
щая нас часть внутренней энергии, равная AD, была заключена только в 
энергии химических связей молекул водорода и хлора. Число способов, 
которым можно было распределить эту энергию AD среди исходных мо
лекул, мало отличается от единицы. По мере протекания реакции тем
пература системы за счет выделяющейся энергии растет, и растет число 
способов, которым можно выделившуюся часть энергии AD распреде
лить между молекулами системы: молекулы исходных веществ и конеч
ных продуктов могут находиться в различных вращательных, колеба
тельных состояниях и иметь различную поступательную энергию. Та
ким образом, число вариантов распределения выделяющейся энергии 
резко возрастает. А  чем больше число таких вариантов, тем выше термо
динамическая вероятность.

Итак, если в изолированной системе протекает самопроизвольный 
процесс, то число способов реализации состояния системы возрастает, и 
когда оно достигает максимально возможного значения, процесс пре
кращается. В принципе из сказанного не следует, что реакция, протекая 
в изолированной системе, не может в какой-то момент времени начать 
протекать в обратном направлении, например, с образованием исходной 
смеси хлора и водорода, но вероятность такого события ничтожно мала и 
эту возможность не имеет смысла рассматривать.

Если реактор не изолирован, а находится в термостате большой (бес
конечной) тепловой емкости, то все предыдущие рассуждения примени
мы к объединенной системе реактор + термостат, которая может быть 
рассмотрена как изолированная. Заметим, что в зависимости от условий 
в качестве термостата можно рассматривать комнату, в которой протека
ет химическая реакция, планету Земля или всю Вселенную.

Самопроизвольное протекание химической реакции не обусловлено 
никакими движущими силами [2]: химическая реакция протекает толь
ко потому, что система переходит от менее вероятного состояния к более 
вероятному состоянию.

Величина термодинамической вероятности Ж и ее возможные изме
нения при изменении состояния системы говорят о способности системы 
к самопроизвольному превращению в изолированной системе. Для ко
личественной характеристики системы обычно используют не саму ве
личину W, а ее натуральный логарифм, умноженный на постоянную 
Больцмана k:

S = klnW, (1.22)
где k = 1,380-КГ28 Дж/К.

Величину <S называют энтропией. Так как число способов, которым 
можно реализовать то или иное состояние при заданных температуре,
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объеме и количестве вещества, не зависит от пути перехода в него, то эн
тропия является функцией состояния системы. Она определяет направ
ление самопроизвольных процессов в изолированной системе: энтропия 
изолированной системы по мере протекания самопроизвольного про
цесса непрерывно возрастает:

d S >  0. (1.23)
Этот вывод довольно легко распространить и на неизолированные си

стемы, если реакции происходят в термостатах достаточно большого 
размера, внешняя оболочка которых может рассматриваться как изоли
рующая. Таким образом, если в понятие системы включить не только 
конкретный аппарат, в котором происходит реакция, но и внешнюю сре
ду, которую можно считать заключенной в изолирующую оболочку, то 
можно утверждать, что все самопроизвольные процессы сопровождаются 
возрастанием энтропии. Это утверждение следует понимать так: сумма 
энтропий системы и термостата должна обязательно возрастать, но эн
тропия отдельной части может как возрастать, так и уменьшаться.

Если изолированная система находится в равновесии или в ней про
текает равновесный обратимый процесс, то изменения энтропии не про
исходит:

dS =  0. (1.24)
Рассмотрим изолированную систему, состоящую из термостата и 

подсистемы. Подсистему можно рассматривать как закрытую систему, 
которая обменивается с термостатом теплотой. Если подсистема получит 
некоторое количество теплоты bq, то энтропия подсистемы возрастет, 
т. к. возрастет число состояний, между которыми можно распределить 
полную энергию подсистемы. Рассмотрение термодинамических равно
весных процессов в закрытой подсистеме, например с помощью цикла 
Карно (см., например, [2]), позволяет найти уравнение для изменения 
энтропии при поступлении в подсистему теплоты из термостата:

deS = bq/T. (1.25)
Одновременно в подсистеме может протекать самопроизвольный 

процесс, который также приводит к возрастанию энтропии, но уже в си
лу внутренних причин. Для такого изменения энтропии используют обо
значение dtS (dtS >  0). Полное изменение энтропии подсистемы можно 
представить в виде:

dS = deS + dtS. (1.26)
В случае протекания обратимого процесса dtS = 0:

dS =  deS =  bq/T, (1.27)
а в случае протекания внутренних необратимых процессов —

dS >  deS =  bq/T. (1.28)
В общем случае можно написать:

dS > bq/T. (1.29)
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Знак «>» характеризует необратимый процесс, а знак «=» — обрати
мый процесс.

Выражение (1.29) носит фундаментальный характер и представляет 
собой математическую формулировку второго начала термодинамики.

Существует еще несколько формулировок второго закона термодина
мики, которые полностью эквивалентны между собой. Так, хорошо из
вестна формулировка Томсона — невозможно создать циклически осу
ществляемый процесс получения работы за счет охлаждения некоторого 
тела без изменений в окружающей среде, т. е. невозможно создать веч
ный двигатель второго рода. Формулировка Клаузиуса — теплота не 
переходит сама собой от менее нагретого тела к более нагретому телу.

В некоторых случаях вместо неравенства (1.29) используют равен
ство, добавляя в правую часть дополнительное положительное выравни
вающее слагаемое bq'/T (5q'> 0) [4]:

dS = bq/T +bq'/T. (1.30)
Очевидно, что это выравнивающее слагаемое характеризует величи

ну dtS. При этом величину bq называют некомпенсированной теплотой. 
Она является математической величиной, не имеющей отношения к ре
альной теплоте.

С учетом (1.30) изменение внутренней энергии (1.8) запишем в виде:
d U =T d S  + bw-bq'. (1.31)

В случае обратимого процесса (bq'= 0) получаем:

dU = TdS +  bw. (1.32)

Если работа сводится только к работе расширения, то в обратимом 
процессе:

d U =  TdS-pdV. (1.33)

Рассмотрим некоторые примеры расчета количества энтропии.
1. Изменение энтропии системы в ходе фазового превращения. Рав

новесные фазовые превращения (испарение, возгонка, плавление и т. д.) 
происходят в условиях постоянства температуры и давления. Эти про
цессы возможны только при подведении (или отводе) теплоты, затрачи
ваемой на протекание процесса. Тогда:

4  = V *>  <!-34)
где АфН  — изменение энтальпии при фазовом переходе (индекс «ф» ука
зывает на процесс фазового перехода). Для величины энтропии при пе
реходе из одного фазового состояния (состояние 1) в другое (состояние 2) 
получаем:

Дфв =  = (1.35)Ф 1 т ТФ { ТФ
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2. Изменение энтропии системы при изменении температуры систе
мы от Т1 до Тг в отсутствие фазовых переходов.

При постоянном давлении:

При возможности пренебречь зависимостью теплоемкости системы 
от температуры получаем:

3. Изменение энтропии идеального газа при переходе из одного со
стояния в другое. Рассмотрим изменение энтропии одного моля идеаль
ного газа при переходе из состояния 1 с параметрами T1, V 1 в состояние 2 
с параметрами Т2, V2. Заметим, что для идеального газа внутренняя энер
гия не зависит от объема. Следовательно,

При изотермическом расширении идеального газа в вакуум имеем:

Процесс носит необратимый характер, поскольку для него 8q = О, 
но AS > 0.

Так как энтропия является функцией состояния, то величина ее из
менения не зависит от обратимости или необратимости процесса и 
определяется только начальным и конечным состоянием системы. Это
видно на примере изотермического необратимого расширения идеально
го газа в вакуум.

При температуре абсолютного нуля большинство чистых веществ 
находятся в кристаллическом состоянии. Энергия этих кристаллов соот
ветствует самому низкому энергетическому состоянию, которое возмож
но для системы. Это означает, что оно может реализоваться только од

(1.36)

(1.37)

Аналогично при постоянном объеме:

AS ~ Cv  1 п ^ -.V Jт (1.38)

dU = CydT.
Для величины изменения энтропии находим:

(1.39)

(1.40)

Если Cv не зависит от температуры, то:
То УоAS = Cv  ln - f  + Д1п-|- (1.41)

(1.42)
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ним единственным способом, т. е. W = l .  Поэтому в соответствии 
с выражением (1.22) энтропия большинства чистых кристаллических 
веществ при температуре абсолютного нуля обращается в нуль. Это 
можно рассматривать как формулировку третьего начала термодинами
ки. Отклонения от этого правила иногда наблюдаются [5].

Третье начало термодинамики, в отличие от первого и второго, не 
опирается на независимый постулат и может быть обосновано статисти
ческой физикой, использующей квантовую теорию вещества.

1.4. ХАРАКТЕРИСТИЧЕСКИЕ ФУНКЦИИ. 
ФУНДАМЕНТАЛЬНЫ Е ФУНКЦИИ

Согласно (1.33), в обратимом процессе при отсутствии полезной рабо
ты:

TdS = dU + pdV. (1.43)
Уравнение (1.43) представляет собой основное термодинамическое 

равенство. Оно содержит пять переменных, характеризующих систему: 
S, U, Т, р, V. Из этих пяти переменных три величины — Т,ртяУ — могут 
быть определены экспериментально. Изменение внутренней энергии AU 
можно измерить в некоторых случаях экспериментально при условии 
постоянства объема. Величину S на основе экспериментальных данных 
непосредственно измерить нельзя. Поэтому пять переменных в основном 
термодинамическом равенстве неэквивалентны: величина изменения 
энтропии рассчитывается при наличии информации об остальных четы
рех переменных.

Из оставшихся четырех величин — Т, р, V  и U — лишь две можно 
считать независимыми. Например, в качестве независимых параметров 
можно использовать Утя Т. Оставшиеся две величины — р и U — необхо
димо выразить через независимые параметры Vis. Т.

Обычно поступают следующим образом. Задают значения двух пере
менных, например, Утя. Т. Затем задают уравнение состояния вещества:

f(p, V, Т) =  0, (1.44)
например, уравнение Клапейрона — Менделеева для идеального газа (в 
наиболее простом случае), и задают зависимость внутренней энергии си
стемы от объема и температуры:

U = U (T ,V )  (1.45)
(или СДТ), или Ср(Т)).

Уравнение типа (1.44) называют термическим уравнением состоя
ния (ТУС) вещества, а уравнение типа (1.45) — калорическим уравнени
ем состояния (КУС). Термическое и калорическое уравнения состояния 
системы обычно выбираются на основании опытных данных или из тео
ретических соображений.

Использование функций вида U(T, V) не всегда удобно, так как не все 
термодинамические параметры можно выразить через эти функции. По-
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этому для получения термодинамических функций на практике чаще 
используют характеристические функции.

Характеристической называют такую функцию состояния незави
симых параметров, посредством которой и ее производных по этим па
раметрам могут быть выражены все термодинамические свойства си
стемы.

Характеристические функции получают исходя из основного термо
динамического равенства. Характеристических функций можно напи
сать много: любая величина, являющаяся полным дифференциалом и 
удовлетворяющая основному термодинамическому равенству, будет ха
рактеристической функцией. Например, непосредственно из уравне
ния (1.43) следует, что характеристическими функциями являются U(S, 
V), S(U, V), F(S, U). Действительно, легко убедиться, что функция U(S, 
V) характеристическая. В этом случае величины р и Т определяются 
из уравнения (1.43):

'Э1Л m  ( д и Л
Р = ~ dv (1.46)

; v
т =

JS
При этом энтальпия, например, будет определяться выражением:

н  = и - dv

ds
пр<

V . (1.47)
УЗ

Прибавляя и вычитая из равенства (1.43) величину Vdp, можно полу
чить уравнение с участием энтальпии:

d H = T d S  + Vdp. (1.48)
Исходя из этого уравнения, можно написать характеристические 

функции H(S, р), S(H,p),p(S, Н ). Прибавляя и вычитая из (1.43) и (1.48) 
величину SdT, можно найти еще ряд характеристических функций.

Эти же характеристические функции можно найти с использованием 
преобразований Лежандра. Действительно, дифференциал функции Ф, 
зависящей от переменных х, у, г , ..., можно записать так:

d<& = Xdx +  Ydy +  ...,
где X , Y, ... — некоторые функции переменных я, у, г, ... Преобразова
ние Лежандра ДФ) имеет вид:

ЦФ) = Ф - Х х ,
при этом

<ЩФ) = -x d X  + Ydy + ...

Например,
dU = TdS -  pdV.

Применим к функции U преобразование Лежандра:
L(U) = U -T S ,  

и получим новую характеристическую функцию:

dL(U) = dU -  TdS -  SdT = -SdT  -  pdV.
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Среди множества характеристических функций наиболее важными 
являются следующие:

U = U(S, V),

H  = H(S,p) =  U + p V , (1.49)

А = А(Т, V) =  U -  TS,

G = G(T,p) = H - T S  = U - T S + p V  = A + p V .

Пары переменных (S, V) для С/, (S , р) — дляН, (Т, V )— для А и 
(Т , р) — для G далее будем называть стандартными переменными для 
соответствующих характеристических функций.

Согласно ИЮПАК, функцию А нужно называть энергией (функцией) 
Гельмгольца; функцию G — энергией (функцией) Гиббса. В данной кни
ге в основном будут использоваться термины «функция Гельмгольца» и 
«функция Гиббса» в соответствии с [6-10]. Обсуждение этих понятий 
смотрите в главе 7.

Процессы, происходящие с уменьшением функции Гиббса (Гельм
гольца), называют экзергоническими (или экзергонными); процессы, 
протекающие с возрастанием этих функций, называют эндергонически- 
ми (или эндергонными).

Приведем некоторые полезные соотношения, получаемые с помощью 
функции Гиббса:

S = - (Ж V =
la r j 9

P [dp)
U = G -T \  Щ  

дТ

\ (dG\
- P

JP IdpJ
(1.50)

Н  = G - T =  - Т *э т)р
4 G / T )  

д Т
A  = G - p dG

др

Наряду с функциями (1.49) иногда используют функции Массье (J) 
и Планка (У):

J(T,V) = -A /T ,  (1.51)
Y(T,p) = -G /T .  (1.52)

Обе упомянутые функции также являются характеристическими.
В качестве примера нехарактеристической функции рассмот

рим U(T, V), зависящую от Т и V, а не от стандартных переменных S и V. 
Действительно, попробуем найти, зная U(T, V), энтропию системы. Для 
этого разделим (1.45) на dT:

dU = T dS p dV
dT dT r dT

(1.53)

Полагая V =  const и, следовательно, dV =  0, получаем:
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ж
ът = т

Jv

dS
э т V

что позволяет получить уравнение для нахождения энтропии:
dS_ 
Э Т Jv

= (1 /Т ) ди  
э тJv

Интегрируя это уравнение, находим:
и л

s " l (1 / r w L dT+ip(F)Jv

(1.54)

(1.55)

(1.56)

где в выражение для энтропии входит неизвестная функция объема ф(У). 
Таким образом, функция U(T, V) не является характеристической: вели
чина энтропии определяется через XJ(T, V) с помощью интегрального со
отношения с точностью до неизвестной функции (p(V).

Перечисленные в (1.49) функции U, Н, А  и (2 называют фундамен
тальными функциями. Они широко используются при описании хими
ческих процессов.

Выражение (1.43) позволяет выразить дифференциалы этих функций 
через приращение стандартных переменных:

dU = TdS -  pdV,

dH  = TdS + Vdp,

dA = -SdT -pdV,
dG = -SdT  +  Vdp. (1.57)

К фундаментальным функциям следует относить и энтропию.

1.5. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СООТНОШ ЕНИЯ МЕЖДУ ВЕЛИЧИНАМИ. 
МЕТОДЫ ПОЛУЧЕНИЯ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ СООТНОШ ЕНИЙ
Термодинамические соотношения полезны тем, что они связывают 

различные величины друг с другом, а также с экспериментально опреде
ляемыми параметрами. Такие соотношения можно получать различны
ми способами.

Наиболее простой способ — замена переменных. Предварительно 
удобно вывести ряд математических соотношений, которые будут ис
пользованы в дальнейшем.

1. Если имеется выражение для полного дифференциала:
dZ = Р(Х, Y)dX +  Q(X, Y)dY, 

то можно сразу написать следующие уравнения:

dZ
дХ

= Р(Х, У ) , dZ 
д Y

= Q(x ,y ) , дР 
д Y

dQ
ЭХ

(1.58)

Применяя соотношения (1.58) к (1.57), получаем:
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<dS Jy 

'd
ydS j  

{d T )v

= T,

= T,

\av Js
r -

= -s,

dv

dH

y d p jS

{ b v ) t

=  - p .

= v,

= -p>

ЭГ 
ZV;s

/ э т л
V^Py

dS

dG) _ _ s
H ~  s ’ v^Py

= И,

.ЭИ

'dS\ 
Kdp ) T

ydS j v

ydSj

г дрл 
ydT JV

'dv 
э т (1.59)

Последние равенства справа в строчках в формулах (1.59) называют 
соотношениями Максвелла.

К этим уравнениям полезно добавить выражения для теплоемкостей:

Сту —' д и л
уд Т j y

= Т
уд Т j y » Ср -

д Н
дТ

= т двЛ
d T jD*

(1.60)

которые следуют из уравнений (1.16), (1.17), (1.22) и (1.23).
Используя из (1.59) выражения для S, получаем уравнения Гиббса 

Гельмгольца:

A  = U - T S  = U + Т

G = H - T S  = H  + T

dT Jv’

rdG}
уд Ту

(1.61)

(1.62)

которые часто используют в конкретных расчетах.
2. Энтропию можно рассматривать как функцию пар переменных Т 

и V, Т ир  или pts.V:
а) пусть S  =  S(T, V). В этом случае для dS можно записать:

dS = г дS }
уд Ту

dT +
V

Используя соотношения (1.59) и (1.60), получаем:

dV .d s = ^ d T J dp''чэ г , (1.63)

Из последнего уравнения можно найти:

уд Т j v
Cv fdCy) J 3 ^
т ’ ЭИ

= т
дт2

(1.64)
Jv

б) пусть S =  S(T, р). Поступая аналогичным образом, получаем:

dS = f dS)
ydTJ,

dT + "as"
, dp):

dp = dT Ж
U r j ;

dp. (1.65)
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Отсюда находим:

( d S )
[ д Т ]

'ЭСр '
т ’ Эр

= -т
Ут

a V
дт2

( 1. 66)

Из уравнения (1.63) легко получить соотношение Ср и Cv. Если про
цесс происходит при постоянном давлении, то, разделив обе части урав
нения (1.65) на dT, прир = const найдем:

'  Эр)
v3rJF U r L -

Ср — Су + т (1.67)

Для идеального газа получаем:
Cp =  Cv +  R; 

в) пусть <S = S(p, V). В этом случае:
(1.68)

dS =
чЭРуV

dp + dV =
чЭ Ту

ГЪТл 
\др;

С у Э Т
^  dp+ г*, 
др ) у  Т

V

Ср Гг)Т''

dp + ГЪ
удТу за*-

(1.69)
dV.

При выводе выражения (1.69) было применено правило нахождения 
частной производной для сложной функции F(X,  Y):

f dF^ 
у д Х  уY

'dF_) (dZ
дZ Jy 4Э .У  Jy (1.70)

Здесь Z  — другая переменная.
3. Удобно использовать известное математическое соотношение для 

связанных между собой трех переменных X ,  Y  и Z, следующее из про
стых соображений:

^дХл
d Y ) z { d X ) 7 {dZ

= -1 . (1.71)

Действительно, рассмотрим функцию двух переменных Z =  Z(X,  У). 
При этом для dZ справедливо соотношение:

dZ =
удХу

d X  +
кд Y JX

d Y . (1.72)

Если Z  положить равным const, то dZ =  0 и величины d X  и dY  оказы
ваются связанными:

'ь гЛ  f d z }  ( № л

откуда и вытекает равенство (1.71), поскольку:
'ЭХЛ , ,ГЭУЛ
чЭ У ,

чдУ j 
по<

= 1 /

X дХ JZ

<dXj

(1.73)

(1.74)
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4. Рассмотрим теперь метод замены переменных, который будем со
четать с первыми тремя приемами. Например, требуется найти Эи_ 

дР
Следовательно, величину U в этом выражении необходимо рассматри
вать как функцию Т ир, и поэтому дифференциал dU будет иметь вид:

/-ЛТ-тЛ
dU = dU 

Эр dp +
УТ

Э̂С7Л 
чЭ Ту

dT (1.75)

В то же время стандартными переменными для функции U являются 
переменные S h F . Поэтому следует рассматривать переменные S и V  как 
функции от Т и Р. Дифференциал dU в этом случае выразится так:

dU = TdS(T,p) -  pdV(T,p) =

ГЭ
чЭ Tj

dT + rdS}
\дру

dp - Р чЭ Tj
dT +

\дРу

(ЭУ) ( b v ) dp + (ЭУ)т
J T ) P р 1 др ) Т _

Ср Р [эт р_

dp

dT.

Из сравнения уравнений (1.75) и (1.76) следует:

(dU 
{ др. = -т

чЭ Ту - P \др;

(1.76)

гэи)  „  (эу 
э т } = с г - р дт

(1.77)

Зачастую используют и такой прием. Если нужно найти произвол-
У-̂ ттЛ

ную ди
Ч ^У

, то сначала разделим первое уравнение в (1.59) на dp, а затем

потребуем постоянства температуры. При этом получаем:

( д У ) ( Э У ) ( Э У )= т
т

-  р
т [ d p  J

= -Т
т b r j n  р

(1.78)

5. Наряду с упомянутыми приемами можно использовать также так 
называемый «метод якобианов», который является наиболее общим ма
тематическим методом замены переменных. Якобианом называют вы
ражение вида:

ГЭ\] Эил
d(U,V) = 
Э(Х,У)

ЭХ ЭУ 
Э V  Э V 
ЭХ ЭУ

ди ЭУ дУ ди 
ЭХ ЭУ ЭХ ЭУ '

(1.79)
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Метод якобианов удобно использовать при замене переменных, при
меняя следующее соотношение, в котором легко убедиться непосред
ственно:

d(U,V) = d(U,V) d(L,M) 
Э(Х ,У ) d(L,M) d(X,Y) ’ (1.80)

где L is. М  — некоторая пара переменных.
Из соотношения (1.79), которое часто используют на практике, выте

кает также следующее важное соотношение:

гъ и л Э (£7, У) 
дХ)¥ д (X,Y)' (1.81)

При применении метода якобианов следует иметь в виду и такое по
лезное соотношение:

Э (T,S)
= 1 . (1.82)

Э (P,V)

Это означает, что пара переменных Т и S эквивалентна паре перемен
ных р и И.

При операциях замены переменных удобен также и ряд следующих 
соотношений:

3(r,s) d(T,s) эд>,г) Э(Р,У)
Э( ) d(p,F) Э( ) Э( ) ’

Э(S,F) _3(S,F) d(T,V) _  Cv d(T,V)
Э( ) э(T,V) Э( ) т Э( ) ’
d(S,p) _  d(S,p) д(Т,р) _Cpd(T,p)

(1.83)

д (..,..)  Э(Т,р) Э(..,..) Т Э(..,..)

Следует отметить, что методом якобианов удобно пользоваться на 
начальных стадиях каких-либо сложных вычислений, чтобы быстрее 
перейти к стандартным переменным. Например:

(dG 
KdAjH

d(G,H) _ d(G,H) д(Т,р) _ d(G,H) . д(А,Н)
д(А,Н)

f -S

д(Т,р) д(А,Н)

v

кдр )т j
/

э т

э(Т,р) 7 э(Т,р)
/-Ч  л Л "Nал

др;

д н
др. т)

(1.84)

Дальше — как обычно.
Приведенный пример показывает, что вычисления резко ускоряются 

и упрощаются, если сразу перейти к наборам стандартных переменных. 
В качестве таких наборов наиболее употребительны пары стандартных,
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экспериментально наблюдаемых переменных Т, р или Т, V. Отметим, 
однако, что при вычислении производных по стандартным переменным 
метод якобианов особых преимуществ не дает.

Самостоятельные упражнения
1. Убедиться в справедливости выражений:

д(Ц,У) _  Э(Ц,У) Э(L,M) fdU ) _  d(U,Y) d(U,V) _  ± , Э(Х,У) 
Э(Х,У) 3(L ,M )' Э(Х,У) ’ Ъ(Х,У) ’ Э(Х,У) ' Э(U,V) *

2. Закончить вычисление (1.85).
3. Выразить через экспериментально наблюдаемые величины произ

водные:

'Э 2^  Г Э25Г Л ГЭ25 л
ди2 dUdV Э V 2JU

4. Для энтальпии стандартными переменными являются S и р. Счи
тая, что Ср =  const, найти в явном виде выражение Н  = H(S, р) для иде
ального газа.

5. Для идеального газа, теплоемкость которого не зависит от темпе
ратуры, получить выражения для U ,H ,A ,G n S .

6. Энергия равновесного теплового излучения в замкнутом объеме за
висит от температуры стенок и от величины объема. Известно, что дав
ление излучения равно 1 /3  от величины энергии в единице объема. По
казать, что при этом для единицы объема выражения для энергии и эн
тропии имеют вид:

U = аТ\ S =  (4/3)аТ3,

где а — константа.
7. Показать, что:

/ ЭТЛ 
3P JS

'dv 
э т

8. Проанализировать качественное поведение зависимостей U(S, V), 
H(S, р), А(Т, V) и G(T, р) при постоянном значении одной из двух стан
дартных переменных.
9. Термодинамическая величина Ф может зависеть от любой пары пере
менных из набора р ,У и Т .  Обозначим переменные р , У и Т  через X , Y  и Z

г д Ф лв любом порядке. Установить связь между производными
ЭХ JY

И
ЭФ
ЭХ

. Результат применить к производным ЭЯ 
3 Т

и ЭЯ
дТ Jv



37

Литература
1. Кричевский, И. Р. Понятие и основы термодинамики. М. : Химия, 1970. С. 441.
2. Atkins, P., de Paula, J. Physical Chemistry, 9th edition, Oxford: Oxford University Press,

2010. P .972.
3. Craig, Norman C. Let’s Drive “Driving Force” Out of Chemistry. J. Chem. Ed., Vol. 82,

No. 6, p. 827-828 (2005). DOI: 10.1021/ed082p827
4. Пригожин, И.,Дефэй, P. Химическая термодинамика. М. : Бином, 2010. С. 533.
5. Левин, В. Г. Введение в статистическую физику. М .: Гос. изд. технико-теоретической

литературы. С. 529.
6. Крэбтри, Б., Тейлор, Д. В. Биохимическая термодинамика, под ред. М. Джоунс. М. :

Мир, 1982. С. 373-426.
7. Хейвуд, Р. Термодинамика равновесных процессов. М. : Мир, 1983. С. 496.
8. Lover, S., cheml virtual textbook. Электронный ресурс:

http://www.cheml .com/acad/webtext/virtualtextbook.html
9. Strong, L. E., Halliwell, H. F. An Alternative to Free Energy Undergraduate Instruction / /

J. Chem. Educ. 1970. Vol. 47, pp. 347-352. DOI: 10.1021/ed047p347.
10. Бажин, H. М., Пармон, В. H. Начала физической химии. М. : Инфра, 2015. С. 332.

http://www.cheml


38

ГЛАВА 2 
ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОЕ ОПИСАНИЕ 

ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ

2.1. ХИМИЧЕСКАЯ ПЕРЕМЕННАЯ
В системах, в которых протекают химические реакции, важной ве

личиной является глубина протекания каждой из реакций. Для харак
теристики глубины протекания реакции используют специальный пара
метр, который называют химической переменной («переменной де Дон- 
де», степенью протекания (или полноты) реакции, координатой 
реакции, числом пробегов реакции и т. п.). Для ее определения рассмот
рим сначала систему, в которой происходит только одна химическая ре
акция:

£ v j A ; = 0 ,  (2.1)
i

где Аг — химическая формула i-ro вещества, v( — величина соответству
ющего стехиометрического коэффициента. При такой записи химиче
ских уравнений значения стехиометрических коэффициентов положи
тельны у продуктов реакции и отрицательны — у исходных веществ.

Из стехиометрического уравнения химической реакции следует, что 
изменения количеств веществ, принимающих участие в реакции, связа
ны друг с другом. (Под словами «количество вещества» здесь и далее бу
дем понимать количество молей этого вещества.) Действительно, пусть 
количество вещества А к в результате протекания реакции на некоторую 
глубину изменится на величину Ank. Тогда изменение количества любо
го, например i-ro, вещества изменится на величину Ащ, равную:

Ащ = Ап, • v /v r (2.2)
Из этого уравнения видно, что:

An;/v ; = Ank/v k. (2.3)
Следовательно, отношение изменения количества любого вещества, 

участвующего в реакции, к величине стехиометрического коэффициен
та, стоящего при химической формуле этого же вещества в уравнении 
реакции, не зависит от природы вещества, а характеризует только глу
бину протекания реакции. Это отношение и называют химической пере
менной

% =  Д лА - (2.4)
Размерность величины £ — моль. Для описания состояния системы 

обычно полагают, что величина £ в начальном состоянии равна нулю.
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В дальнейшем величина ̂  может принимать как положительные значе
ния, если реакция протекает в прямом направлении, так и отрицатель
ные, если реакция идет в обратном направлении.

Химическую переменную для выделенной стехиометрической реак
ции можно определить также как выраженное в молях число совершив
шихся актов химических превращений, определяемых уравнением ре
акции. Если значение величины  ̂ равно единице, то это означает, что 
количество актов реакции, записанной в виде (2.1), равно одному молю, 
т. е. числу Авогадро. Масштаб возможного изменения величины Ъ, в кон
кретной системе определяется количеством веществ в исходном состоя
нии.

Из (2.4) легко получить выражения для количества любого вещества 
в системе на любой стадии протекания процесса. Действительно, учиты
вая, что:

где nt — количество i-ro вещества при протекании процесса на некоторую 
глубину, п10 — количество i-ro вещества в начальном состоянии, получаем:

Если в системе, содержащей К  веществ, протекает R линейно незави
симых реакций:

где i — номер вещества, i = 1, 2, ..., К; у — номер реакции, у = 1, 2, ..., R ; 
vy — стехиометрический коэффициент при i-м веществе в химическом 
уравнении у'-й реакции, то глубину протекания каждой из них можно 
охарактеризовать своим значением Изменение количества i-ro веще
ства по аналогии с (2.7) можно записать так:

J
Интегрируя (2.9), можно получить выражение для количества i-ro 

вещества в системе:

Формула (2.10) очень удобна при расчетах состояния сложных тер
модинамических систем со многими реакциями. С ее помощью легко 
учитывать, что одно и то же вещество в одних реакциях может быть ис
ходным, а в других — конечным.

Ащ = п -  nl0 = fyrt, (2.5)

Щ = nl0 + fyrt. 

Дифференцируя это выражение, находим:

dnt = vdb,.

(2 . 6)

(2.7)

к
(2.8)

i=l

(2.9)

(2.10)
J
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2.2. СТАНДАРТНЫ Е СОСТОЯНИЯ. СТАНДАРТНЫ Е УСЛОВИЯ

В системах, в которых протекают химические процессы, основной 
причиной изменения термодинамических параметров являются химиче
ские реакции. Так как химические превращения весьма разнообразны, 
возникает проблема выбора начала отсчета этих параметров при расчете 
термодинамических величин. С этой целью в термодинамике широко 
применяют такие понятия, как стандартные состояния и стандартные 
условия. Зная значения термодинамических величин в стандартных 
условиях и рассчитывая изменения этих величин, таких как, например, 
изменение энтальпии в реакции, можно далее находить параметры ис
следуемых процессов в конкретных условиях.

Учитывая, что в химических реакциях химические элементы друг в 
друга не превращаются, в качестве единого нуля отсчета используют 
совокупность всех химических элементов в виде простых веществ, 
находящихся в наиболее устойчивых формах при 25°С. Например, уг
лерод берут в виде графита, бром — в виде жидкости. Исключения сде
ланы для фосфора и олова. Для фосфора за базисное вещество прини
мают белый фосфор (соединение Р4), а для олова — белое олово ((3- 
олово), так как эти вещества более доступны. Эта выбранная совокуп
ность простых веществ образует базис для проведения термодинамиче
ских расчетов, а каждое простое вещество, входящее в базис, является 
базисным веществом.

Для выполнения термодинамических расчетов используют парамет
ры вещества в стандартных состояниях, которые в соответствии с реко
мендацией ИЮПАК выбраны следующим образом:

1) температура вещества в стандартном состоянии равна температуре 
системы: Т =  Т(системы);

2) давление над веществом или давление газообразного вещества в 
стандартном состоянии (р°) равно 1 бар:

р =р° =  1 бар (1 бар = 105 паскалей, Па).

Единицы давления «Па» и «бар» рекомендованы ИЮПАК в термоди
намических расчетах для использования с 1982 г. Ранее в качестве дав
ления в стандартном состоянии использовали одну атмосферу 
(1 атм = 101 325 Па). Несмотря на то, что различия в единицах «атм.» 
и «бар» невелики, рекомендуется обращать внимание на единицы изме
рения давления;

3) для газообразных веществ в качестве стандартных состояний вы
бирают гипотетические состояния в виде идеальных газов. Причины, 
побудившие к такому выбору, будут обсуждены при рассмотрении 
свойств неидеальных газов;

4) для жидких и твердых веществ берут реальные состояния 
при р° =  1 бар и температуре Т;
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5) иногда в рассмотрение вводят гипотетические состояния вещества, 
например, воду в виде газа при давлении 1 бар при температуре ни
же 100°С или в виде льда при 25°С.

Термодинамические величины, характеризующие вещества в стан
дартных состояниях, называют стандартными. Для обозначения стан
дартных величин, относящихся к веществам в описанных выше стан
дартных состояниях, используют верхний индекс «градус», напри
мер АН°(Т).

Необходимо отметить, что на практике иногда применяют и другие 
стандартные состояния, если это представляется более удобным. Для ма- 
лосжимаемых твердых и жидких веществ зачастую используют пред
ставление о стандартном состоянии при любых давлениях, а не только 
при р° =  1 бар. Для обозначения стандартных величин, относящихся к 
таким стандартным условиям, будем использовать верхний индекс 
«звездочка», например АН*.

Для смесей и растворов в качестве стандартного используют состоя
ние идеальной смеси или раствора с концентрацией вещества, равной 
единице (молярности или моляльности).

Иногда в качестве стандартных состояний выбирают состояния 
с Т =  Т(системы) и 7 = Г  = 1  дм3 = 1 л.

В связи с возможностью использования различных подходов к выбо
ру стандартных состояний, при использовании справочников термоди
намических величин необходимо очень внимательно относиться к пояс
нениям, для каких именно стандартных состояний приведены данные.

Для проведения термодинамических расчетов необходимо распола
гать информацией о термодинамических параметрах для каждого веще
ства при любой температуре. С этой целью обычно задают значения тер
модинамических параметров при фиксированной (стандартной) темпе
ратуре, в качестве которой выбирают 25°С (298,15 К), а при других 
температурах соответствующие значения рассчитывают с помощью дан
ных по теплоемкости. Для сокращения записи вместо величины
298,15 К часто пишут просто 298 К или Т°. Говорят, что вещества в стан
дартных состояниях при температуре Т° находятся при стандартных 
условиях. В англоязычной литературе [1, С. 25] применяют понятие 
«стандартная температура и давление» (standard ambient temperature 
and pressure, SATP), что означает 298,15 К и 1 бар соответственно.

2.3. СТАНДАРТНЫ Е ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ВЕЛИЧИНЫ  
ОБРАЗОВАНИЯ ВЕЩЕСТВ

Под стандартной энтальпией А/Я°(А, Т) и функцией Гиббса AfG°(A, Т) 
образования вещества А обычно понимают изменение энтальпии и 
функции Гиббса в реакции:
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I V* B * = A ,  (2.11)
к

где Bk — базисные вещества. Индекс «/» происходит от английского сло
ва formation и используется для обозначения реакции образования веще
ства из простых базисных веществ. Если вещества В4 и Л находятся в 
стандартных условиях, то говорят о стандартной энтальпии и стандарт
ной функции Гиббса образования при стандартных условиях: Д ^ (А , Т°), 
AfG°(А, Г).

Что касается энтропии, то для многих веществ известны абсолютные 
значения <S°(A, Г°). Это связано с тем, что для большинства веществ при 
абсолютном нуле величина энтропии в кристаллическом состоянии рав
на нулю. Знание зависимости теплоемкости от температуры позволяет 
рассчитать абсолютную величину энтропии при любой температуре. 
В справочниках значение энтропии при стандартных условиях приводят 
с обозначением S°298.

За исключением энтропии для фундаментальных функций невоз
можно ввести абсолютные значения, так как для них не существует аб
солютного нуля отсчета. Можно говорить только об изменениях этих 
функций.

Для базисных веществ, находящихся в стандартных состояниях, 
принимают AfH^T) =  0 и AfG°(T) = 0 кДж/моль. При составлении спра
вочников термодинамических величин крайне неудобно табулировать 
значения термодинамических функций в стандартном состоянии при 
любой температуре. Поэтому обычно расчет термодинамических пара
метров при любых заданных температурах основывается на использова
нии стандартных состояний базисных веществ, находящихся при стан
дартных условиях. В справочных таблицах обычно приводятся значения 
стандартных величин образования соединений из простых базисных ве
ществ, находящихся при стандартных условиях, с обозначениями 
AfH°298» ^°298’ Д/2°298 в расчете на один моль образованного вещества А.

Для расчета значений термодинамических параметров при темпера
туре, отличной от 298 К, в справочниках приводят информацию о тепло
емкостях различных веществ для различных температур при стандарт
ном давлениир° = 1 бар. В этом случае, например, стандартную энталь
пию образования вещества А  из простых веществ при температуре Т 
можно рассчитать, интегрируя соответствующее уравнение в (1.60):

Af H °(A ,T ) = A fH °(A ,T °)  + | С°(А,Т') + ^ У кС°(Вк,Г )  
k

dT' ,
iji О _

(v* < 0). (2.12)
Обычно последнее выражение для краткости записывают так:

т
Af H ° ( A ,T )  = Af H ° ( A , T ° ) +  J  A f C%(T')dT', (2.13)

rpQ
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где
Af C°p(T> = CJ(A,T) + 2 v ftCJ(B»,T) , (v, < 0). (2.14)

k
Величину AfC°p(T) называют изменением стандартной теплоемкости в 

реакции образования вещества А.
При выполнении этих расчетов необходимо помнить, что величи

ны А^НДА, Т°) приводят в справочниках в единицах кДж/моль, а вели
чины теплоемкостей — в Дж/(моль-К). Эмпирические формулы зависи
мости теплоемкости от температуры обычно представляют в виде

С\(Т) = а + ЪТ + с'/Тг + сТ\ (2.15)
Коэффициенты а, Ъ, с и с приводят в справочниках [2].
В качестве примера рассчитаем стандартную энтальпию образования 

метана при 500 К:
С (графит) + 2Н2 (газ) = СН4 (газ).2

500

Ау?Н°(СН4,500) = Ау!Н°(СН4,298)+ J  (Af a + Af bT + Af c ' / T 2 + A f cT2)dT =
298

500

-74  850 + J (-57,1 + 63,37 • 10"3 • Т + 7,54 • 105 /  Т2 -  17,43 • 10"6 • T2)dT =
298

= -80  822 Дж/моль.
В приведенном примере использованы данные справочника [2].

Величину AfG°(А, Т) можно рассчитать аналогичным образом, ис
пользуя уравнение:

AfG°(A, Т) = А,Н°(А, Т) -  ТА£°(А, Т). (2.16)
Для вычисления А^\А, Т) воспользуемся (1.62):

А - » *  O n / А  ГП \Л

= AfC ° ( T ) /T .  (2.17)
Jp

dAfS°(A,T)
дТ

\

Интегрируя (2.17), находим:
т

AfS°(A,T) = AfS°(A,T°) + | AfCp(T') /  T'dT', (2.18)
rpO

где
AfS°(A,T°) = S°(A ,T°) + 2 > * S ° ( B ( v *  < 0). (2.19)

k

Подставляя (2.12) и (2.18) в (2.16), получаем:
т

AfG°(A,T) = AfH°(A,T°) + J AfCp (T')dT' -  T [A^S° (A, T° )+
jiO

т
J AfCp(T') /  T'dT'].+ 

rpO
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Величины А/ЛГ(А, Т) иА^°(А, Т) можно использовать далее при рас
чете термодинамических параметров химических реакций.

2.4. ЭНЕРГИЯ СВЯЗИ
Для расчета термодинамических параметров можно использовать 

энергии связей. Энергия связи — это минимальная энергия, необходи
мая для удаления двух фрагментов (А и В) молекулы АВ на бесконечно 
большое расстояние при температуре абсолютного нуля:

АВ —> А + В.
Рис. 2.1

Кривая потенциальной энергии молекулы АВ как функция расстояния между атомами А  
и В. Учтено, что в соответствии с нормами квантовой механики при температуре абсо
лютного нуля в молекуле существует «вибронное» колебание с квантовым числом v = О

Эту величину часто обозначают как£)0 (рис. 2.1). Заметим, что энер
гия связи D0 всегда положительна. Значение D0 представляет собой из
менение внутренней энергии AUV в предположении, что исследуемая си
стема является идеальным газом:

D0 = АС/ (V  = const, Т = 0, идеальный газ).
В качестве приближенного значения энергии связи можно использо

вать величину .0(298), равную изменению внутренней энергии при
298,15 К в реакции диссоциации:

£>(298) = АС/(298) = ДЩ298) -  RT°. (2.21)
Можно уточнить значение энергии связи, найденное с использовани

ем формулы (2.21), если сделать экстраполяцию к температуре абсолют
ного нуля с учетом зависимостей теплоемкостей обоих фрагментов и ис
ходной молекулы от температуры:
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т=о
D0 = D(298) + J \CV(A,T) + CV(B,T) -  Cv (AB,T)]dT . (2.22)

TJXО

В некоторых случаях используют понятие средней энергии связи. 
Например, в молекуле метана можно разорвать последовательно все че
тыре С-Н связи:

с н 4 -> с н 3 + н , А»

с н 3 -> с н 2 + н , А»

с н 2 -> с н  + н , А»

с н  -> с  + н , А -
Величины D1-D i отличаются друг от друга. Их усреднение дает сред

нее значение энергии связи в метане:
Dcp = (A  + A, + D3 + D4) / 4.

Аналогичным путем можно найти средние значения энергий различ
ных химических связей и использовать их в приближенных расчетах. 
Энергии связей в некоторых простых молекулах приведены ниже.

Молекула А F НС1 С12 HI
D0, кДж/моль 432,2 154,8 427,8 239,2 294,6

Большинство значений энергий ковалентных связей лежит в интер
вале 200-400 кДж/моль.

2.5. ЗАКОН ГЕССА

Величины энтальпий образования веществ, энергии связей и др. 
можно рассчитать, измеряя тепловые эффекты в химических реакциях в 
системах, в которых полезная работа не производится.

В общем случае теплота процесса будет зависеть от пути перехода си
стемы в конечное состояние. Поэтому на практике используют такие 
условия, когда величина 5q является полным дифференциалом. Как бы
ло видно из (1.14) и (1.15), величина 8q является полным дифференциа
лом при условиях V  = const или р = const:

bqv = dU, bqp = dH. (2.23)

Следовательно, тепловой эффект химической реакции при V =  const 
или р =  const не зависит от пути реакции и определяется только приро
дой и количеством начальных и конечных веществ. Это является форму
лировкой закона Гесса (1836 г.). Заметим, что в указанных условиях со
ответствующие теплоемкости также не зависят от пути и составляют:
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Cv =_  dqv _ ( д У л 
dT [дТ Jv

r  dip  ГмП  
’ P dT U r j p

(2.24)

При проведении процесса в условиях V  = const или р = const подразу
мевается, что температура системы в конце процесса такая же, как и в 
его начале, т. е. для выполнения закона Гесса необходимо еще одно усло
вие: Т = const. Тогда изменение теплоты происходит благодаря измене
нию химической переменной, т. е. зависит от количеств отдельных ве
ществ, участвующих в реакции. Поэтому под величинами, характеризу
ющими изменение теплоты в химических процессах, qv или qp следует

понимать Э U
Л .

и
т у

д Н
Л

соответственно.
JT,p

При рассмотрении химических процессов обычно имеют дело с изме

нением энтальпии. Для величины 'Ъ Н л используют обозначе-
т,р

ниеД,Н(Т, р) (или просто А^Н). Индекс «г» при обозначении изменения 
любой величины Ф означает, что изменение происходит в реакции, и это 
изменение рассчитывается на один моль в соответствии со стехиометри
ческим уравнением реакции. Если стехиометрическое уравнение имеет 
вид, например,

ЗА + 2В -> С + 4 D,
то изменение Дг Ф рассчитывается с учетом участия в реакции трех молей 
вещества А, двух молей вещества В с образованием одного моля веще
ства С и четырех молей вещества D, но при этом говорится, что рассчи
танное изменение ДГФ приходится на один моль[1, р. 68] превращения в 
соответствии со стехиометрией, и:

ДГФ = ЭФ
Л . Т,р

(2.25)

Очень часто при расчетах величин типа ДгФ полагают db, рав
ной 1 молю, но при этом считают, что система настолько велика, что 
превращение на величину одного моля не изменяет термодинамических 
параметров системы в целом. Этот прием эквивалентен вычислению 
производной.

Для стандартных величин используют обозначение ДГФ°.
Установим связь между величинами qp и qv для реакции, протекаю

щей или при постоянном давлении, или при постоянном объеме. При 
постоянном давлении изменение энтальпии определяется выражением:

dHp = dUp + d(pV)p = dUp +pdVp. (2.26)
Если в реакции участвуют газы, близкие к идеальным, то можно 

принять, что dUp ~ dUv.
В химической реакции с участием идеальных газов изменение dVp 

связано только с изменением числа молей газообразных веществ.
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Так как реакция происходит при постоянной температуре, то при помо
щи уравнения состояния идеальных газов можно написать:

d(pV)p = d(nRT) = dnRT. (2.27)

Таким образом, получаем:
dH  = dU + dnRT, dqp ~ dqv +  dnRT. (2.28)

В общем случае при протекании химической реакции на малую глу
бину в пересчете на один моль превращения имеем:

А Д  = А Д  + ArnRT, qp~qv + ArnRT, (2.29)
где qp = А Д , qv = АД. Величина Агп — стандартное изменение числа мо
лей всех газообразных веществ, участвующих в реакции. Оно равно сум
ме стехиометрических коэффициентов реакции при газообразных веще
ствах.

Агп = Z  vi = Лугаз • (2-30)
газ

Точное уравнение, связывающее qp и qv, имеет вид:

ЪАГ11
qp =qv +

Р

/  3  А  Т Т Л

+ Р
JW т

ArV . (2.31)

Закон Гесса играет важную роль при анализе путей химических пре
вращений и является основным законом термохимии (раздел термоди
намики, изучающий тепловые эффекты химических реакций). С помо
щью закона Гесса можно рассчитать теплоты процессов, проводя их раз
нообразными путями и используя даже гипотетические состояния или 
вещества.

Необходимо отметить, что в термохимии под теплотой процесса часто 
понимают не изменение энтальпии (функции состояния), а величину 
тепловыделения Q, которая имеет знак, противоположный знаку изме
нения энтальпии: Q =  - А Д  = —q. Например, теплота сгорания положи
тельна, в то время как изменение энтальпии в процессе сгорания отрица
тельно.

Рассмотрим в качестве иллюстративного примера применимости за
кона Гесса окисление метана до С02 и Н20:

СН4 + 202 С02 + 2Н20 , А Д ,
где А Д  — изменение энтальпии в этой реакции.

Однако такие же конечные продукты можно получить из начальных 
продуктов и в таком процессе:

СН4 -> С + 2Н2, А Д ,,
С + 0 2^  С02, АД 2,

2Н2 + 0 2 -> 2Н20 , А Д 3,
что в сумме соответствует процессу окисления метана. В обоих случаях 
изменение энтальпии одинаково:
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А Д  = АД , + А Д 2 + А Д 3.
В качестве другого примера применения закона Гесса рассмотрим эн

тальпию образования кристаллической решетки NaCl — AH(NaClKpHCT) из 
свободных газофазных ионов (энергия кристаллической решетки).

Рис. 2.2
Цикл Борна — Хабера

На рисунке 2.2 приведена схема расчета энергии кристаллической 
решетки на основе экспериментально определяемых величин (цикл Бор
на — Хабера):

Aff(NaClKpHCT) = АЩионизации СГ) -  АЩионизации Nara3) -  
АЩ испарения NaJ -  1 /2  АН (диссоциации С12 г J  + АД(ЫаС1крист).

Закон Гесса можно использовать для расчета энтальпий самых раз
нообразных реакций, базируясь на следующих соображениях:

1) количество любого из химических элементов, входящих в струк
туры химических соединений, сохраняется в ходе реакции;

2) тепловой эффект реакции можно рассчитать, если провести мыс
ленно реакции с начальными и конечными веществами до одних и тех 
же продуктов (рис. 2.3).

Исходные
вещества

\Днач)

Одинаковые
продукты

Конечные
-■1-Щ-У Li d д н

д Д к о н )

Рис. 2.3
Расчет тепловых эффектов по закону Гесса

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

АД  = АД(кон) -  АД(нач).
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Если продукты, полученные в реакциях с участием начальных или 
конечных веществ, представляют собой:

а) простые вещества, то величины А^(нач) и А^(кон) представляют 
собой теплоты образования;

б) продукты сгорания, то величины А,^?(нач) и А,7?(кон) представля
ют собой энтальпии процессов сгорания;

в) атомы, то величины Л^(нач) и А^(кон) представляют собой энер
гии связей с обратным знаком;

г) молекулы растворенного вещества или ионы в растворах, то вели
чины А,^?(нач) и А^(кон) представляют собой теплоты растворения.

Располагая информацией о величинах стандартных энтальпий обра
зования (сгорания, растворения и т. д.) отдельных веществ, несложно 
рассчитать изменение энтальпии А,/Г в самых разнообразных реакциях.

Литература
1 .Atkins, P., de Paula, J. Physical Chemistry, 9th ed., Oxford: Oxford University Press, 2010. 

P .972.
2. Краткий справочник физико-химических величин. JI.: Химия, 1983.
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ГЛАВА 3 
ТЕОРИЯ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ

3.1. ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ
Термодинамические процессы очень часто протекают в системах с 

переменным количеством вещества. Например, в ходе химической реак
ции меняется количество исходных и конечных реагентов, при фазовых 
переходах меняется количество вещества в отдельных фазах и т. д. При 
этом на систему не налагают никаких ограничений: она может быть от
крытой, закрытой или изолированной. Для описания таких процессов 
вводят в рассмотрение понятие химического потенциала.

В ситуациях с переменным количеством вещества фундаментальные 
функции будут зависеть не только от своих стандартных переменных, но 
и от количеств (чисел молей) отдельных веществ (тгг):

U C7(S, V, nlf /12, ..., П-y), Н  H(S, р , Hj, л.2, • •., пх),

А  А(Т , F, /ij, П-g, ..., /ij), G G(T,p, /ij, n2, ..., /ij) (3.1)

и

dU = TdS -  pdV + £ Э U
m y^nmJs,v,n

drijn ,

]Фт

dH = TdS + Vdp + 2
m

dn
S,p,n

m
]Фт

dA = -SdT  -  pdV + £ dA
m ^ nmjT,v,n

dnm
]Фт

dG = -SdT  + Vdp + Y,
m

r dG л
\ d n m  J

dnm
Т,Р,П;Фт

(3.2)

Можно показать, что:

т
г Э U л 
\3nmjs,v,n

dnm = £ ЭН  
Э пт

dnm =
]Фтп

= 1
ал

m ^ nmjT,v,n
dnm — ^

m \и,ш  Js,p,njj.

dG л

m

Э n, dn,m-
]Фтп m \unm ;т,р,п^т

(3.3)
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Действительно, прибавляя и вычитая член Vdp в первом уравнении 
системы (3.2), получаем:

dH = TdS + Vdp + £
m

dU 
дп,

dn;m (3.4)
m Js,v,n]Фт

Сравнив это выражение со вторым уравнением в (3.2), можно убе
диться в справедливости первого равенства в (3.3). Следующие равенства 
в (3.3) доказываются аналогично.

Переменные nk в (3.3) независимы друг от друга. Это означает, что 
можно положить все изменения dnk, за исключением некоторого, напри
мер dn , равными нулю. Получим:

\^ni Js,v,n-
dnt = г дН Л

]Ф1
д щ

dnt = ГдА> 
\ дгЧ ;

Js,p,n
г

drii =
T,v,n

dG
\dni j

\ (3.5)

T,p,n
dnt

Из (3.5) следует важное равенство:

г д и л
j g y -

' днл
дщ s,p,ni*i

Гд А Л
дщ T,v,nj*i

-  Mi ,(3.6)
т,р,п

где введено специальное обозначение щ для обсуждаемых производ
ных. Величину определяемую уравнениями (3.6), называют химиче
ским потенциалом /-го компонента.

Химический потенциал играет исключительную роль во всех разде
лах химической термодинамики, позволяя количественно описывать 
системы с переносом вещества и с изменением количества веществ внут
ри отдельных систем, связанных, например, с протеканием химических 
реакций.

Химический потенциал щ i-го компонента представляет собой част
ную производную любой из четырех фундаментальных функций по ко
личеству i-го компонента в данной фазе при постоянных значениях 
стандартных переменных. Независимо от выбранной фундаментальной 
функции величины |х; равны между собой. Обычно химический потенци
ал относят к одному молю (или к одной молекуле). Химические потенци
алы веществ характеризуют систему независимо от того, протекают в 
ней химические процессы или нет.

Для вычисления химических потенциалов чаще всего используется 
функция Гиббса.

С учетом ц. основные уравнения термодинамики можно представить в 
следующей компактной форме:
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dU = TdS -  pdV + ^Pjd/ij,
i

dH = TdS + Vdp + ^ i dnv
i

dA = -SdT  -  pdV + ^Pjdra^,
i

dG = -SdT  + Vdp + ^Pjd/ij.

(3.7)

Из (3.7) видно, что если процесс происходит при постоянных значе
ниях стандартных переменных, то изменение фундаментальных функ
ций можно записать только через химические потенциалы:

dUs ,v = d H s ,p  = dATV = dGT p̂ = ^fljdn^ (3.8)

Из (3.7) можно найти соотношения, аналогичные соотношениям 
Максвелла:

ГЪТЛ

\дпи

/'З.. ЛЭр.

v ; v ,n j

"_ЭР_Л
\^ni js,v,nj*i

Г<НЧЛ
y dVyS,nj

г д Т л

\^ni Js,p,njj:i

(dp ^
, dS y

Z_dSX
Kdni ;

r dS^
ydni ; Т,Р,П]Ф1

P,7lj

v ; v ,n j

чэ г у

Л э ^
Kdni ; s,p,n

"Эр*_л
ч Эр,

s,ni

' д р л 
vdni ;

C . \

T,V ,nj^i

Эр

p,nj

Гд У Л
Kdni ;

KdP j

'Ъ ч '

T,nj

4 aPy
(3.9)

T,nj

В случае, если система состоит из одного чистого вещества, то по
следние два уравнения можно записать в виде:

Эр
у д Т у

= - s , Эр
чЭр,

= V . (3.10)

Черта над символами S и V  означает, что данная величина относится 
к одному молю вещества. Учитывая, что химический потенциал чистого 
вещества р может зависеть от Т ир, для dp можно записать:

dp = -SdT + Vdp . (3.11)
Интегрируя (3.11), получаем:

Т _  Р _
ц(Г,р) = ц(7Ь,Л, ) -  J  8С Щ Т +  J  Vdp, (3.12)

10 Ро

где Т0 и р0 — исходные температура и давление, р(Т0, р0) — величина хи
мического потенциала в исходном состоянии:
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^(^о>Ро) -  ЩТо,Ро) -  TqS(T0, pq) . (3.13)
При исследовании химических систем выбор исходного состояния в 

качестве начала отсчета исключительно важен, и этот вопрос будет рас
смотрен более детально в следующих разделах.

Рассмотрим вопрос о направлении самопроизвольных процессов. Как 
было показано в главе 1, в случае протекания самопроизвольных про
цессов в изолированной системе энтропия системы всегда возрастает. 
В равновесном состоянии изменение энтропии прекращается, и в состоя
нии равновесия энтропия в изолированной системе достигает макси
мального значения:

Таким образом, возрастание энтропии может служить критерием для 
решения вопроса о направлении протекания необратимых химических 
процессов в изолированных системах.

При решении конкретных задач по расчету равновесного химическо
го состава для изолированных систем нередко поступают следующим 
образом. Сначала делают предположение о направлении протекания 
возможного химического процесса, потом определяют интервал измене
ния химической переменной, затем этот интервал разбивают на некото
рое число малых частей. Для каждой точки разбиения последовательно 
проводят расчет энтропии. С этой целью в каждой точке рассчитываются 
температура и давление в системе, при условии, что процесс происходил 
при U =  const и V =  const. Далее анализируют зависимость величины эн
тропии системы от химической переменной. Если эта зависимость носит 
возрастающий характер, то процесс может пойти в рассматриваемом 
направлении. Равновесное состояние системы определяется положением 
максимума энтропии.

Химические процессы в изолированных системах изучают достаточ
но редко. На практике чаще имеют дело с закрытыми (замкнутыми) си
стемами. При этом для решения вопроса о направлении протекания про
цесса используют фундаментальные функции: достаточно выяснить, по
ложительным или отрицательным является приращение фундамен
тальной функции при постоянных значениях соответствующей пары 
стандартных переменных. Начнем изучение равновесия закрытых си
стем с помощью функции Гиббса.

Рассмотрим реакцию, протекающую в закрытой системе в условиях 
постоянства температуры и давления. Закрытая система представляет 
собой реактор, сосуды с реактантами и продуктами и инструменты для

3.2. НАПРАВЛЕНИЕ САМОПРОИЗВОЛЬНОГО  
ХИМИЧЕСКОГО ПРОЦЕССА  

В ИЗОЛИРОВАННОЙ И ЗАКРЫТОЙ СИСТЕМАХ. 
УСЛОВИЯ РАВНОВЕСИЯ

(3.14)
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транспорта веществ и выполнения работы. Все части системы находятся 
в контакте с термостатом. Т. к. термостат имеет бесконечные размеры, то 
можно полагать, что вся система (реактор + термостат) отделена от 
окружающей среды изолирующей оболочкой. Как известно, энтропия 
любой изолированной системы по мере протекания самопроизвольного 
процесса может только расти. В рассматриваемом случае энтропия пред
ставляет собой сумму двух слагаемых — энтропии реакционной системы 
внутри реактора Д )  и энтропии термостата (S2). Тогда для изменения 
энтропии системы в целом можно записать:

AS = А Д  + AS2 > 0. (3.15)
Для определенности предположим, что реакция, протекающая в 

условиях постоянного давления и постоянной температуры, характери
зуется следующим изменением параметров:

А Д ,  < 0, А Д  < 0, А Д  > 0. (3.16)
Постоянство температуры реактора поддерживается высокой тепло

проводностью стенок реактора и большой (бесконечной) тепловой емко
стью термостата. Тогда теплота, выделяемая в ходе реакции, рав
ная (-АД ,) ,  равновесно поступает из реактора к термостату, и:

AS2 = -А Д УГ .  (3.17)
Подставляя AS2 в (3.15), получаем:

AS = А Д  -  АД , / Т  = -ArG,/T  > 0. (3.18)
Изотермическое изменение функции Гиббса для закрытой системы, 

взятое с обратным знаком и поделенное на температуру (-AG/T), пред
ставляет собой изменение энтропии полной изолированной системы 
(термодинамическая система + окружение), в качестве которой может 
рассматриваться созданная человеком изолированная система (закрытая 
система + термостат), закрытая система + планета Земля или закрытая 
система + вся Вселенная. Применяя к закрытой системе вместе с термо
статом общий принцип возрастания энтропии в изолированной системе, 
получаем простой критерий, который определяет протекание необрати
мого процесса в закрытой системе при постоянных значениях Т и р  
(нижние индексы «г» и «1» опущены для общности):

dGTp< 0. (3.19)
Принимая во внимание (3.8), можно утверждать, что при стремлении 

системы к равновесию при постоянных значениях пар стандартных пе
ременных изменение фундаментальных функций имеет вид:

dUs v  =dHSp = cLAry  = dGp'p = idit, < 0 . (3.20)
i

В равновесии фундаментальные функции достигают минимума:
dUgy = dHSp = dATV = dGpp = = 0  (3.21)

i

И

u s,v= и ш , Д , р = Я мин,Л , .  = Л ИН, GTi, = G „ . (3.22)
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Для наших целей наибольшее значение имеют уравнения, описыва
ющие состояние равновесия закрытой системы с помощью функции Гиб
бса:

dGTj> =  0, (3.23)
= 0 • (3.24)

i

Заметим, что уравнения (3.20-3.24) не определяют движение систе
мы к равновесию, а только описывают этот процесс. Движение системы к 
равновесию вызвано естественным физическим процессом, ведущим к 
статистически наиболее вероятному состоянию.

3.3. УСЛОВИЯ РАВНОВЕСИЯ ЗАКРЫТОЙ ХИМИЧЕСКОЙ СИСТЕМЫ

В системах с химическими реакциями изменяются количества ве
ществ, участвующих в реакциях. Для простоты изложения ограничимся 
рассмотрением системы с одной химической реакцией. Эти изменения 
удобно описывать с помощью одной химической переменной так как 
изменения количеств различных веществ связаны между собой. Фунда
ментальные функции будут теперь зависеть не только от своих стандарт
ных переменных, но и от переменной Начальные количества реаген
тов (пю) будут играть при этом роль параметров:

U = U(S, V, £), Н  = H(S, р, £), А  = А(Т, V, $), G = G{T, р, $) (3.25)
и

dt, , dH = TdS + Vdp + f
- ) s , V  V

d U = TdS -  pdV + d\ , (3.26)

dA = -SdT  -  pdV + 

Теперь, например,

"ЭА"
v. Ъ  J t ,V

' d G л

dt, , dG = -SdT  + Vdp +

' s>p 
ГЪ G ' d^

S = -
^ t ' pA

, V  = (3.27)
ТА

Учитывая (2.7), уравнения (3.7) запишем в виде:

dU = TdS -  pdV +
i

dH = TdS + Vdp +
i

dA = -SdT  -  pdV +
i

dG = -S dT  + Vdp +

(3.28)

Сравнивая (3.28) с (3.7), легко видеть, что все производные от фунда
ментальных функций по химической переменной при постоянных зна
чениях стандартных переменных равны между собой:
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э и 
Л Js,v

дн)
Л ) , S,p

'д А Л
t ,v

= ZVjM-i • (3.29)
'т,р

И з(3.29) видно, что именно химическая переменная^ является той 
координатой, вдоль которой происходит изменение фундаментальных 
функций при постоянных значениях соответствующих стандартных пе
ременных. Любая из фундаментальных функций может быть использо
вана для решения вопроса о направлении самопроизвольной реакции. Но 
чаще используется функция Гиббса, для которой:

ArG = = 1 > гщ < 0 . (3.30)
'Т,р

Минимальное значение фундаментальной функции соответствует 
равновесному значению £,. В равновесии:

Js,v s,p J t ,v

=  0 . (3.31)
;т,р

Из (3.30) и (3.31) вытекает условие на равновесие химической систе
мы с использованием функции Гиббса:

ArG = 3G
Л .

(3.32)
т ,р

которое широко используется при анализе равновесных ситуаций с фик
сированной температурой и давлением.

T.V- const р,Т -  const

а б

Рис. 3.1
Зависимость функции Гиббса G и функции Гельмгольца А  от химической переменной для 
реакции СО + 2Нг = СН3ОН, протекающей при 500 К  ( начальные количества реагентов:

п0(СО) = 1,п0(Н 2) = 5, п0(СН3ОН) = 0 моль):

а —  реакция происходит при постоянном давлении, соответствую щ ем состоянию  равновесия 
и равном 20 бар; б  —  реакция происходит при постоянном объеме, соответствую щ ем состоянию  равнове

сия и равном 9 ,809  л.

Если система находится в равновесии, то, не зная ее предыстории, 
нельзя сказать, какие конкретные пары стандартных переменных были 
постоянными при достижении равновесия. Поведение системы вблизи
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равновесия можно исследовать с помощью любой пары стандартных пе
ременных. Тогда любая фундаментальная функция будет в равновесии 
достигать минимума, если химическая переменная будет меняться вбли
зи равновесного значения при постоянных значениях соответствующих 
пар стандартных переменных. Например, система, в которой происходит 
химическая реакция:

СО + 2Н2 = СН3ОН,

при постоянных значениях Т =  500 К ир = 20 бар достигает равновесного 
состояния. Функция Гиббса, как это показано на рисунке 3.1а, имеет 
минимум, а функция Гельмгольца — нет. Ситуация коренным образом 
меняется, если проанализировать поведение функции Гельмгольца в за
висимости от взяв в качестве постоянных параметров равновесные 
значения температуры и объема V =  9,809 л. Тогда в соответствии с ри
сунком 3.16 функция Гельмгольца в равновесии имеет минимум, а 
функция Гиббса — нет.

Рассмотренный пример наглядно показывает, что все фундаменталь
ные функции достигают минимума в состоянии равновесия, но каждая 
при постоянстве своих стандартных переменных. Энтропия системы в 
состоянии равновесия максимальна, если система помещена в изолиру
ющую оболочку. Энтропия в состоянии равновесия также максимальна 
для системы вместе с термостатом при постоянных значениях Т и р  
или Т и V.

3.4. ХИМИЧЕСКОЕ СРОДСТВО РЕАКЦИИ
При рассмотрении химических процессов иногда используют поня

тие химического сродства, впервые введенного де Донде (1924 г.). Под 
величиной химического сродства (Аг) понимают отрицательное значение 
суммы :

(3.33)

Как следует из (3.29),

г д и л
А г  — —

J s,v

дН
Л ' S,p

ГМ"
T , V

(dG) (3.34)

В системах, в которых полезная работа не производится, величина 
сродства характеризует степень отклонения системы от состояния рав
новесия. В состоянии равновесия значение сродства равно нулю:

А =  0. (3.35)
Величина сродства служит мерой отклонения системы от равновесно

го состояния.



58

Самостоятельные упражнения
1. Вывести уравнение (2.31), используя, например, метод якобианов.
2. Коэффициент полезного действия работы топливного элемента 

электрохимического генератора равен q% . Сколько теплоты выделяет 
такой элемент при превращении одного моля водорода в условиях посто
янства Т ia.pl
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ГЛАВА 4 
РАВНОВЕСИЕ В СИСТЕМЕ 

РЕАГИРУЮЩИХ ИДЕАЛЬНЫХ ГАЗОВ

Для описания химического равновесия используют химические по
тенциалы реагирующих веществ. Поэтому очень важно уметь рассчиты
вать величины химических потенциалов веществ, непосредственно 
находящихся в реакционной системе.

4.1. РАСЧЕТ ХИМИЧЕСКОГО ПОТЕНЦИАЛА ВЕЩ ЕСТВА
Для расчета величин можно использовать любую из четырех фун

даментальных функций. Величины U и Н  неудобны, так как одной из 
стандартных переменных для них является энтропия, которая экспери
ментально не измеряется. Поэтому, как правило, в расчетах используют 
функцию Гиббса или, реже, — функцию Гельмгольца. Предпочтение от
дается функции Гиббса, поскольку G зависит (наряду с п) от перемен
ных Т и р ,  которые, в отличие от других наборов стандартных перемен
ных, являются интенсивными величинами и легко определяются на 
опыте. В то же время при чисто теоретических, например статистиче
ских (см. гл. 8), методах расчета гораздо чаще используют функцию 
Гельмгольца, поскольку обычно расчеты методами статистической фи
зики выполняют с фиксированным объемом.

Для расчета величин щ, как это следует из (3.6), к системе с заданным 
содержанием всех веществ необходимо добавить некоторое, желательно 
очень малое, количество (An) i-го вещества, определить изменение AG в 
этом процессе и рассчитать предел отношения AG/Ащ при Ant —> 0. Воз
никает вопрос об источнике i-ro компонента. Вообще говоря, i-й компо
нент может находиться вне системы в любом состоянии, в реальном или 
гипотетическом состоянии, а также в разнообразной химической форме, 
например, источником метана может служить этан и т. д. Но так можно 
поступать лишь до тех пор, пока не учитывают химические превращения 
веществ. При термодинамическом описании химических процессов 
нужно выбрать единый для всех веществ (исходных и конечных) нуль 
отсчета, позволяющий учитывать изменения функции Гиббса, связан
ные с химическими превращениями. Поэтому для расчета величин хи
мических потенциалов используют введенные ранее стандартные состо
яния и стандартные условия.

Расчет величины химического потенциала заключается в вычисле
нии изменения функции Гиббса для одного моль вещества. Эта процеду
ра обычно разбивается на два этапа.
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1. Вычисление химического потенциала чистого вещества в стан
дартном СОСТОЯНИИ, р°).

2. Расчет химического потенциала вещества в исследуемой систе
ме щ = цг(Т, р).

За цДА, Т, р°) принимают функцию Гиббса образования 1 моля веще
ства А  AfG°(A., Т ,р °) (см. раздел 2.3):

цДА;, Т, р )  =  AfG°(At, Т, р )  =  АДГ(Аг, Т, р )  -  Т А ^ Щ , Т, р ). (4.1)
Необходимо отметить, что в химических процессах количества хи

мических элементов не меняются, поэтому в уравнении (4.1) можно опу
стить члены, связанные с простыми веществами. Тогда уравнение (4.1) 
примет вид:

цДАг, Т, р )  =  А ДГ(А, Т, р )  -  TS°(At, Т, р ).  (4.2)
При расчете величин АДГ^Д, Т, р°) и *S°(A, Т, р°) необходимо учиты

вать возможность существования фазовых переходов. Пусть, например, 
в диапазоне температур от Т° до Т у вещества имеется фазовый переход в 
точке Тф с теплотой фазового перехода, равной Qф. Тогда:

ГФ
А/#Д А ;,Т ,р ° )  = А^Я°(Аг,:Г°,р°) + | C°(Ai,T',P°)dT' +

jiO
т

+ Фф + { С °(А „Г ,р °)^Г ,

(4.3)

ГФ

ГФ
S°(Ai,T,p°) = S°(Ai,T °,p °)+  J C°(Ai,T',P0) / T ,dT' +

rpO

т
+ <2ф / Тф + J C°(AitT',P0) /  T'dT',

(4.4)

ТФ
Эти формулы легко обобщаются на ситуацию с несколькими фазовы

ми переходами.
Что касается второго этапа расчета величины химического потенци

ала, он будет обсуждаться при рассмотрении конкретных ситуаций.

4.2. ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ ИДЕАЛЬНОГО ГАЗА
Рассмотрим систему, состоящую из смеси нескольких (К) идеальных 

газов. Будем считать, что смесь идеальных газов также является идеаль
ной смесью. Это означает, что состояние газовой смеси описывается 
уравнением:

pV  = NRT, (4.5)
где N  — полное количество вещества в системе.

Найдем химический потенциал i-го вещества (Аг), находящегося в 
смеси при парциальном давлении рг По определению, химический по
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тенциал рассчитывается как частная производная функции Гиббса по 
количеству i-ro компонента при постоянных значениях Г, р и nj4ti. 
При этом давление должно оставаться неизменным как для реакционной 
системы, так и для стандартного состояния. Это требование накладывает 
определенные ограничения на процедуру переноса вещества из стан
дартного состояния в систему.

Отбор малой порции газа в количестве Ап1 из стандартного состояния 
можно осуществить с помощью поршневой системы, передвигающей газ 
в специальный переносной цилиндр с поршнем с сохранением стандарт
ного давления в стандартном состоянии и в переносном цилиндре рав
ным р°. Изменение функции Гиббса при этом равно нулю. Затем необхо
димо изменить давление малой порции i-ro газа от величины р° до вели
чины pt. Изменение функции Гиббса определяется выражением:

Н ffrp
AG = Ащ J dp = Ащ11Т\п.(р1 /  р ° ) . (4.6)

р О  Р

Отметим, что все обсужденные гипотетические изменения состояния 
газов желательно производить в обратимых процессах. Изменение 
функции Гиббса не зависит от того, обратимый процесс или нет, но вы
числение изменения функции Гиббса наиболее просто осуществляется 
для обратимых процессов.

Одновременно необходимо реакционный сосуд снабдить поршневой 
системой, обеспечивающей постоянство общего давления в системе, рав
ного р. Изменение функции Гиббса в этом случае также равно нулю 
вследствие компенсации работ, затрачиваемых на ввод i-ro газа и на 
расширение реакционной системы. Действительно, работа, затрачивае
мая на ввод i-ro газа в систему, равнаpV., где V. — объем i-ro газа в ци
линдре, а работа системы при вводе в нее газа равнаpAV, где AV — увели
чение объема системы, вызванное введением i-ro газа. Учитывая, что 
р У  =p A V = АпДТ, получаем, что работа, затрачиваемая на введение i- 
го газа в систему, равна работе, производимой при этом системой. Сумма 
обеих работ равна нулю, и поэтому равно нулю и изменение функции 
Гиббса при вводе газа в систему. Таким образом, изменение химического 
потенциала газа, вызванное введением газа в систему, равно:

Ащ = AG/Ащ = RThiipJp0). (4.7)

Следовательно, химический потенциал газа в идеальной смеси равен:

V4T, Pi) =  МЛГ, Р) + RTln(pt/p ) .  (4.8)
Аналогичным образом можно рассмотреть процедуру вычисления 

химического потенциала с помощью функции Гельмгольца.
Выражение (4.8) часто записывают в более компактной форме:

\Lt = ц/ + RTlnp^ (4.9)
Величинар° для стандартного состояния газа, численно равная 1 бар, 

под знаком логарифма опущена, но это не означает, что под знаком лога
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рифма в выражении (4.9) стоит размерная величина. Если в дальнейшем 
будут встречаться выражения типа RTlnpt, то под этим следует пони
мать RTln(p./p°).

Разбиение выражения (4.9) на два слагаемых имеет глубокий смысл. 
Дело в том, что первое слагаемое зависит лишь от температуры, так как 
величина р°) вычисляется при постоянном стандартном давлении,
равном р° =  1 бар. Вся зависимость от давления заключена во втором сла
гаемом. Это обстоятельство будет использовано ниже при нахождении 
константы равновесия.

4.3. КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

Рассмотрим газофазную химическую реакцию:
2 > гА г = 0 ,  (4.10)
г

находящуюся в состоянии равновесия. Для описания равновесной ситу
ации воспользуемся общим условием (3.32), которому должно удовле
творять любое равновесное состояние. Подставив в него (4.8), получим:

Z[vi(if +у,ДТ1п(д /  р°)] = 0 (4.11)
i

ИЛИ

П(А /  Р°У1 = exp (-lv£p? /  ВТ). (4.12)
i i

В (4.12) слева стоит величина, зависящая только от парциальных 
давлений веществ, участвующих в реакции, а справа — величина, зави
сящая только от температуры, но не зависящая от полного давления или 
от парциальных давлений веществ. Следовательно, левая часть (4.12) 
также не зависит от парциальных давлений отдельных веществ или от
общего давления. Поэтому как правая, так и левая части (4.12) пред
ставляют собой некоторую константу, зависящую только от температуры 
и не зависящую от условий проведения реакции при заданной темпера
туре. Для этой константы вводят обозначение Кр{Т) или просто К  :

КР = П(Рг /  Р°У1 = П PtVi, (4.13)
i i

где pt — парциальные равновесные давления. Величину К  называют 
константой равновесия химической реакции. Уравнение (4.13) называ
ют законом действующих масс. Заметим, что закон действующих масс 
справедлив только для идеальных систем.

Значение Кр можно рассчитать, зная термодинамические параметры 
исходных и конечных веществ:

Кр = ехр(-Еугц? /  ВТ ) . (4.14)
i
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Величину X Vj[i° называют стандартным изменением функции Гибб-
i

са в химической реакции и обозначают ArG°:

ArG° = . (4.15)
i

Подставляя в (4.15) выражение (4.2) для щ°, получаем:
ArG° = Z v iAfH ?(A i,T ,p ° ) -Z v iS?(Ai,T ,p °) . (4.16)

i i

Для слагаемых в правой части (4.16) обычно вводят упрощенные обо
значения:

АГН ° = 1 у гА ^ ? (А г,Т,р°) = T V i A f H ?  ,

(4.17)

В итоге выражения для ArG°, Кр и InКр записывают в виде:
AJGT = АД° -  TArS\ (4.18)
Кр =  exp(-ArG°/RT), (4.19)

\nKp = -A rG°/RT. (4.20)
Константа равновесия Кр безразмерна. Тем не менее, в литературе 

иногда учитывают условную размерность К  — при измерении давления 
в барах эта размерность равна [6ap]Av:

L p f ■’"  =  [ P l 4 v .  ( 4 - 2 1 )
где введено обозначение:

Av = ZVi . (4.22)
i

С учетом (2.15) для величины 1пК можно записать:
In Кр = С, +  С2Т + С3Т2 + CJT  + CJT2 + С61пТ, (4.23)

где
С, = [ArS°(T°) -  Ата -  Ага1пГ -  А р Т  -  0,5Агс(Г)2 + 0,5Агс / ( Г  f] /R ,

С2 =  0,5Аp /R , С3 = 0,5Дгс/(6Я),
С4 = [-ДД°(Г) + АгаТ° +  0,5Аг6(Г)2 + Агс(Г)3/3  -  Arc '/T ] /R ,

С5 = 0,5Аrc'/R , С6 = A a/R , (4.24)
где, например,

Ara = ZVjaj . (4.25)
i

В качестве примера приведем расчет величины константы равнове
сия реакции:

2С1 = CL.
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В этом случае vCi = -2  и Vci2 = 1. Прежде чем рассчитывать величину

стандартного изменения функции Гиббса в реакции ArG°(T), необходимо 
найти значения А ^ (Т ) иАД^Т), а также величины параметров Ara, AJb, 
Агс, Агс ,  которые определяют зависимость стандартного изменения теп
лоемкости в реакции от температуры. Эти расчеты удобно проводить, 
записывая параметры веществ, участвующих в реакции, в виде векто
ров:

A rH ° A fH° A fH ° -  242,68 кДж/моль

> CQ О S° s° -107,18 Дж/(моль • К)

А га а _  о а -  9,25 ДжДмоль • К)

А ГЪ Ь Ь 2,01 • 10-3 Дж/(моль • К 2)

А гс с с 0
А гс /

С С12
*с С1 -0 ,9 5  10-5 Дж -Х/моль

Используя найденные значения, получаем:
InКр =  -5 ,57  + 0,12 • 10“3Г + 28900/Т -  5590/Т 2 -  1,11пГ.

Например, если Т = 1 0 0 0 К , то \пКр = 15,76. Таким образом, можно 
записать:

Рс\2 /  Рс\ = ехр(15,76).

Если p Ci ~ 1 бар, то равновесное давление атомов хлора равно 

Рс\ = (PCh /  Кру / 2 = ехр(-7,88) = 3,78 • 10~4 бар.

4.4. ИЗОТЕРМА ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ
Химические системы часто содержат смесь реактантов и продуктов. 

Не всегда можно понять без термодинамического анализа, в каком 
направлении будет изменяться состояние системы. Поэтому сейчас будет 
рассмотрен вопрос о направлении самопроизвольного химического про
цесса в процессе установления химического равновесия. Для этого про
анализируем зависимость функции Гиббса от химической переменной. 
В соответствии с (3.30) и (4.9),

A rG = Е = E (v ^  + v iRTlnpi) = A rG° +
i * (4.26)

+ RTlnQ = -RT(lnKp -  InQ) < 0,

где через Q обозначена величина, называемая произведением реакции 
(reaction quotient):

Q = П рР
i

(4.27)
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Отметим, что в отличие от (4.13) парциальные давленияpt, использу
емые при расчете Q, в общем случае отличаются от равновесных давле
ний.

Уравнение (4.26) представляет собой уравнение изотермы химиче
ской реакции, с помощью которого можно решать вопрос о направлении
химической реакции. Если Кр > Q, то реакция идет в прямом направле
нии (Л£, > О), а если Q >  К , то в обратном (Л £  < О). В равновесии:

Q = Kp. (4.28)
Рассмотрим в качестве примера реакцию синтеза аммиака

N2 + ЗН2 = 2NH3
при начальных условиях

Т = 500 К, р = 10 бар, p(N2) = 1,82 бар, р(Н2) =

= 3,64 6ap,p(NH3) = 4,54 бар.

Рассчитанное значение ЛТД500 К) = 0,11, величина

Q =  4,542/(1,82 • З,643) = 0,235.

Следовательно, Q >  Кр и реакция идет влево с распадом аммиака.
Процесс установления химического равновесия в системе реагирую

щих идеальных газов удобно пояснить на примере мономолекулярного
превращения А  = В. Предположим, что сначала в систему было введено
только вещество А  с начальным давлениемрА0. Химический потенциал
вещества А  на любой стадии процесса определяется обычным выражени
ем:

ЦА =  Д°А +  RTlnpA.

В координатах (iA-lnpA эта зависимость представляет собой прямую
линию (рис. 4.1). Аналогичная зависимость для |1в имеет вид:

Ив =  Ц°в +  RTlnpB.

Рис. 4.1
Установление химического равновесия А  = В в  газовой фазе



66

Начальное состояние вещества А  изображено на рисунке 4.1 точ
кой 1. Так как начальное давление вещества В равно нулю, то начальное 
состояние вещества В следует изобразить точкой, удаленной на вдоль 
прямой цв. По мере превращения точка, изображающая состояние веще
ства А, движется вниз (по стрелке), а точка, изображающая состояние 
вещества В, движется вверх (по стрелке) до тех пор, пока химические 
потенциалы веществ А  и В не сравняются. Состояние равновесия изоб
ражается точками 2 и 3.

Из рисунка 4.1 видно, что любое сечение прямых рА и цв прямой, па
раллельной оси абсцисс, определяет состояние равновесия, например 
точки 4 и 5, и т. д. Положение равновесия зависит от начальных усло
вий.

4.5. РАЗЛИЧНЫ Е ПОДХОДЫ К ОТОБРАЖЕНИЮ  
КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЯ

В некоторых ситуациях для константы равновесия используют мате
матические выражения, отличные от (4.13).

4.5.1. Отображение константы равновесия через мольные доли

Если концентрацию выражать в мольных долях:
X = n J N = p J p ,  (4.29)

где niis.pi — количество и парциальное давление i-ro вещества в системе, 
N  и р — общее количество вещества и полное давление в системе, то по
сле некоторых преобразований (4.13) можно прийти к константе равно
весия Кх, определяемой через мольные доли:

( V"'
К р =  п Ш р У ‘ =  П  v  ̂  =  П ( P i ' p T 1 • П ( Р ' Р ° У 1 = K x  { p i p ° )Av, (4.30)

i i \ p  р )

где

Kx = U ( P i / p y г = П * ^ .  (4.31)
i i

Константа равновесия .ЙГХ связана с константой равновесия^ соот
ношением:

К,: =  Kr(p '/p f'. (4.32)
С учетом (4.19) и (4.32) величину Кх можно выразить через функцию 

Гиббса:
Кх = exp{-[ArG°(T, р )  + AvRT\n(p/p)\/RT} = exp[-ArG°(7\ X) /RT] ,  (4.33)
где

ArG°(7\ Х°) = ArG°(7\ р )  +  AvRTln(p/p°). (4.34)
Величина Х° =  1. Величина RTln(p/p°) представляет собой изменение 

функции Гиббса в процессе изотермического изменения давления иде
ального газа отр° дор.
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Химический потенциал вещества — производная от функции Гиббса 
по количеству вещества (в молях) — представляет собой некоторую ве
личину, которая не зависит от выбираемых единиц для выражения кон
центрации. Поэтому химический потенциал, записанный через мольные 
доли, имеет вид:

значение химического потенциала вещества в системе мольных долей.
Стандартное изменение функции Гиббса в реакции можно выразить с 

помощью химических потенциалов Х °):

Из (4.37) следует, что при отображении концентраций через мольные 
доли стандартное изменение функции Гиббса в реакции рассчитывается 
для веществ, находящихся при стандартном давлении, равном полному 
давлению смеси газов. Верхний индекс «*» при ц*г(7\ Х°) введен в (4.35) 
для того, чтобы отличать химический потенциал в данном стандартном 
состоянии, зависящем от давления, от величины химического потенциа
ла р°) в стандартном состоянии, в котором зависимость от давления
отсутствует, т. к. стандартное значение давления всегда равно постоян
ной величине 1 бар.

4.5.2. Отображение константы равновесия через концентрации

Если реакция исследуется при постоянных значениях Т is. V, то не
редко в качестве количественной характеристики содержания реагента в 
смеси используют мольную концентрацию:

В качестве единицы концентрации (С°) часто выбирают величи
ну 1 моль/л. Выражаяpt из (4.38) и подставляя в (4.13), получаем:

+ R T In Pl .JL  =\i*i(T ,X°) + R TlnXi ’ 
{ Р P°J

(4.35)

где

ц* (Г, Х°) = М Т , р )  + RTln(p/p) ~ (4.36)

(4.37)
i

C = n J V  = pJRT. (4.38)

(4.39)
x ll(C 0RT / p°yt = K c • (C°RT /  p°)Av,

где

Kc =n(Q/C°)v* .
i

(4.40)
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Константа равновесияК с связана с константой равновесия^ соот
ношением:

K c = Kp(C R T /p )A\  (4.41)
С учетом (4.19) и (4.41) величину К с можно выразить через функцию 

Гиббса:
Кс =  ехр{-[ДrG°(T, р )  +  AvRT\n(C°RT/p)]/RT} =

= exp[-A,G°(r, C°)/RT], (4.42)
где

ArG\T, С°) = ArG°(T,р )  +  AvRT\n(CRT/р ) . (4.43)
Величина AvRTln(C°RT/p°) представляет собой изменение функции 

Гиббса в процессе изотермического изменения давления идеального газа 
от р° до р = C°RT.

Величины С° и р° в явном виде пишут не всегда, и в таких ситуаци
ях (4.40) и (4.42) принимают вид:

Кс = П С ?  , (4.44)
i

ArG°(T, С ) = ArG\T,р )  + AvRT\n(RT). (4.45)
Выражение для химического потенциала, записанного через концен

трации, получим по аналогии с (4.35):

m(T,Q) = \ii(T,Pi) = №(.Т,р°) +

+ RT In '  Ct C°RTЛ= 11$(Т,С0) + RT\n(Ci /  C°)
(4.46)

VC° p°

где введено обозначение
ц* (Г, С°) = р )  + RTln(CRT/p°). (4.47)

Очевидно, что выражение (4.46) для химического потенциала компо
нента в смеси можно представить в виде зависимости от концентрации в 
следующей форме:

щ(Т, Ct) =  ц* (Т, С) + RTlnCt. (4.48)
Из (4.47) следует, что стандартное изменение функции Гиббса 

в реакции ArG°(T, С°) рассчитывается для веществ с концентраци
ей 1 мо ль/л:

ArG°(T,C°) = Zv^*(T ,C °). (4.49)
i

Константу равновесия Кс используют при изучении реакций в усло
виях постоянной температуры и объема. Напомним, что температура и 
объем являются стандартными переменными для функции Гельмгольца. 
Поэтому в случае константы равновесия К с иногда говорят, что величина 
константы равновесия К с определяется стандартным изменением функ
ции Гельмгольца в реакции:

К с = ехр[-ДД°(7\ C°)/RT], (4.50)
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если в качестве стандартного состояния выбрано состояние с единичной 
концентрацией. Это выражение справедливо только в том случае, если 
реакция происходит без изменения числа молей. В общем случае стан
дартное изменение функции Гельмгольца в реакции не равно изменению 
функции Гиббса между веществами в стандартных состояниях, что вид
но из уравнения:

ArG\T, С°) = АД°(Т, С°) + AvRT. (4.51)
В большинстве ситуаций, даже при изучении газофазных реакций 

при постоянном объеме, удобно использовать константу равновесия^, 
так как общепринятая система стандартных состояний может быть 
непосредственно применена для расчета значений Кр.

4.5.3. Отображение константы равновесия через число частиц

В некоторых случаях используют константу равновесия K N, выра
женную через полное число частиц ЛГ молекул i-го вида в системе. Для 
вывода уравнения для константы равновесия^ выразим парциальное 
давление через число частиц:

р = М Д Т / ( У М А),
где Na — число Авогадро.

Подставляя (4.52) в (4.13), получим:

К р = п т в т / ( р > ш А)Г' =

(4.52)

= U N  у
i

где

п RT
p°VN

Vt /■
= K N -

А  у

RT ЛAv (4.53)

p °v n a

K N = п Nt*  . (4.54)

Константа равновесия^ связана с константой равновесия^ соот
ношением:

K N = K f RT
ч -A v

p°VN
(4.55)

А  у

С учетом (4.19) и (4.55) величину можно выразить через функцию 
Гиббса:

K N =  ехр{-[АrG°(T, р )  +  AvRTln[RT/(p°VNA)]]}. (4.56)
Выражая константу равновесия Кр через Кх, К с и K N, получаем:

К„ =  КЛр / р Т  = КДСЯТ/рТ  =  K ^ R T /p rN Af .  (4.57)
Видно, что если Av = 0, то:

Kp = K x =  K c =  KN. (4.58)
Если число частиц в реакции не меняется, то независимо от формы 

записи константы равновесия равны.
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4.5.4. Влияние стехиометрических коэффициентов 
на константу равновесия

Рассмотрим вопрос о том, что произойдет с константой равновесия Кр 
реакции

ZVjA j = 0 ,
i

если все стехиометрические коэффициенты умножить на некоторое по
стоянное число т. Химическое уравнение будет иметь вид:

'ZmViAi = 0 .

i

Выражение для соответствующей константы равновесия Кр примет 
форму:

^ = П А ЯИ" .  (4.59)
i

Стандартное изменение функции Гиббса:

ArG° = 'Emvi\i?(T,p°) = mArG °. (4.60)
i

Таким образом, умножение стехиометрических коэффициентов ре
акции на некоторое постоянное число т сводится к возведению в т- 
ю степень величины константы равновесия. Поэтому можно рассматри
вать реакцию с любым возможным значением т — это не приводит к 
ошибкам. Обычно из соображений удобства для стехиометрических ко
эффициентов выбирают наименьшие целые значения.

4.6. РЕШ ЕНИЕ ЗАДАЧ ПО ОПРЕДЕЛЕНИЮ  РАВНОВЕСНОГО СОСТАВА
К настоящему времени разработано множество различных пакетов 

программ для расчета химического равновесия с помощью компьютеров. 
Алгоритмы расчетов в этих пакетах основаны на методах прямой мини
мизации соответствующей фундаментальной функции всей системы, 
например G или А. Тем не менее аналитические решения, пригодные для 
простых ситуаций, сохраняют свое значение.

Обычно встречается два основных типа задач расчета равновесного 
состава. В задачах первого типа требуется определить равновесный со
став, если известно, что при температуре Т в объем V внесены вещества в 
исходных количествах п10. Результирующее давление в системе является 
внутренней переменной и определяется установившимся равновесием. 
Для решения этой задачи сначала находим ArG° реакции в соответствии 
с (4.16) и рассчитываем величину Кр в соответствии с (4.19). Так как объ
ем постоянен, парциальное давление i-ro газа пропорционально его ко
личеству:

р, =  пДГ/V  = (п. +  fyiR T /V . (4.61)
Подставляя (4.61) в (4.13), получаем:
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К р = П[(пго + fyft)BT  / VT‘ = (RT / F)Av • ПИЛ» + $V|)V‘ • (4.62)Lp
i i

С помощью (4.62) рассчитывается значение величины а далее — с 
помощью выражения

= л» + ^  — (4.63)
равновесный состав системы.

Рассмотрим в качестве примера задачу о расчете равновесного соста
ва в реакции диссоциации этана С2Н6 = С2Н4 + Н2.

Предположим, что в сосуд объемом V  при температуре Т внесено 
п0 молей этана. Количества отдельных веществ после достижения состо
яния равновесия выразим через химическую переменную:

п(СгН„) -  п„ -  п(С,Н.) = п(Н,) = 5.
Используя (4.62), получаем:

Kr- ( R T / V ) % ’/(n, -%).
Решая это уравнение, находим значение
Второй тип задач — вещества в начальных количествах пю внесены в 

сосуд при температуре Т, а общее давление в сосуде в ходе всего процесса 
остается постоянным и равным р0. При решении этой задачи поступаем 
аналогичным образом. Сначала рассчитываем значение константы рав
новесия через ArG°. Парциальное давление компонента в данной ситуа
ции пропорционально его мольной доле:

Pi = Poni/N . (4.64)
Величина nt определяется по (4.63), а N  — суммарное число молей 

всех веществ в системе, равное:

n  = 'L h  = 2 > io  + |vj) = N0 + !j4v , (4.65)
i i

где

No = 2 > ;o  -  (4.66)
i

полное число молей в исходном состоянии. Подставляя (4.63) и (4.65) 
в (4.64), находим

A = A (n 10 +  Sv1) / W ,  +  SAv). (4.67)
Константа равновесия (4.13) с учетом (4.67) имеет вид:

= ( w r ' ? (n- ° + ^ )V|- ( 4 - 6 8 )

Решая это уравнение, получаем величину
Применим данное уравнение для рассмотрения реакции, обсуждав

шейся выше — диссоциации этана на этилен и водород, 
С2Н6 = С2Н4 + Н2 — в условиях постоянного общего давления (р =  1 бар) и
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при Т = 1000 К. По справочным таблицам находим Кр = 0,33. Для Кр по
лучаем:

Кг=Ре / ( п 0’ - О  = 0,33.
Отсюда при исходном количестве введенного этана п0 = 1 моль нахо

дим £ равной 0,496. В равновесии количество этана составляет 0,504 мо
ля, а этилена и водорода — по 0,496 молей.

Эти примеры показывают, что независимо от условий проведения ре
акции для расчета равновесного состава газофазной системы всегда 
можно использовать только константу равновесия^. Это удобно, так 
как только величина непосредственно рассчитывается с помощью 
обычных справочных термодинамических данных.

Если в условии задачи не даны начальные количества компонентов, а 
указаны только исходные парциальные давления рю, то всегда можно 
рассмотреть систему, которая содержит на начальной стадии процесса 
1 моль в сумме по всем реагентам. Это позволяет рассчитать и пю, так как 
начальные парциальные давления реагентов известны:

л» — Рю/Ро’
где

Ро = 2 > io  • 
i

В задачах, связанных с изучением процессов диссоциации, нередко 
используют понятие «степень диссоциации». Степень диссоциации а 
представляет собой отношение числа продиссоциировавших на данной 
стадии процесса молекул к исходному их числу. Величину а легко свя
зать с Если начальное количество исходного i-ro вещества равно пю, а 
конечное равно п10 + то количество продиссоциированного исходного
вещества (v; < 0) равно Следовательно,

а = (4.69)
Обратная задача — расчет величины Кр по известной величине £ — 

также не представляет трудностей. Величину  ̂можно определить экспе
риментально различными способами. Например, если известно, что в 
условиях постоянного объема начальное давление в системе было р0, а 
конечное — рк, то из уравнений

р0 = NJIT/V, 
рк = (N0 +  v)RT/V

легко найти величину

\ =  (PjPo -  l)A^o/Av-
Аналогичным образом находим, что в условиях постоянного давле

ния
% =  < y jV b- \  )NJAv, 

где 70и 7 к — начальный и конечный объемы системы соответственно.



73

Этими формулами для расчета^ можно пользоваться только тогда, 
когдаAv^O. Е с л и А у  = 0, т о  д л я  получения информации о величине^ 
необходимо использовать другие аналитические методы.

4.7. ЕДИНСТВЕННОСТЬ РАВНОВЕСНОГО СОСТОЯНИЯ  
В ИДЕАЛЬНОЙ СМЕСИ

Из рассмотрения задач на определение равновесного состава видно, 
что их решение сводится к решению алгебраических уравнений с раз
личными степенями искомого параметра Возникает вопрос о един
ственности решения задачи по определению равновесного состояния [1, 
2]. Рассмотрим сначала идеальную газофазную систему, в которой при 
постоянной температуре и постоянном объеме протекает единственная 
химическая реакция (4.10). Будем предполагать, что изменение химиче
ской переменной возможно в интервале от 0 до некоторого максимально
го значения ^макс, и что равновесное значение ^равн находится внутри ин
тервала от 0 до 4 ^ .

В изучаемой системе равновесие определяется минимумом функции 
Гельмгольца. Для ответа на вопрос о единственности необходимо про-

анализировать знак второй производной Используя уравне

ние (3.29), находим:

Э 2А
д¥ T,V

T,V

V ?
= > о . (4.70)

т у

ааИз последнего выражения следует, что величина возрастает во
oq

всем диапазоне изменения химической переменной, и, следовательно, 
она может обратиться в нуль только один раз. Таким образом, един
ственность равновесного состояния для идеальной системы, находящей
ся при постоянном объеме и в которой протекает только одна химиче
ская реакция, доказана.

Рассмотрим случай, когда в системе протекает единственная химиче
ская реакция при постоянном давлении. В этом случае равновесие опре
деляется функцией Гиббса. Вторая производная от G имеет вид:

d2G
т,р

 i______ = (RT /  /  щ -  Vj&v) . (4.71)

т,р
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Для дальнейшего изложения удобно величины N  и Av заменить на
суммы ^ п: и 5 У  соответственно:

* ]

d2G = (iS T /N )2 (v i2n , /n i - v iv ,) .  (4.72)
'Т ,р  i , j

Выражение (4.72) не изменится, если индексы i иу в нем поменять 
местами:

rd2G Л

ч ^ 2 у
= ( R T / N ) ^ ( v j2ni / n j - v jvi ). 

т,р j , i
(4.73)

Взяв далее полусумму выражений (4.72) и (4.73), получим:
ГЪ 2G^ = (RT /  2 N)Z(Vi2nj / щ -  VjVy + v/n* /  пу -  v^v*) =
V Уг.р

= ( R T /2 N )Z (v is]nl / n i - м ^ щ / п , ) 2.
Uj

(4.74)

Таким образом, во всем диапазоне изменения величины £ справедли
во неравенство:

> 0 .  (4.75)Э 2G
k^ 2 jт ,р

Следовательно, с ростом переменной  ̂величина rdG^
ч ^ у

может толь-
Т,р

ко возрастать, а значит, производная может обратиться в нуль только 
один раз. Это и есть единственность равновесного состояния.

4.8. ЗАВИСИМОСТИ КОНСТАНТ РАВНОВЕСИЯ  
ОТ ДАВЛЕНИЯ И ТЕМПЕРАТУРЫ

Продифференцируем логарифм константы равновесия К  „по 1/Т:
S -ч ч — — N /  _ N Р

= - A rH ° ( T ) / R .  (4.76)
p i n Кр ^ p [ -A rG°(T) /  (ДГ)Л
[э(1 /  Т)) Т) 1 Э(1 /  Т) )

В случае константы равновесия К с аналогичным образом получаем:
/ Э1п7Гс л
Э(1 /Г )

= -A rU°(T) /  R . (4.77)
Jv

Полученные уравнения позволяют рассчитывать значения вели
чин A^ETiT) иДrU°(T) для химической реакции путем исследования хи
мических равновесий. С этой целью сначала при различных температу
рах экспериментально находят величины Кр или К с, а затем строят гра
фик в координатах IilK^IilKj,) <=> 1 /Т . Касательная к этой зависимости 
имеет наклон А,Н°(Т) или ArU°(T) соответственно.

Зависимость констант равновесия от температуры нередко представ
ляют и в виде:
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'Э1п Кр 
д Т

АГН°(Т)
RT2

дЫКс] _  A rU°{T)
дт Jv RT2

(4.78)

(4.79)

Уравнение (4.78) называют изобарой химической реакции (изобара 
Вант-Гоффа), а уравнение (4.79)— изохорой химической реакции (изо
хора Вант-Гоффа).

Заметим, что величины А,77° или AJU° в общем случае зависят от тем
пературы:

дАгН°(Т)
дт

дАги°(ТУ

= д гСЫТ),

дт = А ГСПТ)

(4.80)

(4.81)
Jv

Уравнения (4.80) и (4.81) называются уравнениями Кирхгофа. 
Наряду с дифференциальной формой, уравнения Кирхгофа можно пред
ставить и в интегральном виде:

т
АГН °(Т)  = АГН°(Т°)  + J  ArC°(T')dT', (4.82)

грО

ArU°(T) = ArU°(T°) + ] ArC£(T')dT'.
грО

Для системы при постоянном давлении:

ЭА rS°(T) 
дТ

= ArC°JT)/T
Jp

и

ArS°(T) = ArS°(T°) + J ArC°(T') /  T'd'
pO

(4.83)

(4.84)

(4.85)

Если A^H (T) не зависит от температуры, то, интегрируя уравне
ние (4.76), получаем:

и

. „  А ГН °In К„ = — — — + const. 
р RT

Если АгСр°(Т) не зависит от температуры, то:

АД \ Т )  = АД°(Г) + АГС /(Г) • (Г -  Г )

А^°(Г) = AS°(T°) +  А С °(Г)1п(Г/Г).

(4.86)

(4.87)

(4.88)

Рассмотрим зависимость констант равновесия и равновесного состава 
идеальной реагирующей системы от давления. В случае идеальных газов
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величина .йГр не зависит от давления. Но это не означает, что с изменени
ем общего давления относительный химический состав равновесной сме
си не может изменяться. Чтобы проанализировать вопрос о влиянии 
давления на равновесный состав, рассмотрим константу равновесия Кх:

К , =  KJp*". (4.89)

Константа равновесия Кх даже идеальной системы газов зависит от 
полного давления, в отличие от Кр. Если реакция происходит с увеличе
нием числа частиц (Av > 0), то, как видно из (4.89), константа равнове
сия Кх уменьшается с ростом общего равновесного давления. То есть при 
увеличении общего давления равновесие смещается в сторону исходных 
реагентов. Это находится в согласии с принципом Jle Шателье: на увели
чение общего давления система отзывается уменьшением числа частиц в 
системе. Если Av < 0, то увеличение общего давления смещает равнове
сие в сторону образования продуктов.

Зависимость величины константы Кх от давления легко найти 
из уравнения (4.89). Логарифмируя и дифференцируя это равенство, по
лучаем:

dlnKj
др

= -Av /  р = -A rV* /  RT , (4.90)
Jt

где
ArV* = Zv£F; = TViRT / р  = AvRT /  p -  (4.91)

i i

стандартное изменение объема в реакции при давлении, равном р.

4.9. РЕАКЦИИ МОЛЕКУЛ, СОДЕРЖ АЩ ИХ ИЗОМЕРЫ

Химическое равновесие в реакциях с участием изомерных молекул 
можно описать достаточно простым образом, если изомерные молекулы 
находятся в равновесии друг с другом. Предположим, что вещество А  
содержит совокупность изомеров Д , находящихся в равновесии:

А 1 + А 2+  ... + А п. (4.92)
ИзомерыА г, А 2, . . . ,А п присутствуют в количествах/^, п2, ..., пп соот

ветственно. Сумма количеств всех изомеров равна:
п1 + п2 +  ... + пп =  N. (4.93)

Все изомеры группы А принимают участие в некоторых химических 
реакциях, например,

vaA + vbB = vcC. (4.94)
Молекулы В и С также состоят из нескольких изомеров. Предполага

ется, что стехиометрические коэффициенты в уравнении (4.94) одинако
вы для всех изомеров внутри одной группы. Можно детально рассмот
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реть равновесие в реакции (4.94) с учетом термодинамики каждого из 
изомеров, например:

vaA, + vbBj= vcC4. (4.95)
Условие равновесия в обычном виде:

Vcl^C*) -  va|x(A,) -  vj^B.) = 0. (4.96)
Каждую реакцию можно охарактеризовать константой равновесия:

Кт = ехр(-ДrG9lk /  RT) = ---------------  , (4.97)
[Aj]vA [Bj]vB

где
а я :  = vcA C k) -  vâ (A ;) -  vBp (B,). (4.98)

Количество равновесных реакций будет равно произведению числа 
изомеров в каждом из веществ А, В и С. Очевидно, что данный путь опи
сания равновесия громоздок и сложен.

Покажем, что равновесие по реакции (4.94) можно рассмотреть, рас
сматривая только суммы концентраций изомеров для каждой группы 
молекул [3]. Для этого сначала необходимо рассмотреть равновесие изо
мерных молекул внутри одной группы.

4.9.1. Равновесие изомеров

Рассмотрим изомерные молекулы группы А. Т. к. изомеры находятся 
в равновесии, то химические потенциалы изомеров, например А т-го и 
А г-го, равны:

ц" (AJ + RT\n[AJ =  11(A) +  ДГ1п[Аг]. (4.99)
Выразим концентрацию I-го изомера через концентрацию т-го изо

мера:
[Аг] =  [AJexp{[|T(AJ -  р°(Аг)]/ЯГ}. (4.100)

Суммарная концентрация изомеров А  выглядит так:

[ A ] = f ; [ A /] =  [Am ]x  

„  1=1 (4.101)
X £ е х р ([ц °(А т ) -  Ц °(А ;)] /  ВТ) =[Ат ] ехр[р°(Ат ) /  ВТ) F(A),

1=1

где

Р(А) = f )  ехр[-р°(Аг) /  RT] .  (4.102)
1=1

и
[AJ = [А] • ехрНГ(AJ/RT]/F(A). (4.103)
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Найдем функцию Гиббса Сг(А) для всех изомеров группы А, исполь
зуя равенство ц(Аг) = |i(Am) и выражение для [Ат\ согласно (4.103):

G( А) = £>,ц(А ; ) = W|4Am) = JV(n°(Am) +
I . (4.104)

+ RT \n[Am J) = N(-RT\nF(A) + ДГ1п[А]).

Следовательно, химический потенциал совокупности изомеров груп
пы А равен:

ц(А) = G(A)/N = ~RT\nF(A) + RTln\A] = \Jl°(A) +  RT\n[A], (4.105)
где

|ДА) = ~RT\nF(A). (4.106)
Из (4.104) следует, что для любого изомера ц(Ат) в группе А  выполня

ется равенство:
ц(Ат) = ц(А). (4.107)

Доля т-го изомера в смеси изомеров группы А составляет, соглас
но (4.103):

= Х(Ат) =  [AJ/[A] = exp[-|x0(Am)/RT]/F(A). (4.108)
Заметим, что

£ х т ц°(Ат ) * Ц°(А).
т

4.9.2. Химические реакции с участием изомеров

Перейдем к изучению химических реакций на примере реак
ции (4.94).

Покажем, что химическое равновесие можно записывать для сумм 
изомеров отдельных веществ. Заменяя в (4.96) ц(А) на р(А) в соответ
ствии с (4.107) ит. д., получаем уравнение для описания равновесия в 
реакции (4.94) с учетом изомерных молекул:

vcp(C) -  vA|i(A) -  vBp(B) = 0. (4.109)

Из этого уравнения следует выражение для константы равнове
сия (К ') реакции (4.94):

К' = exp(-ArG'° /  RT) = — [ЛС]У° . (4.110)
v г  '  ’  [ A ] v a [B]vb v 7

Концентрации [А], [В] и [С] представляют собой суммы концентра
ций изомеров:

[А] = £ [А ,] ,  [В ]=£[В ; ], [С] = ]Г[С*]. (4.111)
i j  k

Величина ArG'° равна:
ArG ' =  vĉ (C) -  уац (А) -  vB̂  (В) (4.112)
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И

|Х°(С) = -R T  In F(C) = -R T  ln£expH i°(C fe) /  RT]
к

p° (A) = -R T  In F(A) = -R T  In £  ехр[-ц° (A£) /  RT] . (4.113)
i

p°(B) = -KTlnF(B) = -ДГ1п^ехр[-ц°(В; ) /  RT]
i

Основной вывод из этого рассмотрения заключается в том, что для 
реакций веществ, каждое из которых представляет собой совокупность 
изомеров, константу равновесия можно представить в обычном виде. 
Уравнения (4.109)-(4.113) описывают термодинамику равновесной ре
акции (4.94) с участием изомеров.

В общем случае равновесной реакции многих веществ, например,

Z VA = ° .  <4-114)
j

гдeD.  представляет собой сумму изомеров: jk , термодинамиче-
k

ские параметры можно записать так:
ц0(Бу) = -ДГ1п^(Б; ) = -R T  In ̂  ехр[-ц° (D ^) /  RT] (4.115)

к

И

ArG '° = XVyU"(D,) = -R T ex p & V j  1п2>хр[-р°(Щ ) /  RT]) .(4.116)
j  j  к

Константа равновесия К' имеет вид:

К ' = П [ ^ /Р  = exp(-ArG r° /  RT) =
1 (4.117)

=exp{2\yln £ e x p [-n °(D ^ )/ RT]}.
j  ь

Термодинамика реакций с участием изомеров будет использована да
лее при рассмотрении термодинамики биохимических реакций.

Самостоятельные упражнения
1. Исходя из уравнения

G  = »
i

показать, что

dG = -S dT  + Vdp + YjH dH  '
i

2. Обсудить вопрос о выборе стандартного состояния в случае кон
станты равновесия K N.
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3. Показать, что равновесный выход продуктов максимален, если ис
ходная смесь имеет стехиометрический состав.

4. Найти, как влияет на равновесный состав продуктов инертный газ. 
Исходная смесь имеет стехиометрический состав.

5. Найти, как меняется равновесное значение химической перемен
ной при малом изменении общего давления. С этой целью получить вы

ражение для 0 / п,равн

У

, где щ>равн — равновесное содержание i-го компо-
тар

нента в смеси, р — общее давление.
6. Найти, как меняется равновесное значение химической перемен

ной при малом изменении температуры при постоянном давлении.
7. Найти, как меняется значение химической переменной при малом 

изменении количества г-го компонента при постоянных значениях р л Т .
8. Предположим, что стандартными состояниями для газообразных 

веществ, участвующих в реакции = 0 , выбраны состояния с раз-
i

личными давлениями pt для каждого реагента. Вывести уравнение 
для Кр.

9. В системе реагирующих газов равновесие устанавливается очень 
быстро. Найти Ср для такой равновесной смеси.

10. Вещество АВ способно диссоциировать в газовой фазе по уравне
нию АВ = А  + В. Вещество АВ в количестве п0 молей при температуре Т 
помещено в объем V0. Равновесие устанавливается быстро. Какую работу 
следует затратить, чтобы изотермически сжать систему с установившим
ся равновесием от объема V0 до объема V?

Литература
1. Зельдович, Я. Доказательство единственности решения уравнений закона действующих

масс. Ж. физ. химии, Т. 11, № 5, 1938. С. 635-637.
2. Пригожий, И., Дефэй, Р. Химическая термодинамика. Новосибирск: Наука, Сибирское

отделение, 1956. С. 509.
3 .Alberty, R.A. Thermodynamics of Biochemical Reactions, USA: Wiley, 2003. P. 193.
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ГЛАВА 5 
РАВНОВЕСИЕ В ИДЕАЛЬНЫХ 

МНОГОКОМПОНЕНТНЫХ СИСТЕМАХ 
СО МНОГИМИ РЕАКЦИЯМИ

5.1. ЛИНЕЙНО НЕЗАВИСИМЫ Е РЕАКЦИИ
Предположим, что система содержит К  веществ, которые находятся в 

химическом равновесии. Возникает вопрос о минимальном числе хими
ческих реакций, с помощью которых можно описать химические пре
вращения в системе. Ясно, что эти химические реакции должны быть 
линейно независимыми. Совокупность минимально возможного числа 
химических реакций, линейная комбинация которых позволяет запи
сать любую химическую реакцию в системе, будем называть линейно 
независимым набором.

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

где индекс i нумерует вещества в системе, индекс j — линейно независи
мые реакции: i =  1, 2, 3, ..., К; j =  1, 2, 3 , . . . ,  R. Понятно, что задача о 
числе линейно независимых реакций эквивалентна задаче о числе ли
нейно независимых наборов коэффициентов v;: число линейно независи
мых наборов равно числу R линейно независимых реакций. Эти наборы 
можно найти из принципа сохранения количеств (баланса) каждого хи
мического элемента. В общем случае каждое из веществ системы может 
содержать N  атомов химических элементов в различных количествах. 
Поэтому химическую брутто-формулу каждого соединения представим в 
виде

где пш — число атомов k-ro элемента в формуле i-ro вещества. Например, 
H2S04 в такой записи будет выглядеть как {2, 1, 4}, где первая цифра го
ворит о числе атомов водорода, вторая — серы, третья — кислорода. Та
ким образом, любое вещество можно представить в виде матричного 
произведения. Например:

i

1̂2»

н
|H2S04| = |214|- S 

О
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Если в системе присутствует несколько веществ А1? А2, А к, то их 
также можно формально описать с помощью матричного уравнения:

Ai Ei
а 2 е2

= \nim\'

А * En

где \n j— атомная матрица системы, Е 1г Е2, ..., EN— химические эле
менты, при этом i = l ,  ..., К; т = 1, ..., N.

Так как количество атомов любого элемента в химической реакции 
сохраняется, то можно написать N  уравнений сохранения (баланса) для 
любой у-й реакции из независимого набора:

к
^ jvijnim — тл— 1, 2, ...,ЛГ, (5.1)
i=i

где определению подлежат стехиометрические коэффициенты vtj. Таким 
образом, задача свелась к стандартной задаче линейной алгебры — отыс
канию решений линейной системы уравнений. Для этого прежде всего 
необходимо проанализировать матрицу атомных коэффициентов |nj. 
Если ее ранг равен г, то число линейно независимых решений и, следова
тельно, число линейно независимых химических уравнений равно:

R = K - r  (5.2)

(напомним, что под рангом матрицы понимается размерность макси
мального детерминанта, построенного из строк и столбцов матрицы).

Рассмотрим, например, систему, содержащую С6Н6, С2Н6, С2Н4, С2Н2 
и Н2. В этом случае К  = 5 и N  = 2. Матричное представление веществ, 
участвующих в реакции, матрица атомных коэффициентов и матричное 
уравнение имеют вид:

c6H6 6 6
С2Н6 2 6
С2Н4 = 2 4
с2н2 2 2
Н2 0 2

Видно, что ранг матрицы равен 2. Следовательно, число линейно не
зависимых уравнений равно 3. Химическое уравнение для у'-ой линейно 
независимой реакции записывается следующим образом:

v1;C6H6 +  v2.C2H6 +  v3.C2H4 +  v4.C2H2 +  v5.H2 =  0.

Коэффициенты vi;. находим из матричного равенства:
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(Vl /v2/v8/v47V5/<

6 6 
2 6 
2 4 
2 2 

О 2

=  0 ,

или
6 v 1. +  2 v 2.+  2v 3. +  2v 4. =  0 ,

6v1; + 6v2. + 4v3. + 2v4. + 2v5/ = 0.
Решая эту систему уравнений и выбирая наименьшие целочисленные 

значения коэффициентов v ., получаем:

VI 1 0 0
V2 0 1 0
V3 = 0 9 0 9 1
V4 -3 -1 -1

v5 0 -2 -1

Соответствующие химические уравнения выглядят так:
С6Н6 = ЗС2Н2, С2Н6 = С2Н2 + 2Н2, С2Н4 = С2Н2 + Н2.

Нами были выбраны наименьшие целочисленные значения для ко
эффициентов \ц, т. к. в этом случае они наиболее удобны в использова
нии. Но, в принципе, можно было написать любые по величине целочис
ленные или дробные значения, удовлетворяющие алгебраическим урав
нениям.

Если к этим трем уравнениям дописать любую другую реакцию, ко
торая может протекать в этой системе, то она уже будет линейно зависи
мой.

В рассмотренном примере число линейно независимых реакций ока
залось равным разности числа веществ и химических элементов. Спра
ведливость этого правила довольно ограничена: если группа атомов, 
включающая в себя несколько атомов различных элементов, ведет себя в 
химической реакции как единое целое, то указанное правило может 
привести к неверному результату. Например, рассмотрим систему, со
стоящую из радикала НСО и глиоксаля Н2С20 2. В этом случае К  = 2 ,  
N  =  3, и если формально рассчитать величину К  — N, то получится аб
сурдный результат относительно числа линейно независимых уравне
ний. Применение же атомной матрицы дает правильный результат. Дей
ствительно, уравнение в матричной форме выглядит так:

Н
НСО _ 111

С
Н2 С2 0 2 222

О
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Ранг этой матрицы равен 1. Для числа линейно независимых уравне
ний получаем очевидный результат:

Если в последнем примере группу НСО рассматривать как некий хи
мический «элемент», который присутствует в соединениях, не изменя
ясь, то опять можно воспользоваться простым правилом для нахождения 
числа линейно независимых уравнений: R = К  — N. Так можно поступать 
и в других случаях.

Необходимо отметить, что если в системе присутствует несколько 
изомеров, то в атомной матрице появляется соответствующее число оди
наковых строчек. Процедура нахождения линейно независимых реак
ций сохраняется неизменной.

Рассмотрим систему, в которой протекает R линейно независимых

где i — номер вещества, j — номер реакции. Глубину протекания каждой 
реакции будем характеризовать своей величиной химической перемен
ной Для термодинамического описания обратимся к функции Гиббса 
для всей системы, которая не обязательно находится в равновесии. Тогда 
для dG можно записать:

В то же время в рассматриваемой многокомпонентной системе с пе
ременным числом частиц изменение функции Гиббса можно записать 
в виде:

R = K - r =  2 - 1  = 1. 
Соответствующее химическое уравнение имеет вид:

2НСО = Н2С20 2.

5.2. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ В СИСТЕМЕ  
СО МНОГИМИ РЕАКЦИЯМИ

реакций:

(5.3)

(5.4)
i

Используя (2.9):
(5.5)

J
находим:

(5.6)
J *
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Сравнивая (5.6) и (5.3) и учитывая независимость химических пере
менных, получаем:

Щ = •  (5 -7)

Допустим далее, что реакция достигает равновесного состояния при 
постоянных значениях параметров Т и р. В равновесии величина функ
ции Гиббса достигает минимального значения, а производные от функ
ции Гиббса по химическим переменным обращаются в нуль:

| р -  =  0 , ) - 1 , 2  Д .  ( 5 . 8 )

Сопоставляя уравнения (5.7) и (5.8), получаем условия, описываю
щие химическое равновесие в сложной многокомпонентной системе с 
несколькими линейно независимыми реакциями:

= 0 ,у '= 1 ,  2, (5.9)
i

Равенства (5.9) можно интерпретировать так: в равновесной системе 
каждая из линейно независимых химических реакций находится в рав
новесии. Это является проявлением принципа детального равновесия. 
Принцип детального равновесия гласит, что в равновесной системе все 
возможные процессы находятся в равновесии.

Следует отметить, что в равновесной системе в силу соотноше
ний (5.9) не все компоненты системы являются независимыми. Под не
зависимыми компонентами понимают совокупность наименьшего числа 
веществ, присутствия которых необходимо и достаточно для образова
ния всех возможных веществ и фаз. В отсутствие в системе химических
реакций каждое вещество является независимым. Условия (5.9) накла
дывают R связей на систему, и поэтому число независимых веществ (Ккеа) 
меньше полного числа компонентов на величину R:

К веа = К - R. (5.10)
Учитывая соотношение (5.2), находим, что число независимых ве

ществ равно рангу атомной матрицы:
К иез = г. (6.11)

Выбор независимых веществ не является ни строго однозначным, ни 
полностью произвольным: атомная матрица независимых веществ 
должна иметь квадратную форму с размерностью г х г и ее детерминант 
должен быть отличен от нуля.

В рассмотренном выше примере системы, состоящей из С6Н6, С2Н6, 
С2н 4, с2н 2 и Н2, в качестве независимых веществ можно выбрать любой 
набор из двух веществ, атомная матрица которых будет иметь детерми
нант, отличный от нуля. Например, С6Н6 и С2Н6. Единственный набор, не 
отвечающий условию о независимости, состоит из С6Н6 и С2Н2.
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5.3. СИСТЕМА УРАВНЕНИЙ, ОПИСЫ ВАЮ Щ ИХ РАВНОВЕСИЕ  
В СИСТЕМЕ С НЕСКОЛЬКИМИ  

ЛИНЕЙНО НЕЗАВИСИМЫ МИ РЕАКЦИЯМИ
Рассмотрим систему с R линейно независимыми реакциями. Для 

каждой из химических реакций можно найти величину стандартного 
изменения функции Гиббса в реакции и соответствующее значе
ние к рГ

Проанализируем сначала ситуацию при постоянном объеме. Парци
альное давление каждого из веществ:

г \
pi = ( R T / V ) n i = ( R T / V ) п*о+2>гД /

j
(5.12)

где ^ — глубина протекания у-й реакции. Для расчета величин ^ получа
ем систему из R нелинейных уравнений:

Av,-
K pj = П P i 7 = <R T /  У) 7п о ю + 2 > ^ у ) 17 ’

i i у

где Av̂  — сумма стехиометрических коэффициентов в у-й реакции:
Avi 2 Х /

(5.13)

(5.14)

Если реакция проводится при постоянном давлении р, то:

nio + % v ifij rHo + X vifi)
Pi = р щ /Ы  = р

и

2 > i 0  + 2 > ^ )  N 0 + H Avfij  
i j j

KPj = = П
Ho +

i
No + Z Av/^

4

AV;

Av- П  ni o + Z viy£y
(N0 + Z A v ^ - )  1 i V  j

4

(5.15)

(5.16)

где

N 0 = 2 > ;го (5.17)

Эту систему уравнений можно использовать для расчета величин £. 
Рассмотрим пример сложной системы, реагирующей при постоянном 

объеме. В таблице приведена информация о химических реакциях в 
многокомпонентной системе, содержащей С6Н6, С2Н6, С2Н4, С2Н2 и Н2.
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N Реакция к„ Av,
1 С2Н6 = С2Н4 + Н2 К» 1
2 С2Н6 = С2Н2 + 2Н2 К* 2
3 С6Нв = ЗС2Н2 со 2

Пусть начальные количества реагентов равны: п0(С2Н6) = п0,
п0(С6Н6) = т0, п0(С2Н2) = п0(С2Н4) = п0(Н2) = 0. Система уравнений, описы
вающих равновесие, имеет вид:

К р1 = (RT /  V )^ \ + 2 f  ,
Щ) -  41 -  42

л- _ Г7?Т , ТП2 Й 2 + 3 ^ 3 ) Й 1 + 2 ^ 2 )2

KP * - (RT/V)  « „ - ь - ь  ’

К рз = (RT /  V)2 f e + 3 ^3)3 .
"*0 “ S3

Решая численно эту систему нелинейных алгебраических уравнений, 
можно найти значения равновесных параметров £.

Равновесный состав системы можно находить численным методом и 
минимизируя функцию Гиббса (или Гельмгольца) всей системы. Неред
ко процедура минимизации является предпочтительной по сравнению с 
решением сложных систем алгебраических уравнений, и поэтому имен
но эта процедура лежит в основе большинства численных алгоритмов 
расчета термодинамических равновесий.

5.4. О ЕДИНСТВЕННОСТИ РАВНОВЕСНОГО СОСТОЯНИЯ  
В ИДЕАЛЬНОЙ ГАЗОФАЗНОЙ СИСТЕМЕ СО МНОГИМИ РЕАКЦИЯМИ

Рассмотрим систему с постоянным объемом. В равновесном состоя
нии функция Гельмгольца достигает минимума Для определения равно

весного состояния найдем производные 

лом (4.7):

^  = Z vijH  =

f \
дА

Л
по аналогии с разде-

T,V

ту , 7 = 1,2,...,72. (5.18)

= + 1nni + AvjRT In
' RT  ̂
I V

Приравнивая последние выражения к нулю, получаем R уравнений, 
которые позволяют рассчитать значения координат ^2, в поло
жении равновесия. Для решения вопроса о единственности равновесного
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состояния рассмотрим вторые производные от 

ской переменной г̂:
(  „ л

=

по некоторой химиче-

ту I ni
(5.19)

При любом наборе значений координат (гг, г;) переменных (£г, .̂) 
квадратичная форма

II
I i

*i*j = =
ту I I ] 1

M ' l f d w )  < Z V / )  =  > 0
i ni I j i i j

(5.20)

является положительно определенной. Таким образом, в системе реаги
рующих идеальных газов в условиях постоянного объема равновесное 
состояние единственно.

Теперь перейдем к рассмотрению реакционной системы, давление в 
которой постоянно и равно р. Сначала находим первую производную 
функции Гиббса системы по химической переменной j -й реакции 
с учетом (5.15):

с \ 
dG

Л ,
= Х > г Л  = + RT'L vij lnni +

>Т,р 1 1 ‘
+ AvjRTln р -  Av jRT  In N

Найдем далее вторые производные:

(5.21)

f d2G Л
= 1

Эр.

Т,р
IJ

I _= RT у  Vi jVil
Т  ni

Z vi j Z vM
k

k

(5.22)

Проводя с (5.22) операции, аналогичные тем, которые были выпол
нены при анализе системы с одной реакцией, получаем:

f  \
d2G ' RT

Т,р
N

vijvilnk ^
z l n -  I vi/vWi,k i i,k

RT
2 N

ijva nk

i,k ni \

(5.23)
vkjvklni

^ Й-------
i,k k



89

Отсюда следует, что квадратичная форма ^
Ui

32G

Т,р
z^j при раз

личных значениях (zt, z j  переменных (£г, £.) будет положительно опреде
ленной. Следовательно, равновесное состояние единственно.

Самостоятельные упражнения
1. Для газофазной системы, состоящей из С2Н6, 0 2, Н20 , С02, С2Н5ОН, 

записать уравнения, определяющие равновесное состояние.
2. Чему равна полезная работа обратимого процесса в системе, в ко

торой протекает несколько химических реакций одновременно?
3. Для системы, параметры которой приведены в таблице, указать 

три возможных набора независимых веществ.
4. В газовой фазе в равновесии находятся реакции:

А  + В = С1,
С1 = С2,
С2 = СЗ,
СЗ = С4.

Указать независимые вещества. Можно ли взять в качестве незави
симых веществ С4 и С4?

5. Для системы, состоящей из К  веществ, найти максимальное и ми
нимальное возможное число независимых реакций.

Литература
1. Зельдович, Я. Доказательство единственности решения уравнений закона действующих 

масс / /  Ж. физ. химии. Т. 11, № 5. 1938. С. 635-637.
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ГЛАВА 6 
ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ В СИСТЕМАХ 

С НЕИДЕАЛЬНЫМИ ГАЗАМИ

Идеальные газы состоят из атомов или молекул, которые по опреде
лению не взаимодействуют между собой и способны обмениваться энер
гией и импульсом только при соударениях друг с другом. В отличие от 
идеальных газов, молекулы реальных газов способны взаимодействовать 
между собой, вследствие чего реальные газы всегда неидеальны. На до
статочно больших расстояниях, по сравнению с молекулярными разме
рами, между молекулами неидеальных газов действуют силы притяже
ния, а на малых — силы отталкивания. Эти межмолекулярные взаимо
действия называются взаимодействиями Ван-дер-Ваальса. Благодаря им 
неидеальные газы могут изменять свое фазовое состояние, например, 
сжижаться или переходить в твердое состояние при понижении темпера
туры. Межмолекулярные взаимодействия оказывают влияние на хими
ческий процесс и на равновесные состояния. Точный учет межмолеку- 
лярных взаимодействий очень труден. Поэтому в химической термоди
намике разработан формализованный подход к описанию химических 
процессов с реальными газами, который может быть применен к любым 
газам с любым характером взаимодействий. Описание этого подхода да
ется в следующих разделах этой главы.

6.1. УРАВНЕНИЯ СОСТОЯНИЯ РЕАЛЬНЫ Х ГАЗОВ
Знание уравнения состояния реального газа и уравнения состояния 

газовой смеси позволяет получить очень важную информацию о термо
динамических параметрах системы. Свойства большинства реальных 
газов достаточно хорошо описываются уравнением состояния идеального 
газа только при низких давлениях:

pV = nRT. (6.1)
При высоких давлениях это уравнение непригодно. Уравнения, ко

торые описывали бы состояние реальных газов во всем диапазоне изме
нения параметров, в общем случае не известны. Тем не менее, существу
ет ряд аналитических выражений, которые можно применять к неиде
альным газам и которые вполне годятся для практического 
использования [1]. Рассмотрим некоторые из них.

Уравнение Ван-дер-Ваальса (для одного моля газа)
(p + a/V2) (V-b)  = RT (6.2)
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довольно часто применяют для описания состояния газа и жидкости. 
Значения параметров а и 6 для некоторых газов приведены в табли
це 6.1.

Таблица 6.1
Значения параметров уравнения Ван-дер-Ваальса

№ Вещество а, л2-бар/моль2 Ъ, л/бар № Вещество а, л2-бар/моль2 Ъ, л/бар
1 Аргон 1,345 0,03219 4 Метан 2,253 0,04278
2 Бензол 18 0,1154 5 Диоксид

углерода
3,92 0,04267

3 Вода 5,464 0,03049

Гораздо лучше свойства реальных газов в широком диапазоне пара
метров описывает уравнение Битти — Бриджмена. Для одного моля газа 
оно записывается выражением:

pV2 = R T [V +B 0( 1 -  ъ/ v m  -  C/(FT3)] -  А0( 1 -  a/V). (6.3)
Значения параметров для ряда газов приведены в таблице 6.2.

Таблица 6.2
Значения парам етров уравнения Битти —  Бриджмена

№ Вещество А0, л а'103,1/л В„Ю3, л Ь-103,1/л СЛОГ1, 1/(лК3)
1 Аргон 1,2907 23,28 39,31 0,0 5,99
2 Азот 1,3445 26,17 50,46 -6,91 4,20
3 Кислород 1,4911 25,62 46,24 4,208 4,80
4 Метан 2,2769 18,55 55,87 -15,87 12,83

Очень простым, хотя и не очень точным при высоких давлениях, яв
ляется уравнение Бертло:

pV = RT 1 +
9 pTvкр

128ркрГ ( 1 - 6  Т * / Т 2) (6.4)

где pKV и Ткр — критические параметры газа (см. раздел 10.8). Значения 
критических параметров для ряда веществ приведены в таблице 6.3.

Таблица 6.3
Значения критических параметров для некоторых вещ еств

Вещество т*. к А Р. баР У.р-10в, м3/моль
Гелий 5,19 2,27 57
Водород 32,97 12,93 65
Кислород 154,59 50,43 73
Метан 190,56 45,99 98,6
Диоксид углерода 304,13 74,75 94
Этан 305,32 48,72 145,5
Аммиак 405,5 113,5 72
Вода 647,30 224,13 8

В настоящее время часто предпочитают описывать свойства реаль
ных газов с помощью вириальных коэффициентов В, С, ... в виде:
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p V =R T ( 1 + B / V + C / V  + D/V3 +  ...)•
Коэффициенты В, С, ... зависят от температуры. Например, полага

ют, что
В(Т) -Ь , +  bJT  +  b j r  +  b j l *  + tyr*.

Величина коэффициента В(Т) отрицательна при низких температу
рах и положительна при высоких. Температуру, при которой В(Т) =  О, 
называют температурой Бойля.

Экспериментальные данные нередко изображают, пользуясь методом 
соответственных состояний. В этом методе давление, объем и температу
ру выражают в относительных единицах значений, характерных для 
критической точки.

Необходимо отметить, что в этих координатах уравнение состояния 
газа Ван-дер-Ваальса имеет форму, не зависящую от конкретных значе
ний параметров а и Ъ. Действительно, в критической точке 
(см. раздел 10.8.) выполняются следующие соотношения:

кр
укр к̂р -Ь

dV
Д71кр

кр

а
у2  ’
1 кр

+ ^  = о ,

Э 2р  
9F2

= 2

кр

Кр

V 3г кр

6а
= 0 .

' 'к р

Отсюда
(V „p  -  Ь )3 К 4р

К ,  = 8Ь,р„ -  а/276’ , Т = 8а/27Я6
И

Ь = V J S ,  а =  (9 /8 ) R T ^  = 3pKpFKp2.

(6.5)

(6.6)
Подставляя соотношения (6.6) в уравнение Ван-дер-Ваальса и пере

ходя к новым переменным:
it=J>/P,.t =  r / r , , 8  = V7V„, (6.7)

получаем:

к РщУкр т 9 
RZкр 5 - 1 / 3  8

- | / 5 2 . (6.8)

Переменные к, т и 5 называют соответственными или приведенными.
В критической точке значения всех этих переменных равны единице. 
Поэтому очевидно, что

P J J K T Кр = 3/8. (6.9)
Следовательно, уравнение (6.8) с учетом (6.9) будет иметь вид:

п = 8 т 
3 6 - 1 / 3

- 3 / 5 2 , (6 .10)

в котором конкретные параметры а и & не содержатся. Поэтому все газы 
должны описываться в соответственных координатах одним и тем же 
уравнением.
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Эксперимент не подтверждает справедливость уравнения (6.10) в 
широком интервале соответственных параметров. Тем не менее, боль
шинство газов в соответственных координатах демонстрируют почти 
одинаковые зависимости. Некоторые отличия существуют для водорода, 
гелия и неона, для которых вместо истинных значений я и т в уравне
нии (6.10) необходимо использовать эффективные, равные:

п=р / (р кр + 8), Ч = 7У(Гкр + 8),
где давление выражено в барах, температура — в градусах Кельвина.

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

а) изобарный коэффициент сжатия:

•4(f),-
б) изотермический коэффициент сжатия:

Р = - —н V
dV

9

тдр

в) изохорический коэффициент давления:

Эр
Y -  Р дТ / V

Довольно часто экспериментальные данные анализируют путем ис
следования зависимости сжимаемости Z = pV/RT  от величины р при раз
личных значениях параметра т:

Z  = Z(n, т).
Различные уравнения состояния реальных газов можно найти в [1-4].

6.2. ЛЕТУЧЕСТЬ
Рассмотрим химические равновесия в системе, состоящей из неиде

альных газов. Рассмотрим сначала систему с одним неидеальным газом. 
При изотермическом процессе изменение величины G в зависимости от 
давления неидеального газа описывается уравнением:

р2 _
AG = | Vdp . (6.11)

Здесь и далее черта над символом означает, что рассматриваемая ве
личина относится к одному молю.

Если газ неидеален, то результат интегрирования будет отличаться от 
величины RT\n(pJpх) для идеального газа (см. (4.6)). Для вычисления 
интеграла в уравнении (6.11) следует знать зависимость V от давления. 
Эту зависимость удобно аппроксимировать какой-либо функцией, доста
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точно точно описывающей поведение газа в интервале давлений от рг 
дор2. Однако для разных газов эти функции могут довольно сильно от
личаться, и поэтому результат интегрирования также будет принимать 
самый разнообразный вид. Следовательно, единую для всех газов мате
матическую форму представления функции Гиббса найти не удастся.

Рис. 6.1
Переход от состояния идеального газа — точка 1, к состоянию реального газа — точка 3

Во избежание этого разнообразия было предложено считать, что ре
зультат вычисления интеграла в (6.11) для неидеального газа имеет та
кую же математическую форму, как и в случае идеального газа, но толь
ко вместо давления следует употреблять параметр состояния «лету
честь», или «фугитивность» (/):

р2 _
f Vdp = RTln(f2 / А). (6.12)

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

f  =  W, (6.13)
где у — коэффициент летучести. Коэффициент летучести является 
функцией от Г и р. При высоких давлениях или низких температурах 
значения летучести и давления могут значительно отличаться
(табл. 6.4). Видно, что в зависимости от условий летучесть может быть
больше и меньше реального давления.

Таблица 6.4
Зависимости летучестей углекислого газа (60°С) и водорода (—75°С) от давления

Р, бар 25 50 100 200 300
ЛС02), бар 23,2 42,8 70,4 91 112
ЛН2), бар 25,4 - 107,3 232,5 380

Для расчета /  воспользуемся следующим соображением: при умень
шении давления реального газа его свойства все более приближаются к 
свойствам идеального газа. Поэтому можно считать, что
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fp̂ O ~^P’
и поэтому при некотором очень малом давлении р* можно принять

/ = / * = р * .
Рассмотрим изотермический переход газа из идеального состояния 

(оно изображено точкой 1 на рисунке 6.1) в реальное состояние (точка 3) 
при одном и том же давлении р. Сущность такого перехода заключается в 
равновесном включении внутримолекулярных взаимодействий. Для его 
проведения сначала расширим идеальный газ до давления р* по изотер
ме идеального газа (путь 1 —» 2, рис. 6.1), а затем сожмем до давленияр, 
но по изотерме реального газа (путь 2 —> 3, рис. 6.1). Изменение AG в 
этом процессе запишем так:

ЛС^ид —> р) = G -  G^. (6.14)

Для вычисления G и G^ — функций Гиббса реального и идеального 
газов в качестве точки отсчета можно воспользоваться состоянием, обо
значенным на рисунке 6.1 точкой 2, в котором f  = p* и свойства реально
го и идеального газов тождественны. Функцию Гиббса этого состояния 
примем за нуль отсчета. Тогда:

G = | Vdp , GHfl = f V ^ d p , (6.15)
p*  p*

где V и 7ид — молярные объемы реального и идеального газов соответ
ственно. Отсюда для AG(ha —» р) получаем:

AG(Hfl - > р ) = | ( 7 - V m)dp = -  J [(RT /  р) -  V]dp , (6.16)
р *  р*

где произведена замена V ид на RT/p.
В то же время, используя определение (6.12) для/,  легко вычислить 

интеграл в (6.16):
Ав(ид -»  р) = ДТ1п(///*) -  RTln(p/p*). (6.17)

Учитывая, что /*  = р*, получаем:
АС(ид -> р) = G -  GHS = RTln(f/p) = RTlny. (6.18)

Выражение (6.18) позволяет уяснить смысл коэффициента летуче
сти: его величина прямо связана с величиной изменения G в обратимом 
процессе перехода системы из идеального состояния в реальное при по
стоянных значениях Т is. р. Величина RTiny численно равна величине 
полезной работы, которую можно было бы получить в этих условиях в 
результате перехода газа из реального состояния в идеальное при Т 
u p  =  const.

Сравнивая выражения (6.18) и (6.16) и полагая значениер* равным 
нулю, находим:
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RTln(f /  p) = RTlny = -  j  a dp , (6.19)

где через a обозначена величина:

a = RT/p -  V .
Таким образом,

P
R Tlnf = RT In p -  | a dp .

о

(6.20)

(6.21)

Заметим, что, используя (6.18), можно легко рассчитать изменение 
разнообразных термодинамических параметров в процессе перехода от 
гипотетического идеального газа к реальному газу при условии постоян
ства температур и давления (состояния 1 и 3 на рисунке 6.1). Учитывая, 
что G — характеристическая функция, получаем:

G - G » ^  RTlny,

^Э1пуЛS - S m = - R

А  -  Аид = RT

lny + Т 

In у — р

' р.Э Т

Э1пу  ̂
"а Г ) т

Н - Н  = —RT2
Э1пу 
Э Т

U - U  = -R Tид
Э1пу + Т

у т

Э1пу 
Э Т 'р.

V — Уид = RT
Э1пу
ЭР

Ср Ср(ИД — RT
Э1пу 
Э Т

+ т
'р

Э2 In у 
ЭТ2 'р.

(6.22)

Величину f  нетрудно рассчитать, если известно уравнение состояния 
реального газа. Дифференцируя выражение (6.21) пор при постоянной 
температуре, находим:

^Э1п/ЛRT
др

= V . (6.23)

Следовательно, если уравнение состояния реального газа позволяет 
явно выразить V  как функцию р, то задача вычисления /  сводится к ин
тегрированию уравнения (6.23). Если этого сделать нельзя, то можно ис
пользовать другое выражение, учитывая, что:
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Э1п/ Э1п/
dV у т J p ) t '

(6.24)

Отсюда получаем второе уравнение для вычисления величины /:
Э1п/
dV

= (V /  RT) ЭрЛ

W ) t
(6.25)

Рассмотрим два примера вычисления величины летучести из уравне
ний состояния реальных газов.

Пример 1. Газ подчиняется уравнению Бертло (6.4).
Уравнение Бертло позволяет в явной форме выразить V  как функцию 

от Тир:
9 RT

V  = R T I Р  + T o f d r - Q - 7 Т2)>

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

1п/ = 1пр +
9 р%кр

128ркрГ
( 1 - 6 7 « / Т 2) + <р(Т),

где ф(Т) — некоторая функция температуры. Учитывая при этом, 
что f —¥p прир —» 0, находим, что ф(Т) = 0. Следовательно, в случае газа, 
подчиняющегося уравнению Бертло,

9 рТкр1п/ = 1пр +
128ркрГ

(1 -  6ГК2Р /  Т2) .

Отсюда находим:

1пу =
9 р%кр (1 -6 Г 2 / Г 2) .

128ркр>

Уравнение Бертло не является достаточно точным для описания по
ведения реальных газов, но ввиду простоты его можно использовать для 
полуколичественных и качественных рассуждений и оценок. 
В таблице 6.5 приведены значения у и АСг(ид —» р) = .RTlny дляН2 h NH3 
при различных температурах и давлениях, рассчитанных с использова
нием уравнения Бертло.

Как видно, при малых давлениях отклонения параметров реальных 
газов от идеальных невелики. Заметим, что для большинства газов по
правки невелики и при стандартных условиях. Это очень важное обстоя
тельство позволяет в большинстве случаев пренебречь отличием реаль
ных газов от идеальных при стандартных условиях. При высоких давле
ниях эти отклонения увеличиваются, но с повышением температуры они 
уменьшаются.

Ниже приведен явный вид выражений (6.22) для газа, подчиняюще
гося уравнению Бертло:
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Таблица 6.5
Значения коэффициента летучести у и изменения функции Гиббса при переходе 
от гипотетического идеального состояния к реальному Ав(ид —> р) для Н2 и NH3 

(значения рассчитаны в предположении применимости уравнения Бертло)

г, к р, бар н 2 NH,

Y АС(ид —> р) Дж/моль, У ДС(ид—»р) Дж/моль,
298,15 1 1,00056 1,38 0,992 -21,09
1000 1 1,00018 1,49 1,00 0,028
298,15 100 1,057 138 0,427 -2109
1000 100 1,018 149 1,00 2,80

G - G „ =  ДГ„Р -£ -(1  -  /  Т2) ,
Аср

« « _ 2 7 р Гк3р р

A - A . - 0 ,
Н  -  Ни» = -| -Л Т кр -^ -(1  -  6ГК2Р /  Г2) , (6.26)

Аср

= - 1 Х д  Гк3р Рид 32 Т2 рк'кр
9 ^  1

128v  - v** = - M i  -  6 Тк2р /  Г2) ,
.г'кр

Г  — Г  _ 81 р Т 1  р  

р р’ид 32 Т2 i?Kp
Приведенные формулы нередко используют при составлении термо

динамических таблиц.
Пример 2. Реальный газ подчиняется уравнениюpV =  RT[ 1 + B(T)V\.
В этом случае для вычисления летучести воспользуемся уравнени

ем (6.25). Тогда:

= 4 1 / F + 2B(I’) / F2 ].

Интегрируя это уравнение, получаем:
In/ = -lnV  +  2 B{T) /V+  ф(Г).

При расширении газа до бесконечности (при F —» °о ир —» 0) f  —>р и, 
следовательно, 1п(рУ) —» (р(Т). Поскольку прир —> 0 газ становится иде
альным, то, воспользовавшись уравнением идеального газа, получаем:

<р(Г) = In (ВТ).
Таким образом,

In/ = In (RT/V) +  2 B(T)/V.
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6.3. ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ РЕАЛЬНОГО ГАЗА

Применение понятия летучести не ограничивается его использовани-
Р2 _

ем для вычисления интеграла J  Vdp реального газа. Это понятие оказы-
Pi

вается чрезвычайно важным для определения величины химического 
потенциала реального газа. По аналогии с идеальным газом химический 
потенциал реального газа обычно определяют следующим образом:

ц = ц.в(Г) + R T ln (f/f) = \i (Т) + RTlnf, (6.27)

где в качестве стандартного состояния взято состояние идеального газа с 
летучестью f  = 1 бар.

Принято считать, что стандартным состоянием для реального газа 
при любой температуре Т является состояние гипотетического идеаль
ного газа при f  = р° =  1 бар, в которое система может попасть в резуль
тате гипотетического равновесного процесса исключения межмолеку- 
лярных взаимодействий.

При температуре Т° стандартным будет состояние, обозначенное на 
рисунке 6.2 цифрой 1, а при температуре Т оно обозначено цифрой 2. 
Переход от стандартного состояния (точка 2) в реальное (точка 5) осу
ществляется описанным выше способом: сначала газ расширяют по изо
терме идеального газа до давленияр* (путь 2 —>6), а затем сжимают по 
изотерме реального газа до давления р (путь 6 —» 5).

Итак, функция Гиббса реального газа при температуре Т 
и давлении р отличается от функции Гиббса в стандартном состоянии 
на величину AG процесса:

AG(ha -> р) = AG(2 -> 5) = RTln(fs/ f 2) = RTlnf5. (6.28)

Поскольку значение функции Гиббса образования газа при стандарт
ных условиях (точка 1) равно AfG°(T°), а изменение AG на этапе перехода 
газа из состояния 1 в состояние 2 равно AG°{T° —> Т), для величины хими
ческого потенциала газа в состоянии, изображаемом точкой 5, получим:

ц = AtG°(T) +  A G \T —>Т) + RTlnf. (6.29)

Так как первые два слагаемых от давления не зависят, то последнее 
уравнение переходит в уравнение (6.27), если через |Г(Т) обозначить ве
личину:

ц°(Т) = AfG°(T°) +  AG \T  -> Т). (6.30)

Рассмотрим особенности величин AfG°(T°) и AG°(T° —> Т). Величина 
AfG°(T°) представляет собой значение стандартной функции Гиббса обра
зования рассматриваемого вещества А^д при стандартных условиях из 
простых базисных веществ В4>нд:
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Рис. 6.2
Переход из состояния при стандартных условиях ( точка 1 ) в реальное ( точка 5 )

при температуре Т

Х У£В&,ИД -̂ИД > 
k

где и Аид — вещества в гипотетическом идеальном состоянии.

Если значение функции образования Гиббса AG(T°) для реального 
вещества А  из реальных простых базисных веществ В4 известно, напри
мер, из экспериментальных данных, то стандартное табличное значе
ние AfG°(T°) легко рассчитать, проведя следующий цикл преобразований:

ZVfcBfc = A, AG(T°),
k

2 > * в *.ид = £v*B*,  R T ^ k ^ y k(T°,p°), (Vfc > 0),
k k k

A = Аид, -ДГ1пуА(Г,р°),

E V*B*,иД = А ид, AfG°(T°) ,
k

где yk — коэффициент летучести вещества B4. Из данного цикла получа
ем:

AfG°(T°) = AG(T°) + R T °Y yk In УAT°,p°)  -  RT° InyA(T°,p° ) . (6.31)
k

Если простые вещества близки к идеальным, то для величины AfG°(T°) 
справедливо приближенное выражение:

AfG°(T) =  AG(T°) -  ДГ1пуА(Г , р°). (6.32)
Как видно из таблицы 6.5, различия величин AfG°(T°) hAG(T°) часто 

незначительны. Поэтому без больших ошибок в большинстве случаев 
можно полагать, что:

AfG°(T°) ~ AG(T°).



101

Следовательно, за стандартное состояние в этой ситуации можно 
принять реальное состояние газа. В точных расчетах эти отличия, ко
нечно, учитывают. Эти отличия можно найти, используя, например, 
уравнение Бертло.

6.4. ХИМИЧЕСКИЕ РАВНОВЕСИЯ В РЕАЛЬНЫ Х ГАЗАХ

В разделе 6.1 данной главы были показаны пути нахождения вели
чины летучести чистого неидеального газа. Однако в химических систе
мах газы находятся в смеси друг с другом. Тогда летучесть газа будет за
висеть не только от его собственной концентрации, но и от химической 
природы и количества других газов. В принципе, для определения вели
чины /, здесь можно поступить следующим образом. Сначала рассматри
ваемый i-й газ из состояния, изображаемого точкой 2 на рисунке 6.2, пе
реведем в состояние, изображаемое точкой6, в которой f *  = р * . Затем 
смесь газов при сохранении количеств каждого из компонентов расши
рим так, чтобы парциальное давление рассматриваемого газа также рав
нялось быр *  при полном давлениир*. Далее введем небольшое количе
ство чистого i-ro газа в смесь при р* = const и опять сожмем смесь 
от давления р* до давления р. Зная изменение AG на каждом этапе, мож
но определить химический потенциал неидеального газа в смеси. Однако 
такая процедура определения химического потенциала реального газа в 
смеси требует либо экспериментального решения, либо детального зна
ния уравнения состояния смеси.

Поэтому коэффициенты летучестей газов в смесях при отсутствии де
тальной информации зачастую рассчитывают по приближенному прави
лу Льюиса и Ренделла:

/ г= № = р у гд а ,  (б.зз)

где X t — мольная доля i-ro газа, f ’ и у(р) — летучесть и коэффициент ле
тучести чистого i-ro газа при давлении, равном полному давлениюр в 
смеси. Это означает принятие допущения, что взаимодействие различ
ных молекул А  и В в смеси эквивалентно взаимодействию молекул А .. .А 
(или В...В — в зависимости от того, что вычисляется: уА или ув).

Для определения величин у(р) в рамках схемы Льюиса и Ренделла 
поступают так. Для каждого i-ro газа по (6.7) находим значения пара
метров я. и Заметим, что в уравнении (6.7) в качествер подставляется 
полное давление смеси. Используя значения параметров jc. и т. и спра
вочные таблицы для коэффициентов летучести, находим величины
*«)•

Если известны коэффициенты летучести отдельных газов в смеси, то 
для равновесной ситуации получаем, используя (6.27) и (3.32),

K f = ехр[-ДG°(T) /  RT] = П f ?  = U p ?  П Y-* = КрКу , (6.34)
i i i
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где
K p = U p ? ,  Ку = nYi£ . (6.35)

i i

Обычно допускают, что парциальное давление £-го газа в смеси прямо 
пропорционально его мольной доле:

р = р Х г (6.36)
Если реакция происходит при постоянном давлении, равном р, то,

используя (6.35) и (6.36), можно записать:
mAV

Kf = ----------------— K M (n iQ + b iY i  . (6.37)
1 (Nq+Z,A v)Av y i 10 ъ  v ’

Уравнение (6.37) позволяет рассчитать глубину реакции
Величину ArG° реакции можно экспериментально определить, изучив 

зависимость Кр от давления и экстраполировав эту зависимость на нуле
вое полное давление.

6.5. АКТИВНОСТЬ
Активность — очень удобное понятие при работе с неидеальными си

стемами. Активностью называется отношение летучести в данном со
стоянии (/) к летучести в стандартном состоянии (/°) при одинаковой 
температуре:

а = f / f .  (6.38)
Для газов f  = 1, и поэтому для них:

a = f. (6.39)
Химический потенциал вещества с учетом определения для активно

сти выглядит следующим образом:
ц = цв(!Г) + RTlna, (6.40)

где |Д°(Т) — значение химического потенциала в стандартном состоянии 
с а =  1.

Константа равновесия химической реакции, записанная через ак
тивности:

Ка = exp[-AG°(T) /  RT] = . (6.41)
i

Для газов в силу соотношения (6.44):
к а = к г

С ам остоятельны е у п р а ж н е н и я
1. Найти выражение летучести для газа Ван-дер-Ваальса.
2. Показать, что при малом и постоянном значении коэффициента 

а =  (RT/p) -  V  величина летучести равна f  = рг/р яд, где р — реальное дав
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ление, рвд — давление идеального газа при тех же значениях парамет
ров Т и V, что и у реального газа.

3. Чему равна максимальная полезная работа реакции в системе с не
идеальными газами?

4. Предложить процедуру расчета равновесного состава в системе не
идеальных реагирующих газов при постоянных объеме и температуре.

5. Получить выражение для стандартного табличного значения вели
чины А/П°(Т°) и S°(T°) для газообразного вещества, если известна энталь
пия образования реального соединения из реальных простых веществ.

6. Записать уравнение Ван-дер-Ваальса (6.2) и Битти — Бриджме
на (6.3) в случае нахождения в системе п молей газа.
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ГЛАВА 7 
ТЕПЛОТА И РАБОТА ХИМИЧЕСКИХ СИСТЕМ

Энергию, выделяемую в химических реакциях, широко используют в 
промышленности и в быту, в том числе для получения работы и электри
чества. Исторически сначала научились получать работу за счет необра
тимых процессов горения разнообразных топлив с промежуточным по
лучением теплоты, которая дальше, в также необратимых циклических 
процессах, преобразуется в работу в так называемых «тепловых» маши
нах. Мы не будем рассматривать реакции горения и тепловые машины, 
которые изучаются в обширных специальных курсах, и ограничимся в 
основном рассмотрением термодинамики обратимых и необратимых 
процессов, способных к производству работы. Существенно, что еще со 
времен С. Карно хорошо известна предельная эффективность (г|) преоб
разования тепловой энергии Q в работу w, так называемый «коэффици
ент полезного действия» (КПД):

л = ® = 1 _^ 1  
Q Т , ’

где Т2 — абсолютная температура источника теплоты, Тг — температура 
«стока» теплоты в термостат. Несколько позже человек научился полу
чать работу и в условиях постоянства температуры и давления. Это воз
можно при использовании, например, поршневых (см. конец этой гла
вы), осмотических (см. гл. 13), электрохимических (см. гл. 15) систем. 
Получение работы с помощью химической энергии в условиях постоян
ства температуры и давления имеет большое число особенностей, кото
рые не всегда освещаются в учебной литературе и по ряду причин, в том 
числе чисто терминологических, нередко приводят к заблуждениям. 
В частности, в числе таких заблуждений является типичное утвержде
ние о возможности прямого преобразования энергий Гиббса G или Гель
мгольца А в работу (или, что то же самое, электроэнергию). Поэтому ни
же мы постараемся показать, что энергия Гельмгольца и энергия Гиббса, 
вообще говоря, не являются энергиями в принятом выше определении 
энергии как таковой (см. гл. 1), и поэтому не могут служить источника
ми энергии для выполнения работы. В то же время функции G и А  пред
ставляют собой вычислительный аппарат, позволяющий предсказать 
максимально возможное количество работы, которое может произвести 
система. При этом химическая энергия не может быть использована 
непосредственно для производства работы, поскольку выделяется в виде 
теплоты. Любопытным выводом из нижеследующего анализа является 
то, что реальным источником энергии для выполнения работы в химиче
ских системах, реагирующих при постоянных давлении и температуре,
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является, как ни парадоксально, термическая энергия термостата (или 
окружения). Заметим, что в химических системах с участием газов мо
жет производиться работа по расширению системы. Эта работа неизбеж
на, и при описании процессов с помощью функции Гиббса работа по рас
ширению автоматически исключается из рассмотрения.

7.1. ОБЩ АЯ ТЕОРИЯ ПОЛУЧЕНИЯ ТЕПЛОТЫ  И РАБОТЫ
Рассмотрим химическую систему, в которой протекает некоторый 

химический процесс. Система содержит резервуары с реактантами и 
продуктами, реактор и инструменты для обеспечения транспорта ве
ществ и выполнения работы. Инструменты включают в себя устройство, 
запасающее потенциальную энергию, возникающую благодаря произ
водству работы. Все части системы находятся в тепловом контакте с тер
мостатом. (Иногда в роли термостата рассматривают окружающую сре
ду.) Термостат по определению имеет бесконечные размеры и обладает 
бесконечным запасом термической энергии. Будем считать, что термо
стат изолирован от окружающей среды. Тогда систему вместе с термо
статом можно рассматривать как изолированную. Обычно рассмотрению 
термостата и процессов в термостате не уделяют большого внимания. 
Роль термостата часто ограничивают поддержанием постоянной темпе
ратуры системы. Однако в получении работы термостат играет важную 
роль, и здесь ему будет уделено большее внимание.

Для простоты временно будем считать, что самопроизвольные про
цессы внутри химической системы характеризуются следующими изме
нениями фундаментальных функций:

AS > 0, AU <  0, АН <  0, AG <  0. (7.1)
Согласно (1.31), выражение для изменения внутренней энергии хи

мической системы при постоянной температуре выглядит так:
dXJ =  TdS + 8 w - 8q'. (7.2)

Здесь 5w — работа, производимая над химической системой, 8д' — 
некомпенсированная теплота. Работа, производимая системой во внеш
ней среде (-8и>), равна:

~8w = -d U  + TdS -  8q'. (7.3)
Из этого уравнения видно, что работа обратимого процесса (8qr'=0) 

максимальна и равна:
-  -л и  + TdS. (7.4)

Напомним, что в случае необратимого процесса всегда 8q' > 0. Из (7.4) 
также следует, что обратимый процесс всегда сопровождается получени
ем максимальной работы.

Максимальную работу обратимого процесса, совершаемого над си
стемой при постоянной температуре (н>т), можно выразить через измене
ние функции Гельмгольца:
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ют._ .  = А и -  TAS = A (U -  TS) =  ДА. (7.5)
В связи с этим функция А. была названа Г. Гельмгольцем «свободной 

энергией».
Если обратимый процесс происходит при постоянной температуре и 

при постоянном давлении, то (7.4) позволяет найти величину макси
мальной работы помимо работы расширения (полезной работы, 
см. гл. 1):

bwn0Jl = d H - T d S .  (7.6)
В дальнейшем для максимальной работы помимо работы расширения 

мы будем использовать обозначение со штрихом: и/пол. Исходя из (7.6), 
видно, что максимальную работу помимо работы расширения обратимо
го химического процесса, совершаемого над системой при постоянной 
температуре и постоянном давлении, можно выразить через изменение 
функции Гиббса:

<ол= А Д -  TAS  = А Щ -  TS) = AG.  (7.7)

Функцию Гиббса также некоторое время называли свободной энерги
ей. Представляет интерес более детально разобраться с термином «сво
бодная энергия».

Если |ДД| » |—ТДД, то работа, как это обычно полагают, возникает в 
существенной степени за счет изменения химической энергии, описыва
емой AJU. Этот результат представляется совершенно очевидным: в слу
чае химического процесса изменение внутренней энергии (или энталь
пии) системы обусловлено главным образом изменением химических
связей, что и приводит к выделению энергии. Выделяющаяся энергия,
как можно было интуитивно полагать, но это будет детально обсуждено 
ниже, и должна быть источником работы. Заметим, что, как формально 
следует из (7.5), не все изменение внутренней энергии конвертируется в 
работу. Работа создается за счет внутренней энергии U за вычетом слага
емого TS. Поэтому функцию U - T S  и назвали «свободной энергией», 
т. е. способной производить работу. Слагаемое TS назвали «связанной 
энергией», причем понятие «связанной энергии» осталось нераскрытым.

Все сказанное можно распространить и на ситуацию с функцией Гиб
бса, где величину (Н -  TS) также можно назвать свободной энергией, или 
свободной энтальпией. В случае функции Гиббса изменение величи
ны (Н -  TS) при постоянных значениях температуры и давления в обра
тимом процессе равно максимальной работе, помимо работы расширения 
работе.

Чтобы не смешивать оба понятия, величину (U — TS) чаще стали 
называть «свободной энергией» или «свободной энергией Гельмгольца», 
а величину ( Н -  TS) — «свободной энергией Гиббса». Так как по опреде
лению энергия — это способность производить работу, то функ
ции (U -  TS) и ( Н -  TS) должны представлять собой энергию. Поэтому 
возникли и другие названия для этих функций: «энергия Гельмгольца» 
и «энергия Гиббса».
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Исторически эти функции получали и другие, весьма разнообразные, 
названия. В настоящее время ИЮПАК не рекомендует к использованию 
термины «свободная энергия», «свободная энергия Гельмгольца», «сво
бодная энергия Гиббса», «свободная энтальпия», «термодинамический 
потенциал» и т. д. В результате рекомендаций больших групп специали
стов ИЮПАК принял к использованию только термины «А-энергия 
(функция) Гельмгольца» и «G-энергия (функция) Гиббса», тем самым 
включив в одно определение два неоднородных понятия: энергия и 
функция.

Действительно, энергия характеризует способность производить ра
боту, а функция может только описывать процесс. В современных пуб
ликациях значительное число авторов использует понятие «энергия», 
другие, например [2-8], — «функция». Наиболее резко по этому поводу 
высказался Р. И. Кричевский [2, с. 228]. Цитируя Г. Гельмгольца [1]: 
«При всех изотермических изменениях, при которых dT = 0, работа 
производится только за счет свободной энергии. Связанная энергия (TS) 
изменяется при этом за счет поглощенной или отданной теплоты», 
Р. И. Кричевский пишет: «Это неосторожное утверждение Гельмгольца 
внесло путаницу в представления многих. Вероятно, ни об одной харак
теристической функции не было написано столько чепухи (и, к сожале
нию, продолжают писать), сколько о свободной энергии по Гельмгольцу. 
Прежде всего, величинаА (или величина TS) не является энергией, а 
только имеет размерность энергии».

Почему возникло сомнение в том, что величинаА является энергией? 
Допустим, что функции Гельмгольца и Гиббса являются энергиями. Но 
тогда, если величина представляет собой энергию, изменение этой вели
чины в соответствии с определением понятия энергии или должно сопро
вождаться возникновением работы, или должгл отражать переход из од
ного вида энергии в другой, причем сумма всех видов энергии должна 
оставаться неизменной. Однако очевидно, что такие требования невоз
можно распространить на функцию Гельмгольца. Действительно, рас
смотрим обратимое расширение идеального газа при постоянной темпе
ратуре от начального давления рнач до конечного давления ркош с соверше
нием работы:

w = RT\n(pKJ p BJ .

Очевидно, что эта работа совершается за счет теплоты термостата, 
обеспечивающего поддержание температуры расширяющегося газа. Од
нако изменение функции Гельмгольца для термостата равно нулю:

ДА(термостат) = АП(термостат) -  ТД^термостат) =
= АП(термостат) -  Т[АС/(термостат)/Т] = 0.

Следовательно, функция Гельмгольца в производстве работы оказы
вается незадействованной.

Более того, покажем, что функция Гельмгольца и не сохраняется. 
С этой целью рассмотрим необратимое свободное расширение идеального
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газа в вакуум при постоянной температуре. В этом процессе газ не произ
водит работу (w =  0), передача теплоты также отсутствует (q =  0), и по
этому внутренняя энергия газа не меняется, и температура газа сохраня
ется. Изменения энтальпии также не происходит. Состояние окружения 
не меняется. В процессе расширения происходит уменьшение давления 
газа от рнач до ркон. Изменение функции Гельмгольца в процессе расшире
ния описывается энтропийным слагаемым:

АА = ДГ1п(ркон/рнач) = -TAS  < 0.
Таким образом, функция Гельмгольца уменьшается, но работа не 

возникает. При этом нельзя сказать, в какой именно вид энергии пере
ходит изменение величины АА. Следовательно, значение функции 
Гельмгольца не сохраняется. В процессе расширения идеального газа в 
вакуум происходит возрастание энтропии газа и, соответственно, вели
чины TAS. Однако член TAS увеличился не благодаря передаче теплоты 
или совершения работы: к изменению энтропии и величины TAS при
вело изменение состояния. Следовательно, член TAS также не является 
ни энергией, ни связанной энергией. (К сожалению, в последнее время 
стало распространяться ошибочное представление о том, что член TS 
представляет собой энергию хаотического движения молекул [9,
р. 116]).

Приведенный пример свидетельствует о том, что функция Гельм
гольца действительно энергией не является. Аналогичное рассуждение 
можно провести и для функции Гиббса, которая также не является энер
гией. Очевиден вывод, что функция Гельмгольца и функция Гиббса из
менились только потому, что изменилось состояние системы. Можно 
указать на такую аналогию: связь процесса и функции Гиббса (Гельм
гольца) такая же, как и связь между объектом и его изображением в зер
кале: изображение объекта в зеркале не может контролировать поведе
ние объекта. Поэтому можно заключить, что полная энергия системы 
характеризуется только единственной функцией, роль которой выпол
няет внутренняя энергия, и употребление понятия «энергия» для других 
дополнительных функций, вообще говоря, не оправдано. Отметим, что 
процесс получения работы за счет изменения внутренней энергии не со
провождается какими-либо ограничениями на протекание процесса, 
как то: обратимость процесса, постоянство температуры, давления или 
объема.

В этом отношении истинная (внутренняя) энергия существенно отли
чается от энергий Гиббса и Гельмгольца, требующих оговаривать усло
вия протекания процесса. В то же время функции Гельмгольца и Гиббса 
незаменимы при проведении вычислений. Распространено также мне
ние, что энергия Гельмгольца представляет собой часть внутренней энер
гии, что формально следует из уравнения (1.49): U = А  + TS. В этом слу
чае часть внутренней энергии должна также являться энергией, но вели
чина А, как это было показано ранее, энергией не является. 
Уравнение U = А + TS можно использовать для расчетов.
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Известно также мнение, что функции Гельмгольца и Гиббса являют
ся не совсем обычными энергиями и поэтому могут не сохраняться [10, 
р. 113]. Однако такие функции не имеют права называться энергиями, 
т. к. нарушение закона сохранения энергии недопустимо.

Почему же ИЮПАК принял столь далеко не однозначное определе
ние для функций А и G? Чтобы ответить на этот вопрос, обратимся к ана
лизу уравнения (7.7).

Согласно уравнению (7.7), максимальная работа помимо работы рас
ширения химической системы при постоянстве температуры и давления 
представляет собой сумму двух слагаемых:

Отметим, что ввиду неравенств (7.1) оба слагаемых имеют одинако
вый знак (< 0). Предполагается, что первое слагаемое возникает за счет 
использования химической энергии системы. Суммарная работа помимо 
расширения благодаря второму слагаемому превышает величину изме
нения химической энергии системы, равной A ft. Однако химическая 
система не располагает добавочной энергией для выполнения работы, 
описываемой вторым слагаемым. Остается единственный выход, что ра
бота м;2пол возникает за счет использования термической энергии термо
стата [10, р. 116]:

Особенно это очевидно, когда химический процесс является эндотер
мическим, т. е. A ft  > 0, но ArG <  0.

Формально выражение (7.9) можно рассматривать как нарушение 
второго начала термодинамики, но это не так, и объяснение будет дано 
ниже.

Обратимся к рассмотрению первого слагаемого в (7.8). Общепринято 
считать, что если химическая энергия, выделяемая в процессе в виде 
теплоты, перейдет к термостату, то ее использование для производства 
работы будет невозможно в силу второго закона термодинамики. В этом 
случае необходимо полагать, что энергия, описываемая изменением эн
тальпии системы, гг1пол = AJH, используется для производства работы 
напрямую, минуя тепловые стадии. Такой вывод существует в литерату
ре (см., например, К. Денбиг [11, р. 74]: «For certain types of reaction it is 
possible to obtain a direct conversion of chemical energy into electricity...» 
Аналогичное мнение о прямой конверсии химической энергии в работу 
содержится и в [12, р. 273, 406]). Интересно отметить следующее проти
воречие: считается, что работа в объеме A fl  не может быть выполнена 
за счет теплоты термостата из-за нарушения второго начала, но работа 
в объеме -TAJS может выполняться за счет теплоты термостата, несмотря 
на нарушение второго начала.

Необходимо отметить, что прямое использование внутренней хими
ческой энергии (AJU) для получения работы исключить полностью нель
зя. Предполагается, что это имеет место в ряде полимерных систем [13] и

(7.8)

= АН2, термостат = -TAJS (7.9)термостат
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в процессах мускульного сокращения в живых организмах (см., напри
мер, [14]). Однако эти процессы настолько сложны, что их детальное 
описание на молекулярном уровне пока отсутствует.

Следует признать, что представление о возможности прямого исполь
зования химической энергии в соответствии с (7.7) осталось не раскры
тым, не доказанным и гипотетическим.

Тем не менее, предположение о прямой конверсии химической энер
гии (АН)  в работу согласуется с обоими определениями величиныG — 
энергия или функция. Действительно, если функция Гиббса является 
реальной энергией, то работа будет производиться и за счет химической 
энергии (А^7), и за счет теплоты термостата (-TAJS). Если считать, что 
функция Гиббса не является энергией, то в качестве источника энергии 
для выполнения работы опять-таки следует рассматривать прямое ис
пользование химической энергии (А1Н ) и использование теплоты термо
стата (-TAJS) [3]. То есть в обоих случаях величина энергии, конвертиру
емой в работу, равна изменению функции Гиббса A fl  -  TAJS. Таким об
разом, в рамках двух противоположных подходов источник энергии для 
производства работы оказывается одним и тем же. В этой ситуации 
ИЮПАК поступил мудро, сохранив оба наименования — «функция» и 
«энергия» — для функций А и G.

К сожалению, использование слова «энергия» в определении 
ИЮПАК для функций Гельмгольца и Гиббса все же внесло большую пу
таницу. Поэтому существуют многочисленные мнения, что за рассмат
риваемыми функциями необходимо сохранить только названия «функ
ция Гельмгольца» и «функция Гиббса» [2-7].

Вернемся к рассмотрению первого слагаемого в (7.8). Работа в хими
ческих системах выполняется с помощью инструментов. Инструменты, 
производящие работу, высоко специализированы. Например, цилиндры 
и поршни для производства работы при постоянной температуре могут 
использовать только теплоту. Потреблять напрямую энергию, выделяе
мую в ходе химического процесса, не в форме теплоты, они не способны. 
Поэтому необходимо заключить, что любые используемые инструменты 
могут производить работу, потребляя только один тип энергии. Этой 
энергией может быть только термическая энергия термостата, 
т. к. отдельные части системы находятся в тепловом контакте только с 
термостатом, термическая энергия которого уже используется инстру
ментами для совершения полезной работы (слагаемое w2uoJ. Поэтому и 
для первого слагаемого следует записать:

w. = а. =  АН, = А Н . (7.10)1, пол ^ 1 , термостат 1, термостат г V /

Таким образом, полезная работа, производимая системами с помо
щью инструментов при постоянной температуре и давлении и описывае
мая уравнением (7.7), возникает только благодаря термической энергии 
термостата (окружения) [9]:
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1, пол ^ 2 ,  пол 0.1 , термостат +  0i2, термостат

1, термостат 

термостат ^= А Д - Г А г£  = АД
2, термостат

(7.11)
Так как G — функция состояния, то ее изменение не зависит от того, 

выполняется работа или нет. Это является косвенным указанием на то, 
что полезная работа не может выполняться за счет энергии Гиббса.

Химическая энергия системы (A,i7) выделяется в виде теплоты и не 
используется в прямом виде для производства работы. Это следует также 
из рассмотрения элементарного акта реакции: в результате протекания 
элементарного акта энергия, выделяемая в реакции, сосредотачивается 
на степенях свободы молекул-продуктов. Далее избыточная энергия 
продуктов переходит к окружению в процессе релаксации, и поэтому 
напрямую использовать химическую энергию для выполнения работы 
невозможно. Представление о прямом использовании химической энер
гии для совершения работы является широко распространенным за
блуждением. Тем не менее, значение энтальпии (A,if) вместе со значени
ем энтропийного слагаемого (—ТА^) контролируют величину теплоты, 
равной A,iT -  TArS =  ArG, забираемой инструментами от термостата для 
производства обратимой работы. Этот контроль обеспечивается тем, что 
процесс происходит в пределе обратимого и равновесного процесса. Вы
полнение полезной работы за счет теплоты окружения всегда должно 
сопровождаться протеканием химической реакции. Не будет реакции — 
будет нарушение второго начала.

Рассмотрим работу, которая совершается инструментами при обра
тимом транспорте реактантов из стандартных состояний в реактор и 
продуктов из реактора в стандартные состояния. Производство теплоты 
и работы химической системы демонстрирует рисунок 7.1. Реактор и 
термостат находятся в тепловом контакте.

Изменение функции Гиббса в ходе транспорта реагентов имеет вид:
w ' ол = А(?(реактанты: стандартные состояния —► реактор) +

+ AG(продукты: реактор —> стандартные состояния) = 
А(?(реактанты в реакторе) -  А(2(реактанты в стандартном состоянии) +
+ AG(продукты в стандартном состоянии) -  AG( продукты в реакторе) =

= АС(продукты в стандартном состоянии) — АС(реактанты в стандартном

При выводе этого выражения было учтено, что:
АС(реактанты в реакторе) = AG(продукты в реакторе)

ввиду существования в реакторе химического равновесия.
На рисунке 7.1 показано, что инструменты вытягивают теплоту из 

термостата в количестве AJG и превращают эту теплоту в обратимую ра
боту благодаря одновременному обратимому транспорту реактантов из 
стандартных состояний в реактор и продуктов из реактора — в стандарт
ные состояния. Необходимо заметить, что реактанты перед впуском в 
реактор должны находиться в тех же термодинамических состояниях

состоянии) = ArG
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(одинаковые значения химических потенциалов), что и реактанты в ре
акторе, чтобы не нарушать обратимость процесса. Аналогичные требова
ния предъявляются и к продуктам реакции. Теплота в объеме —A fl, воз
никающая в реакторе, переходит к термостату. В результате протекания 
процесса энтальпия термостата меняется на величину энтропийного сла
гаемого:

AHm a  =  AfG -A lf f  = -TAJ3.
Если изменение энтропии в реакции отрицательно (А^ < 0), то мак

симальная полезная работа меньше химической энергии (энтальпии) ре
акции: |ArG| < |А^|. В э т о м  случае инструменты для выполнения обрати
мой работы забирают из термостата теплоту в меньшем объеме, чем в не
го поступает благодаря протеканию химической реакции. Поэтому 
термостат получает теплоту в объеме -T A rS.

ТЕРМОСТАТ

Инстру
менты .Термостат

теряет  *>
теплоту Теплота

Реактор]
Инстру
менты

W

Wr + Wp

Работа при обратимом транспорте продуктов

Ст. состояния 
Продукты

Реактанты
Ст. состояния

Термостат
получает
теплоту

Работа при обратимом транспорте реактантов

Рис. 7.1
Получение обратимой работы и теплоты в химической системе

В традиционном изложении производство работы при AJS < 0 вызы
вает ряд вопросов, на которые невозможно дать правильные ответы. Де
ло в том, что в традиционном изложении химическая энергия реак
ции (A,i?) делится на две части: одна часть, равная ArG, тратится прямым 
образом на выполнение работы, а вторая часть, равная TAJS, в виде теп
лоты поступает в термостат. Вопросы: почему система, обладая энергией 
для совершения работы, вынуждена часть химической энергии обяза
тельно направлять в термостат? Почему нельзя всю химическую энергию 
использовать для производства работы? Как система может определить, 
когда и в каком объеме необходимо направлять часть химической энер
гии в термостат? В нашей интерпретации эти вопросы не возникают, 
т. к. вся теплота в объеме -A f t  поступает в термостат, а для выполнения 
работы инструменты забирают из термостата теплоту в объеме ArG, и 
проблемы деления теплоты реакции на две части не существует.
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Если изменение энтропии в ходе реакции положительно (AJS >0) ,  то 
максимальная полезная работа больше химической энергии реакции: 
К<?| > |A,iif|. В этом случае инструменты в ходе выполнения обратимой 
работы забирают из термостата теплоту в большем объеме, чем в него по
ступает благодаря протеканию химической реакции. Поэтому термостат 
теряет теплоту в объеме -TAJS. Более того, полезная работа может иметь 
место и при эндотермичности процесса, когда А Д  > 0 , н о А Д <  TAJS. Но 
и в этом случае инструменты будут поглощать теплоту из термостата 
в объеме АД  и конвертировать теплоту в работу.

Традиционное изложение не может объяснить производство работы 
при ArS > 0 и А Д  < 0 , т.к.  для этого требуется передать от термостата к 
системе теплоту в объеме TAJS. Действительно, в традиционном описа
нии в случае обратимого процесса вся химическая энергия в объеме 
А Д  < 0 конвертируется в работу и система имеет ту же температуру, что 
и термостат. Поэтому теплопередача невозможна. Если процесс получе
ния работы неидеален, то часть химической энергии выделяется в виде 
теплоты, и система будет иметь более высокую температуру, чем термо
стат, и теплопередача энергии от термостата к системе тем более невоз
можна. В предлагаемой интерпретации элементарная работа 5м>пол вы
полняется за счет теплоты системы, что приводит к понижению темпе
ратуры системы, а затем температура системы восстанавливается за счет 
притока теплоты от термостата, т. е. проблема передачи теплоты от тер
мостата к системе не возникает.

Сумма работы и теплоты, оставшейся в термостате после реакции, 
равна:

АЕ = -и>'пол -  TAJS = -А Д  -  TAJS = - А Д ,  (7.12)
т. е. равна термической энергии, выделяемой системой в необратимом 
процессе без совершения работы. При этом функции Гельмгольца и Гиб
бса, не являясь энергиями, обеспечивают математическое описание про
текания процесса, в ходе которого производится полезная работа. Равен
ство и/пол = AД  справедливо только потому, что полезная работа обрати
мого процесса выполняется за счет теплоты, отбираемой от термостата:

w'  = АН = A G. (7.13)пол термостат г V /

Если инструменты забирают теплоту от термостата, то почему следу
ет ограничиться только величиной, равной ArG? Казалось бы, можно за
брать и больше теплоты, и получить работу в объеме, большем, чем АД.  
Однако общая теория говорит, что максимальную полезную работу мож
но получить только в обратимом процессе, и эта максимальная работа 
равна АД.  Если инструменты заберут от термостата теплоту в большем 
количестве, чем АД,  то это приведет к появлению необратимых стадий и 
к нарушению работы устройств, что будет далее показано на конкретных 
примерах поршневых и осмотических систем. Если инструменты заберут 
от термостата теплоту в меньшем количестве, чем АД,  то это также при



114

ведет к появлению необратимых стадий и работа будет произведена в 
меньшем объеме, чем ArG.

Отметим, что предлагаемое описание процесса производства работы 
за счет теплоты термостата не находится в противоречии со вторым за
коном термодинамики. Второй закон термодинамики запрещает произ
водство работы в циклическом процессе, единственным результатом ко
торого является поглощение теплоты из резервуара и полная конверсия 
этой поглощенной теплоты в работу [9, р. 94]. В обратимых системах по
глощение теплоты из термостата (резервуара) сопряжено не только с 
производством работы, но (что очень важно) с протеканием процесса 
(например химической реакции) внутри системы. Поэтому нарушения 
второго закона термодинамики при этом не происходит.

Может возникнуть недоумение, почему полезная работа выполняется 
за счет термической энергии термостата, в то время как величина работы 
рассчитывается через изменение функции Гиббса в обратимом процессе 
только для системы без участия термостата. Дело в том, что расчет 
по уравнению (7.7) использует термодинамические параметры только 
начального и конечного состояний системы. Работа возникает в резуль
тате конкретной реализации перехода между этими состояниями. Кон
кретная реализация обратимого процесса не описывается уравнени
ем (7.7) и может быть осуществлена различными способами, в том числе 
и с активным участием окружающей среды, что и было продемонстриро
вано выше. По какому бы пути не шел обратимый процесс, величина 
максимальной полезной работы будет однозначно вычисляться по урав
нению (7.7).

В любом термодинамическом процессе происходит изменение функ
ции Гиббса на величину AG, но это отнюдь не означает обязательного вы
полнения работы в объеме, численно равном AG. Если процесс необра
тим, но совершается с выполнением работы, то по аналогии с (7.13) ве
личину выполняемой работы можно записать так:

И’пол =  А П термостат =  T|ArG , ( 7 . 1 4 )

где Т| — коэффициент эффективности выполнения работы, 0 < Г) < 1. Если 
процесс обратимый, тог) = 1, если необратимый процесс совершается без 
производства работы, то Г| = 0.

Эффективность выполнения работы в объеме, численно равном r|AG, 
не означает существования бесполезной работы, например, направлен
ной на преодоление трения, в объеме, численно равном (1 -r|)AG. Работа 
выполняется только при создании соответствующих условий, суще
ственным из которых является наличие инструментов, с помощью кото
рых выполняется работа. В зависимости от целесообразности, например, 
для получения максимальной мощности (см. гл. 13), инструменты могут 
быть настроены на производство работы с эффективностью заведомо 
меньше единицы. Если имеет место трение, то полезная работа меньше 
максимальной на величину работы, используемой для преодоления тре
ния.
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Поступление теплоты от реактора к термостату в объеме —AJH не ска
зывается на работе термостата ввиду его бесконечности. (Чтобы избежать 
путаницы в знаках, заметим, что теплота реакции — это А1Н , а выделен
ная теплота в реакторе или переданная другому телу теплота — 
это (-А^Н)).

В заключение этого раздела, подводя итоги, можно сказать следую
щее.

Рассмотрение общих положений получения теплоты и работы в хи
мических системах, а также в дальнейшем отдельных примеров, пока
зывает, что, в противоречие с традиционным изложением химической 
термодинамики, энергии Гельмгольца и Гиббса не являются источника
ми энергии для совершения работы. Энергии Гельмгольца и Гиббса слу
жат прекрасным математическим аппаратом для расчета энергетики 
химических систем. Источником энергии для производства работы в хи
мических системах служит термическая энергия термостата или окру
жения, что не находится в противоречии со вторым законом термодина
мики. Химическая энергия, равная A fl, не участвует в производстве ра
боты и выделяется в термостат (или в окружение) в виде теплоты. 
Поэтому, несмотря на то, что в выражении для полезной рабо
ты м/пол = ArG = А^Н -  TArS химическая энергия фигурирует в виде слага
емого, она не является источником энергии для совершения полезной 
работы, что также противоречит традиционному изложению. Предло
женная концепция получения работы, основанная на экстракции тепло
ты из термостата (окружения) рабочими инструментами в процессах 
транспорта реагентов, решает ряд проблем традиционного изложения 
получения работы, например, отпадает необходимость использования 
представления о прямой конверсии химической энергии в работу. Пред
лагаемая концепция не меняет и не отбрасывает достижения традицион
ной термодинамики, основанные на прекрасном математическом аппа
рате, но создает новое понимание физической сущности рассматривае
мых процессов, которое приводит к непротиворечивому описанию 
термодинамических явлений.

Применение изложенной концепции производства работы и теплоты 
к поршневым системам рассмотрено в этой главе ниже. Производство 
работы в осмотических системах рассмотрено в главе 13, получение 
электрической энергии в концентрационных и гальванических элемен
тах проанализировано в главе 15. Во всех случаях показано, что совер
шение обратимой полезной работы происходит именно за счет теплоты 
термостата.

7.2. ТЕРМОДИНАМИКА ПРОЦЕССОВ С УЧАСТИЕМ ТЕРМОСТАТА

Выше было отмечено, что термостат играет значительную роль в про
текании термодинамических процессов. Для уяснения его роли необхо
димо рассмотреть изменение фундаментальных функций и энтропии как 
в термостате, так и в объединенной системе, включающей реакционную
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систему с устройством для накопления потенциальной энергии и термо
стат. Начнем с термостата.

Будем считать, что термостат (или окружение) функционирует при 
постоянной температуре и давлении. Изменение энтальпии термоста
та (АН ) будем полагать равным изменению внутренней энергии 
термостата (АС7термоста1): АЯ ермостат = АС7термостат. Термостат участвует только в 
тепловых процессах. Поэтому изменение энтальпии термостата равно 
теплоте (q), поступившей в термостат: АН’термостат = q. Энтропия термостата 
изменится при этом на величину ASTepMOCTaT = q/T.  Функция Гиббса термо
стата не изменится: AG = 0. Отметим, что все эти изменения не за-термостат 7

висят от характера процесса в реакционной системе (обратимый он или 
необратимый).

Рассмотрим далее изменение в термодинамических процессах фун
даментальных функций и энтропии всей системы вместе с термостатом в 
обратимых процессах. Покажем, что в этом случае изменение всех фун
даментальных функций и энтропии равно нулю. Рассмотрим энтропию.

Изменение энтропии системы вместе с термостатом складывается из 
изменения энтропии реагентов в реакции (A,S) и из изменения энтропии 
термостата. Как следует из рисунка 7.1, изменение энтропии термостата 
возникает благодаря поступлению теплоты от реактора (-А Д /Т ) и благо
даря отбору теплоты инструментами (ArG/T),  что в сумме дает величину 
изменения энтропии термостата, равную (-A,S). Таким образом, сумма 
изменения энтропий реагентов и термостата в обратимых процессах рав
на нулю [2, с. 251]:

AS + AS = 0 . (7.17)г  термостат V ■ • *  ■ /

Отметим, что если в обратимом процессе ArS > 0, то обязатель
но ASTepM0CTaT < 0. Энтропия термостата уменьшается только вследствие пе
редачи теплоты к рассматриваемой системе. Однако температура систе
мы не меняется. Это означает, что вся переданная системе теплота тер
мостата тратится на совершение работы.

Рассмотрим изменение энтальпии в обратимом процессе. Превраще
ние реагентов сопровождается изменением энтальпии реагентов в объе
ме АД . Энтальпия термостата изменяется за счет теплоты, поступающей 
от реактора (-АД ), и благодаря оттоку теплоты, вызванному работой ин
струментов (АгСг). Это приводит к суммарному изменению энтальпии 
термостата, равному (АДермостат = -A  Д  +  ArG = -TAJS). В изменение общей 
энтальпии вносит также вклад изменение энтальпии устройства для 
накопления потенциальной энергии. Это изменение энтальпии равно 
произведенной работе -ArG). Суммируя три вклада: АД , -TAJS и -A rG, 
получаем, что энтальпия всей системы с учетом термостата не меняется.

Обратимся к необратимым процессам. Согласно (1.18), изменение эн
тальпии системы в химическом процессе, происходящем при постоян
ных давлении и температуре, можно записать так:

А Д  = д + и;пол. (7.18)
В общем случае величину полезной работы можно записать так:
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wm = r W ,  (7.19)
где Г) — коэффициент эффективности выполнения работы.

Т. к. система находится в тепловом контакте с термостатом, то выде
ляемая системой теплота будет поступать в термостат. Тогда изменение 
энтальпии и энтропии термостата запишем так:

A #  ермостат = -д. (7.20)

ASTep_  = -Q/Т.  (7.21)
Складывая (7.18) и (7.20), получаем уравнение для изменения суммы 

энтальпий системы и термостата:
А Н  + АН - w  = А Н  + АН -Г|ЛСг = 0. (7.22)г  термостат пол г  термостат I г  V /

Если Г) = 0, то вся теплота необратимого процесса, происходящего в 
системе, переходит к термостату. Еслит| = 1, то в обратимом процессе 
с учетом (7.1) энтальпия термостата понижается:

AH , „  =  ~TAJS. (7.23)
Выражая в (7.22) энтальпии через функции Гиббса, находим:

AG + TAS +  Д < ? _ тат + TASrm_  -  г|ДG = 0, (7.24)г  г  термостат термостат » г  7 > /

и отсюда
ArS + ASTep„  + (1 -  Л) • ArG /T  = 0, (7.25)

или
+ Д5тер„  + 1̂ пол(1 -  Ц)/Л = 0. (7.26)

Уравнение (7.26) позволяет установить связь между энтропиями тер
мостата и системы для любого необратимого процесса.

7.3. РАБОТА ПОРШ НЕВЫ Х СИСТЕМ

Работа поршневых систем, генерируемая химическим процессом, 
представляет собой простой и поучительный пример получения полезной 
работы за счет теплоты термостата. Рассмотрим работу поршневых си
стем на примере гипотетического и идеализированного равновесного 
ящика Вант-Гоффа (РЯВГ) [15].

Рассматриваемая система (рис. 7.2) содержит реактор, в котором ре
акция находится в равновесии. В качестве примера в [14] взята реакция 
окисления углерода до углекислого газа:

С + о2 = со2.
Реактор снабжен двумя окнами с полупроницаемыми мембранами. 

Левое окно пропускает только 0 2, а правое — С02. В верхней части реак
тора находится цилиндр с поршнем для поддержания постоянного дав
ления в реакторе. Система содержит сосуды с кислородом и углекислым 
газом при стандартных давлениях. Имеются переносные цилиндры, ко
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торые позволяют транспортировать кислород из стандартного состояния 
в реактор и диоксид углерода — из реактора в сосуд с С02.

Эти же переносные цилиндры предназначены для выполнения рабо
ты. Все части системы находятся в тепловом контакте с термостатом. 
Температура системы постоянна и задается термостатом.

ТЕРМОСТАТ

Заглуикв 
Переносной \
ЦИЛИНД Р V

- - И
я к

РЕАКТОР

0 .. + С =  с о 2
Углерод, С

Полупроницаема^ 
мембрана

Заггулкз COO/Д  А  О  
Место  — --- r -г -  2
- м- - зедрм и *
переносного
цилиидра

Переносной
цмГ«4̂Др

в 1

о о К) 1
Поршень

Сосуд В СО
Место
присоединения
Г-вр5НСС«СГО
цилиндра

Рис. 7.2
Равновесный ящик Вант-Гоффа

Рассмотрим получение работы. Для этого переносной цилиндрА при
соединяем к очень большому сосуду с кислородом. С помощью поршней 
передвигаем небольшое количество кислорода (1 моль) из сосуда в пере
носной цилиндр без изменения давления. Эта процедура происходит без 
изменения функции Гиббса всей системы. Затем обратимым образом 
производим расширение кислорода в переносном цилиндре от давле
ния р° до величины равновесного давления в реакторе рравн(02). При этом 
совершается механическая работа, равная изменению функции Гиббса:

1г = А А  = ДГ1п[рравн(02)/р].
Источником энергии для этой работы служит термическая энергия 

термостата.
Далее присоединяем переносной цилиндр к реактору и вводим в ре

актор кислород при постоянном давлении, которое на бесконечно малую 
величину превыщает рравн(02). При этом над системой будет совершена 
работа (м?введения), равная произведению рравн(02) на объем кислорода (У), ко
торый возникает в переносном цилиндре после расширения кислорода, 
попавшего в цилиндр из сосуда с кислородом:

ведения =P vm(Oi) - V = R T .
Полное давление в реакторе при введении кислорода не меняется 

благодаря цилиндру и поршню в верхней части реактора. В результате 
система в реакторе совершит работу, равную (-R T ). В итоге сумма работ 
при введении кислорода в реактор равна нулю, и этот процесс происхо
дит без изменения функции Гиббса. Аналогичным образом переносим
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равное количество диоксида углерода из реактора в очень большой сосуд 
с С02. В результате будет совершена обратимая работа, сопряженная с 
превращением кислорода в диоксид углерода:

'пол =  \ G  = RT\n{ppasB(02)/p\ +  Д7Чп[р0/рравн(С02)] =

= -Д711п[рравн(С02)/рравн(02)] == -RTlnKp =  A rG\
Химический потенциал твердого углерода в этом процессе не меняет

ся, т. к. давление в реакторе и температура реактора не меняются.
Полученная работа является максимальной полезной работой реак

ции. Совершена она в результате использования только термической 
энергии термостата. Полезная работа возникает в ходе обратимого про
цесса. Обратимый процесс осуществляется выполнением обратимой ра
боты при переводе реактантов из стандартного состояния в состояние 
равновесия в реакторе. Аналогичным образом выполняется обратимая 
работа при переводе продуктов из равновесного состояния в реакторе в 
стандартное. Именно использование равновесных состояний реактантов 
и продуктов в ходе реакции приводит к равенству (7.7): работа равна из
менению функции Гиббса.

Казалось бы, за счет теплоты термостата можно получить и больше 
энергии, если произвести расширение порции кислорода, помещенной 
на первой стадии в переносной цилиндр, на больший объем, давление в 
котором будет меньше рравн(02). Однако в этом случае присоединение пе
реносного цилиндра к реактору вызовет необратимое проникновение 
кислорода из реактора в цилиндр, что приведет к нарушению условий 
равновесия в реакторе, т. к. равновесное парциальное давление кислоро
да в реакторе будет превышать давление в переносном цилиндре. Работа 
устройства будет нарушена.

Если в результате расширения давление в цилиндре будет превышать 
парциальное давление кислорода в реакторе, то кислород из цилиндра 
будет необратимо расширяться в реактор. Таким образом, расширение 
кислорода в цилиндре соответствует оптимальному, если давление кис
лорода в конце процесса расширения становится равным равновесному 
парциальному давлению в реакторе. Невозможно получить полезную 
работу в объеме, превышающем величину работы в обратимом процессе.

Рассмотренный пример является наглядной иллюстрацией общих 
положений, изложенных выше. Отметим, что получение работы за счет 
теплоты термостата не означает, что здесь имеет место скрытый тепло
вой насос. Тепловой насос потребляет энергию для транспорта теплоты 
от менее нагретого тела к более нагретому телу. В нашем случае работа 
производится за счет теплоты окружения.
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ГЛАВА 8 
ИСПОЛЬЗОВАНИЕ СТАТИСТИЧЕСКИХ 

МЕТОДОВ ПРИ ИЗУЧЕНИИ ХИМИЧЕСКОГО 
РАВНОВЕСИЯ В ИДЕАЛЬНЫХ СИСТЕМАХ

8.1. СТАТИСТИЧЕСКИЕ СУММЫ

8.1.1. Основные определения

Успехи квантовой механики в начале X X  в. дали толчок к развитию 
статистической физики, а в дальнейшем — и к ее применению при раз
личных термодинамических расчетах. Статистическая физика позволя
ет рассчитывать такие термодинамические величины, как энтропия, 
фундаментальные функции, теплоемкость, константы равновесия и др., 
опираясь только на знание молекулярных и атомных констант: массы 
атомов, молекул, расстояния между атомами, частот колебаний и т. д., в 
то время как классическая (феноменологическая) термодинамика требу
ет знания многих табличных величин, полученных в результате дли
тельных экспериментальных исследований.

Статистическая физика базируется на распределении Гиббса, соглас
но которому вероятность^ найти систему в состоянии с энергией Et 
пропорциональна exp(-EJkT):

W .-Q fixpi-E JkT), (8.1)

где £2г — статистический вес (статвес) состояния системы с энергией Ег 
Считается, что все i-e состояния с данной энергией Et равновероятны. 
Вероятность нахождения системы в i-м состоянии находим, учитывая, 
что вероятность найти систему во всем диапазоне доступных энергий 
равна единице:

Wt = Q* ехр(-Дг /  кТ) /  £ а г ехр(-Я, /  кТ) = Q* ехр[-Я, /  (kT)] /  Q, (8.2)
i

где величина Q

Q = Y j£liexp(-Ei /k T )  (8.3)
i

называется статистической суммой (статсуммой) (partition function).
Статсумма играет исключительно важную роль в термодинамике, так 

как расчет разнообразных термодинамических величин обычно начина
ют с вычисления статсуммы.
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Если система состоит из N  невзаимодействующих одинаковых частиц 
(молекул), то вследствие принципа неразличимости этих частиц значе
ние Q для этой системы таково:

Q =  qVNl, (8.4)
где q — статистическая сумма одной частицы,

q = YJgi exp[-£i /  (kT)\, (8.5)
i

где?.и8. — статистический вес и энергия i-ro уровня энергии молекулы.
Молекулы обладают поступательной, вращательной, колебательной 

и электронной энергиями. Все эти виды энергии в общем случае дис
кретны. Расстояние между электронными уровнями энергии обычно со
ставляет 1-5  эВ (10000-50000 см-1), между колебательными— 0 ,1 -  
0,4 эВ (1000-4000 см-1), между вращательными — 10-100 см-1
(1 см-1/молекула <=> 11,963 Дж/моль). Квантование поступательных сте
пеней свободы зависит от объема системы, и для объемов около 1 см3 рас
стояние между уровнями настолько мало, что распределение уровней
можно считать непрерывным. Такое непрерывное распределение назы
вают также Максвелл — Больцмановским. В случае, когда объем систе
мы мал (наночастицы), расстояния между уровнями энергии поступа
тельного движения могут быть сопоставимы с вращательными и колеба
тельными квантами энергии.

Для многих целей достаточно хорошим приближением является 
предположение о независимости степеней свободы для движения моле
кул и, как следствие, отдельных видов энергии молекулы. В этом случае 
полная энергия i-ro уровня представляет собой сумму отдельных видов 
энергии, а статсумма представляет собой произведение статсумм, соот
ветствующих отдельным типам движения:

_  пост £ |, вр кол эл яд.сп’  (8 .6)

q =  ?посЛвр?кол?эАд.сп.- (8.7)
В (8.6) включена спиновая энергия ядер, а в (8.7) добавлена статсум- 

ма ?ЯДС11, связанная с ядерным спиновым вырождением системы.
Рассмотрим выражения для различных статсумм. Заметим, что, в со

ответствии с выражением (8.3), статсуммы безразмерны.

8.1.2. Поступательная статсумма

Величина дпост для одной молекулы рассчитывается по следующей 
формуле:

r 2nmkT^3/2
h2

V =
Г \ 3 /2
r2nM kjy  
. h2NA

V, (8.8)

где V — объем, в котором находятся молекулы; т — масса молекулы; 
М  — молекулярная масса; NA — число Авогадро; h — постоянная План
ка; k — постоянная Больцмана.
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Подставляя в (8.8) численные значения, находим:
дпост = 5,943 • 1030(MT)3/2V, (8.9)

где М  — в кг/моль, V  — в м3, или:
?поеТ = 5,943 • 1 0 W V ,  (8.10)

где V — в л.
Например, для атома водорода при Т =298,15 К и 7 = 1  см3 = 10“6 м3 

величина <7 = 9,675 • 1023.J. пост 7

В дальнейшем нас часто будут интересовать величины, отнесенные к 
одному молю идеального газа, находящемуся в стандартном состоянии 
при р =  1 бар. В этом случае нужно в (8.9) подставить для V  его значение 
в м3 при температуре Т:

V = R T / p  = 8,314 • 10~5Т м3. (8.11)
Тогда (8.10) для одной частицы приобретает вид:

<7П0СТ = 4,941 • 1026М 3/2Т5/2, (8.12)
где М  — в кг/моль. Следует отметить, что еслир Ф 1 бар, то величина дпост
равна:

дпост = 4,941 • 1026М 3/2Г5/2/р. (8.13)

Таблица 8.1
Поступательная статсумма атома кислорода

Т, к 298,15 500 1000 1500
д-КГ30 1,53 5,59 31,6 87,1

Видно, что величина поступательной статсуммы быстро растет с тем
пературой.

8.1.3. Вращательная статсумма

Вращательные уровни энергии жестких линейных молекул (ротатор) 
описываются выражением:

E‘™ = S r J(J + 1)' (8Л4)

где I  — момент инерции молекулы, который часто задается в едини
цах 1(Г47 кг м2, J  — вращательное квантовое число, которое принимает 
целочисленные значения 0, 1, 2, ... При этом статвес каждого уровня ра
вен (2J  + 1). Напомним, что молекула называется жесткой, если ее мо
менты инерции не зависят от энергетического состояния молекулы 
(за счет интенсивных внутриколебательных движений момент инерции 
молекул может меняться). В большинстве случаев предположение о 
жестких молекулах оказывается оправданным.

Для жестких линейных молекул вращательная статсумма при высо
ких температурах имеет вид:
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Sn2Ik T  , Q * R4
q» = - a T '  ( 8 - 1 5 )

где a — число симметрии, равное числу различных положений молеку
лы, в которых молекула совпадает сама с собой и в которые она может 
попасть только путем вращений ее как целого (отражения, зеркальные 
повороты и инверсия не рассматриваются). Возникновение числа а свя
зано с эффектами взаимодействия ядерных спинов и вращения из-за 
тождественности ядер. Реально это приводит к тому, что число враща
тельных состояний у молекул с тождественными ядрами в а раз меньше, 
чем у аналогичной молекулы, но с различными ядрами. В случае сим
метричных линейных молекул число a = 2 (например, для Н2, N2, 0 2, 
НССН). В случае линейных несимметричных молекул число а равно 
единице (например, для HCl, HD, HCCD).

Подставляя в (8.15) численные значения, находим:
<?вр = 2,483 • 10~21Т/о, (8.16)

где I  — момент инерции в вышеприведенных единицах — 10~47 кг м2.
В таблице 8.2 указаны параметры молекул Н2 и 0 2 (равновесное рас

стояние между атомами ге и момент инерции), а в таблице 8.3 приведены 
значения вращательной статсуммы при различных температурах для 
этих молекул.

Таблица 8.2
Параметры молекул Н2 и 0 2

Молекула ге, нм /■10 47, кг-м2
н2 0,0741 0,46
о2 0,1207 19,35

Таблица 8.3
Вращательные статсуммы Н2 и 0 2

Т,К 9.Р
н2 о2

298,15 1,70 71,6
1000 5,71 240,2
2000 11,42 480,4

Для жестких нелинейных молекул при высоких температурах

Ттс (  8 п2кТл3̂ 2
h2

(h h h )lf2 , (8.17)

где 1г, 12, 13— главные моменты инерции молекул. Подставляя числен
ные значения, находим:

?„ = 6,935 • 1 0 - r " ( л а д ^ /о ,  (8.18)
где величины/г берутся в единицах 10_47кгм2. В качестве примера при
ведем вращательные статсуммы СН4 и СС14 (табл. 8.4), для которых мо
менты инерции в единицах 10_47кг м2 равны 5,336 и 490,175 соответ
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ственно. Эти молекулы представляют собой сферические волчки, и по
этому у них все три момента инерции одинаковы. Число симметрии для 
этих молекул а = 12 . Видно, что дляСС14 величина статсуммы суще
ственно превышает величину статсуммы для метана, что связано с го
раздо большим значением момента инерции у СС14.

Таблица 8.4
Вращательные статсуммы СН4 и СС14

г, к <г„Р
сн4 СС14

298,15 36,7 3,2104
1000 225,3 2,010б
2000 637,10 5,6105

В случае произвольной молекулы число а можно легко найти, если 
известна группа симметрии молекулы. Например, СН4 имеет группу 
симметрии Td. В группе Td операции симметрии, включающие только 
вращения, таковы: Е, 8С3, 3С2. Следовательно, имеется 12 различных 
положений и а = 12.

В таблице 8.5 приведены значения а для молекул, относящихся к 
различным группам симметрии.

Число а можно найти, и не пользуясь теорией групп. В этом случае 
необходимо сосчитать путем перебора все различные положения молеку
лы, в которых молекула совмещается сама с собой при поворотах. Для 
определения числа а не следует привлекать представления об эквива
лентных осях вращения, так как это в принципе неверный подход, спо
собный привести к ошибкам. Например, в случае метана имеется четыре 
эквивалентных оси, проходящих через четыре связи С—Н. Так как во
круг каждой оси можно сделать три поворота, совмещающих молекулу 
саму с собой, то отсюда можно сделать вывод о существовании 
12 различных положений, в которых молекула совпадает. Несмотря на 
то, что результат правилен, тем не менее, при его получении допущена 
ошибка: исходное положение учитывается четыре раза вместо одного. 
Недостающие три положения можно найти, рассмотрев три оси симмет
рии второго порядка, делящие угол НСН пополам.

Таблица 8.5
Группы симметрии и числа симметрии

Группа сим
метрии

С3и Язь Явь Td Оь

О 2 3 4 6 12 12 24
Пример н2о NH3 СН2СН2 сн3 с6н6 сн4 SF6

Необходимо отметить, что все формулы для qsp применимы в случае 
достаточно высоких температур, когда квантовые эффекты при враще
нии становятся несущественными. Критерий применимости классиче
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ских соотношений: температура системы должна существенно превы
шать характеристическую вращательную температуру: Т »  0вр, где

0 ' p =  8 ^  =  4 O ’ 2 8 / I ’ K  ( 8 Л 9 )

для линейных молекул. Для многоатомных молекул характеристи
ческую температуру оценивают для каждого из трех главных моментов 
инерцииI ti =  1, 2, 3:

9‘-  =  8 Й ^  = 40 ’ 2 8 / 1 ‘ ’ К ’ ( 8 ' 2 0 )

где индекс «£» относится к одному из трех главных моментов инерции.
При этом в случае многоатомных молекул под характеристической 

вращательной температурой понимают максимальное значение 0i Bp. Ве
личина 0, максимальна для ситуации с минимальным значением I t. 
В (8.19) и (8.20) моменты инерции выражены в приведенных выше еди
ницах. Величины 0вр для отдельных молекул приведены в таблице 8.6. 
Из нее следует, что квантовые эффекты во вращении нужно учитывать 
только при низких температурах и для легких молекул.

Таблица 8.6
Характеристические вращательные температуры

Молекула н2 n2 о 2 НС1 HI сн4 СС14
в», к 85 42 2,85 2,07 14,5 9,0 7,5 0,08

Если температуры низкие, то при расчете значений двр необходимо 
пользоваться прямым суммированием по всем вращательным уровням 
энергии. Например, для жестких линейных молекул с неэквивалентны
ми ядрами:

оо

= X  <2J + l)exp[-J(J + 1)0,р /  Т] . (8.21)
Р J =о

Для симметричных линейных и нелинейных молекул с эквивалент
ными ядрами необходимо использовать более сложные подходы.

8.1.4. Внутреннее вращение

Нередко в молекулах имеются химические группы, способные к 
вращению вокруг связи, соединяющей эту группу с остальной частью 
молекулы. Например, иногда можно считать, что к такому вращению 
способны метильные группы —СН3. Следует отметить, что по-настоящему 
свободное вращение встречается нечасто. Дело в том, что потенциальная 
энергия молекулы, как правило, зависит от угла поворота группы отно
сительно ее оси симметрии и, следовательно, вращение будет затормо
женным. В качестве примера на рисунке 8.1 приведена зависимость по
тенциальной энергии молекулы этана от относительного угла поворота 
групп СН3 вокруг связи С-С. Видно, что изменение потенциальной
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энергии при вращении достигает примерно 12 кДж/моль, что суще
ственно превышает величину RT =  2,5 кДж/моль при комнатной темпе
ратуре. Таким образом, вращение групп СН3 в молекуле этана будет за
торможенным при комнатных температурах, и его скорее следует рас
сматривать как крутильное колебание. Вращение растормаживается при 
температурах-1000 К и выше, когда величина RT сравнима с высотой 
барьера. Если внутреннее вращение в молекуле расторможено, то это 
приводит к потере соответствующей колебательной степени свободы.

120 180 240 300

Угол поворота град

Рис. 8.1
Зависимость потенциальной энергии молекулы этана 

от относительного угла поворота групп СН3

В случае свободного относительного вращения метильных групп в 
молекуле этана полная вращательная статсумма молекулы двр* имеет 
вид:

1 в4жЧГВ1,к2Т2 
<Йр=^Г -------- ' (8.22)

где число симметрии су* равно:

о *  =  % ° г р -  ( 8 . :2 3 )

Здесь ом — число симметрии молекулы как целого. Например, для 
этана ам = 6. Величина о — число симметрии вращающейся группы; 
для метильной группы а = 3; I  — момент инерции группы СН3 относи
тельно оси третьего порядка, / г — момент инерции всей молекулы отно
сительно оси, перпендикулярной связи С-С.

Если моменты инерции выразить в единицах 1СГ47 кг-м2, то, подстав
ляя в (8.22) численные значения, получаем:

двр* = 1,9366 • 1 0 'Х /,Г 2 /  а*. (8.24)
Например, в случае этана: 1^ =  5,51; /, = 42,28. Для 1гр взято значе

ние, равное/8/ 2, где Is — значение момента инерции этана относительно 
оси, проходящей через связь С-С, и равное 11,03.

Можно сравнить величины двр* и двр с учетом и без учета внутреннего 
вращения соответственно. Например, для молекулы этана, используя 
выражения (8.24) и (8.17), получаем:
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gBp* = 0,025065 • T\ qBp = 0,16228 • T3/2.
Величины qB*, qBp и их отношение приведены в таблице 8.7.

Таблица 8.7
Вращательные статсуммы этана с учетом (<?вр*) и без учета (двр) внутреннего

вращения

г, к q *т-вр % ЧЩ*/Ч.Р
298 2228 835 2,67
500 6266 1814 3,45
1000 25065 5132 4,88
1500 56 396 9428 5,98
2000 100 260 14 515 5,91

Видно, что величины обеих статсумм отличаются при комнатных 
температурах примерно в 2 -3  раза.

8.1.5. Колебательная статсумма

Колебательные уровни энергии молекул в хорошем приближении 
«гармонического осциллятора» можно представить равноотстоящими 
друг от друга, и выражение для n-го уровня энергии имеет вид:

екол = (я + l/2)*v , (8.25)
где п — колебательное квантовое число, равное 0, 1, 2, ..., v — частота 
колебания.

При расчете поступательной и вращательной статсумм предполага
лось, что энергия отсчитывается от своего естественного нуля, когда 
еп0ст= 0 и евр = 0. В качестве нуля отсчета при вычислении колебательной 
статсуммы необходимо выбрать значение энергии нулевого колебатель
ного уровня {п =  0). Тогда выражение для колебательной статсуммы гар
монического осциллятора имеет вид:

? -л = 1/[1 -  exv(-hv/kT)\. (8.26)
Величину h\/k называют характеристической колебательной темпе

ратурой:
0КОЛ = hv/k. (8.27)

Можно считать, что при температурах ниже характеристических ко
лебания возбуждены слабо и заселен только нулевой колебательный уро
вень.

Обычно частоту колебаний в молекулах обозначают через сое и приво
дят в см-1. Тогда:

екол =  ^ / £ = 1 , 4 3 9 0 ) , ,  (8 .28)
где с — скорость света, а 0КОЛ выражено в К. С учетом (8.27) дкол имеет вид:

?Кол=1/[1-ехр(-екол/Г)]. (8.29)
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Если в молекуле имеется несколько колебаний, то колебательная 
статсумма представляет собой произведение колебательных статсумм 
для каждого колебания:

q =Y[q. . (8.30)
*  кол . ^ 1,К О ЛI

Если колебание fe-кратно вырождено, то колебательная статсумма 
этого колебания рассчитывается так же, как для невырожденного, но 
потом возводится в k-ю степень. Поэтому общее выражение для колеба
тельной статсуммы с учетом вырождения можно записать так:

<U = = П{1 /  [1 -  ехр(-0, /  Г)]}*<, (8.31)
i i

где kt — число, характеризующее вырождение i-го колебания. Информа
ция о колебательных частотах и статсуммах ряда молекул приведена 
в таблицах 8.8 и 8.9.

Из таблицы 8.9 видно, что величина колебательной статсуммы резко 
растет с ростом числа колебаний в молекулах и понижением частоты ко
лебаний.

Таблица 8.8
Колебательные частоты, характеристические колебательные температуры 

и степени вырождения колебаний для ряда молекул

Молекула ю„, см 1 Степень вырождения
н2 4396,6 6235,8 1
d2 3118,5 4486,8 1
NO 1904,4 2741,8 1
n2 2358,0 3392,7 1
сн4 2916,5 4196,3 1

3019,5 4344,5 3
1533,6 2206,5 2
1306,2 1879,4 3

СС14 458 659,0 1
775 1115,1 3
218 313,7 2
310 446,0 3

Таблица 8.9
Зависимость колебательных статсумм некоторых молекул от температуры

Молекула н2 D* Na сн4 СС14
Т,К

298,15 1,0000 1,0000 1,0000 1,007 6,1
1000 1,0020 1,0114 1,0348 2,192 2,02103
2000 1,0463 1,1187 1,2245 16,226 2,71105
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8.1.6. Электронная статсумма

Для большинства молекул основное электронное состояние не вы
рождено. Энергия электронного возбуждения Аеэл, например, в видимом 
участке оптического спектра поглощения с длиной волны А =  500 нм со
ставляет Аеэл = 1/А = 20 ООО см-1. В этом случае характеристическую 
электронную температуру 0эл рассчитывают по формуле, аналогичной 
(8.28), заменяя юе наДеэл, выраженное в см-1. Для А, = 500 нм величина
0эл ~ 28 000 К. Если Аеэл задается в эВ, то, учитывая, что
1эВ = 8065,54 см-1, получаем:

0ЭЛ = 8065,54с/гАеэл/& = 11605,4 • Аеэл, К. (8.32)

Оцененные значения для 0эл очень высоки для обычных условий, и в 
большинстве случаев можно принять, что:

q3 =  1. (8.33)

Тем не менее существуют атомы и молекулы, у которых либо вырож
дено основное состояние, либо возбужденные состояния довольно близки 
к основному. Например, основное состояние молекулы кислорода, опи
сываемое термом 3Zg, трехкратно вырождено по спину. Следовательно,
для кислорода <7ЭЛ = 3. В случае N0 основное состояние 2П1/2 вырождено 
дважды. Следующее возбужденное состояние 2П3/2 также вырождено 
дважды. Оно расположено близко к основному Аеэл «121 см-1 [1, с. 600], и 
при Т ~ 300 К можно считать, что основное электронное состояние N0, 
2П, вырождено четырехкратно. В результате для N0 дэл« 4.

В случае атома хлора основное состояние 2Р3/2 вырождено четырех
кратно. Следующее возбужденное состояние, 2Р1/2, лежит выше основно
го на величину Ае = 881 см-1. Поскольку при этом 0эл = 1268 К, то при 
температурах выше 1200-1500 К состояние 2Р1/2 может вносить суще
ственный вклад в общую электронную статсумму. Поэтому для атома 
хлора:

?эл = 4 + 2ехр(-0эл/Г). (8.34)

Электронная статсумма для атома хлора, вычисленная по (8.34), 
приведена в таблице 8.10. Видно, что ее величина достаточно слабо зави
сит от температуры.

В общем случае выражение для электронной статсуммы записывают 
в виде суммы по возбужденным электронным состояниям:

9эл = *о + I f t  ехр[-0,эл /  Т\, (8.35)
i

где g0 — статвес основного состояния, gt — статвес возбужденного элек
тронного состояния.
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8.1.7. Ядерная спиновая статсумма

Ядерная спиновая статсумма связана с ядерным спиновым моментом
количества движения. Ее величина определяется ядерным спиновым
вырождением. Для одного ядра со спином I  значение сп равно:

<?ад,„ = 2 /+ 1 .  (8.36)

Если в молекуле имеется несколько ядер со спином / г, то:
<7яд.сп=П(2/г+1). (8.37)

i

Таблица 8.10
Зависимость электронной статсуммы атома хлора от температуры

г, к
298,15 4,03
1000 4,56
2000 5,06
3000 5,31

Обычно в ходе химических реакций ядерных превращений не проис
ходит. Поэтому в случае слабого (по сравнению с величиной кТ) взаимо
действия между ядерными спинами атомов обычно дяд сп для продуктов 
равно <7ад сп для исходных веществ. Это означает, что ядерная спиновая 
статсумма не оказывает влияния на константы равновесия химических 
реакций. Ситуация с дяд сп коренным образом отличается от дэл, так как 
электронное спиновое состояние может меняться в ходе химических ре
акций. Поэтому при термодинамических расчетах обычно условно пола
гают о m = 1.ХЯД.СП

Тем не менее, существуют процессы, в которых наблюдается измене
ние ядерных спиновых квантовых чисел. В качестве такого примера мож
но привести реакцию конверсии орто-водорода в пара-водород, в ходе ко
торой суммарное триплетное состояние ядерных спинов (Яяд сп = 3) легкого 
водорода — протия с I  =  % меняется на суммарное синглетное состояние 
(£яд.сп= !)• Существенно, что расщепление соответствующих уровней доста
точно велико, так как оно определяется разностью вращательных уровней 
энергии с J = 0 Ие/ = 1, равной 1,45 кДж/моль. При температурах водоро
да около 4 К оно сравнимо с теплотой испарения твердого водорода, рав
ной 1,42 кДж/моль [2, с. 46]. Хотя конверсия орто-водорода в пара
водород при 4 К не очень быстрая и составляет около 1,9% в час [2, с. 46], 
выделение теплоты приводит к испарению водорода.

8.2. ФУНКЦИЯ ГЕЛЬМГОЛЬЦА
Из всех фундаментальных функций наиболее простое выражение 

имеет функция Гельмгольца:
А  = -kTlnQ. (8.38)



132

За нуль отсчета для А принимают состояние с Q = 1 при абсолютном 
нуле.

В случае N  независимых, невзаимодействующих и одинаковых ча
стиц находим:

А  = -kTln(<f /N1), (8.39)
где q — статсумма одной частицы. Используя формулу Стирлинга

JV!« 42nN -(N  /  e)N , (8.40)

получаем:
А  «  -NkTln(q/N) -  NkT +  (1 /2 )kT • 1п(2тсЛ0- (8.41)

Для систем с большим числом частиц при N  ~ 1023 величина 
(1/2) • ln(2nN) крайне мала по сравнению с N, и выражение для функции 
Гельмгольца обычно используют в виде:

А  = -NkTln(q/N) -  NkT.
С учетом (8.7) выражение для А примет форму:

А = ~NkT[ln(qnocT/N )  + 1 + 1пдвр + 1пдкол + ln g j. (8.42)
Из (8.42) видно, что А можно представить в виде суммы отдельных 

слагаемых:
А ост = -N kT [M qnocJN) +  1], А,р = -NkTlnqBp,

Лол = - М П щ „ ,  Аэл = -N kn n q3]i. (8.43)
Для одного моля молекул:

А™, = -RT[ln(qmJ N A) +  1]. (8.44)
Подставляя в (8.44) выражение (8.8) для Апост, находим:

Л ост = -R T
3i
2

nMkT^ + ln(V /  Na) + 1
(8.45)h2NA

= -ДТ(2,51пТ + 1,51пМ -  lnp + 7,71)
где М  — в кг/моль, р — в барах.

Рассмотрим вращение. Для одного моля молекул величинаА^ имеет 
вид:

А Р = ~RTlnqsp.
В случае линейных молекул, используя (8.15), получаем:

Авр = -R T  In 8п21НТЛ = -RT[ln(IT /  о) -  3,696],
ah2 )

где I  выражено в единицах 10-47 кг м2.
В случае нелинейных молекул, используя (8.17), находим:

\[% ( 8n2kT̂ \3/2

(8.46)

(8.47)

Ар = -R T  In
h2 ( W 3)

1/2

(8.48)

= -RT[  1,5 In T -  In a + 0,5 ln(^  J2 J3) -  4,971]. 
Здесь 7/, I2 и I 3 также выражены в единицах 10-47 кг м2. 
Выражения для А ол и Ал можно оставить в общем виде:

Аол = - RTlnqкол, Аэл = ~RTlnq3x. (8.49)
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В качестве примера для молекул N0 иСН4 в таблицах 8.11 и 8.12 
приведены значения отдельных статистических вкладов в величину 
функции Гельмгольца, а также их суммаАст. В последнем столбце приве
дены результаты расчетов по стандартным термодинамическим табли
цам Д,аб [3].

Таблица 8.11
Функция Гельмгольца (кДж/моль) и ее составляющие для N 0 при р  =  1 бар

т ,к А поет А вр А  кол А ст А т- А ( Г ) А ^ ~ А ( Т )

298 -41,4 -11,9 0,0 -3,4 -56,7 0 0
1000 -164,0 -50,0 -0,6 -11,5 -226,1 -169,4 -169,5
2000 -356,7 -111,5 -4,9 -23,1 -496,2 -439,5 -440,0

Таблица 8.12
Функция Гельмгольца (кДж/моль) и ее составляющие для СН4 при р  =  1 бар

Г, К ■ 4  пол А  кол А . А^ А „ - А ( П А М~ А (Г )

298 -39,0 -8,9 -0 0 -47,9 0 0
1000 -156,1 -45,0 -6,5 0 -207,6 -159,7 -160,0
2000 -341,0 -107,4 -46,3 0 -494,7 -446,8 -447,6

Видно, что результаты расчетов статистическим методом и с помо
щью термодинамических таблиц хорошо совпадают. Это позволяет ис
пользовать оба подхода в конкретных термодинамических расчетах.

Необходимо отметить, что не всегда оба метода расчета (теоретиче
ский и справочный) являются независимыми: в некоторых случаях таб
личные значения в справочниках получают с использованием статисти
ческих подходов.

8.3. ЭНТРОПИЯ
Зная функцию Гельмгольца, можно легко рассчитать величину эн

тропии:

S = - ( # ) F - ( 8 - 5 0 )

В случае поступательного движения, используя (8.44), для одного 
моля газа получаем:

'S’nocT -  R 

Из (8.8) следует, что:

1п(?пост /  Na ) + —--------- +1
Упост

(8.51)

Э?п“ т = (3 /2 )д пост/ Г .  (8.52)
Э Т

Подставляя (8.52) в (8.51), находим:
Sпост = W H q ^ /N J  + 5/2] (8.53)
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и, учитывая (8.8), приходим к выражению:

S _  DТТПОФ *1' In 2nMkT
хЗ /2

h2NА N .

+ 5 /2 (8.54)

Подставляя в (8.54) численные значения, получаем:

Зпост = Д(1»51п Т +  1,51пМ + lnV+  18,605), 

где М  — молекулярная масса в кг/моль, V = р /  RT в м3. Отсюда:

Sn0CT = Щ2,ЫпТ + 1,5InM -  Inр + 9,21), (8.55)
гдер — в барах.

В случае вращательного движения для одного моля газа, исполь
зуя (8.46) и (8.50), находим:

Т ддврSBP 1п<7вр +  ■
‘вр ‘ Я»р ЭТ 

Если молекула линейна, то при Т >  0вр

И

SL, = R(lnqBp +1) = Rln 8n2IkT^ ' 
oh2 )  .

(8.56)

(8.57)

(8.58)

Выражая величину момента инерции в единицах 10 кг м , для SBp 
получаем следующее выражение:

Ssp =  R[ln(IT/a) -  2,696]. (8.59)
Для многоатомных молекул при высоких температурах для одного 

моля газа имеем

SBP = Д ( 1 п <7в р + 3 / 2 )  =  Д In Jn(8n2k T ^ '2 
h2 ( h h h ) y 2 + 3 /2

(8.60)

= RlO^lnilJzIa) -  In о +1 ,5In T -  3,471],

где I lt I2 и I 3 — в единицах 10~47 кг-м2.
В случае колебательного движения для i-ro колебания можно запи

сать:

кол —

где 0г — характеристическая колебательная температура, а энтропия 
рассчитывается для одного моля. С учетом всех колебаний величина эн
тропии равна:

£ кол = Е ^ м с о л  » (8 .62)
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где kt — вырождение г-го колебания.
В случае 5 ЭЛ выражение для энтропии одного моля оставим в общем 

виде:

S „  = Д|1пвал + (1 /  в„)2>.(в| /  Т)ехр(-в, /  Т)j . (8.63)

Если энергия возбужденных состояний велика, то
S3a = R l n g 0, (8.64)

где g0 — вырождение основного электронного состояния.
Ядерные спины обычно не учитывают при расчетах абсолютных зна

чений энтропии частиц, т. к. в последующих превращениях они изме
няются крайне редко.

В таблицах 8.13 и 8.14 приведены величины различных вкладов в 
значение энтропии для молекул N0 и метана, что позволяет получить 
представление об абсолютных значениях отдельных слагаемых. Также 
приведены значения полной энтропии, найденные как статистическим 
методом (ст), так и с помощью справочных термодинамических таб
лиц (таб).

Видно, что результаты расчетов статистическим методом и с помо
щью термодинамических таблиц [3] хорошо совпадают.

Таблица 8.13
Энтропия, Дж/(моль*К), и ее составляющие для N0

т,к пост вр кол ЭЛ ст таб
298,15 151,3 48,2 0,0 11,5 211,0 210,6
1000 176,4 58,3 2,1 11,5 248,3 248,8
2000 190,8 64,1 6,3 11,5 272,7 273,2

Таблица 8.14
Энтропия, Дж/(моль*К), и ее составляющие для СН4

Г, К пост вр кол ЭЛ ст таб
298,15 143,4 42,4 0,4 0 186,2 186,3
1000 168,6 57,5 21,5 0 247,6 248,1
2000 183,0 66,2 56,7 0 305,9 306,5

8.4. ВНУТРЕННЯЯ ЭНЕРГИЯ, ЭНТАЛЬПИЯ, ФУНКЦИЯ ГИББСА
Зная величины A h S, легко написать статистические выражения и 

для остальных термодинамических функций. Действительно,
U = A + T S .  (8.65)

Эту формулу также можно применять к отдельным видам молеку
лярного движения.
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Подставляя в (8.65) выражения (8.44) и (8.51) для и <SnocT, получа
ем:

U = RT2 1 Э̂ пост .
ПОСТ /7 Д  Т 7

Чпост и  ±

Учитывая далее (8.52), находим
Unom =  (3/2)RT. (8.66)

Аналогичным образом для вращательного движения при Т »  0вр по
лучим:

UBV = RT (8.67)
для линейных молекул и

UBp = (3/2)RT (8.68)
для нелинейных.

Выражения для £/ и С/ оставляем в общем виде:
„ y fet9, ехр(-6г /Г )  

— 1 -  ехр(-0. /  Г) ’
(8.69)

^  = л ^ -Е а 0 „ „  ехр(-е,,„ /  Г ). (8.70)
эл i

Аналогично
= tfnoci С7пост + ДГ = (5/2)Д7\ (8.71)
н  = и , н  = и ,н  = и ,вр вр7 кол кол 7 эл эл 7

С'пос, = К »  + = АПООТ + ДГ, (8.72)пост пост ПОСТ 7 V '

б? = > 4  67 =  А  (7  = > 4
' “'в р  вр’  ' “ 'к о л  - " - к о л »  ^ э л  эл ‘

8.5. ТЕПЛОЕМКОСТЬ
Теплоемкость Cv газофазной системы рассчитывают по уравне

нию (1.60). Используя уравнение (8.66), находим
Спост = (3/2)Д, (8.73)

т. е. на каждую поступательную степень свободы приходится по R/2.
Если температуры достаточно высокие, то для вращательного дви

жения, используя выражения (8.67) и (8.68), получаем:
Свр = Д (8.74)

в случае линейных молекул и
Свр = (3/2)Д (8.75)

для нелинейных молекул. Таким образом, если вращательное движение 
полностью разморожено, на каждую вращательную степень свободы 
приходится по R/2.

Если температура ниже 0вр, то для расчета вращательной теплоемко
сти необходимо использовать точные выражения для статсумм.
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В случае колебаний дело обстоит несколько сложнее, так как колеба
ния обычно полностью не размораживаются. Для получения выражения 
для Скол будем исходить из (8.69):

С = Д(0 /  T f  — ехР(9 / т ) . 76)
[ехр(0 /  Т ) - 1]2

Из этого выражения видно, что при Т —> °° =  R. Следовательно,
при расчете теплоемкости на каждую колебательную степень свободы 
при высоких температурах приходится величина R.

Если в молекуле имеется несколько колебательных степеней свобо
ды, то

С = R Y k i(Qi / T f — ехР(9» (8.77)
ч  [exp(0i /  Т) -  I f

где kt — степень вырождения, 0г — характеристическая температура г- 
го колебания.

Величину Сэл рассчитываем исходя из (8.70):
-12'

Ол = £&№,,» T f  ехр(-в,,„ /  Г) -
i Уэл

£ & ( 0 / , э л  /  Лехр(-0^эл /  Т) .(8.78)

Если близколежащие возбужденные электронные состояния отсут
ствуют, то

Сэл = 0 (8.79)
независимо от кратности вырождения основного электронного состоя
ния.

Полные величины теплоемкости при постоянном объеме при отсут
ствии взаимодействия молекул между собой представляют собой суммы:

Су = С пт + с  + С +  С . (8.80)V пост вр КОЛ ЭЛ '  '

Теплоемкость при постоянном объеме имеет вид:
Сp =  Cv + R. (8.81)

Зависимость теплоемкости от температуры при обычных и более вы
соких температурах обусловлена главным образом размораживанием 
колебательных степеней свободы. В таблице 8.15 приведены для моле
кул N0 и СН4 значения Ср, рассчитанные статистически (ст) и по термо
динамическим таблицам (таб) [3]. Как видно из таблиц, согласие обоих 
типов данных можно считать удовлетворительным.

Таблица 8.15
Теплоем кость С для N0 и СН4 в единицах Дж/(моль*К)

Молекула N0 сн4
Г, К ст таб ст таб

298,15 29,2 29,86 35,6 35,71
1000 33,7 33,4 71,8 71,6
2000 36,2 37,3 94,4 93,9
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Для теплоемкости Ср можно выделить три предельных значения: 
низкотемпературное, промежуточное и высокотемпературное. При очень 
низких температурах, когда Т <  0вр, разморожено только поступательное 
движение. Вращательные и колебательные степени свободы вымороже
ны. В этом случае для молекул в газовой фазе:

Ср = Спост + 72 = (5/2)72. (8.82)
В промежуточной области, когда 0вр < Т <  0кол, вращательные степени 

полностью разморожены, а колебательные выморожены. В этом случае:
ср = Cn0CT + СВР + 72. (8.83)

Легко найти из (8.83), что для линейных молекул
Ср = (7/2)72 (8.84)

и для нелинейных
Ср = 4 R. (8.85)

Если температуры высокие и Т >  0кол, то
С = С + С +  С + R. (8.86)р  пост вр КОЛ V '

В случае iV-атомной линейной молекулы число колебательных степе
ней свободы равно 3N  -  5 и, следовательно, при высоких температурах

Ср = (7/2)72+ (ЗЛГ-5)72. (8.87)
Для многоатомных нелинейных молекул

Ср =  472 + (3N  -  6)R. (8.88)
Например, для СН4 при низких температурах Ср = (5/2)72, при про

межуточных — 4R, а при высоких — 1372.
В случае состоящих из атомов твердых тел при достаточно высоких 

температурах, когда колебания атомов можно считать независимыми 
друг от друга (выше характеристической температуры Дебая, 
см. раздел 8.10), теплоемкость Cv можно оценивать, используя правило 
Дюлонга и Пти, согласно которому одному молю атомов в твердом теле 
можно приписать Cv ~ 372 в соответствии с наличием трех колебательных 
степеней свободы у каждого атома. В случае ряда простых веществ это 
правило можно применять, но в общем случае им нужно пользоваться с 
осторожностью.

8.6. ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ. КОНСТАНТА РАВНОВЕСИЯ
Химический потенциал, отнесенный к одной молекуле, равен

=
Т, V, N

J&
Используя (8.41), находим:

Pj = -kTXnqi /  Nt

(8.89)

(8.90)
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Существенно, что в (8.90) статсуммах обозначены с дополнитель
ным индексом «~». Это связано с тем, что в случае химической реагиру
ющей системы при расчете статсумм отдельных молекул энергию необ
ходимо отсчитывать от общего для всех молекул нуля (как реагентов, 
так и продуктов), так как состояние равновесия в существенной степени 
определяется величиной внутренней энергии, запасенной в химических 
связях. Так же, как и раньше, в качестве нуля отсчета энергии можно 
взять уровень энергии всех базисных простых веществ в стандартном 
состоянии.

В равновесии

2 > # i  = 0 . (8.91)

Подставляя щ из (8.90) в (8.91), получаем:

2 > ;  1п(^  /Щ )  = 0 (8.92)

Из последнего выражения следует:

Y l N?  = • (8-93)
i i

Отметим, что в (8.93) слева стоит выражение для константы равнове
сия K N.

Использование единого для всех веществ отсчета нуля энергии дале
ко не всегда удобно. Поэтому обычно выбирают различные нули отсчета 
энергии для продуктов и реагентов. Обозначим через АЕ0 величину:

ДЯо = Unр  -  С7р«г = £ v А  . (8.94)
i

где С7пр и С/реаг — внутренние энергии продуктов и реагентов в наинизших 
энергетических состояниях; Ut — внутренняя энергия г-го компонента в 
наинизшем энергетическом состоянии. Иногда говорят, что АЕ0 — это 
энергия «0 — 0» перехода. Тогда выражение для K N запишем в виде:

K N = ехр(-ЛЕ0 /  RT)UqJl , (8.95)
i

где статсуммы qt рассчитываются по различным формулам, приведен
ным в этой главе.

8.7. ВЫ РАЖЕНИЕ ДЛЯ КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЯ К Р

Выражая Кр через KN с помощью (4.53), получаем:

К „ = К
/  \Av

RT л
N p°VN

= ехр[-АЕ0 /  (RT)] ■ П RT
p°VNА)

(8.96)

где индекс <я» относится к различным молекулам.
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В (8.96) удобно выделить поступательную статсумму вместе со мно

жителем RT
p°VNA

г

в отдельный сомножитель:

п
i

Qi, е
RT V i

v p °v n a
= п

i
2nMikT 

h2N

\ 3/ 2v j Г
V'i RT V i

p°VN

2%Rk f 2nk)1/2'

p°h3NA2 J

A  J  

Av

. y>5/2Av . м .3 /2уг _

AJ

(8.97)

= (820,52)Av • T5/2Av • П M £3/2vi

где M t — в кг/моль.
Комбинируя (8.96) и (8.97), получаем выражение, непосредственно 

используемое для расчетов величин констант равновесия:
Кр = (820,52)Av • ехр[-А£0 / ( RT)]x

х Т 5/2Д, . П М (3/2«, . n ( e l jp 5(,K„ « (, „ ) V> (8.98)

или
1пКр =6,71Av-AE0 /R T  + 2,5AvInT + 

+ Zl,5Vi In M t + Zv£ 1п(П(дг,вРд/,кол71,эл) (8.99)

8.8. ПРИМЕР СТАТИСТИЧЕСКОГО РАСЧЕТА  
ВЕЛИЧИНЫ КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЯ

Для расчета величины ДЕ0 можно воспользоваться значениями энер
гии связей. Например, если рассматривается реакция

С12 = С1 + С1,
то

АЕ0 =  D(Cl2) = 239 200 Дж/моль.
Таблица 8.16

Константы равновесия реакции 2НС1 =  Н2 + С12

К P

T , К ст таб

298,15 3,9-10“34 4Д10-34
1000 2,9-1 0 11 3,010-11
2000 2,6-10-6 2,8-Ю-6

В случае равновесия
2НС1 = Н2 + С12,

АЕ0 = 2D(HCl) -  D(H2) -  D(Cl2) = 184 200Дж/моль.
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В таблице 8.16 приведены данные расчета величин Кр для этой реак
ции. Видно, что результаты, полученные статистическим методом (ст) и 
с помощью термодинамических таблиц (таб) [3], удовлетворительно со
гласуются между собой.

8.9. СТАТИСТИЧЕСКИЙ РАСЧЕТ ПРИБЛИЖ ЕННЫ Х ЗНАЧЕНИЙ
КОНСТАНТ РАВНОВЕСИЯ  

В РЕАКЦИЯХ ИЗОТОПНОГО ОБМЕНА ИЛИ ИЗОМЕРИЗАЦИИ
С помощью статистических методов можно довольно легко рассчи

тать приближенные значения констант равновесия реакций изотопного 
обмена или изомеризации, например, реакций

Н2 + D2 = 2HD (а), 
пара-ксилол = жетпа-ксилол (б),

D2 + С6Н6 = Н2 + C6H4D2 (в).
Следует отметить, что в этих реакциях число частиц не меняется, 

т. е. Av = 0. Молекулы, отличающиеся друг от друга изотопным составом 
или являющиеся изомерами, будем называть молекулами-аналогами.

Наиболее простую оценку Кр легко получить, сделав следующие при
ближения:

1) массы всех молекул-аналогов равны;
2) моменты инерции всех молекул-аналогов равны;
3) частоты аналогичных колебаний у всех молекул-аналогов равны;
4) разность энергий продуктов и реагентов (АЕ0) равна нулю.
Эти приближения означают, что молекулы-аналоги отличаются 

только числом симметрии а. Изотопные массовые и спиновые эффекты 
не учитываются. Таким образом, для Кр из (8.98) получаем:

К р = П ^ ,  (8.100)
i

где суммирование ведется по отдельным молекулам.
Так, например, для реакции (а) К  =  4. Отметим, что чем выше тем

пература, тем точнее результат приближенного расчета.
Высказанные приближения для упрощенного расчета констант рав

новесия вызывают с первого взгляда недоверие к их применимости. Са
мых больших отклонений следует ожидать в реакции (а). Для оценки 
применимости упрощенного метода получим значения констант равно
весия в реакции (а) для температур 298,15 К и 1000 К. Параметры моле
кул взяты из [3] и приведены в таблице 8.17. Значения ql wp рассчитаны.

Используя (8.99), получаем выражение для Кр, учитывая Av = 0.
InКр = -АЕ0 /  RT + Zl,5v, InМ г + Ev* 1п(П(<7г,вр<7г>кол<7г>эл > • (8Л01)

i i i

Величину АЕ0 рассчитываем из данных по энергиям связей, рав
ным +0,9 кДж/моль. Электронные и колебательные статсуммы практи
чески не отличаются от единицы.
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Таблица 8.17
Молекулярные параметры для Н2, D2 и HD

Молекула юе, см 1 I, кгмЧО-47 Энергия связи, 
кДж/моль

7вР (298 К) 9„ (1000 К)

н2 4396,554 0,46 432,2 1,7 5,71
D2 3118,46 0,92 439,7 4,4 11,42
HD 3817,09 0,61 435,6 4,52 15,15

Вращательные статсуммы рассчитаны в соответствии с (8.16). 
В результате расчета находим:

Кр = 2,94 (298,15 К) и Кр =  3,77 (1000 К).
Таким образом, упрощенная схема вполне пригодна для приближен

ной оценки констант равновесия в реакциях изотопного обмена или изо
меризации.

Предложенная схема удобна только для приближенного расчета кон
стант равновесия, но она громоздка при нахождении равновесного соста
ва. Более простым является вероятностный подход. Рассмотрим приме
нение этого подхода к молекулам с общей химической формулой 
AjBjk_iC1C2...Cm, где атомы А и В — два различных изотопа, С19 С2, ..., Ст — 
другие атомы. Будем считать, что молекула А ^ С ,,. . .^  обладает некото
рой симметрией и что все атомы А  эквивалентны. Будем также полагать, 
что замещение атомов А  на изотопы В не приводит к структурным иска
жениям и что при изотопном замещении не происходит изменения пол
ной электронной энергии молекулы. С учетом сделанных предположе
ний в качестве примера можно привести дейтерозамещенные молекулы 
метана: СН4, CH3D, CH2D2, CHD3, CD4.

С точки зрения вероятностного подхода, количество вещества 
AiB4_iC1C2...Cm (далее для краткости химические формулы этих соедине
ний будем записывать в виде АгВ*_) в равновесной смеси определяется 
только мольной долей изотопов А и В, которые обозначим через ос и Р со
ответственно. Пусть в исходной неравновесной смеси вещества А Л, А^В ^  
A k-2B2, ..., В*. присутствуют в количествах nk, nh-x, ..., п0 соответственно. 
Тогда мольные доли изотопов А  и В будут определяться выражениями:

ос = [knk +  ( k -  1)71^ +  ... + n^\/(kN), (8.102)
Р = К -i + 2 пл-2 + ... + kn0]/(kN), (8.103)

где
N  = пн +  + ... + n0, (8.104)

где N  — полное число молей в системе. Для реакций изотопного обмена 
N  не зависит от глубины превращения.

Легко видеть, что
ос + р = 1. (8.105)

Зная величины а и р, можно рассчитать мольную долю любого веще
ства в равновесной смеси:
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X t =  X(ABri) = С ^ Г 1. (8 .106)
Коэффициент Сг определяет число способов, которыми можно реали

зовать структуру вещества А.В4_. В некоторых случаях, например, для 
дейтерозамещенных изотопов метана, величина Сг представляет собой 
биномиальный коэффициент, но в ряде других случаев следует прояв
лять осторожность, так как изотопное замещение может привести, 
например, к возникновению цис-, трансизомеров или других изомеров, 
которые следует рассматривать отдельно друг от друга.

Зная равновесные количества реагентов, можно легко рассчитать 
константы равновесия различных линейно-независимых реакций, опре
деляющих равновесное состояние. Например, пусть в системе протекает 
реакция

Zvf(A1B*_l) = 0 . (8.107)
i

Величину Кр этой реакции можно вычислить по уравнению

(8Л08>
i

С учетом (8.106) получаем:
ZiVj

Кр = • a£vi • = (a /  Р) i • pMvn < ?  . (8.109)
i i

Так как общее количество изотопа А  (или В) в ходе реакции не меня
ется, то

X iv *= 0 .  (8.110)
i

Учитывая, что Av = 0, для Кр получаем:

K P = U C ?  . (8.111)
i

Далее простым перебором точечных групп симметрии можно легко 
убедиться в том, что для любой молекулы типа АгВй_ произведение числа 
симметрии о. на число способов ее реализации Сг равно максимальной 
величине ой — числу симметрии молекулы А к:

оД  = о4. (8.112)

Выражая отсюда Сг и подставляя в (8.111), получаем:

К„ = П(о„ / с,)"' = o f n o r " ' = По,-"' . (8.113)
i i i

Таким образом, константы равновесия в рамках обоих подходов сов
падают. В силу единственности равновесного состояния в системе иде
альных газов найденное распределение, описываемое выражением
(8.106), также является единственным.

Вероятностный подход для расчета молярных долей отдельных ве
ществ проще применять и тогда, когда известны нулевые энер
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гии AE0(ABfei) различных изотопных разновидностей молекул. Следует 
отметить, что величины АЕ0(АгВ*_г) нельзя брать непосредственно из 
термодинамических таблиц, так как это приведет к ошибкам из-за ис
пользования в качестве нуля отсчета простых веществ, а не атомов про
стых веществ. Например, в термодинамических таблицах величины 
теплоты образования для Н2 и D2 равны нулю, но при использовании в 
качестве нуля отсчета свободных атомов Н и D для АЕ0(Н2) и AE0(D2) по
лучим разные величины, которые и нужно использовать в вероятност
ном подходе.

В рамках вероятностного подхода молярная доля i-ro вещества равна: 
X, = Х(А,В„) -  ехр[-ДВ0(А,В,-,)/ЛТ]С1а,р1-‘. (8.114)

Константа равновесия реакции изотопного обмена будет иметь вид:

К р = ехр[-ДrE0 /  RT) • П Ф  = ехр(-ЛrE0 /  RT) ■ . (8.115)
i i

Рассмотренную схему расчета равновесного состава можно без труда 
распространить на произвольный случай молекулы, состоящей из ато
мов нескольких различных элементов, каждый из которых может иметь 
несколько разных изотопов.

8.10. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ ПАРАМЕТРЫ ОБРАЗОВАНИЯ  
АТОМОВ И АТОМАРНЫ Х ИОНОВ

Термодинамические параметры образования атомов и атомарных 
ионов в стандартных состояниях (идеальный газ, давление 1 бар, темпе
ратура Т° = 298,15 К [4]) удобно находить с использованием статистиче
ских методов.

8.10.1. Сумма энтальпий образования атомов А  и В

Сначала найдем выражение для суммы энтальпий образования ато
мов А  и В в стандартных условиях, если известна энергия связи в двух
атомной молекуле АВ при О К — .0(0, АВ), потенциал ионизации атомов 
при О К — I, а также энтальпия образования молекулы АВ при 298 К — 
А ^(А В ).

Для расчета суммы энтальпий образования атомов А  и В используем 
следующие стадии:

1. Рассмотрим 1 моль газообразных молекул АВ при стандартных 
условиях. Тогда:

AHX = AfH°(AB). (8.116)
2. Охладим систему до О К. Тогда:

АЯ2 = АН, + Ср( О - Г )  = АН1-  1 /2R T .  (8.117)
3. Произведем диссоциацию молекул при О К:

АЯ3 = АЯ2 + П(0, АВ). (8.118)
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4. Нагреем систему, состоящую из атомов А  и В, до температуры Т°:
АЯ4 = AfH c(A) + AfHXB) = АН3 +  5/2 R T  +  5/2 R T  =

= D( О, АВ) + А^ЯДАВ) + 3/2 R T .  (8.119)
Это приближенное уравнение для суммы энтальпий образования 

атомов, т. к. оно не учитывает точных зависимостей теплоемкостей Ср 
от температуры.

8.10.2. Термодинамические параметры образования атомов

В случае молекул, состоящих из одинаковых атомов А2, из (8.119) 
получаем выражение для энтальпии образования атомов А:

AfH\A) = 0,5 • [Я(0, А2) + AflXА2) + 3/2ДГ]. (8.120)
Для расчета энтропии атома учтем поступательное движение атомов 

и их электронное состояние. Спиновую статсумму для ядер рассматри
вать не будем, т. к. в большинстве случаев в реакциях не происходит из
менения ядерных спиновых состояний. Тогда с учетом выражений (8.55) 
и (8.64) получаем:

S°(A) =  Д(2,51пГ + 1,51пМ -  Inр +  9,21) + R • Ing0, (8.121)
где учитывается только электронное и спиновое вырождение основ

ного состояния атома, если возбужденные состояния расположены высо
ко по сравнению с kT.

Для расчета AfG°(A, 298) рассмотрим реакцию
0,5А2 —» А. (8.122)

Изменение функции Гиббса в этой реакции запишем двумя способами:
ArG° = AfG°(A) -  0,5 • AfG°(A2) (8.123)

и
ArG° = АН° -  Г  ■ ArS° =  AflXА) -  0,5 • Л,Я°(А2) -  T°[S°(A) -  0,5S°(A2)]. (8.124)

Приравнивая оба выражения для ArG°, находим выражение для 
A,G0(A):
AfG°(A) = 0,5 ■ [AfG°(A2) -  А,Я0(А2)] + АД°(А) -  T°[S°(А) -  0,5 • S°(A2)]. (8.125)

Применим полученные результаты к молекулам Н2 с целью расчета 
термодинамических параметров для атомов Н. Для энергии связи в мо
лекуле водорода использовали значение П(0, Н2) = 432,2 кДж/моль [3]. 
Проводя соответствующие расчеты с использованием выраже
ний (8.120), (8.121) и (8.125), получаем величины, приведенные
в таблице 8.18.

8.10.3. Термодинамические параметры электрона

Для электрона принимаем AfH°(e) = 0 кДж/моль, А^°(е) = 0 кДж/моль. 
Для расчета энтропии электрона воспользуемся выражением (8.121). 

Получаем S°(e) = 20,89 Дж/(моль • К). Данные приведены в таблице 8.18.
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8.10.4. Термодинамические параметры катионов

Энтальпию образования катионов рассчитаем, используя следующие 
стадии.

1. Рассмотрим 1 моль атомов А  при 298 К. В этом случае:

АН/ =  AfH c(A). (8.126)

2. Теплота образования атомов А  при О К равна:

ДЯ2 = АН, + Ср{0 -  Г ) = А^Я°(А) -  5/2Д Г. (8.127)

3. Проводим ионизацию при О К:

АН3 = АН2 + 1, (8.128)

где I  — в кДж/моль. Нагреваем смесь катионов и электронов до 298 К:

АЯ4 = АН3 +  5/2 R T  +  5/2 R T  = А^Я°(А) + 1 + 5/2Д Г. (8.129)

Величина АН4 представляет собой сумму энтальпий образования ка
тионов и электронов при стандартных условиях:

АЯ4 = А/Н°(А+) + AflXe). (8.130)
Разделяем смесь катионов и электронов. Энтальпия при разделении 

идеальной смеси не меняется. Стандартное состояние для катионов со
гласно [4] выбираем в виде идеального газа без учета электростатических 
взаимодействий. Стандартная энтальпия образования катионов рав
на АН4:

А^7°(А+) = А^7°(А) + 1 -  А,Н°(е) +  5 /2R T .  (8.131)
Энтропию катионов рассчитываем по (8.121).
Для расчета величины А/7°(А+) рассмотрим реакцию:

А —> А+ + е. (8.132)
Рассчитаем ArG° двумя способами:

ArG° = AfG°(A+) + AfG\e) -  AfG°(A) (8.133)
и

ArG° = AH° -  Г  ■ ArS° =  AfH°(A+) +
+  А/Г(е) -  АД°(А) -  T[S°(A+) + S°(e) -  S°(A)]. (8.134)

Приравнивая оба выражения для ArG°, находим выражение
для AfG°(A+):

AfG°(A+) = Af7T(A+) + AfH°(e) -  A ^ A )  -  
-  T[S°(A+) + S°(e) -  S°(A)] -  AfG°(e) +  AfG°(A). (8.135)

Результаты расчета для протонов, проведенного в соответствии
с (8.131), (8.121) и (8.135), приведены в таблице 8.18.

Для потенциала ионизации атома водорода использовали значение 
I  — 1312 кДж/моль [3].
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8.10.5. Термодинамические параметры анионов

Термодинамические параметры анионов можно рассчитать по анало
гии с расчетом термодинамических параметров катионов.

Энтальпия образования анионов в стандартных условиях равна
AjHXA ) =  А^Я°(А) + А,Н°(е) + Е -  5 /2R T .  (8.136)

Энтропия аниона рассчитывается по (8.121). Функция Гиббса рассчи
тывается по (8.137):

Д/Т(А ) = AfH°(A~) -  А/Я°(е) -  А^Я°(А) -  T°[S°(А ) -  S°(e) -
-  <S°(A)] + A,G°(e) + AfG°(A). (8.137)

Рассчитанные для гидрид-иона значения по выражениям (8.136), 
(8.121) и (8.137) приведены в таблице 8.18. Для сродства атома водорода 
к электрону использовали значение Е =  — 73 кДж/моль [3].

Таблица 8.18
Стандартные значения термодинамических параметров электрона, некоторых 

атомов, катионов и анионов в газовой фазе при стандартных условиях

№ Частица А;Н°(298) кДж/моль S°(298) ДжДмоль • К) A,G°(298) кДж/моль
1 электрон 0 20,89 0
2 Н 217,96 114,716 203,20
3 Н+ 1536,35 109,00 1517,08
4 Н“ 138,76 109,01 130,26
5 С 714,29 158,1 668,86
6 О 248,66 161,7 231,02
7 0+ 1568,85 154,95 1546,99
8 О" 100,46 158,33 90,05

Аналогичным образом можно рассчитывать термодинамические па
раметры в газовой фазе и для других атомов и их положительных и от
рицательных ионов (табл. 8.18).

Значения, приведенные в таблице 8.18, практически совпадают с ве
личинами, приведенными в справочнике [3].

8.11. СТАТИСТИЧЕСКОЕ ОПИСАНИЕ ТВЕРДОГО ТЕЛА
При высоких температурах теплоемкость твердого тела в соответ

ствии с законом равного распределения теплоемкости по колебательным 
степеням свободы должна стремиться к величине 372, если считать на 
один моль атомов. Однако представление о твердом теле как о совокуп
ности независимых осцилляторов справедливо только при высоких тем
пературах. При низких температурах можно пользоваться теорией Де
бая, в которой проводится последовательный учет коллективных коле
баний атомов твердого тела. Согласно теории Дебая,

Cr = 3 R D (Q J T ) ,  (8.138)
где 0д — температура Дебая, D(QB/T)  — функция Дебая, равная
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®d/T 4  , .
Д(вВ /  Т) = 3(00 /  Г)3 | У T f Vn 2 d« -

о Le x P(Z//
(8.139)

Значения величин 0В для ряда кристаллических веществ приведены 
в таблице 8.19. Значения функции D(Qd/T )  приведены в справочниках.

Таблица 8.19
Тем пература Д ебая для некоторы х кристаллических вещ еств

Вещество Ag Au С (алмаз) Си Mg КВг н2о
ев, к 214 173 1910 313 290 177 192

Из данных таблицы видно, что температуры Дебая часто лежат вбли
зи комнатных температур.

С ам остоятельны е у п р а ж н е н и я
1. Оценить приближенное значение константы равновесия реакции:

СН3-С=С-СН3 + CD4 = CH3-C=C-CD3 + CH3D.
Рассчитать изменениеArU°, А ^°, АД°, ArG° иАД1 в этой реакции 

при температуре 298 К.
2. Рассчитать процентный состав равновесной смеси:

3. Показать, что
Н

величина
D

константы равновесия реак
ции Н2 + D2 = 2HD при Т —» °° стремится к значению, равному четырем.

4. При 298 К А'Н" реакции 1,3 диметил бензол = 1,4 диметил бензол 
равно 0,71 кДж/моль. Каково отношение равновесных количеств 
1,4 диметилбензола и 1,3 диметилбензола при этой температуре?

5. На примере дейтерозамещенных молекул бензола проверить спра
ведливость утверждения (8.111).

6. Исходная смесь содержала 20% С6Н6 и 80% C6D6. Рассчитать в 
рамках вероятностного подхода равновесное содержание различных дей
терозамещенных бензола. Сколько линейно-независимых химических 
реакций описывают химическое равновесие в системе? Найти соответ
ствующие константы равновесия.

7. Решить предыдущую задачу, полагая, что каждая связь С-D  проч
нее соответствующей связи С—Н на 4 кДж/моль. Температура системы 
равна 298 К.

8. Предсказать различие в энтропиях атома 0 газ и иона 0 +ппя. Темпера
туру считать высокой.

9. Предсказать различие в энтропиях Н2 и HD при 298 К.
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10. Стандартное изменение теплоемкости АгС° при 298 К в реакции 
Н20  = Н + ОН равно 17,04 Дж/моль/К. Чему равно стандартное измене
ние поступательной, вращательной и колебательной теплоемкости в этой 
реакции?

11. Обобщить вероятностную схему расчета равновесного состава на 
случай произвольной молекулы, состоящей из атомов нескольких раз
личных элементов, каждый из которых может иметь несколько разных 
изотопов.
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Часть вторая 
Термодинамика растворов 

и гетерогенных систем
На практике при работе с реакционноспособными химическими си

стемами зачастую приходится иметь дело с гетерогенными системами, 
которые могут существовать, например, в различных агрегатных состо
яниях и в которых возможно перераспределение различных химических 
веществ между сосуществующими фазами. При изучении химических 
процессов в таких системах химическая термодинамика позволяет отве
тить на ряд важнейших вопросов, таких например, как максимально 
возможное количество разных фаз, способных существовать в данных 
условиях, соотношение количеств веществ в различных фазах после 
установления в системе равновесия и т. д. Данная часть учебного посо
бия посвящена обсуждению ряда основных вопросов, наиболее часто 
встречающихся на практике при рассмотрении равновесий в гетероген
ных системах и многокомпонентных смесях.

Рассмотрим термодинамическую систему, состоящую из К  веществ 
и Ф фаз. Если фаза находится в равновесии, то внутри нее отсутствуют 
потоки теплоты и вещества. Это означает, что во всех точках фазы суще
ствуют одна и та же температура, одно и то же давление. Предполагает
ся, что внешние поля отсутствуют, а границы раздела фаз — плоские. 
Таким образом, равновесная многофазная система характеризуется 
условиями:

В равновесии функция Гиббса G имеет минимальное значение. 
В случае многофазной системы значение G складывается из величин 
функций Гиббса для отдельных фаз:

Ф

ГЛАВА 9 
ТЕОРИЯ РАВНОВЕСИЯ 

ГЕТЕРОГЕННЫХ СИСТЕМ

9.1. УСЛОВИЯ РАВНОВЕСИЯ В ГЕТЕРОГЕННОЙ СИСТЕМЕ

Т — const, р — const. (9.1)

(9.2)
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где G} — функция Гиббса у-й фазы (у = 1 ,2 , . . . ,  Ф). При записи (9.2) пред
полагается, что энергия поверхностей раздела фаз невелика (см. гл. 18). 
Величина Gy. зависит от количества каждого из веществ в этой фазе: 
Gj = Gj(T, р, nip n2j, ..., nKj), где ntj— количество i-ro вещества в у-й фазе. 
Поэтому, рассматривая G. как функцию состава, для dG при постоянных 
значениях Т та.р находим:

Ф к  Ф к  Ф

<Ют,р = T ,dGi = Z Z j s r dn« = Z Z M " < ;  - (9-3)
7=1 i=1 7=1 ОПЧ 1=1 y=l

где (iiy. — химический потенциал i-ro вещества в у-й фазе. При выводе об
щих условий равновесия переход i-ro вещества из фазы I в фазу тп можно 
рассматривать как химическую реакцию:

Л = Л т- (9.4)
В этом случае, предполагая количества всех остальных веществ во 

всех фазах постоянными, получаем:
dGT,p =  \iadna + 1iimdnim. (9.5)

Учитывая, что dna = ~dntm, для dGTp находим:
dGT'P = (\ia-\iJdna. (9.6)

В равновесии dGTp = 0, и тогда
^  = (9-7)

Аналогичные равенства химических потенциалов справедливы и для 
всех остальных фаз и веществ. В итоге приходим к целому набору усло
вий, которые должны выполняться при равновесии:

Mil — Ц12 — ".. — Шф’
Ш 1 М122 ••• М'гФ’

Мтп Мтгг Мм- (9-8)
Как видно из уравнений (9.8), общее число таких условий рав

но (Ф -  1)К.
Условия (9.8) означают, что в равновесной системе химические по

тенциалы каждого из веществ во всех фазах равны между собой. Про
стейшим примером является жидкость, находящаяся в равновесии со 
своим паром. Выполнение условий (9.8) в этой системе означает равен
ство химических потенциалов жидкости и пара.

9.2. ПРАВИЛО ФАЗ ГИББСА
Наличие набора условий, сопровождающих установление равновесия 

в гетерогенной системе, позволяет решить вопрос о числе термодинами
ческих степеней свободы, которыми обладают многофазные многоком
понентные системы. Под термодинамической степенью свободы пони
мают независимый термодинамический параметр равновесной систе-



152

МЫ) изменение которого в определенных пределах приводит к измене
нию химического потенциала одного или более веществ и не вызывает 
исчезновения одних и образования других фаз или веществ.

Число независимых термодинамических степеней свободы равно
весной термодинамической системы называется вариантностью систе
мы (Nf).

Если система не обладает степенями свободы (NF = 0), то она называ
ется нонвариантной (или нульвариантной).

Для вычисления вариантности системы рассмотрим сначала много
фазную, многокомпонентную равновесную систему без химических ре
акций. Для полной характеристики этой системы необходимо указать 
количества всех веществ во всех фазах, что означает задание 
КФ параметров. Кроме этого, необходимо также задать значения темпе
ратуры и давления (еще два параметра). Если система находится в сило
вом поле, например магнитном или электрическом, то необходимо доба
вить еще и параметры, описывающие намагниченность или поляриза
цию. Однако последние случаи на практике химических исследований 
встречаются достаточно редко. Поэтому далее будем полагать, что для 
описания многофазной и многокомпонентной системы необходимо за
дать КФ + 2 параметра. Далеко не все эти параметры линейно независи
мы. Действительно, задание всех этих параметров позволяет определить, 
например, полное число молей вещества в каждой а-й фазе:

так как величины пг/ известны. Несмотря на то, что с практической точ
ки зрения количество той или иной фазы может быть и очень важной 
характеристикой системы, механическое изменение количества какой- 
либо фазы без изменения ее относительного состава не означает измене
ния независимого термодинамического параметра. Например, при этом 
не происходит изменения химических потенциалов отдельных веществ.

В качестве примера можно привести жидкость, находящуюся в рав
новесии с насыщенным паром под поршнем. Изотермическое поднятие 
или опускание поршня приведет лишь к изменению объемов паровой и 
жидкой фаз. В то же время изменение объема не сказывается на давле
нии в системе. Таким образом, объем в рассматриваемом случае не явля
ется термодинамической степенью свободы. Химические потенциалы 
вещества в обеих фазах при движении поршня не меняются.

Если увеличить объем системы настолько, что вся жидкость перейдет 
в паровую фазу, то дальнейшее увеличение объема сделает пары нена
сыщенными, что приведет к изменению давления. При этом объем уже 
можно рассматривать в качестве термодинамической степени свободы.

Следовательно, совокупность Ф параметров, характеризующих коли
чество каждой фазы, нельзя считать линейно-независимой.

Итак, минимальное количество параметров, которое необходимо 
знать для гетерогенной системы, равно:

(9.9)
i
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КФ +  2 - Ф  = (К -1 )Ф  + 2.
Существование термодинамического равновесия в соответствии 

с уравнениями (9.8) налагает К(Ф -  1) дополнительных условий. Поэтому 
вариантность равновесной системы равна:

Nf =  (K ~  1)Ф + 2 -  1Г(Ф -  1) = К  -  Ф + 2. (9.10)
Данное выражение называют правилом фаз Гиббса. Оно справедли

во в отсутствие равновесных химических реакций в системе.
При возможности установления между компонентами в каждой фазе 

химического равновесия, которое описывается Днезависимыми реак
циями, возникает еще R дополнительных условий, поскольку концен
трации компонентов оказываются связанными друг с другом уравнени
ями химического равновесия. В этом случае вариантность системы рав
на:

Nf =  K -  Ф + 2 - R .  (9.11)
Если на систему наложен ряд дополнительных условий q, то вари

антность оказывается равной:
Ы ^ К - Ф  + 2 - R - q .  (9.12)

Например, если рассматривается диссоциация введенного в систе
му НС1 на Н2 и С12:

2НС1 = Н2 + С12,

то в силу сохранения количества химических элементов в качестве до
полнительного условия можно использовать равенство концентраций Н2 
и С12. В общем случае концентрации Н2 и С12 могут выступать в роли не
зависимых параметров.

Рассмотрим некоторые простейшие примеры.
1. Однокомпонентные системы
Для таких систем К  = 1, и поэтому:

^  = ЛГ-Ф + 2 = 3 -Ф .  (9.13)

Очевидно, что величина^ в этом случае может принимать значе
ния 2, 1 ,0, если число фаз равно соответственно 1, 2, 3.

Если фаза единственна, то NF =  2. Этому случаю отвечает, например, 
газ. Независимыми параметрами здесь можно считать пару независимы 
параметров, например Т и р ,  плотность и температуру, и т. д.

Если система состоит из двух фаз, то NF = 1. Этой ситуации отвечает, 
например, случай жидкости, находящейся в равновесии со своим паром. 
Независимым параметром может служить только один, например, Т 
или р.

Если система состоит из трех фаз, то число термодинамических сте
пеней свободы равно нулю. Например, это случай системы, содержащей 
твердую фазу, жидкость и пар одновременно (тройная точка, 
см. раздел 11.7). Поскольку такая система нонвариантна, то любое изме
нение температуры или давления относительно их значений в тройной
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точке приводит к исчезновению одной из фаз. Типичным примером яв
ляется тройная точка воды.

2. Двухкомпонентные системы
Для таких систем К  =  2, и поэтому

Л  ̂= Х -Ф  + 2 = 2 -Ф  + 2 = 4 -Ф .  (9.14)

Число фаз в системе может быть 1, 2, 3 и 4, а вариантность систе
мы — соответственно, 3, 2, 1, 0.

Ситуации с Ф = 1 соответствует, например, смесь двух газов. При 
этом независимыми параметрами могут являться, например, Т, р и 
мольная доля какого-либо из веществ.

Ситуации с Ф = 2 соответствует, например, смесь двух веществ в рав
новесии с паровой фазой. Независимые параметры: Г и  X ; Т и р  ит.д.  
В качестве другого типичного примера можно упомянуть насыщенный 
раствор твердого вещества в жидкости.

Следует отметить, что для двухкомпонентных систем можно ожидать 
наличия и нонвариантных «квадрупольных точек», в которых сосуще
ствуют сразу четыре различных фазы. Свойства квадрупольных точек 
аналогичны свойствам тройных точек (см. раздел 11.7).

Аналогичным образом можно рассмотреть и другие ситуации.

9.3. ЛЕТУЧЕСТЬ И АКТИВНОСТЬ КОНДЕНСИРОВАННОГО ВЕЩ ЕСТВА
Под летучестью жидкости или твердого тела понимают летучесть их 

равновесных насыщенных паров. Активность конденсированного веще
ства определяют точно так же, как и для газов. Под активностью жидко
го или твердого вещества понимают отношение летучести в данном со
стоянии к летучести вещества в стандартном состоянии:

a = f / f .  (9.15)
В отличие от газа, значение летучести f  для стандартного состояния 

жидкого или твердого вещества в большинстве ситуаций не равно еди
нице. Поэтому в общем случае а ^ /.

Существуют два подхода к описанию активности вещества в конден
сированном состоянии.

В первом подходе, применяемом обычно к чистым веществам, стан
дартное состояние выбирается при температуре Т и стандартном давле
нии р°. Химический потенциал вещества конденсированного тела запи
шем так:

\i =  H°(T,p) + RTlna. (9.16)
Величина активности при любых температурах, но прир° = 1 бар, 

всегда равна единице. Все изменения химического потенциала, связан
ные с изменением давления над конденсированным телом, заключены во 
втором слагаемом, определяющем активность. Однако величина актив
ности не является функцией только давления или концентрации. На са
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мом деле активность зависит и от температуры, так как при одном и том 
же давлении, не равном р°, но при разных температурах величины ак
тивности будут различными. В этом легко убедиться.

Действительно, при давлениях, отличных отр°, величина активности 
легко определяется из уравнения, описывающего зависимость химиче
ского потенциала от давления:

р _

\i = \i°(T) + J Vdp, (9.17)
р °

где V — объем одного моля конденсированного вещества. Сравни
вая (9.16) и (9.17), получаем:

р _

lna = 1 /  (RT) | Vdp . (9.18)
р °

Из (9.18) видно, что активность является функцией и давления, и 
температуры. Если сжимаемостью конденсированного вещества прене
бречь, то

Ina = V ( p - p 0) /  RT . (9.19)

В этом приближении химический потенциал конденсированного ве
щества зависит от давления линейно:

р = р(7\р) = р°(7\р°) + V ( p - p ° ) .  (9.20)

Величина а при не очень высоких давлениях мало отличается от еди
ницы. Например, для воды при р =  100 бар и Т =  298 К величина 
а = 1,076. Это также означает, что парциальное давление насыщенных 
паров жидкой воды при общем давлении 100 бар в 1,076 раза больше 
нормального давления паров воды при общем давлении 1 бар. Поэтому 
влиянием давления на величину активности зачастую пренебрегают, хо
тя это возможно далеко не во всех случаях, особенно когда система нахо
дится под высоким давлением.

Выражение (9.16) в принципе применимо не только к чистым соеди
нениям, но и к веществам, находящимся в смесях. В этом случае вели
чина активности компонента зависит не только от давления, но и от со
става смеси. Однако при изучении смесей часто используют второй под
ход к описанию активности.

Во втором подходе за стандартное состояние выбирают состояние ин
дивидуального конденсированного вещества при любых давлениях или 
температурах. Это означает, что теперь величина активности чистого 
вещества всегда равна единице:

а = 1. (9.21)
При этом химический потенциал запишем в виде:

р = р*(Т, р) + RTlna, (9.22)
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где для обозначения стандартного значения химического потенциала 
использована величина с верхним индексом «*», чтобы подчеркнуть раз
ницу с обычным подходом, в котором давление фиксировано. Значения 
стандартных химических потенциалов в обоих подходах связаны друг с 
другом соотношением:

(9.23)

Второй подход удобен при рассмотрении смесей и растворов, в кото
рых величина активности зависит от состава. Необходимо отметить, что 
в смесях активность составляющих компонентов является функцией не 
только состава, но и температуры и давления.

В рамках первого подхода из (9.16) в соответствии с соотношением 
Гиббса— Гельмгольца следуют дифференциальные уравнения для ак
тивности:

_ Э [ ( р - р ° ) /Д Г ] _  Н - Н
Э Т RT2

_ Э [ ( р - р ° ) /Д Г ] _  V
3р RT

(9.24)

(9.25)

где Н — молярная энтальпия в стандартном состоянии при температу-
—О

ре Т. Уравнение (9.25) не содержит молярного объема V , в отличие от
 0 гчпредыдущего уравнения, где имеется Н  . Это связано с тем, что величи

на р° характеризует систему при фиксированном давлении, равном р°; и 
поэтому:

V° = ^Эр°Л
Эр

= 0 . (9.26)

В рамках второго подхода в ситуации с чистыми веществами произ
водные от lna по Т ир обращаются в нуль, а в случае смесей формулы

для Э1па 
Э Т

и Э1па
. .

аналогичны соотношениям (9.24) и (9.25).

По аналогии с коэффициентом летучести у вводят коэффициент ак
тивности, который связывает активность и мольную долю или актив
ность и концентрацию:

а =  ухХ ,  (9.27)
а =  усС. (9.28)

Для газов коэффициент активности совпадает с коэффициентом ле
тучести.

Вообще говоря, запись химического потенциала вещества с помощью 
активностей и выражения (9.16) является наиболее общей формой опи
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сания величины химического потенциала. Поэтому в наиболее общем 
случае константа равновесия химической реакции приобретает форму:

Ка = YlaVi = exp[-ArG°(T) /  R T ] , (9.29)
i

где
ArG°(T) = £ v ,n f (T) + 2> ,ц ;(Т ) (9.30)

i j
и суммирование no «i» происходит по веществам, стандартное состояние 
которых выбирается прир°=1бар, а суммирование по «у» происходит 
для остальных веществ, для которых давление в стандартном состоянии 
не фиксировано.

9.4. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ  
С УЧАСТИЕМ КОНДЕНСИРОВАННЫ Х ВЕЩЕСТВ

Химическое равновесие с участием конденсированных веществ опре
деляется общим уравнением (3.24). Тем не менее, представляет интерес 
проанализировать некоторые частные случаи равновесия с участием 
конденсированных веществ, когда конденсированные вещества не 
склонны образовывать твердые растворы.

Рассмотрим реакцию превращения одного твердого вещества в дру
гое:

А(тв) = В(тв). (9.31)
Типичным примером такой реакции являются полиморфные пре

вращения вещества при возможности его существования в различных 
кристаллических состояниях.

Рис. 9.1
Изменение химических потенциалов в реакции А ( т е ) = В ( т е ) е зависимости от темпе

ратуры:

кривая 1 —  рА; кривая 2  —  р.в.

Для осуществления реакции обычно меняют температуру системы 
при постоянном давлении. Качественные зависимости химических по
тенциалов от температуры для обоих веществ представлены на рисун
ке 9.1. Видно, что обе кривые могут пересечься только в одной точке.
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Ниже точки пересечения в системе присутствует вещество только в од
ной химической форме, а выше — в другой. Например, в соответствии 
с рисунком 9.1 при температуре ниже точки пересечения в системе при
сутствует вещество только в форме В (pg < |1А), а выше — только 
в форме А  (рА < рв). Следовательно, вводить константу равновесия для 
рассмотренной ситуации не имеет смысла.

В некоторых случаях для достижения условия превращения одного 
вещества в другое наряду с изменением температуры используют и дав
ление. Зависимость химического потенциала от давления для конденси
рованных тел имеет иной характер, чем для газов: значительные изме
нения р наблюдаются только при очень высоких давлениях. С учетом 
зависимости от давления химические потенциалы веществ А  и В равны:

р _  р _
р(А,р) = р°(А,р°) + J  VA dp р(В,р) = р°(В,р°) + J  VB dp . (9.32)

р °  ро

Обычно величины 7 а  и  7 в  несколько уменьшаются с ростом давле
ния, но для качественного анализа можно предположить, что они не за
висят от давления. Тогда:

Ца + v a  ( Р - Р 0)’ ^в =Цв +^в (Р -Р °)  • (9.33)
В точных расчетах необходимо, конечно, использовать точные урав

нения (9.32). Равенство химических потенциалов (рА = Рд) и сосущество
вание обоих веществ при фиксированной температуре при изменении 
давления может достигаться только в одной точке. Эта ситуация проил
люстрирована на рисунке 9.2. Следует отметить, что зависимости рА и Рд

I

Р

от давления могут пересечься, если ^а < ^в .

Рис. 9.2.
Изменение химических потенциалов в реакции А (т е) = В(те) е зависимости от давле

ния:

кривая 1 — |1Д; кривая 2 — рц,; кривая 3 — (|1Д -  щ).

Из рисунка 9.2 видно, что если давление в системе нижерравн, то в си
стеме присутствует вещество только в форме В (Рд < рА), а если давление 
вышерравн, то в системе имеется только вещество А  (рА < Рд). В качестве 
примера такой твердофазной реакции рассмотрим переход графит — ал
маз:
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С(графит) = С(алмаз).
При сосуществовании двух твердых фаз:

ArG = ArG° + ArV°(p - 1) = ArH° -  TArS° + ArV°(p - 1) = 0 .
— О — О--------------- ----О

Делая достаточно корректную замену ArH  , ArS и ArV  на легко
 О

находимые по справочным данным АГН  (298) = 1,828 кДж/моль,

Ar<S°(298) = -3,372 Дж/(моль-К), АГУ°(298) = -1,884 • 10_6 м3/моль, по
лучаем взаимосвязь между р (в барах) и Т (в К):

1000 + 1 ,84Г -  0,103^ = 0.
Таким образом, при 0 К давление сосуществования фаз графит — ал

маз равно 9708 бар, при 298 К — 15 500 бар, а при 1000 К — уже 
27 600 бар. Отметим, что этот расчет носит очень приближенный харак
тер.

Представляет интерес случай, когда в реакции наряду с конденсиро
ванными веществами принимают участие и газообразные вещества. 
Например:

А(тв) = В(тв) + С(газ).
Этой ситуации отвечает, например, реакция разложения известняка:

СаС03 = СаО + С02.
В равновесии:

= Мв + Цс- (9.34)
При давлениях меньше 103 бар влияние давления на величину хими

ческого потенциала твердого тела в большинстве случаев невелико, и им 
зачастую пренебрегают, особенно когда в реакции участвуют газообраз
ные вещества. Поэтому, полагая при фиксированной температуре 
аА = ав = 1, можно написать:

(9-35)
Константа равновесия будет иметь вид:

^а = авас/аА~ас~Рс- (9-36)
Видно, что значение константы равновесия равно давлению газового 

компонента С, но это отнюдь не означает, что константа равновесия не 
зависит от термодинамических параметров веществ А  и В. Действитель
но,

К л = ехр[-ДrG°(T)/RT],
где

ArG\T) = ЦВ° + Цс° -  ЦА°.
Зависимости химических потенциалов от давления газообразного 

компонента приведены на рисунке 9.3. Видно, что при фиксированной
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температуре равновесие достигается только при одном определенном 
давлении.

Для процессов разложения твердых веществ с образованием газооб
разных компонентов вводят понятие температуры разложения. Под тем
пературой разложения понимают такое значение температуры, при ко
торой давление равновесных газовых компонент в сумме равно внеш
нему давлению, под которым, если это дополнительно не оговорено, 
понимают атмосферное, равное р°. В качестве примера рассмотрим более 
детально процесс разложения известняка. Рассчитаем температуру его 
разложения при атмосферном давлении. В этом случае величины К  = 1 
и ArGf(T) = 0. Из последнего уравнения, подставляя зависимости от тем
пературы для изменения энтальпии и энтропии, находим, что темпера
тура разложения известняка — около 1162 К.

В общем случае многокомпонентной системы, в которой протекает 
несколько линейно-независимых реакций с участием как конденсиро
ванных, так и газообразных веществ, химическое равновесие можно опи

сать с помощью уравнений, аналогичных уравнениям (5.13) или (5.16). 
Если реакция протекает при постоянном объеме системы V, то:

Кр,=\\р,Ч  = (R T /  Ю^'ТКпга +E vl,4j)Vi;nOj*'f , (9.37)
i i j  k

а в случае реакции, протекающей при постоянном давлении,

Па . (9.38)
V ]

ъ 
к

Рис. 9.3.
Изменение химических потенциалов в реакции А (т е) = В ( т е )  + С(газ) е зависимости от 
давления в условиях, когда химический потенциал твердых тел от давления не зависит:

кривая 1 —  рс, кривая 2  —  (|1А -  рв)

В этих уравнениях величины vtj, Avjf пю и N0 относятся только к газо
фазным веществам; величины ак определяют активности только конден
сированных веществ. В случае необходимости можно внести в уравне
ния (9.37) и (9.38) поправки, связанные с отклонениями от идеальности 
для газофазных соединений.
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С ам остоятельны е у п р а ж н е н и я
1. Влияют ли вещества, не участвующие в реакции, на вариантность 

системы? Рассмотреть случай равновесного проведения реакции 
СаС03 = СаО + С02:

а) в вакууме;
б) в атмосфере азота;
в) в воздушной среде.
Считать, что воздух представляет собой многокомпонентную смесь.
2. Сколько термодинамических степеней свободы имеет гомогенная 

смесь двух жидкостей А + В, сообщающаяся через различные полуне- 
проницаемые перегородки с чистыми жидкостями? Обе жидкости неле
тучи.

3. В эксикатор помещены три открытых сосуда. В каждом сосуде 
находится водный раствор одного из трех нелетучих веществ. Сколько 
степеней свободы имеет эта система?

4. Сколько термодинамических степеней свободы имеет вещество в 
критической точке?

5. Влияет ли на вариантность системы отсутствие какого-либо из ве
ществ в некоторых фазах?

6. Сколько независимых компонентов и термодинамических степе
ней свободы имеют системы, содержащие:

а) С02, СО, 0 2;
б) С02, СО, 0 2 при 300 К;
в) С02, СО, 0 2 в условиях химического равновесия;
г) С02, СО, 0 2 в условиях химического равновесия, но в ситуации, ко

гда в сосуд первоначально вводится только С02?
7. Сколько термодинамических степеней свободы имеет система, со

держащая: Fe, FeO, Fe30 4, С02, СО в условиях:
а) отсутствия химических реакций;
б) наличия химического равновесия?
Привести примеры независимых параметров системы.
8. В откачанном эксикаторе в отдельных открытых стаканах нахо

дятся вещества MgCOg, ВаС03, СаС03. Температура системы меняется в 
таких пределах, что каждое вещество может разлагаться. Сколько тер
модинамических степеней свободы имеет данная система? Что представ
ляет собой равновесная система?

9. Чему равна полезная работа обратимого процесса в системе, в ко
торой протекает химическая реакция с участием конденсированных ве
ществ?

10. Изменить уравнение (9.22) таким образом, чтобы учесть неиде- 
альность газообразных компонентов.
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ГЛАВА 10 
ТЕРМОДИНАМИКА СМЕСЕЙ

Под гомогенной смесью или раствором понимают однородную, од
нофазную, многокомпонентную систему. Примерами гомогенных смесей 
могут служить смесь газов, жидкий или твердый раствор и т. д. Смесь 
может быть и гетерогенной. В этом случае она состоит из нескольких го
могенных смесей или фаз, имеющих поверхность раздела.

В данном разделе рассмотрены общие вопросы термодинамики сме
сей и получены основные соотношения между термодинамическими ве
личинами, характеризующими смесь.

10.1. ОДНОРОДНЫ Е ФУНКЦИИ
Для рассмотрения гомогенных смесей важно математическое поня

тие однородной функции.
Рассмотрим гомогенную смесь, содержащую К  различных веществ в 

количествах п1? п2, ..., пкмолей соответственно. Существенно, что неко
торые из термодинамических функций, описывающих такие системы, 
являются однородными функциями состава.

Функцию называют однородной порядка т относительно перемен
ных 71., если выполняется соотношение:

ДОСТ!^, 0СТ12, . . . ,  ОСТТ̂ ) ОС Т12, ..., Лг). (10.1)

Очевидно, что для справедливо
Эос

Э/ _ df(an1,an2,...,anK) df(an1,an2,...,anK)
да дСащ) П1 + Э(ос п2) П2 +

... + = mcl» -V ( ........
д(апк )

( 10. 2)

В термодинамике обычно встречаются функции первого и нулевого 
порядков (экстенсивные и интенсивные величины, соответственно). Для 
термодинамики смесей особый интерес представляют однородные функ
ции первого порядка, к которым относятся, например, G, V. Проанали
зируем свойства этих функций.

При т = 1 получаем:

/(oc/ij, ост12, ..., oc/ijj.) = afin^ п2, ..., пк) (10.3)

и
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(10.4)

Из последнего уравнения следует, что для однородных функций пер
вого порядка можно написать, полагая а = 1:

Наряду с экстенсивными переменными пь в термодинамических 
функциях присутствуют также интенсивные переменные — температура 
и давление. Например, величина объема системы при постоянных тем
пературе и давлении является однородной функцией первого порядка 
относительно количества отдельных компонентов. Следовательно,

Для любой термодинамической величины Ф(Т, р, п), являющейся 
однородной функцией первого порядка по отношению к переменным п}, 
можно написать уравнения, аналогичные уравнениям (10.3) и (10.4):

Рассмотрим ситуацию с фундаментальными термодинамическими 
функциями.

Очевидно, что однородной функцией первого порядка относительно nj 
является функция Гиббса G{T,p, /г.).

В то же время функция Гельмгольца А(Т, V, п), требующая постоян
ства объема, не является однородной функцией относительно пг Дей
ствительно, если изменить все величины nj в одинаковое число раз путем 
механического изменения размера системы, то объем системы также из
менится в то же число раз. Следовательно, функция Гельмгольца не бу
дет однородной функцией только переменных пг Если же объем при из
менении величин nj поддерживать постоянным, то будут меняться кон
центрации компонентов в системе и, следовательно, взаимодействия

(10.5)

V(T, р, ап) = aV(T, р, п) ( 10. 6)
и

(10.7)

Ф(Т,р, ап) = аФ(Т,р, п) ( 10. 8)

и

(10.9)

G(T,p, ап) = aG(T,p, п). (10.10)
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между ее частями. Это приведет к нелинейному изменению величины А с 
изменением величин п.. Таким образом, функция Гельмгольца не явля
ется однородной функцией переменных nf

Аналогичным путем можно показать, что внутренняя энергия и эн
тальпия также не являются однородными функциями величин пг Следо
вательно, из всех четырех фундаментальных функций только функция 
Гиббса является однородной функцией относительно переменных пу., и 
именно ее чаще всего используют при термодинамическом описании 
смесей.

10.2. ПАРЦИАЛЬНЫ Е МОЛЬНЫЕ ВЕЛИЧИНЫ
Существенную роль в теории равновесных гетерогенных систем иг

рают парциальные мольные величины.

Парциальной мольной величиной |ф |̂ называется частная произ

водная от любой экстенсивной (аддитивной) функции Ф по количеству i- 
го компонента:

'д Ф (Т ,р ,п ^
Ф. =I

V " awi J
(10.11)

Т,р,п^

Необходимо отметить, что парциальная мольная величина вычисля
ется при постоянных значениях интенсивных переменных Т и р. 
В дальнейшем в целях упрощения записи при обращении к парциаль
ным мольным величинам мы обычно не будем дополнительно указывать 
на постоянство температуры и давления.

Величины Ф̂  обычно не вводят для многофазной системы в целом. 
Парциальные мольные величины вычисляют только для отдельных фаз.

В случае однородных термодинамических функций первого порядка 
величина Ф, характеризующая отдельную фазу, связана с парциальными 
мольными величинами в соответствии с уравнением (10.9) соотношени
ем:

ф = 2 >  иц . (10 .1 2 )
i

Например,

G = ^ G .n  , у  = ^ у . щ  . (10.13)
i i

Исходя из (10.9) и (10.12), можно получить ряд полезных соотноше
ний для парциальных мольных величин. С этой целью продифференци
руем (10.12) по пг Получаем:

Щ (Ю-14)
1 j
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Производная —- берется при постоянных значениях Т, р тялг.Фп..
drij 1

Из соотношения (10.14) следует, что

l f ^ 4 = 0 .  (10.15)

Уравнение (10.15) можно представить и в несколько ином виде. Дей
ствительно, учитывая (10.11), можно записать:

2 э ^ = 0 - < 1 0 1 6 >
I 1 J

Меняя порядок дифференцирования, из (10.16) получаем:

^  ЭФ

V *

ЭФ
(10.17)

Следует отметить, что

ЭФ* _  ЭФу _  э2Ф
drij дщ дщдП]

(10.18)

так как величина второй смешанной частной производной не зависит от 
порядка дифференцирования.

На практике большое значение имеют двухкомпонентные системы. 
Для них из (10.15) и (10.17) находим:

ЭФх ЭФ2 п ЭФх ЭФо п3 — Щ + з — щ = 0 , + -^ -2-п2 = 0 ,
ОТЪ̂  OTli 0712 0 7 12

ЭФ1 , ЭФ1 Л ЭФ9 , ЭФ9
ОТЪу о7Ъ2 ОТЪу 0 7 1 2

Из уравнений (10.18) получаем важные соотношения: 

ЭФ1 /ЭФ2 / ЭФ! / эф2 ,
^ 1 ы - 1 = ~П2,П1’ ^п2 1 * г Г Г ~ П2,П1’

ЭЧ>1 /Э ® ! . ЭФ2 /э®2 ,
W  Э п 7  =  " П2 7  П1 ’  W  Э п Г  =  " П2 '  711

(10.18)

(10.19)

При изучении смесей обычно используют экстенсивные функции, 
относящиеся к одному молю смеси. Величину, характеризующую один 
моль смеси, также как и парциальную мольную величину (10.11), будем 
обозначать через Ф . Тогда можно записать:

где N  — полное число молей смеси.
Ф = Ф Ы,  (10.20)
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Мольная величина Ф не зависит от N. Это легко следует из уравне
ния (10.20). Действительно, при увеличении содержания в системе каж
дого компонента в а раз, в а раз увеличивается не только величина Ф, но 
и величина N. Следовательно, величина Ф от N  не зависит.

Мольная величина Ф зависит от мольных долей компонентов, кото
рые определяют обычным образом:

X = n J N .  (10.21)

Величина Ф связана с парциальными мольными величинами соот
ношением:

Ф = £ Ф , Х , , ,10.22)
i

которое легко следует из равенств:
Ф = ДГф = ^ Ф .щ  = ЛГ^Ф.Х* . (10.23)

i i

Из уравнения (10.23) следует, что если Ф не зависит от N, то при по
стоянном относительном составе и значение величины Ф. также не зави-I
сит от N. Существенно, что если Ф — однородная функция перемен
ных nt, то Ф не является однородной функцией переменных X t. Тем не 
менее, удобнее иметь дело не с полным числом молей ni различных ве
ществ, а с мольной долей г-го компонента. Существенно важное отличие 
набора переменных nt от набора переменных X'. набор переменных щ яв
ляется линейно-независимым, в то время как набор переменных X. ли
нейно зависим в силу соотношения баланса

Z X t = l ,  (10.24)
i

в результате чего число независимых переменных X. на единицу 
меньше числа переменных щ.

Тем не менее, несмотря на существование соотношения (10.24), 
мольную величину Ф зачастую записывают в виде функции от полного 
набора переменных X t, что бывает удобно по соображениям симметрии 
записи величины Ф .

При переходе от переменных щ к переменным X t необходимо снова 
получить выражения для парциальных молярных величин и найти со
отношения между ними.

Выразим величины Ф* через Ф(Х4) . Для дальнейшего изложения не

важно, как записано выражение для Ф(Хг) : оно может включать как все
переменные г, так и только линейно-независимый набор, в котором чис
ло переменных на единицу меньше. Независимо от варианта записи ве
личины Ф(Хг) все переменные, входящие в выражение для Ф(Хг), бу
дем считать линейно-независимыми. Согласно определению парциаль
ной мольной величины,
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Величина ЭN
дщ

ЭФ ЭФ d X j

-  = ЗФ = Э(ФЖ) ЭФ - d j v
1 а ц  ал, Эи, Э и ,'

равна единице. Далее:

(10.25)

= 1 = - Z
ЭФ Щ ЭФ 1

Эщ y d X j  дщ у  dXj N 2 ЭX t N N
Э Ф  _ ^ Х - Э Ф
ЭХ э х ; (10.26)

В (10.26) и аналогичных выражениях далее будут использованы про

изводные типа дФ . Эти частные производные вычисляются в формаль- 
ЭХ

ном предположении независимости всех переменных Х г. Конечные вы
ражения могут быть преобразованы с помощью соотношения (10.24). 
Подставляя (10.26) в (10.25), получаем:

ф ^ ф + | ф _ Е х ;. эф
ЭХ- ЭХ;

(10.27)

Обратим внимание на то, что

Ф - *  ЭФ
г эх (10.28)

В случае двухкомпонентной системы для Фг находим:

(10.29)

Так как в случае двухкомпонентной системы величину Ф(Х1 ,Х 2) 
можно всегда записать в виде функции только одной переменной, 
например Х 2: Ф(Х2) , то выражения (10.29) будут иметь вид:

ЭФФ1(Х2) = Ф(Х2) - Х 2^

(10.30)

Ф2(Х2) = Ф(Х2) + ( 1 - Х 2) ЭФ
ЭХо

Получим теперь соотношения типа (10.15), заменив nt наХг. Перехо-
ЭФгдя к переменным X t и N, для производной
Э rij

по аналогии с (10.25) по

лучаем
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ЭФ! _  у» ЭФ* dxk _  1  ЭФ; у  ЭФг / ’ 1 0  4 1 1

Эпу ~ \ ъ х к dnj -  N {d X j \  кЪХку  ( ’

Подставляя (10.31) в (10.15), находим:

S y i § L - E E x A | f L = 0 - <1 0 -32>
i j i k k

что и является формальным аналогом (10.15). Если рассмотреть, напри
мер, первое слагаемое в (10.32), подставив в него выражение для Фу
из (10.27), то получим:

£ х , Ш = ° ’ (1 0 ,з з )

аналогичное (10.15).
В случае двухкомпонентной системы, считая, что Ф} и Ф2 зависят 

только от переменной Х 2, из (10.33) получаем:

Х 1 Ш + Х 2 Ш = 0  (10,34)
или

1 J 5T  = ~Х2 7 X l ■ (10-35)йл.2

Последнее уравнение аналогично выражению (10.19).
Для двухкомпонентных систем рассмотрим процедуру вычисле

ния Ф̂  и Ф2 из данных по зависимости Ф от X., так как в эксперимен

тах довольно часто измеряют именно мольную величину Ф .
Пусть известна зависимость Ф(Х2) . Найдем в некоторой выбранной 

точке Х 2 величины Фх и Ф2 . Для этого рассмотрим сначала производ

ную от Ф(Х2) поХ2:

Л  .  В д ) .  « * *  + * * , )  А х 1 + ^ х 2 - ф 1 + ф 2 , (10.36)

где через К(Х2) обозначена величина тангенса угла наклона касательной 
к кривой, определяемой уравнением Ф = Ф(Х2) .  Учитывая уравне
ние (10.34), находим, что для любой точки тангенс угла наклона каса
тельной к кривой Ф(Х2) равен:

К(Х2) =  Ф 2(Х2) -  Ф .(X,). (10.37)
Уравнение касательной, проведенной через точку с координата

ми ( Х 2 , Ф(Х 2̂ ) ), имеет вид:
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У(Х2) = Ф(Х2) + X (X 2)(X2 -  X 2) = Фх (X2) + [Ф2(X2) -  Фх (X2)]X2. (10.38)

Из последнего уравнения легко видеть, что если Х 2 = 0 (или, что 
то же самое, X t =  1), то

Т(Х2 =0)  = Ф1 (Х2). (10.39)

Аналогично, если Х 2 =  1, то

Y(X2 =1) = Ф2(Х2). (10.40)

Следовательно, парциальные величины в точке Х 2 равны отрезкам, 
отсекаемым касательной, проведенной в точке Х 2 , от осей ординат, про
веденных при Х 2 = 0 и Х 2 = 1 соответственно. Эта процедура показана 
на рисунке 10.1.

1е

Рис. 10.1
Определение парциальных молярных величин из экспериментальных данных:

кривая 1 —  зависимость молярной величины Ф  от молярной доли Х 2; кривая 2  —  касательная

к  кривой Ф ( Х 2 ) в точке Х 2 ■

Для двухкомпонентных систем интересны свойства производ- 
№

ных 1 и . Из (10.35) видно, что:
dX0 dXo

1) знаки производных dOx d<Z>2 qи всегда противоположны. Это
dX2 dX2

означает, что если одна из величин Ф£ возрастает, то вторая уменьшает
ся, и наоборот;

2) если Х г = Х 2 =  0,5, то

Ш = ~ Ш -  ( 1 0 - 4 1 )

Следовательно, при эквимолярном соотношении компонентов тан
генсы угла наклона касательных к кривым Фх (Х2) и Ф2 (Х2) одинаковы 
по абсолютной величине, но противоположны по знаку;
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3) в точках экстремумов величин Фг (Х2) и Ф2(Х2) обе производные
меняют знак. Следовательно, максимум одной парциальной величины 
приходится на минимум другой, так как изменение знака обеих произ
водных происходит одновременно, но в противоположные стороны.

Кроме того, необходимо отметить следующее:
1) парциальные мольные величины отражают дифференциальные 

свойства системы. Это означает, что парциальная мольная величина для 
i-ro вещества представляет собой линейный отклик системы в условиях, 
когда к ней добавляют очень малое количество этого i-ro вещества;

2) парциальные мольные величины могут иметь значения, не свой
ственные исходным величинам, например, может быть отрицательный 
парциальный мольный объем и т. д.;

3) для фундаментальных функций U, Н  и А  их парциальные мольные 
величины не совпадают с химическим потенциалом. Действительно, при 
вычислении химического потенциала с помощью функций U, Н  и А  необ
ходимо поддерживать постоянными величины стандартных переменных, 
в то время как при вычислении парциальных мольных величин постоян
ными являются переменные Т и р .  Поэтому парциальная мольная вели
чина совпадает с химическим потенциалом только для функции Гиббса:

G. =I
dG 
Э щ = Щ . (10.42)

т>р>п]Ф1

Это обстоятельство играет важную роль в теории многокомпонент
ных систем, так как к химическому потенциалу можно применить тео
рию парциальных молярных величин, а к функции Гиббса — теорию од
нородных функций.

Так как функция Гиббса не является энергией, то химический по
тенциал также представляет собой функцию и энергией не является. За
метим, что несмотря на то, что химический потенциал можно рассчи
тать, дифференцируя внутреннюю энергию

\к =
ди

;s,v,nM

тем не менее внутреннюю энергию смеси рассчитывают как U = £17\щ и
i

она неравна 'ЕЩЩ (U Ф ХШ71* ). Поэтому независимо от способа расчета
i i

химического потенциала величины ji. энергиями не являются;
4) с парциальными мольными величинами можно обращаться, как и с 

обычными термодинамическими величинами, относящимися к одному
молю чистого компонента. Например, если известна величина G  ̂ = |ij, то

dGt = ф* = -Si dT +V t dp, (10.43)
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где

St = - ГЪ Gi^ 
v Э Г

V, =
ГЪ( О
\ др ;т ,ч Т’Ч

Действительно,

S  =  -
\дТ;рпк

Дифференцируя это уравнение по nt, находим:

S.  = -
d2G

дщдТ дТ [дщ ,
dGt 
Э Т

(10.44)

откуда следует первое из уравнений в (10.44). Аналогичным образом 
можно получить и другие термодинамические соотношения.

10.3. УРАВНЕНИЯ ГИББСА —  ДЮ ГЕМА

Уравнения Гиббса — Дюгема, являющиеся следствием свойств одно
родных функций первого порядка, устанавливают связь между термоди
намическими параметрами и составом системы и широко используются 
при изучении зависимостей различных свойств системы от ее химиче
ского состава.

Рассмотрим для некоторой фазы однородную функцию первого по
рядка относительно переменных п ’. Ф = Ф(Т, р, п). Это может быть G, V  
и т. д. Для d<5> в общем случае можно записать:

d0(T,p,rij) = 'ЭФЛ 
ЧЭ Т ;

dT +
p fnj

zaФЛ
V д р  у т>п.

dp + 2 > (dn, . (10.45)

Однако, в силу однородности функции,

ф = £ ф л

и

d<p = + Xv<2>i . (10.46)

Приравнивая правые части выражений (10.45) и (10.46), получаем 
уравнение Гиббса —Дюгема:

zdO x 
^ T y p,nj

dT + АЭФЛ
V д р  j T  n

dP ~ Л п1аф1 = 0 ’ (10.47)
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в котором в качестве переменных присутствуют только интенсивные ве
личины. Например, для функции Гиббса получаем:

-SdT + VdP -  Y ,nid^i = 0 (10.48)

В зависимости от условий используют различные формы (10.48). Ес
ли Т =  const, то

(10.49)vdP-'£lntdpt = о ,

если р =  const, то
SdT + ^ ntd\Xi = 0 ;

если Т = const и р =  const, то
£ п г4ц  = 0 .

(10.50)

(10.51)

На практике в качестве термодинамических параметров, характери
зующих систему, удобно использовать мольные величины и мольные до
ли. Тогда (10.47)-(10.51) будут иметь вид:

АдФЛ
va r y

dT + ГдФЛ

P,Xj
dp

d p - ^ X i d  Ф * = 0 ,  (10.52)
v УT,Xj

-SdT + VdP -  £ х гф г = 0 ,
i

Vdp -  £ х гф г = о , SdT + £ х гф  = 0 ,
i i

'£ x idlH=o.
i

(10.53)

(10.54)

(10.55)

Уравнение (10.55) используют наиболее часто. В случае двухкомпо
нентной смеси при условии Т = const и р = const для величин Ф* получа
ем:

Х 1йФ1 + X 2dФ2 = 0

и

Х л
Г д Ф 1 Л

ч Ж
V Ут,Р

+ Хо
'Э Ф , '
ЭХ2 

V Ут,Р

=  0 .

(10.56)

(10.57)

Для Gi 

для :

Xjdpj + Х2ф 2 = 0,

X jd^ + X 2dV2 = 0 .

(10.58)

(10.59)
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Отметим, что из (10.57) сразу следует выведенное нами ранее уравне
ние (10.35).

Существенно, что вариантность системы не меняется при учете урав
нений Гиббса — Дюгема, хотя, казалось бы, эти уравнения накладывают 
дополнительные условия на термодинамическую систему. Действитель
но, уравнения Гиббса — Дюгема являются следствием однородности 
функции Ф, и поэтому уравнение (10.47) выполняется всегда тожде
ственно. Так, для величины (1Ф̂  можно записать:

dФi(T,p,ni ) = гд ф '
дТ

dT +
'Р>4

ГЪФ^ 
V дР уТ,пА

ГЪ 
Э га,

Подставляя это выражение в (10.47), получаем:

ГЪФЛ dT +
Р,Щ

ГЪФЛ 
кдР ; Т,щ

dP ~ H ni dT
Р’Пг

др Т,щ
dP ~ H ni

hJ

ГдФ1 Л 
Э/I;

V УТ,р,п.
dnj -  0.

Это уравнение представляет собой тождество, т. к.

в силу уравнения (10.15), а

У — Л
ЭФ;
Эп;

V J

dnj = 0
т,р,п

ГЪФЛ 
,Э Г у

Р’Ч

т,щ
dp =

Гд Ф ;Л 
ЭГ

ЭФ,-

d T ,
№

v у
dp,

г,л.

(10.60)

(10.61)

(10.62)

(10.63)

(10.64)

что непосредственно следует из выражения (10.12).

10.4. ИДЕАЛЬНАЯ И НЕИДЕАЛЬНАЯ СМЕСИ
Ранее (раздел 4.2) было введено представление об идеальной газовой 

смеси, для которой строго было выведено выражение для химического 
потенциала г-го компонента. К сожалению, для конденсированной фазы 
такой способ применить невозможно, и поэтому для описания идеальных 
смесей в конденсированной фазе используют постулативный подход.

Идеальную гомогенную смесь и химические потенциалы компонен
тов определим по аналогии со смесью идеальных газов. Для идеального i- 
го газа в смеси
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\i. = цДГ) + RTlnp. = ц.°(Т) + RTln(pX.) = ц.*(Г, p) + RTlnX., (10.65)

где p — общее давление в системе, X t — молярная доля i-ro газа, а

Ц р) = цДТ) + RTlnp. (10.66)

По аналогии с выражением (10.65) определим идеальную смесь как 
систему, в которой химический потенциал i-ro вещества имеет вид:

li=li*(T ,p) +  RT\nXi, (10.67)

где \1 *(Т,р) — химический потенциал чистого вещества.
Функцию Гиббса одного моля идеальной смеси О(ид) определим 

обычным образом:

е(ид) In-Xj. (10.68)
i i i

В случае неидеальной системы для G и Gj будем иметь

G = + R T ^ X t Inat , (10.69)
i i

Gi = |i£ =p| +RTlnai , (10.70)

где at — активность i-ro вещества. Активность связана с мольной долей 
соотношением

ai = yiX i, (10.71)
где % — коэффициент активности. Активность компонента i иногда вы
ражают через его мольную концентрацию (Сг) и моляльность i- 
го компонента (пг):

ai = - / f 'X i = f l>ml . (10.72)

При этом различным выражениям (10.72) дляаг соответствуют раз
личные значения для цг° и для уг

С учетом выражения (10.69) уравнение Гиббса — Дюгема (10.58) при 
постоянных значениях Тир выглядит следующим образом:

£ х ^ 1 п а * = 0 .  (10.73)
i

Так как в случае идеальной системы

^ X id ln X i = Ysd x i = <*ZX i = 0 ’ (10.74)
i i i

уравнение Гиббса — Дюгема (10.73) будет иметь вид:

J^XidlnYt = 0 .  (10.75)
i
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10.5. ФУНКЦИИ СМЕШ ЕНИЯ
При рассмотрении свойств смесей для различных термодинамиче-

—м
ских функций удобно ввести понятие функции смешения Ф , которая 
равна разности мольной величины Ф смеси и аддитивной суммы вели

чин Ф °, хара 
i

ной долей X t:

чин Ф °, характеризующих чистые вещества, в соответствии с их моль- 
i

ФМ = Ф -  Х Х 1Ф°  • (10.76)
i 1

Для двухкомпонентной системы получаем:

ФМ = Ф -  (Х!Ф° + Х 2Ф°2) . (10.77)

10.5.1. Функция смешения для функции Гиббса

Выражение для функции смешения Гиббса непосредственно следует 
из (10.69):

 М
G = R T ^ X }  lnat . (10.78)

i
Соответствующая парциальная мольная величина равна

G f  = RTlnat. (10.79)
—м

По физическому смыслу величина, отрицательная к значению G , 
равна минимальной работе, которую необходимо затратить в обратимом
процессе для разделения одного моля смеси на чистые компоненты, а

—м
величина, отрицательная к значению G. , — минимальной работе, кото
рую необходимо затратить на выделение одного моля г-го компонента в 
чистом виде из бесконечно большого количества смеси.

В случае идеальных растворов (10.78) и (10.79) принимают вид:

СМ(ид) =  R T ^ X t lnXt , (10.80)
i

G f  (ид) = RTlnX, (10.81)

Для двухкомпонентного раствора из (10.78) получаем выражение:

GM = RT(Xllna1 + X 2lna2), (10.82)
которое для идеальной смеси приобретает вид:

GM (ид) = RT(X, 1пХг +  Х 2\пХ2). (10.83)
Выражение (10.83) отражает, как будет видно из дальнейшего, толь-

—м
ко энтропийный вклад в функцию G (ИД).
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10.5.2. Энтальпия смешения 

Учитывая, что в соответствии с соотношением Гиббса — Гельмгольца

Э(С /  Т)
ът = - н  / т 2 (10.84)

и,следовательно,

3(GM /  Т) 
ЪТ

= - Н м /  Т2 , (10.85)

находим:
-м

Н  = - R T 2Y ,X i
Э1паг- ^

ЪТ
P * i

(10.86)

—м
В случае идеальных растворов для энтальпии смешения Н  (ид) 

с учетом (10.80) находим:
-м

Н  (ид) = -R T 2^ X t
dlnXi

ЪТ
P’* i

(10.87)

Так как мольная доля i-ro компонента не зависит от температуры, то
—м

величина энтальпии смешения Н  (ид) для идеального раствора равна
нулю:

—м
Н  (ид) = 0 .

Для неидеальных систем с учетом (10.86) имеем:
-м

Н  = - R T 2Y ,X i
din Уj 

ЪТ
P>Xt

(10.88)

(10.89)

Парциальная мольная энтальпия смешения, как это следует 
из выражения (10.89), равна:

^Э1пуЛ— М  0
H t = -R T 2

ЪТ
(10.90)

P Xi

10.5.3. Объем смешения 

Объем одного моля смеси определяется выражением:

V = (10.91)
Т,Х,
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Поэтому

—м 
V -

f —МЛ 
dG

v др ,V У

= R T ^ X i
Э1па,- ^

T , x t
др

(10.92)
Т,Х;

В случае идеальных растворов для объема смешения получаем:
 М fdlnX.  ^
V  (ид) = RT’£ X  = 0 ,  (10.93)

др

так как мольная доля не зависит от давления 
Для неидеальных систем:

'Э1пУр

Т,Х-

FM = R T ^ X i  
i v др у Т , х i

—м
V, = RT

T , x t

(10.94)

(10.95)

Учитывая, что

10.5.4. Энтропия смешения

S = -
ТуP,xt

—м —м 
для S и Si из (10.79) находим:

—м
S = -

(  —М Л
BG = - R

дт
V УP,Xi

(10.96)

i i v

—м
Si = - R In + T АЭ1па*Л

С * г , P,xt

В случае идеальной смеси получаем:
-мs (ид) = 1пХг .

Р А

(10.97)

-м
(10.98)

Si (ид) = -R l n X i .

ПосколькуX t< 1, по определению, всегда выполняется S (ид) > 0 и
—м

—м
Sj (ид) > 0 . Необходимо отметить, что в случае смешения идеальных га-
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зов энтропия смешения, рассчитанная на один моль, также определяется 
выражением типа (10.98). При расчетах энтропии смешения газообраз
ных систем необходимо только дополнительно выполнить условие: все 
газы до смешения должны иметь одинаковое начальное давление.

Интересно, что величину энтропии смешения, определяемую (10.98), 
можно получить и из чисто статистических соображений в предположе
нии квазикристаллической модели смеси.

Действительно, предположим, что в объем V одного моля смеси сле
дует поместить К  сортов невзаимодействующих между собой молекул, 
размеры которых одинаковы. Полное число мест в объеме V  равно числу 
Авогадро Na, а количество молекул г-го сорта — Nt. Очевидно, что

2 > ( = лга . (10.99)
i

Задача вычисления величины энтропии сводится к расчету полного 
числа способов (W), которыми можно разместить все молекулы 
в объеме V . Пусть сначала все места в объеме V свободны. Число спосо
бов, которыми можно разместить молекулы первого сорта, равно

Wx = С?,1 = ---- ^ ----------. (10.100)

Размещая далее молекулы второго сорта, находим:

W2 = сУ2 N = ---- ( N a  ~ N l ) l   (10.101)2 *a -*i N2l(NA - N 1 - N 2)\ v ’

и т. д. Для NK молекул Аг-го сорта остается только NK свободных мест, по
этому

W K=  1. (10.102)
Итак, полное число способов размещения молекул в смеси равно

W  Y\W — CNl CN* CNsiVA  ° iV A  -iV x ° iV A  - iV j - n 2 • • •

__ , . (10.103)
r NK  N a '-

—  n a - n 1 - n 2 - . . . - n k _ 1 n 1in2I...Nk I

Применяя формулу Стирлинга для больших Nt, после простых преоб
разований находим:

W  = [(# ! /  Na )n1(N2 /  Na )n2...(Nk  /  NA f K  ]_1. (10.104)

Следовательно, в соответствии с формулой Больцмана,
—м
S (ид) = klnW  = - k i ^  щЫх / N a ) +

+ N2 in(N2 / N a ) + ... + Nk  in(NK / N a )] =  1пХг ‘ (10Л 05)
i

Как указывалось, (10.105) полностью совпадает с выведенным ранее 
выражением (10.98). Сравнивая (10.80) и (10.105), получаем:
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вМ(ид) = -Т £ М(ид). (10.106)
Это говорит о том, что изменение функции Гиббса при образовании 

идеальных смесей связано только с изменением энтропии системы.
Смесь называют идеальной, если одновременно выполнены усло

вия (10.88), (10.93) и (10.105), или же эквивалентное равенству (10.105) 
равенство (10.80).

10.6. РАБОТА СМЕШЕНИЯ
Рассмотрим работу, которую можно получить при образовании сме

сей в условиях постоянства температуры и давления. В случае необрати
мого смешивания работа отсутствует. В случае обратимого смешивания 
работа определяется через функцию смешения Гиббса:

wnm= G M. (10.107)

Количественное равенство полезной работы и значения функции 
Гиббса смешения не означает, что непосредственным источником энер
гии является функция Гиббса (см. главу 7).

10.7. ИЗБЫ ТОЧНЫЕ ФУНКЦИИ

—м
Величину любой функции смешения Ф всегда можно представить в 

виде суммы двух слагаемых:

ФМ = ФМ(Ид) + ФЕ, (10.108)
—м . ч

где Ф (ид) — величина функции смешения для идеальной системы,
— Е —М —М . ч

а Ф характеризует отклонение величины Ф от Ф (ид) . Величи-
—Е

ны Ф называются избыточными функциями смешения.
Избыточная функция Гиббса непосредственно связана с коэффициен

тами активности компонентов смеси. Действительно,

G = Y G i X i ,  (10.109)
i

где для неидеальных систем

Gi =\Lj+ RTlnXt + R T lnyj. (10.110)

Ясно, что
 g
Gi = RT InY;,
-E  _  (10.111)
G = Л Г £ Х г1пуг.

i
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Что касается энтальпии и объема, то для них функции смешения 
идеальных смесей равны нулю и поэтому избыточные функции совпада
ют с функциями смешения неидеальных смесей. Энтропия смешения не 
равна нулю и для идеальных систем. Поэтому

s E = -
( —ЕЛ

dG = -R
Э Т

V P,Xi
£ Х г1 п 7 ;+ Г £ Х ;
i i

Э1пу^ 
Э Т

P>x i

—Е
Si  = - R In уi + T

dlny; 
Э T

P>x i

,(10.112)

(10.113)

— Е —Е
Учитывая определение избыточных функций, выражения Щ  и Vj

можно записать в виде:
—Е —м —м —м — —*
Щ  = Щ  - Щ  (ид) = H t = H i - H i

и
—Е —М —М —М —*
vi = vi ~ vi (ИД) = v i = Vi ~ vi

Следовательно,

^lnyj 4 
Э T

P’x i

-  H j - H j  
RT2

(10.114)

(10.115)

(10.116)

Э̂1пу̂  Л 
др T,x, RT

(10.117)

—* —*
где Щ  и Vi — мольная энтальпия и мольный объем чистого компонен
та при температуре Т и давлении р. Для получения коэффициентов ак
тивности обычно используют уравнения (10.116) и (10.117). Уравне
ние (10.117) удобно также применять для вычисления величины летуче
сти f  в газовых смесях:

р — —*
In fi = ln ^  + J Vi dp , 

о RT
(10.118)

где p — общее давление смеси; pt — парциальное давление i-ro компонен-
—  — *

та; Vi — парциальный мольный объем газа в смеси; Vi — мольный объ
ем идеального газа при температуре Т и давлении pt.

Обратим внимание на то, что по формуле (10.118) рассчитывается ле
тучесть относительно идеального состояния газа. Используя эту форму
лу, можно рассчитывать летучесть и относительно чистого неидеального
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газа. В этом случае в (10.118) нужно подставлять в качестве Vj мольный 
объем чистого неидеального газа.

С ам остоятельны е у п р а ж н е н и я
1. Молекулы вещества В столь малы, что помещаются в пустотах, об-

—М —Е
разованных молекулами А  (рис. 10.2). Найти величины S и S для 
такой смеси в приближении малых значений Х в. Взаимодействием мо
лекул А  и В пренебречь.

Рис. 10.2
Структура гипотетического раствора с молекулами разного размера ( к задаче 1)

2. Для бинарной смеси известна зависимость парциальной молярной 
величины Ф2 от состава: Ф(Х2) . Показать, что

х 2  —

№ )  = “ r = X j ' + | ( f -x ) 2  + №  = 0 )'

3. Рассчитать минимальное значение работы, которую необходимо 
затратить на выделение одного моля реагента А  из идеальной смеси 
с соотношением А:В = 1:3, если исходное количество всей смеси состав
ляет 10 молей. Смесь идеальна. Температура смеси равна 300 К.
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ГЛАВА 11 
ФАЗОВЫЕ РАВНОВЕСИЯ

11.1. ТИПЫ ФАЗОВЫ Х ПЕРЕХОДОВ
Под фазовым переходом понимают переход вещества из одного фа

зового состояния в другое при изменении параметров, характеризую
щих термодинамическое равновесие. Различают фазовые переходы пер
вого и второго рода. Многие переходы первого рода широко известны — 
это процессы плавления, испарения, возгонки, кристаллизации и т. д. 
Осуществление таких переходов обычно требует затрат (или выделения) 
теплоты. В результате переходов первого рода происходит скачкообраз
ное изменение молярных величин: объема, энтропии, энтальпии, тепло
емкости.

При переходе вещества из твердого состояния в жидкое, а затем в га
зообразное значения мольных величин энтальпии и энтропии вещества 
обычно меняются в следующем порядке:

В точке фазового перехода теплоемкость (в связи со скачком энталь
пии) и изотермический коэффициент сжатия (в связи со скачком моль
ного объема) стремятся к бесконечности. Однако изменение значения 
функции Гиббса в этой точке равно нулю, и поэтому AG — непрерывная 
функция своих переменных. Тем не менее, поскольку энтропия и моль
ный объем испытывают скачки, это означает отсутствие непрерывности 
первых производных от AG по температуре и давлению:

Приведенные уравнения можно рассматривать как определение фа
зовых переходов первого рода: фазовый переход, сопровождающийся 
скачком первых производных от функции Гиббса по соответствующим 
ему параметрам, называется фазовым переходом первого рода.

К фазовым переходам второго рода относятся, например, переход 
вещества в критическое состояние (см. раздел 12.8), переходы из пара
магнитного состояния в ферромагнитное и т. п. Такие переходы не со
провождаются выделением или поглощением теплоты; энтропия, моль
ный объем остаются непрерывными функциями своих переменных. Сле
довательно, первые производные от AG не испытывают скачков, чего 
нельзя сказать о вторых производных:

А#(тв) < АН(жид) < АН (газ), 

S ( t b )  < 5!(жид) < 5(газ).

(11. 1)

( 11. 2)
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Z92AG^
э т 2 ' р 1 д Т ,

Э2А G 
дТдр

Л

ZdSi_X
эг = - ( С * - С д ) / Т * 0 ,

fd(V 2 - V l ) ' (11 .4 )

Э2А G 
др2

Уравнения (11.4) можно рассматривать как определение фазовых пе
реходов второго рода: фазовый переход, при котором первые производ
ные функции Гиббса непрерывны, но претерпевают скачки его вторые 
производные по соответствующим параметрам, называют фазовым пе
реходом второго рода.

11.2. УСТОЙЧИВОСТЬ ФАЗ
Равновесные фазы обычно устойчивы к малым изменениям термоди

намических параметров. Несложно вывести критерии такой устойчиво
сти.

Рассмотрим устойчивость какой-либо равновесной фазы по отноше
нию к самопроизвольному образованию внутри нее новой фазы. Можно 
считать, что новая фаза образуется внутри старой при сохранении пол
ной внутренней энергии и объема, то есть образование новой фазы про
исходит в изолированной системе. В этом случае энтропия системы мак
симальна:

S = £ w . (11.5)
Следовательно, в случае устойчивого равновесия имеем

dS = 0 ,d 2S < 0 .  (11.6)
Рассматривая энтропию как функцию объема и внутренней энергии, 

можно написать:

d2g _  dU2 + 2 d2g dUdV + ^ - d V 2. (H.7)
Э U2 dUdV dV2

Из математического анализа известно, что величина d2S <  0, если

Р ^ < 0  (11.8)
ди2

и

d2Sд2S d2S 
dU2 dV2 dUdV

(11.9)

Из уравнения
TdS = dU + pdV
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находим:

d2S
dUdV

Э 2S 
dU2

dT

ч и и  у

^ f  A T f\  

rp 2

T2CV ’

= 1 (dp  
W * ) v T {dV y

T2CV

X
cv

' dp}
ydT yv

- P ( 11. 10)

' dp_л 
ydT j y

P_
T

Из первого условия устойчивости (11.8) получаем:

d2S
э и 2 Jv T2CV

< 0 ,

т. е. система термически устойчива, если величина теплоемкости поло
жительна:

Cv>  0. (11.12)
Раскрывая (11.9) и используя (11.10), находим:

-&Л

T2CV

Отсюда

'd p '
ydVj Cv

' dp '
ydT j v

P_
T

> >
TCv

dp
ydT Jy

P_
T

dp
Kd V jT

> 0 . (11.13)

Это уравнение определяет условие механической устойчивости, ко
торое означает, что изотермический коэффициент сжатия (гл. 6) поло
жителен: на увеличение давления система отзывается уменьшением объ
ема.

Теперь рассмотрим вопрос о химической устойчивости фазы. Огра
ничимся случаем одной химической реакции. Введем химическую пере
менную описывающую изменение системы в направлении образования 
новых веществ. Для системы в устойчивом положении равновесия

Э 2G 
^ \ т , Р

> 0 .

Учитывая, что

'd G '
K * J

= ,

(11.14)

(11.15)
т ,р

для d2G
Д 2 получаем:

;т,Р



185

^ J t,p г

где введено обозначение

= I v ,  ^  = Zv,v,Pi, ,
S  1 drij  d l  5

Эр/
^  = э ^ *

(11.16)

(11.17)

Преобразуем выражение (11.16) к удобному для окончательных вы
водов виду. Для этого воспользуемся уравнением (10.17):

Эр.
^  -) n j ~  ХМч/Пу -  0 •j oilj j

Отсюда найдем коэффициент ргг:

=  ’

Подставляя (11.19) в (11.16), находим:

(11.18)

(11.19)

rd2G^

k^ 2 Jt,p *
= I v f fe  + ZViVyPy- = - Z ^ - P  цп} + Z  v^py- =

hj
i*i i*i

Tli
l,J

=  Z ^ - p ц ( У ] Щ  - V i T i j ) .

( 11. 20)

hj
i*i

n,

Заметим, что при суммировании здесь можно опустить требова
ние j Ф i, так как члены с j = i вносят нулевой вклад. Поэтому

d2G = Z^-P ц(У]Щ -Viiij). 
J T ,P 1’ ]  U i

(11.21)

Значение величины f d 2G Л 

чЭ^2 у
не изменится, если в последнем выра-

Т.р
жении индексы г и у поменять местами:

А-49̂  ЛдЧт
Э£2 = Z - Z-Pi j i y t n j  - V j T i i )

Jt ,p  l’J n i
( 11. 22)

При величине \itj порядок индексов оставлен прежним. Это можно 
сделать, так как

\kj =
_  Эрг _

Эп,
d2G \

дп:дп, .
V 1 1 У Т ,Р

'  d2G л

\ЪпМит,р

Эру
= ы : = ^

(11.23)

Взяв полусумму (11.21) и (11.22), получаем:
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Щ  — I n
Л 2 )т,р 2 U

- V £n y )  +  ^ - ( V £ n y- - V j T l i )  
Щ Tl]

J     2
= “ « iHy M ni /  ni ~ vi\lni /  ) •

^  U i

(11.24)

Из последнего выражения следует, что величина 'Э 2Ga
Э̂ 2

всегда больше
'Г,*

нуля, если все величины (ii;. удовлетворяют условию:

цг.< 0 .  (11.25)

Таким образом, в соответствии с выражением (11.19), приходим к 
условию химической стабильности фазы:

м.. = =
Э щ

Лd2G > 0 , (11.26)
т ,р

смысл которого заключается в том, что химическии потенциал вещества 
при увеличении его количества не может уменьшаться.

Условия (11.25) являются необходимыми и достаточными. Усло
вия (11.26) в общем случае многокомпонентных систем являются необ
ходимыми, но не достаточными, так как из выполнения этого условия 
не следует в общем случае выполнение условия (11.25). Только в случае 
двухкомпонентной системы выполнение условия (11.26) является до
статочным для выполнения условия (11.25), что следует из (11.19).

Если известна зависимость мольной функции Гиббса G от состава, 
то, используя (10.27) и (10.33), можно показать следующее:

d2G „ у  Y Э 2G i Y y t
2^ Xl дх,дх + ^ XlX”Ни = N дХ? 1,тп

d2G (11.27)

и

Ну
JL_
N

d2G 
ЭХ,ЭХ*

Э 2G + d2G
dXtdX, dXfiXjj + I  X tX m d2G

l,m dxtdxn (11.28)

где N  — полное число молей вещества в системе.
В случае двухкомпонентной системы для находим, выражая G 

только через Х г:

1 Э 2G
Hi/ N d X f

X 2

Следовательно, двухкомпонентная система устойчива, если

32G
ЭХ2 > 0  ( i = l , 2 ).

(11.29)

(11.30)
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Отметим, что распространение условия, аналогичного условию
(11.30), на многокомпонентные системы не следует из выраже
ния (11.27).

На практике часто используют и другое условие:

Jfe-> 0 (* =  1,2), (11.31)

которое эквивалентно (11.30).

11.3. ФАЗОВЫ Е ДИАГРАММЫ
Возможность нахождения системы в твердом, жидком и парооб

разном состоянии можно изобразить с помощью плоских или трехмер
ных графиков — диаграмм состояния. Эти изображения называются 
диаграммами. Диаграмму, в которой по осям координат которой от
кладывают значения термодинамических параметров или функций 
состояния, называют термодинамической диаграммой. Бели диа
грамма несет информацию о фазовом состоянии вещества, то ее назы
вают фазовой диаграммой. Каждая точка на фазовой диаграмме, 
называемая фигуративной, или изображающей, несет информацию о 
фазовом состоянии вещества в зависимости от значений термодинами
ческих параметров.

Две фазы (или более) могут существовать в равновесной ситуации од
новременно. Тогда они называются сосуществующими фазами. Напри
мер, твердая или жидкая фазы могут сосуществовать с газовой фазой. 
Нагревание твердого вещества сопровождается расплавлением, и все три 
фазы — твердая, жидкая и газовая — могут при некоторых строго опре
деленных условиях по температуре и давлению существовать одновре
менно. Возможно одновременное сосуществование двух твердых и одной 
жидкой фазы. Точка на термодинамической диаграмме, соответствую
щей состоянию, в котором находятся в равновесии одновременно три 
фазы вещества, называется тройной точкой. Хорошо известна тройная 
точка воды — лед, жидкая вода, пар, — наблюдаемая при температуре 
около 273 К и давлении 1 бар.

Для многокомпонентных систем (например, твердых газогидратов 
легких углеводородов) известны и квадрупольные точки, в которых со
существуют четыре фазы, например, для газогидратов — водяной лед, 
жидкая вода, газовая фаза и твердый газогидрат.

Геометрическое место точек, отображающих на термодинамической 
диаграмме состояния сосуществующих фаз, называют кривой фазового 
равновесия.
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11.4. ФАЗОВЫ Е РАВНОВЕСИЯ В ОДНОКОМПОНЕНТНОИ СИСТЕМЕ. 
УРАВНЕНИЕ КЛАУЗИУСА —  КЛАПЕЙРОНА

Рассмотрим равновесие в однокомпонентной двухфазной системе. 
В соответствии с правилом фаз, такая термодинамическая система имеет 
только одну термодинамическую степень свободы, например Т или р. Это 
означает, что температура и давление фазового перехода в рассматрива
емой системе жестко связаны между собой. Равновесие в однокомпо
нентной системе описывается уравнениями:

ра = щ, ф а = ф р, (11.32)
где а и Р — две разные фазы. Учитывая, что термодинамическими пере
менными являются Т ир, из последнего уравнения следует:

-S a dT + Va dP = -SpdT + Vp dp (11.33)

dp _  'Sp “ Sa

и

dT 4  ~Va
(11.34)

Возможно преобразование формулы (11.34) в более удобный для 
практического использования вид. Так как изменение функции Гиббса в 
равновесии равно нулю, то из условия

AG = А Н -  TAS

находим:

AS = Sp -  S« = АН  /  Т . (11.35)

Подставляя последнее уравнение в (11.34), получаем уравнение 
Клаузиуса — Клапейрона:

^ -  = ^ L .  (И .36)
dT TAV

Необходимо обратить внимание на то, что величины АН  и AS пред
ставляют собой изменения энтропии и энтальпии при переходах между 
реальными состояниями, а не стандартными. При небольших давлениях 
(обычно до 1000 бар) этими различиями нередко можно пренебречь.

Значения стандартных величин АН  и AS некоторых веществ для 
процессов плавления и испарения приведены в таблице 11.1. Видно, что 
теплоты и энтропии при испарении гораздо больше соответствующих 
изменений при плавлении.

Для фазовых переходов плавления и испарения некоторых веществ 
существует ряд простых эмпирических закономерностей, позволяющих 
оценивать энтропию и энтальпию перехода, зная лишь температуру фа
зового перехода (правила Трутона). Для неполярных жидкостей

Аисп S(T) = Аисп Н  /  Гкип = 36,61 + 19,141gТКШ[, ДжДмоль • К)



189

Таблица 11.1
Значения энтальпии и энтропии при ф азовы х переходах: плавление 

и испарение при небольш их давлениях

Вещество Плавление Испарение

г„,
К

д н ,
кДж/моль ДжДмоль-К)

т
К

Д1СпН , кДж/моль ДmS , ДжДмоль-К)

Ag 1134 11,3 9,16 2436 254 114,27
н 2о 273,2 6,01 22,00 373,2 40,66 118,96
S02 197,7 7,40 37,44 263,1 24,92 94,71
сн4 90,7 0,94 11,45 111,6 8,20 73,50
свн6 278,7 9,84 35,31 353,3 30,75 87,05

или

Дисп S(T) = Дисп Н  /  Гкип = 54,4 ± 12,6, Дж/(моль • К ) .

Для простых веществ

Дпл S(T) = Аш Я / Т пл= 10,5 + 2,1, ДжДмоль• К).

Для неорганических веществ

Дпл S(T) = АтшН  /Т пл= 25,1 ± 4,2, ДжДмоль • К).

Для органических веществ

Лпл = Дпл ^  /  Тпл = 54,4 ± 12,6, ДжДмоль • К).

Параметры АН  и AS даже для идеальных систем зависят от темпе
ратуры и давления. Поэтому уравнение (11.36) нельзя проинтегрировать 
в явном виде. В связи с этим рассмотрим некоторые частные случаи.

11.5. РАВНОВЕСИЯ ТВЕРДОЕ ТЕЛО —  ГАЗ И Ж ИДКОСТЬ —
ГАЗ В ОДНОКОМПОНЕНТНОЙ СИСТЕМЕ

При рассмотрении равновесия в таких системах обычно используют 
несколько упрощений.

1. Паровая фаза — идеальный газ. Мольный объем пара подчиняется 
уравнению У р = RT /  р . Мольный объем пара значительно превосходит

мольный объем конденсированной а фазы: У р » У а , и поэтому 
У р - У а  ~ RT /  р . Следует отметить, что это условие не выполняется 
вблизи критической точки.

2. Величина АН  не зависит от давления. Если паровая фаза, как это 
часто бывает, обладает свойствами идеального газа и для нее величина 
энтальпии действительно не зависит от давления, то о конденсированной 
фазе этого сказать нельзя, так как в общем случае энтальпия зависит от 
давления в соответствии с уравнением
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гдН л = V -T \  —  
у д р ) т 1 ЭГ

(11.37)

Однако поправки зачастую невелики, и ими при небольших давлени
ях обычно пренебрегают. Следовательно, в первом приближении вели-

— —о
чину АН (Г) можно брать равной своей стандартной величине АН  (Т).

С учетом сделанных предположений уравнение Клаузиуса — Кла
пейрона принимает следующую форму:

AH jT) 
dT RT2

ИЛИ

dlnp _  АН°(Т)
dT RT2

(11.39)

Если диапазон изменения температуры невелик и можно пренебречь 
—о

зависимостью АН  (Т) от температуры, то уравнение (11.39) легко инте
грируем и получаем зависимостьр от Т в явном виде:

ln(j> /  р, ) = -  АН^ Т‘* (1 /  Т - 1  /  Г,) , (11.40)

где параметры pt и Tt характеризуют систему в некотором фиксирован
ном состоянии. Очень часто для этого используют состояние кипения 
(или возгонки). Тогдаpt = 1 бар, а 7\ = Гкип (Tt =  Твозг), и уравнение (11.40) 
принимает такую форму:

 О

In р(бар) = -  Ш  Г̂ш)а /  т  - 1  /  Тш ) . (11.41)

Экспериментальные данные в соответствии с уравнением (11.41) ча
сто представляют в виде:

1пр = - А /Т  +  const. (11.42)
В качестве примера на рисунке 11.1 приведена зависимость 1пр от 

103/Т  для воды в интервале температур 0 -374 ,2°С. Видно, что зависи
мость линейна в большей своей части.

—о
В следующем приближении обычно учитывают зависимость АН (Т) 

от температуры:
  __  т _

АН°(Т) = АН°(Т°) + J  АСр(T')dT' . (11.43)
гр  О

— О
Довольно часто можно принять, что АСР(Т) ~ const. Тогда
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1(Я/Г. К'

Рис. 11.1
Зависимость давления паров воды от температуры

. А Я ° ( Т ° ) - А С р  Т °  А  С р .  _1пр(Г) =  Р +

А Н ° ( Т ° )  АС°Р АС°р. _ 0 . , _ оч+ ------- — ------ ~г~----- - ^ 1 п Т °  + In р ( Т ° ) .
RT°  R R '

(11.44)

Из последнего уравнения видно, что экспериментальные данные 
можно представлять и в таком виде:

1пр = -А /Т  + BlnT + const, (11.45)
где

-О   . ~pzo   ,  , ^  4 —о
А  =  [ А Н  ( Т ° ) -  А  Ср • Т°] /  R, В  =  А С  р /  R ,  

АП = -ДТ1п(рпара /  _Р0,пара ) /  У  •

(11.46)

11.6. ФАЗОВЫЙ ПЕРЕХОД КОНДЕНСИРОВАННОЕ ВЕЩ ЕСТВО —  
КОНДЕНСИРОВАННОЕ ВЕЩ ЕСТВО БЕЗ УЧАСТИЯ ГАЗОВОЙ ФАЗЫ

К процессам такого типа относятся фазовые переходы твердое веще
ство — твердое вещество, твердое вещество — жидкое вещество, жидкое 
вещество — жидкое вещество. Примером фазового перехода твердое ве
щество — твердое вещество могут служить аллотропные превращения 
одной кристаллической модификации в другую.

Например, З(ромбическая) = З(моноклинная).
Примером фазового перехода твердое вещество — жидкое вещество 

могут служить процессы плавления.
Для описания таких равновесий используют уравнение Клаузиуса — 

Клапейрона в форме выражения (11.36). С его помощью можно получить 
кривую сосуществования двух фаз, если известны зависимости АН
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и AV от температуры и давления. Если изменения параметров Т и р не
велики, то величины

Л(х(смешения, ионы) = п(р°оны + ДГ1п ”  ) -  тфмны + ДТ1п-^-)
- ^ 0  + iVl -^ 0

и AV можно считать постоянными и равными их значениям при стан
дартных условиях. В этом случае кривая сосуществования двух фаз опи
сывается уравнением:

p - P i= ^ M T / T i),
AV

где pt и Tt — некоторые начальные давления и температура.

11.7. ПРИМЕРЫ Ф АЗОВЫ Х РАВНОВЕСИЙ (ДИАГРАММ) 
ОДНОКОМПОНЕНТНЫ Х СИСТЕМ

1. Вода. Хорошо известна нульвариантная тройная точка равновесия 
лед — пар — вода с положением Т = 273,15К и р « 611 Па. Для кривой 
равновесия жидкость — газ, исходящей из этой точки, значе
ние dp/dT >  0, поскольку при переходе жидкость — газ АН  > 0 и

N o + N , ^  ла = — r̂z— - .  При высоких температурах кривая жидкость — пар обры
ло

вается в критической точке (см. разд. 11.8).
Для кривой равновесия лед — пар также dp/dT > 0, однако наклон 

кривой равновесия здесь больше, так как Дсубл Н > АИСПН при примерно

одинаковых A V .
В то же время для кривой равновесия лед — жидкая вода вблизи 

тройной точки dp/dT <  0, поскольку плотность льда меньше плотности
N0 -  п + Niжидкои воды, т. е. при переходе лед — жидкая вода —r-z  ,

No + Ni

но П . Возможный «выход» кривых за тройную точку описывает ме- 
■*м>

тастабильное состояние вещества (перегретое, переохлажденное и т. п.).
Общий вид фазовой диаграммы для воды передается схемой, пред

ставленной на рисунке 11.2.
2. Элементная сера. Плавление твердой серы не сопряжено с особен

ностями в значительном изменении плотностей фаз, которые наблюда
ются при плавлении льда. Однако для серы хорошо известны две моди
фикации твердой фазы: ромбическая и моноклинная (их плотности рав
ны 2,07 и 1,96 г/см3 соответственно), причем ромбическая сера является 
более устойчивой при нормальных условиях. В связи с тем, что для од
нокомпонентных систем в равновесии могут находиться не более трех 
фаз одновременно, фазовая диаграмма для элементарной серы должна
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содержать три тройные точки, 1, 2 и 3, которые отражают соответствен
но: переход из ромбической серы в моноклинную в равновесии с газовой 
фазой, состояние плавления в равновесии с газовой фазой для моно
клинной структуры и равновесие между ромбической и моноклинной 
структурами в сочетании с жидкой фазой. Следовательно, фазовая диа
грамма для серы должна передаваться схемой, представленной 
на рисунке 11.3.

Рис. 11.2
Фазовая диаграмма состояния воды

Рис. 11.3
Фазовая диаграмма состояния серы

При этом в действительности возможна и четвертая «тройная» точ
ка 4 метастабильного сосуществования ромбической модификации с 
жидкой и газообразной фазами.

Как и в случае фазовой диаграммы для воды, кривая равновесия 
жидкая сера — газообразная сера обрывается в критической точке.

11.8. КРИТИЧЕСКОЕ СОСТОЯНИЕ ВЕЩ ЕСТВА
Нагревание жидкости, находящейся в равновесии с паром, при неко

торых довольно строгих условиях, накладываемых на температуру, дав
ление и объем системы, может приводить к внезапному исчезновению 
границы между жидкой и газовой фазой. Состояние вещества (или смеси
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веществ), возникающее при исчезновении различия между свойствами 
фаз, находящихся в равновесии друг с другом (например, между физи
ческими свойствами жидкости и ее пара, двух жидкостей и др.), назы
вают критическим состоянием. На фазовой диаграмме в этой точке кри
вая сосуществования жидкости и пара обрывается. Точку на термодина
мической диаграмме, соответствующую критическому состоянию ве
щества, называют критической точкой (точкам на рисунке 11.4). Кри
тические состояния вещества свойственны не только системам с 
равновесием типа жидкость — ее насыщенный пар, но иногда также си
стемам с равновесием несмешивающихся жидкостей и даже аморфных 
или кристаллических твердых фаз.

Параметры системы в критическом состоянии (ркр, Ткр, FKp, состав Х кр 
ит. п.) называют критическими параметрами. За пределами критиче
ского состояния в «сверхкритическом» состоянии, т. е. в случае равнове
сия жидкость— пар, при более высоких температуре и/или давлении, 
чем ркр и Ткр, сосуществование рассматриваемых фаз невозможно и си
стема превращается в однофазную (гомогенную). В этом смысле крити
ческое состояние является предельным случаем двухфазного равнове
сия.

В критическом состоянии поверхностное межфазное натяжение на 
границе раздела сосуществующих фаз равно нулю. Поэтому вблизи этого 
состояния могут наблюдаться большие флуктуации плотности вещества 
и самопроизвольно образующиеся и термодинамически стабильные вы
сокодисперсные структуры — аэрозоли, пены, эмульсии (см. главу 18). 
Это легко детектируется экспериментально и придает большие особенно
сти данной области существования вещества: для нее характерны нали
чие опалесценции, замедление установления теплового равновесия, из
менение характера броуновского движения, аномалии вязкости, тепло
проводности и т. п.

При приближении к критическому состоянию термодинамические 
свойства сосуществующих в равновесии фаз (плотность, теплоемкость 
и др.) изменяются постепенно, без скачка. Именно поэтому критическое 
состояние наблюдается лишь при равновесии изотропных фаз (аморф
ных, жидких и/или газообразных) или кристаллических фаз с одним 
типом решетки.

Из простого анализа изотермы системы пар— жидкость (рис. 11.4) 
видно, что в критическом состоянии давление в системе не изменяется 
при изотермическом изменении объема. Действительно, для температу
ры Т особенности состояния вещества в точке К  на рисунке 11.4 описы
ваются уравнениями (см. раздел 6.1):

= 0 ,
dV2\ a v  / к р

=  0
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Рис. 11.4
Изотермы системы газ —  жидкость для чистых веществ, точка К  —  критическое со

стояние вещества

Данные уравнения называются уравнениями критического состоя
ния вещества и позволяют связывать критические параметры с парамет
рами уравнений, например неидеальных газов (см. разд. 6.1). Таким об
разом, критическому состоянию соответствует бесконечно высокая 
сжимаемость вещества, как и в фазовых переходах первого рода. Поэто
му очевидно, что при обходе критической точки со стороны температур и 
давлений, превышающих Ткр и ркр, у веществ должен наблюдаться мак
симум изотермической сжимаемости:

Л  Л

р П Э р УТ

Эр

чЭр,

Очевидно также, что при обсуждаемом «обходе» критической точки 
из области существования одной фазы к области существования другой 
теплота осуществленного фазового перехода равна нулю: АН =  0. Это, а 
также высокую, по сравнению с жидкостью, подвижность «сверхкрити- 
ческой фазы» и отсутствие в такой фазе капиллярных явлений, с успе
хом используют в промышленности для реализации многих трудоемких 
и энергоемких процессов экстракций, синтеза высокопористых материа
лов и т. п. Примером такой технологии является получение растворимо
го кофе путем экстракции биологически активных компонентов зерен 
в сверхкритическую С02

11.9. ОБЩ АЯ ТЕОРИЯ ДВУХКОМПОНЕНТНЫ Х ДВУХФ АЗНЫ Х СИСТЕМ
Общая теория двухфазных, двухкомпонентных систем позволяет 

установить связь между термодинамическими параметрами, описываю
щими состояние системы. Аналогичным образом может быть построена 
общая теория многофазных, многокомпонентных систем.

Рассмотрим две фазы: а и |3, в которых присутствуют два вещества: 1 
и 2. Будем считать, что величины Уф, S®, Сгф (Ф — фаза: а или |3) зависят 
только от трех переменных: Т, р и X i9, где Х.ф — или Х 1ф, или Х 2Ф. При 
описании таких систем будем исходить из общих уравнений равновесия 
в интегральной —
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Ща = Щр, Ща = Щр (11.47)
и в дифференциальной форме:

ф 1(Х = ф р, ф 2(Х = ф 2р. (11.48)
Так как химический потенциал представляет собой парциальную 

мольную величину, то из уравнений (10.30) и (11.47) следует:

dGn -  
GL ~ Х 2а^  = Ц  - X ,ЭХ2а

2|3 ЭХ2Р

9G„ Щ
ЭХ2а т» v" zp ~'ЭХ2р 

Вычитая из второго уравнения первое, получаем:

(11.49)

Ga - ( X 2a- l ) j - ^  = q  - ( X 2„ - l )

дХоп э х ,
(11.50)

2а ^ 2 0

При выводе соотношения (11.50) предполагалось, что зависимо
сти Ga и от состава определяются только величинами Х 2(х и Х аР соот

ветственно. Если вместо Х 2(х и Х аР использовать Х 1(х и X lP, то аналогичное 
уравнение будет иметь вид:

ЗСд
ЭХ1а ЭХ1р ’

Уравнения (11.50) и (11.51) можно записать и без указания конкрет
ного компонента 1 или 2 в форме:

д д а _  3GP

(11.51)

дХа ЭХР ’
(11.52)

или

dGa = 9GP 
ЭХ*а ЭХгр 1 2). (11.53)

Перейдем к рассмотрению дифференциальных уравнений (11.48). 
Для ф 1й можно записать:

^Ц1а — ^ G a - X ;2а
dGg 
ЭХ2а

= dGa - M ^ d X 2a- X 2ad
ЭХ2а

ZdGa Л 
ydX2aJ

.(11.54)

Учитывая, что

dGa = ^ - d T  + + ^ p ^ d X 2a =
Э Т Эр ЭХ2а

= -SatZT + Va dp + | ^ d X 2a,
(11.55)

ЭХ2a

для ф а получаем:
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r dGa Л 
ЭХ£/|lla = -SadT + Fadp -  X 2ad 

Для йщр можно записать аналогичное выражение 

ф  ip = -SpdT + Vp d p -  X 2pd

(11.56)
2a

ЭХ2p
(11.57)

Приравняв теперь ф 1(Х и ф хр и учитывая соотношение (11.51), нахо
дим:

(Sp -  Sa)dT -  (Fp -  V a)dp + (X 2p -  X 2a)d 'd G a '
Э Х2a

=  0

или

AsH  = TF™™ -  TFBnTf = -раст
1 Q2e2 

47C8q 2  r
( 1 - 1 /e )

(11.58)

(11.59)

Аналогичные выражения можно записать, заменив X 20t и Х 2р наХ1(Х 
и Xjp соответственно. Раскрывая выражение для

Q2ASH  = -0 ,721— (1 - 1  /  е ), 
г

находим:

ASH  = -6 9 ,5 6 ^ (1  - 1  /  е). 
г

Подставляя последнее выражение в (11.58), получаем:

(S, -  S .)  -  (Х2р -  Х 2а) ^ ~  dT -
2а

(Vis -  Va) -  (Х2р -  Х " ) ф -  dp+ (Х2р -  Х 2о)| ^ -< г х 2а = 0.
о А 2а J с>Х2а

Уравнение (11.61) можно записать и в общей форме:

d T -

i l l . 60)

(11.61)

/Ф
,(11.62)

(V, -  V .)  -  (Х# -  а д  Л ^ -  dp + (Хф -  X ta) | ^ - d X ta = О,

где г = 1 или 2, а Ф = а или р. Уравнение (11.62) является наиболее об
щим уравнением, описывающим термодинамику двухфазных, двухком
понентных систем. Оно носит название уравнения Ван-дер-Ваальса. От
метим, что в этом уравнении используются только мольные величины, 
относящиеся к одному молю фазы а или р.

На практике зачастую применяют несколько иные выражения для 
описания двухфазных, двухкомпонентных систем, в которых использу
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ются как мольные, так и парциальные мольные величины. Из уравне
ний (11.48)

получаем:
/ - V .  ^  Л

<Sip -S iaW -W i» - ViaWP d x  Э̂ ос d x  
ЭХ;.р »  dXja 1«

= 0, (11.63)

где i , j =  1 или 2. Так как в равновесии

= Ц,Р -  Ща = 0 , 

для величины A -  S^a можно записать:

д5г =(нгр- н га) / т  = днг / т ,

(11.64)

(11.65)

где АН  = (Hifi -  Нш ) .

Для определенности предположим, что в уравнении (11.63) /  = 2. То
гда

ЭЦхр _  Э
э х 2(3 э х ф Ga -  X .

dGa
гр “ Л2рэ х 2Р

= - х .
д2а

р

дЩр
ЭХ2р ЭХ2р 

Аналогично 

Эц1

dGa
G, Н 1 - Х 2̂

2Р

а2 а,

( 11. 66)

=  ( 1 - ^ ) а З Й2Р

ЭХ
d2Ga _  v" a— —-Л ■L2a

2a d*i« ’
Э̂ 2а v  492Ga
Э Х Г - (1 _ Х 2а)

2а s x L
(11.67)

Подставляя уравнения (11.66) и (11.67) в выражение (11.63), получа
ем следующие два уравнения:

А Щ -  92Gb d2Ga
—7jr~dT -  AVi dp + X 2p -  X 2a ^ - Л Х 2а = 0,

L2a

A H2 -  92Gp d2Ga
- f - d T  -  AF2 d p - (  1 -  X 2p) - ^ - d X 2(3 + (1 -  X 2a) - ^ d X 2a

( 11. 68)

где A Vi = Fjp — Via .
Уравнения (11.68) широко используются при описании двухфазных, 

двухкомпонентных систем. Из вывода уравнений (11.62) и (11.68) следу
ет их эквивалентность.
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11.11. УРАВНЕНИЯ ФАЗОВОГО РАВНОВЕСИЯ  
ДВУХФ АЗНЫ Х ДВУХКОМПОНЕНТНЫ Х СИСТЕМ

Под уравнением фазового равновесия будем понимать зависимость 
какого-либо одного термодинамического параметра от другого при по
стоянном значении третьего. Их удобно получать из общих уравне
ний (11.68). Уравнения (11.68) содержат четыре параметра: Т, р, Х 2а, 
Х 2р, но из этих двух уравнений всегда можно исключить один термоди
намический параметр и получить одно уравнение с тремя параметрами, 
из которых только две величины являются независимыми в полном со
ответствии с правилом фаз.

Рассмотрим сначала уравнения фазового равновесия при постоянстве 
состава одной из фаз, например a-фазы. Если Х 2(х = const и, следователь
но, dX2а = 0, то уравнения (11.68) будут иметь вид:

АН,
-dT -  AVi dp + X.

d2QP
2P ЭХ|

dXгр — 0,

AH2 -  d2Gp
- ^ - d T  -  AV2 dp -  (1 -  X ^ - ^ - d X z t  = 0.

(11.69)

Выражая из первого уравнения ^—dXon и подставляя во второе,
^2Р

для величины Эр 
Э Т

находим:
Х2«

Эр
эг L2a

АД£Х 1р+АЯ? Х 2р 
Т(АУ, Х ^  + AV2 Х 2̂ )

(11.70)

В этом уравнении величины Х хр и Х 2р могут зависеть от температуры

наряду с A Hr и A V  i . Выражение для величины Эр 
Э Т

легко получа-
'Хо,

ется из (11.70) заменой индексаР на а. Уравнение (11.70) можно запи
сать в более компактной форме:

Эр 
Э Т

  АН эф

х2а TAV эф
(11.71)

где

А  Н эф = А Я 1 Х 1 р + А Я 2 Х 2р, 

АУЭф =AF1X 1p+AF2 X 2p.
(11.72)

Для конкретности здесь и в дальнейшем условимся индекс «Р» при
писывать фазе с более высоким значением мольной энтропии. Например,
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при рассмотрении равновесия между жидкостью и паром индекс «Р» со
отнесем с паровой фазой.

Аналогичным образом при Х 2(х = const находим:

э х ^
др

AV1 АН2 -  AV2 АНг

х ~ — —  32Gr
Х2“ ( А Н . Х ^ + А Щ Х ^ ) ^

(11.73)

' дХ2̂ AV± АН2 -  AV2 АНг

дТ )хо ~  ~  32 GB
(11.74)

Если Т =  const, то

^ э х 2оЛ
др

A F iX ip + AVzXi2р
S T ( х  х  ^ 2Ga* 2Р _  2а') ЭХ2

(11.75)

'дХ^Л = AViXla+ A V 2X 2a

др ( х  х  чЭ2^(Лгр ~ ^2а) ^Х 2

(11.76)

,  Л (ДУ1Х 1а + ДГ2 Х 2а) ^d^2p 1 _ дх2а
дХ2а d2Ga

(AFiXip+AF 2 X 2p ) ^
2р

Еслир =  const, то

ГдХ2а'
дТ

AHiX1р + А НчХ,2Р

sР

Аэх2р ^
дт

гр/~у V- \ д2 Gа 
1 ( Л 2р ~ Л 2 а )

AH iXla + АН2 Х 2а

Sp д2 а
Т(Х2Р -Х 2а) ^ |р

Г э х ^  ^ х ы + ш 2х 2а)^

Э Х2а

2Р

—  __ . d2Gc
2а

_  d2G,
(AH1X v + A H 2 X 2p ) - ^ lР

2Р

(11.77)

(11.78)

(11.79)

(11.80)

Необходимо отметить, что в уравнениях (11.71 )-(1 1.80) использова
ны парциальные мольные величины и реальные давления. Однако мож-



201

но построить и иной подход к описанию кривых фазового равновесия с 
использованием понятий активности и стандартных мольных величин.

Ранее в разделе 9.3 были рассмотрены два подхода к определению 
химических потенциалов конденсированных тел. В принципе, можно 
использовать оба подхода. Однако более удобно применять уравне
ния (9.16), так как фазовые равновесия обычно исследуются в широких 
диапазонах концентраций, на концах которых находятся чистые веще
ства, для которых величины активности можно принять равными еди
нице. Таким образом, химические потенциалы цг(Х и цгр запишем 
в соответствии с (9.16). Приравняв их, получим:

Уравнение (11.82) описывает равновесие в интегральной форме. Что
бы получить из него уравнение в дифференциальном виде, возьмем диф
ференциал от обеих его частей, предварительно перейдя к логарифмиче
ской форме:

Напомним, что величины А (Т ,р ) и AVt (Т,р) представляют собой

стандартные изменения энтальпии и объема для чистых веществ 
в условиях Т  = Т(системы) ир  =р(системы). Поэтому они не зависят от 
состава.

Интегрируя выражение (11.84), получаем:

или
 *

a $(T ,p ,X $)  _  AGi(T,p)
а,„<Т,р,Х,а) ~ ехр RT

(11.82)

где

(11.83)

где

АН* (Т, р) = Н \j (Т, р) -  Н*а (Т, р), 

АУ*(Т,р) = Ц; (Т,р)-ц*а (т,р).
(11.85)

 *

jn аф(Т,р,Хф) gia(T,p,Xia -  1) _  
L а*« (Т’ Р’ X ia ) Ч  (T’ P’ X iР = !) _

(11.86)
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где Ti is.pi — некоторые выбранные за начало отсчета температура и дав
ление. При изучении равновесий жидкость — пар обычно в качестве 
температуры Т. берут ту температуру, при которой давление паров над 
чистой i-й жидкостью равно заданномур, а в качестве давления р( берут 
давление насыщенных паров над чистой жидкостью при заданной тем
пературе Т. Величины активностей для чистых веществ обычно полага
ют равными единице. Таким образом, уравнение (11.86) можно записать 
так:

In
'аф(Т,р,Хф)'

Ща (Г’ Р> -̂ Qa ) = 1
AHj (Т,р) 

RT2
d T - ]

Pi

AFj (Т,р) 
RT

dp (11.87)

Последнее уравнение позволяет рассчитывать зависимости состава 
фаз от температуры при р = const и от давления при Т = const. Отметим, 
что правая часть (11.87) не зависит от состава. Следовательно, и отноше
ние активностей компонента в обеих фазах не зависит от состава. При
меры, иллюстрирующие применение этого подхода, будут приведены в 
следующем разделе.
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ГЛАВА 12 
ТЕРМОДИНАМИКА РАСТВОРОВ

Данная глава посвящена описанию термодинамики и ряда свойств 
жидких и твердых растворов. Для этого вида смесей характерна возмож
ность сосуществования с газовой фазой, и поэтому их поведение обладает 
рядом специфических особенностей, что и позволяет выделить данное 
рассмотрение в отдельный раздел. Изложение материала проведено, в 
основном, на примере жидких растворов. Однако это не исключает при
ложения основных выводов и к твердым растворам, для которых уста
новление равновесий осуществляется, конечно, намного медленнее, чем 
в жидкости из-за малой подвижности вещества в твердой фазе. Особенно 
важны такие приложения для твердых растворов, получаемых при за
твердевании жидких расплавов, соосаждении или сокристаллизации из 
жидких растворов и т.д.

12.1. КЛАССИФИКАЦИЯ РАСТВОРОВ
Общепринята следующая классификация растворов [1] на основе 

представлений об избыточных термодинамических функциях:
1) идеальные растворы

Е Е Е
Н  = 0, S = 0, V = 0;

2) регулярные растворы
 Е — Е — Е
Н  Ф 0, S =  0, V  =  0;

3) атермальные растворы
 Е — Е — Е
Н  = 0, S ф 0, У ф  0;

4) реальные растворы
Е Е Е

Н  ф 0, S ф 0, У ф  0.
В литературе можно встретить также понятие «совершенный рас

твор» — это раствор, идеальный при всех концентрациях. Отметим, что 
для идеальных растворов не происходит изменения энтальпии при сме
шении растворов в любых концентрациях. Регулярные растворы состоят 
из веществ, молекулы которых имеют близкие размеры; атермальные — 
наоборот, содержат молекулы с резко различающимися размерами (на
пример, растворы полимерных молекул и т.д.). Заметим, что в идеаль
ном растворе, как это следует из написанных выше соотношений, разме
ры всех молекул одинаковы и одинаковы взаимодействия между всеми 
молекулами.



204

12.2. ДАВЛЕНИЕ ПАРА НАД РАСТВОРАМИ. ЗАКОН РАУЛЯ
Рассмотрим раствор двух веществ 1 и 2, находящихся в равновесии с 

газовой фазой. Равновесие жидкой и газовой фаз определяется равен
ством химических потенциалов обоих веществ в обеих фазах — жидкой 
(ж) и паровой (п):

^  = ^ 0 = 1 ,2 ). (1 2 .1 )
Поэтому в общем случае неидеального раствора можно записать

р*ж + lnai3K = р?п + RTlnfi (12.2)

и

ft = (кж ехр[-(Ц°п -  Ц*ж) /  RT] . (12.3)
Соотношение (12.3) должно выполняться и для чистого i-ro компо

нента, для которого
= 1. (12.4)

Это позволяет определить величину ехр[-(ц°п -  ц*ж) /  RT]:

ехр[-(р?п -  р*ж) /  RT] = fi0. (12.5)

Следовательно, значение летучести i-ro компонента над раствором 
определяет соотношение

f = f j i r  (12.6)
Введя коэффициенты летучести и активности, получаем

Р1гп=РюУшХ ^  (12.7)
где yin и угж характеризуют коэффициенты летучести и активности i-ro 
компонента в паровой и в жидкой фазах соответственно. Величина рю 
характеризует давление паров над чистой жидкостью. Отсюда

Pi = PmJiuoXiyJJiu- (12.8)
Если газовая фаза идеальна, то

Уш = Тшо= 1 (12-9)
и

Рг=РгвХ гУг ж- (12.10)
Если обе фазы идеальны, то

р = р юХ г (12.11)
Величина рю зависит в принципе от суммарного внешнего давления, 

но этой зависимостью очень часто можно пренебречь. Следовательно, в 
идеальных системах парциальное давление i-ro компонента в насыщен
ном паре над конденсированной смесью пропорционально его молярной 
доле в конденсированной фазе. Эта формулировка определяет закон Ра
уля. Полное давление равно сумме парциальных давлений всех компо
нентов:
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p  = T p i - <12Л2>
i

Существует и частная формулировка закона Рауля для случая, когда 
одно из веществ является нелетучим. В этой ситуации полное давление 
пара в системе определяется только давлением пара растворителя, кото
рое зависит от его мольной доли в соответствии с (12.11). Считая, что 
мольная доля растворителя в жидкой фазе равна Х 2, можно записать:

p = p i0X 2 (12.13)
или

(Р10- Р ) / Р 10 = 1 - Х г = Х 1, (12.14)
где Х г — мольная доля нелетучего компонента в жидкой фазе. Таким 
образом, относительное уменьшение давления пара над жидкостью рав
но мольной доле нелетучего компонента. Это вторая формулировка за
кона Рауля, имеющая более частное значение.

Закон Рауля в широком диапазоне концентраций хорошо выполняет
ся только для молекул с близкими структурами, например, смеси бензо
ла и толуола.

12.3. РАСТВОРИМОСТЬ ГАЗА В Ж ИДКОСТИ. ЗАКОН ГЕНРИ
Рассмотрим процесс растворения газа в жидкости. В равновесии для 

растворяемого газа выполняется равенство
(х(в газовой фазе) = р,(в жидкой фазе). (12.15)

Химический потенциал растворяемого газа в рассматриваемых фазах 
равен

цг =ц? + RTlnf, цж + RT\na, (12.16)

где а — активность растворенного газа в жидкости. Приравнивая хими
ческие потенциалы, получаем

+ RTlnf = Ц4 + RTlna . (12.17)

Отсюда
a =  KJ. (12.18)

Параметр К т называют константой Генри:
Кт = ехр[-(р,ж -  й )  /  RT] . (12.19)

Выражение (12.18) представляет собой закон Генри.
В идеальной системе концентрация растворенного газа в конденсиро

ванной фазе пропорциональна парциальному давлению газа над раство
ром. Действительно, в этом случае

а = X u f  = p. (12.20)
Тогда

Х  = Кр, (12.21)
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где X  — мольная доля газа в жидкости, р — парциальное давление рас
творенного газа над жидкостью. Выражение (12.21) применимо и к ре
альным растворам, но при малых парциальных давлениях растворяю
щегося газа, когда отличием коэффициента активности от единицы для 
растворенного газа можно пренебречь.

Зачастую закон Генри записывают также следующим образом:
С = К р ,  (12.22)

где С — концентрация газа в жидкости, например, в единицах моль/л.
Следует отметить особенности использования величины в (12.17).

Коэффициент активности растворенного вещества стремится к единице 
при малых концентрациях этого вещества, что позволяет определить ве
личину цО. непосредственно из (12.17) и (12.18) так:

Mi = II? + ДГ1п(р /  Х)|х^  = м? + ДГ1п(1 / к г). (12.23)

Величина RTln(l/Kr) описывает изменение функции Гиббса одного 
моля растворяемого газообразного вещества при переходе из газовой фа
зы в жидкую фазу.

В качестве примера раствора газа приведем растворение диоксида уг
лерода в воде. Растворы диоксида углерода в воде имеют разнообразное 
применение и представляют интерес с экологической точки зрения. С 
другой стороны, эти растворы отличаются некоторыми специфическими 
особенностями. Поэтому им будет посвящено специальное рассмотрение.

12.3.1. Раствор диоксида углерода в воде

Молекулы диоксида углерода находятся в воде в форме четырех ча
стиц: молекулярная форма С02 ^(аналогично растворенному молекуляр
ному азоту), в форме соединения с водой — Н2С03, и двух форм, возни
кающих в результате диссоциации H2C03: HCOjj и СО|_ . Известно, что
угольная кислота — слабая. При достаточно низких pH (pH < 4) только 
небольшая часть диоксида углерода находится в виде Н2С03, а остальная 
часть в виде С02 щ. Обе частицы находятся в равновесии

С02ог + Н20  = Н2С03, (12.24)
с константой равновесия К 0

(12'25),aq J
Константа скорости прямой реакции в уравнении (12.24) при 298 К 

близка к величине 0,03 с 1 [2]. Константа скорости этой реакции записы
вается в мономолекулярном виде, т.к. концентрация воды постоянна. 
Константа скорости обратной реакции около 20 с 1. Константа равновесия 
К 0 согласно [2] равна 1,5-103. Термодинамические параметры этого рав
новесия, найденные из кинетических исследований, приведены, напри
мер, в [3]: ArG° =  14, 77 кДж/моль, А^Ц0 =  4, 73 кДж/моль, К =  2,58-103.
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Следовательно, в водном растворе в форме C02 aq находится около 99,7 % , 
а в форме Н2С03 — только около 0,3 % .

В связи с тем, что различать в водном растворе формы С02 и Н2С03 
затруднительно, было принято, что в равновесии с С02 в газовой фазе 
находится соединение Н2С03 эфф, концентрация которого равна сумме ре
альных концентраций С02 и Н2С03 (при любых pH), т. е.

[С02 J  + [Н2С03] = [Н2С03>эфф]. (12.26)
Учитывая уравнения (12.25) и (12.26), можно написать

[Н2С03эфф] = [Н2С03](1 + 1 /К 0). (12.27)
Растворимость описываем константой Генри в предположении иде

альности С02 газ:
Кт =  [Н2С03>эфф]/р(С02>газ), (12.28)

где [Н2С03 эфф] выражена в моль/л, р(С02 газ) в барах. Для 298,15 К вели
чина Кт = 3, 4 • 10-2 моль/(л-бар) [4]. Исходя из значения величины кон
станты Кг, находим изменение функции Гиббса в реакции растворения

С02,газ = Н2С03^  (12.29)

равным 8,35 кДж/моль (табл. 12.1):

Таблица 12.1
Константы растворения и диссоциации С02 в воде при 25°С

Реакция Обозначение
константы

Величина кон
станты [5]

АЯ”[3],
кДж/моль

ДС°[3],
кДж/моль

С02,газ + Н20  = Н2С03 кт 3, 4 ■ 10-2 -19,882 8,382
Н2С03 = НСОз + н+ К, 4, 47 10-7 12,470 36,780
Н С03 = со^~ + н+ К2 4, 68 • КГ11 63,810 59,059

Так как доля формы Н2С03 в Н2С03 эфф мала, то без больших ошибок 
можно принять, что при растворении происходит образование преиму
щественно С02 aq. Это позволяет найти A/G°(C02 а?) (табл. 12.2)

А^°(С02 ог) = A,G°(C02rJ  + RT\nKT 386 кДж/моль.

Далее необходимо найти термодинамические параметры формы 
Н2С03. Значение AfG°(H2C03) следует рассчитывать с учетом изменения AG 
в реакции (12.24). Однако в связи с тем, что термодинамические пара
метры этой реакции были известны с недостаточной точностью, было 
условно принято [4], что константа равновесия реакции (12.24) равна 
единице, т. е. для нее А,/Г = ArG° =  0 кДж/моль. В этом случае

А/7°(Н2С03) = A,G°(H20) + A,G°(C02a9) = — 623, 1 кДж/моль,

которое приведено в табл. 12.2. Отметим, что принятое допущение не 
сказывается на термодинамическом описании реакции диссоциации
н2со3.
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Таблица 12.2
Стандартные термодинамические параметры частиц, 

возникающих при растворении диоксида углерода в воде

Молекула Д,Н°, кДж/моль AfG°, кДж/моль

н 2ожвд -285,8[4] -237,1 [4]
С 0,газ -393,5[4] -394,4[4]
со,*, -413,80 -386,00
н 2С03 -699,2 -623,1
нсо3 -686,7 -586,3

о о 1 -622,9 -527,3

Диссоциация Н2С03 по первой ступени описывается уравнениями
Н2 С0 3  =  НСО 3  + Н+ , (12.30)

[НСОз] [Н+]
1 [Н2 С03] • '

Выражая [Н2С03] из (12.27) через [Н2С03]эфф, получаем

^ 1 = [ т Сс о 1 [ Н ? (1 + 1 /А 'о ) - (12‘32)[г12^из>эфф J

Из (12.32) следует, что диссоциацию Н2С03 можно описать в эффек
тивном виде

[Н2 СОз,зфф] = НСОз + Н+ (12.33)

с эффективной константой равновесия

^ * * = f S w = * i / a + 1 / * o ) - ( 1 2 - 3 4 )

Учитывая, что К0< <  1, можно написать
(12.35)

Таким образом, можно считать, что диоксид углерода растворяется в 
воде с образованием молекул Н2С03 эфф, которые и подвергаются диссоци
ации. В дальнейшем вместо Н2С03 эфф будем использовать обозначение 
Н2С03, а константу равновесия К 1 эфф заменим на К г.

Уравнения и константы, описывающие растворение и диссоциацию 
диоксида углерода в воде, приведены в табл. 12.1. Они относятся к тем
пературе 25 °С.

При растворении диоксида углерода в чистой воде кислотной диссо
циацией воды можно пренебречь. Концентрация СО|“ пренебрежимо
мала. В такой ситуации

[НСОз ] ~[Н30 +].
Рассматривая диссоциацию Н2С03 по первой ступени, получаем, что 

при р(С02 газ) « 4  • 10_ 4 бар (современное парциальное давление диоксида 
углерода в атмосфере Земли) концентрация протонов в воде составляет
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[НСОз ]= [Н3 О+] = ^ 1 [Н2 С0 3] = C O ^ j  = 2 ,5  ■ К Н  М ,

что приводит к pH поверхностных вод около 5,6. Зависимость долевого 
состава различных форм от pH диоксида углерода в водных растворах 
приведена на рисунке 1 2 . 1 .

с

3

б 8 

pH
X!

Рис.12.1
Долевой состав различных форм диоксида углерода в водном растворе

в зависимости от pH.

Полная растворимость (S) диоксида углерода зависит от pH и описы
вается уравнением

S = [Н2С03]+[НС0§] + [СОд- ] =
= К я • /?(С02>газ){1 + К х /  [Н30 +] + К ХК % /  [Н30 +]2} '

(12.36)

С увеличением pH полное количество растворенного диоксида угле
рода резко возрастает.

Рассмотренный пример показывает, что при анализе сложных равно
весий в растворах вместо реальных частиц растворенного вещества мож
но использовать другие частицы, но находящиеся в равновесии друг с 
другом. Данная ситуация напоминает ситуацию с системами, включаю
щими изомеры рассматриваемых веществ (см. раздел 4.9).

12.4. ПРЕДЕЛЬНО РАЗБАВЛЕННЫ Е РАСТВОРЫ  
ДВУХКОМПОНЕНТНЫ Х СИСТЕМ

В очень разбавленных растворах исчезает взаимодействие между мо
лекулами растворенного вещества (но, естественно, не между молекула
ми растворителя и растворенного компонента). Поэтому можно пола
гать, что все растворы при сильном разбавлении становятся идеальными 
по отношению к растворенному соединению.
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Интересно установить характер зависимостей термодинамических 
величин от молярной доли компонента, присутствующего в системе в 
малом количестве (Х2). Для этого воспользуемся уравнением

(1Ф\ , (1Ф2 v  v
d x 2 ' d x ; ~  2 1 1 ’

(12.37)

где и Ф2 — любые парциальные мольные величины. Видно, что при
Х 2 ^ 0

ЭФ1 . ЭФг п 
ЭХ2  '  ЪХ2

Для выполнения последнего соотношения необходимо

(12.38)

ЭФ1

ЭХ,
ЭФг

х2->о ЭХ,
Ф 0 (12.39)

х 2-,о

или

ЭФ1

ЭХо
—> const и ЭФ2

Х2->0
ЭХо

—> °° . (12.40)
х2->о

Рассмотрим, какие термодинамические величины удовлетворяют со
отношениям (12.39), и какие (12.40). Для этого обратимся к идеальным 
двухкомпонентным системам.

Величины парциальных функций Гиббса определяются соотношени
ями

Pl = р* + Д Т 1 п (1 -Х 2), № = Ml + RTlnX2 (12.41)

Дифференцируя оба уравнения по Х 2 и устремляя к пределу при 
Х 2 —> 0 ,получаем

^  = - д г / ( 1 - х 2)|хэх2
Эр2

ЭХо

(12.42)
- R T  / Х 2\х  о

Так как рг представляют собой Gj , то величины рх и р2 подчиняются 
соотношению (12.40). При малых значениях Х 2 для рх и р2 будем иметь

Рассмотрим энтропию:

Pl ~ Pi — RTX2, р2 = р2 + RT In Х 2 . (12.43)



где Sx и S2  — энтропии чистых жидкостей. Следовательно, энтропия
также относится к случаю, описываемому уравнениями (12.40). При ма
лых значениях X,2

S-, ~ S i  + R X о,
1 1 2  (12.45)

S 2 ~ s l - R l n X 2.

Реально, как показывают эксперименты, растворы неэлектролитов 
можно считать идеальными, если Х 2< 0 ,  01, а в случае изотоп-заме- 
щенных молекул практически при любом значенииХ2. Что касается рас
творов электролитов в воде (гл. 14), то для них условия идеальности вы
полнены лишь при Х 2 < 10 _6.

В случае, когда Ф — это энтальпия, (12.37) неприменимо к идеаль
ным растворам, т.к. величины Н j и Н 2 не зависят от Х 2. В неидеаль

ных системах величина Н 2 -> Н 2 — энтальпии растворения при
2

бесконечном разбавлении. Величина Н 1 х 2->0 0 » т-к- малые добавки

второго компонента не сказываются на величине . Следовательно,
энтальпия удовлетворяет соотношениям (12.39). Аналогичным образом 
можно рассмотреть и другие парциальные мольные величины.

12.5. ФАЗОВЫ Е ДИАГРАММЫ  ДВУХКОМПОНЕНТНЫ Х СИСТЕМ  
С ЖИДКИМ РАСТВОРОМ. РАВНОВЕСИЕ Ж ИДКОСТЬ —  ПАР.

ПОЛНАЯ СМЕШ ИВАЕМОСТЬ В ОБЕИХ ФАЗАХ. 
ПРАВИЛА ГИББСА —  КОНОВАЛОВА

Для наглядного отображения свойств жидкости и пара в бинарных 
смесях обычно строят диаграммы трех типов (рис. 1 2 .2 ):

1) равновесное давление пара — состав при Т =  const (рис. 12.1, а, в, д);
2 ) равновесная температура — состав прир =  const (рис. 1 2 . 1 , б, г, е);
Необходимо отметить, что координату Х 2 обычно приписывают веще

ству с более высоким давлением насыщенного пара или с более низкой 
температурой кипения. Для этих диаграмм вдоль оси абсцисс отклады
вают одновременно мольную долю второго вещества в паре — Х 2и и в 
жидкости — Х 2ж. На диаграммах давление — состав кривая жидкости 
р(Х2ж) описывает зависимость равновесного давления пара от состава
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жидкости при фиксированной температуре всей системы, а кривая пара 
р(Х2а) описывает зависимость равновесного давления пара от состава па
ровой фазы при той же фиксированной температуре. Кривая жидкости 
лежит выше кривой пара.

7-const

Ж и дк ост ь

Ж идкост ь

Жидко&ггь

p=const

Рис.12.2Виды фазовых диаграмм жидкость — пар для двухкомпонентных смесей
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На диаграммах температура — состав кривая пара Т(Х2п) описывает 
зависимость равновесной температуры от состава пара при фиксирован
ном давлении пара, а кривая жидкости Т(Х2ж) описывает зависимость 
равновесной температуры системы от состава жидкой фазы при том же 
постоянном значении давления пара. В этом случае кривая пара прохо
дит выше кривой жидкости.

Построение фазовых диаграмм двухкомпонентных жидких растворов 
предполагает нахождение кривых фазового равновесия жидкость — пар. 
Для описания фазовых диаграмм температура — состав и давление — 
состав двухкомпонентных жидких растворов удобно использовать 
(1 1 .8 6 ), которая в явной форме включает в себя коэффициенты активно
сти. Как и ранее, будем считать, что индекс «(3« относится к паровой фа
зе (п), а «а« — к жидкой (ж). Найдем зависимости Т(Х2п) и Т(Х2ж) 
прир = const, а также р(Х2п) ир(Х2ж) при Т = const.

Рассмотрим случай ср =  const. Тогда (11.86) будет иметь вид

Т1 и Т2~ температуры, при которых давление насыщенных паров над 
обеими чистыми жидкостями равно заданной величине р.

Если величины у известны при различных температурах и давлени
ях, то уравненият (12.47) удобно преобразовать к форме:

Разрешая уравнения (12.49) относительно Т, можно построить кри
вые жидкости и пара.

Рассмотрим случай Т = const. Тогда из (11.86) получим

Полагая в (12.46) i = 1 или 2, находим

(12.46)

( 1  ~ -^2 п)Yin _  
( 1  — -^2 ж )У1ж

* 2П12П = ехР[ 
^ 2 жУ2 ж

= ехр[ф2 (Т)],

= ехр[ф!(Т)],
(12.47)

где
_*

(12.48)

Х 2п(Г) = Е2(1 - Е 1)/(Е2 - Е 1)2V 1>/ К* 2 1/>
Х 2ж(Т) = (1 - Р 1)/(Р2 - Р 1), (12.49)

где
F, =  (YiHt/Yi„)exp[91(T)], F2 =  (у2ж/у2п)елр[ф2(Т)].
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In х тУт P
x iynYi1Ж

A ViJT,p) 
RT

PiO
<12-50>

где рю — давление паров над i-и чистои жидкостью, а р — полное давле
ние насыщенных паров над смесью.

Из (12.50) находим

= ^exp[Xi(p)l, (12.51)
Л1Ж Ш1

где введено обозначение

k(p)l = ~ f  ЛЦд г ’ Р> dp • <12-52>
PiO

Если зависимости yiU и у.р от Т и р известны, то можно написать сле
дующую систему уравнений:

n ~ Y 2UZ m =exp[Mi>)]. у 2п32п = ехр[1.2(Р)] ■ (12.53)(1 -  А 2ж  )У1Ж -*2ж  У2ж

Отсюда получаем уравнения для Х 2и и Х 2ж:
Х 2п(р) =  L2( 1 -  L1)/(L2 -  Lj), X 2Jp) = (1 -  Ьг)/(Ь2 -  Lj), (12.54)

где

Li = (Yi*/Yin)exP[^i(P)]> L 2 =  (Y2*/Y2n)exP[ 2̂(P)]- (12.55)
Если паровая фаза идеальна и мольным объемом жидкой фазы мож

но пренебречь, то

^i = Yi»Pio/P. А. = У*Ао/.Р- (12.56)
Подставляя (12.56) в (12.54), получаем

*2п = 72ж  т1 го(Р~ Ъ^ Р1Ц. V  Х 2Ж=72Ж„ Р ~ У1Ж! >10п ■ <12-57)
Рк12жР20 ~ У1жPio) 12жР20 ~~ У1 жРю

Из выражений (12.57) следуют уравнения для кривой пара

р  _________У1 жУ2 жРюР2 0 _________  ^ 2  58)
12жР20 ~ Х 2п(12жР20 ~У1жРю)

и жидкости

Р ~  УькРм Х 2ж(УгжР20 YlePlo)* (12.59)
Если жидкая фаза также идеальна, то

х  = х  = P - P i o  (12 60)
Р ( й о - й о )  Р20- Р 10

Из уравнений (12.60) получаем выражения для кривых пара
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Р =  Pl0P20________
Р20 ~ ^ 2 п (Р20 ~ Pi0 )

(12.61)

и жидкости

P = Pi0 +  x 2JP 2 0 — Рю)' (12.62)
Уравнения (12.61) и (12.62) позволяют установить связь между Х 2п и 

Х 2ж при Т = const:

^ 2 Ж-Р2 0
* 2 П  =

Р10 + Х 2Ж(Р20 ~ Pio)
(12.63)

Уравнения (12.57) и (12.63) легко получаются и исходя из закона Ра
уля, записанного в виде (1 2 . 1 1 ).

Рассмотрим более подробно свойства фазовых диаграмм жидких би
нарных растворов, которые могут неограниченно смешиваться при лю
бых молярных соотношениях. В качестве примера на рисунке 12.3 при
ведена диаграмма температура — состав для системы толуол — бензол 
при фиксированном давлении 53,ЗЮ 3 Па (400 торр). Кривые фазового 
равновесия построены по формулам (12.48) в предположении идеально
сти системы. Эти кривые очень близки к экспериментальным. Видно, 
что обе кривые образуют фигуру, называемую «линзой» («сигарой» или 
«рыбкой»).

Если фигуративная точка расположена над кривой пара, например 
точка А  на рисунке 12.3, то система находится только в парообразном 
состоянии. В соответствии с правилом фаз у нее три независимых степе
ни свободы, например, р, Т и Х 2. Ниже кривой жидкости (точка G) си
стема находится только в жидком состоянии. В этом случае она обладает 
также тремя степенями свободы.

0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0
365

^  360

с [  355 >
я  350о.
ф
Е 345
Ф

340

335

330

1 1 1 1 

Пар у

1 1 1

в
о Х — Кривая пара

Жидкость

1 , 1 !

F
G

1 . 1 ,
0.0 

Толуол

0.2 0.4 0.6

* 2

0.Е

365

360

355

350

345

340

335

330
1.0 

Бензол

Рис. 12.3
Диаграмма состояния температура —  состав 

для системы толуол —  бензол (р = 0,53 бар)
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Представляет интерес область фигуративных точек, заключенная 
между кривыми жидкости и пара. Для описания этой области рассмот
рим последовательное охлаждение исходной газообразной системы, со
стояние которой изначально описывается точкой А. По мере охлаждения 
системы изображающая точка двигается сначала вертикально вниз до 
пересечения с кривой пара — точка В.

В этой точке система становится двухфазной, хотя количество жид
кой фазы пока близко к нулю. Последующее понижение температуры, 
например до величины в точке С, происходит в двухфазной области. 
Здесь система имеет две термодинамические степени свободы. Изобра
жающая точка С не отражает сама по себе состояние системы.

Чтобы найти состав каждой фазы при данной температуре, через 
точку С проводят прямую, параллельную оси абсцисс, до пересечения с 
границами области в точках Е и D. Состав пара соответствует величине 
абсциссы X 2(D), а жидкости — Х 2(Е). Отрезок ED, представляющий со
бой часть прямой, проведенной параллельно оси абсцисс через фигура
тивную точку до пересечения с ближайшими линиями кривых фазового 
равновесия, ограничивающими область с фигуративной точкой, назы
вают нодой (или коннодой). Величина абсциссы в точках Е и D соответ
ствует составу жидкой (точка Е ) и газовой (точка D) фаз. Фигуративная 
точка, характеризующая газовую фазу, движется вдоль кривой пара, а 
фигуративная точка жидкой фазы движется вдоль кривой жидкости.

Пользуясь диаграммой, наряду с составом отдельных фаз для точки С 
можно определить и относительное количество каждой из фаз.

Предположим, что количество вещества в исходной газообразной си
стеме (точка А) равно одному молю. Тогда количество второго компонен
та равно Х 2(А) и л и , ч т о  т о  же самое, Х 2(С), где Х 2(С) — значение абсциссы 
в точке С. При охлаждении системы до температуры, соответствующей 
точке С, количество газовой фазы будет равно некоторой величине, кото
рую обозначим через геп, а ее состав будет определяться величиной абс
циссы в точке D. Количество жидкой фазы обозначим через пж, а ее со
став будет определяться величиной абсциссы в точке Е. Учитывая, что 
общее количество молей вещества в обеих фазах равно единице и что ко
личество второго компонента в обеих фазах равно Х 2(С), получаем сле
дующую систему уравнений:

пш +  пж=  1 ,
X 2(D) ■ пп + Х 2(Е) • пж = Х 2(С).

(12.64)
(12.65)

(12.66)
пж Х 2ф ) - Х 2(С)'

Полученная формула отражает правило рычага: отношение коли
честв газовой и жидкой фаз обратно пропорционально отношению длин 
отрезков, на которые изображающая точка С делит ноду ED.
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Правило рычага применимо не только к рассмотренной диаграмме, 
но и вообще к диаграммам самых различных типов, в которых имеются 
кривые фазового равновесия, выделяющие двухфазные области.

Перейдем к рассмотрению диаграмм давление — состав для бинар
ных жидких растворов. В качестве примера на рисунке 12.4 изображена 
рассчитанная фазовая диаграмма той же системы толуол — бензол в 
предположении идеальности системы и при фиксированной температу
ре, равной 41 °С. Из рисунка видно, что даже в случае идеальных раство
ров состав газовой фазы может не совпадать с составом жидкой фазы. 
Составы обеих фаз совпадают только тогда, когда в идеальной системе

Р10 _  Р 20*
Моделью идеального раствора может служить жидкая или твердая 

смесь молекул, близких по составу и строению, например, смесь С6Н6 с 
C6H5D и т.п. На практике идеальные растворы встречаются редко.

М ольная дол я  бен зол а , %

Рис. 12.4
Диаграмма состояния давление — состав для системы 

толуол — бензол при температуре 41 °С

Изложенная теория фазовых диаграмм для двухкомпонентных рас
творов достаточно удобна на практике, если известны зависимости ко
эффициентов активности от состава, температуры и давления. Если эта 
информация отсутствует, то необходимо использовать общую теорию 
двухфазных систем. Для изучения поведения полного давления неиде
альных растворов можно воспользоваться уравнением (10.69).

Величина Gqc в соответствии с уравнением (10.68) для идеальной
смеси равна

Ста =  ( 1 - ^ 2 а ) Ц 1  + ^ 2 а М 1  +  / ю я ' г ч, (1 2 .0 7 )
+RT[( 1 -  Х 2 0 С)1п(1 -  Х 2а) + Х 2а 1пХ2а]

Э̂ Сгаоткуда для ——«— получаем 
д х 2а
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Э2Ох RT (12.68)
^Х 2а х ш х 2а

Считая, что газовая фаза идеальна, для величины Э2(% Э2(?п
ах|р эх|„

соответствии с (1 2 .6 8 ) получаем

d2Gu = RT 
^Х 2п Х т Х 2п

Величины АЦ при пренебрежении объемом жидкой фазы равны

Последнюю формулу зачастую используют при анализе поведения 
реальных растворов.

Диаграммы, приведенные на рисунке 12.2 и 12.3, представляют со
бой наиболее простые типы фазовых диаграмм двухкомпонентных рас
творов. Для неидеальных систем с компонентами, неограниченно сме
шивающимися в жидкой фазе, часто наблюдают диаграммы с максиму
мами или с минимумами, примеры которых приведены на рисунке 1 2 . 1 .

Поведение систем, описываемых диаграммами, изображенными на 
рисунке 12.1-12.3, подчиняется ряду закономерностей, называемых 
правилами Гиббса-Коновалова.

Первое правило Гиббса-Коновалова гласит: в равновесии пар обо
гащен тем компонентом, прибавление которого к смеси вызывает пони
жение температуры кипения.

Действительно, рассмотрим, например, диаграмму на рисунке 12.2. 
В ситуации, изображаемой точкой С, система двухфазна, и пар обогащен 
по сравнению с жидкостью вторым компонентом с меньшей температу
рой кипения. Прибавление второго компонента приводит к увеличению 
его мольной доли как в жидкой, так и в газовой фазе. Для сохранения 
давления в системе необходимо, чтобы изображающая точка из ситуа
ции, описываемой точкой С, сдвинулась вниз и вправо. Таким образом, 
температура кипения смеси понижается.

Это правило легко следует и из выражения (11.78). Если

= R T /p  (i=  1,2).

Подставляя (12. 69) и (12.70) в (11.40), получаем
dp  ̂ _  Х 2п ~ Х 2ж

{dx2u)T р х 2п0- - х 2и) ’

(12.70)

(12.71)

или

(12.72)
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Мол. % HjO 

Рис. 12.5
Диаграмма состояния температура — состав системы вода — фенол

ЭХ2а
дТ

Л Я l X ip  +  Л Я 2Х 2р  ̂ л
  <  "  )

т / у  у  \ Э Ga 
Д Х 2р -  Х 2 а ) ^ 2

(12.73)

2а

то Хф — Х 2а > 0  и, следовательно, содержание второго компонента в паре 
(фаза Р) выше, чем в жидкости.

Второе правило Гиббса — Коновалова: в точках экстремумов фазо
вых диаграмм состав пара и жидкости одинаков. Это правило легко вы
текает из соотношений типа (11.79):

дТ
ЭХ

Т(Х2р - Х 2а) I^ C L
2а

2а у A T T jX jp  + Д Я 2Х 2р
=  0 , (12.74)

если Х 2р = Х2а.
Из рис. 12.2 видно, что если на диаграмме давление — состав наблю

дается максимум, то на диаграмме температура— состав наблюдается 
минимум и наоборот. Этот вывод легко следует из вида выражений 
(11.76) и (11.79), так как при прохождении через точку экстремума

^ЭХ2р  ̂ „  (дХ0 '(Х2р = Х2а) знаки производных
др

и L2 p
дт

меняются противопо

ложным образом.
Третье правило Гиббса — Коновалова: в изобарических или изотер

мических условиях состав обеих фаз меняется в одном направлении,
что следует из уравнений (11.78) и (11.79). Действительно, при изобари--у \ f  ̂  V" _ А
ческом изменении температуры величины с,А2 а ”  9

дт
и l2 P

дт
имеют
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один и тот же знак. Аналогичный вывод следует и из рассмотрения 
уравнений (11.75) и (11.76): состав обеих фаз меняется в одном направ
лении при изотермическом изменении давления.

Если в жидком состоянии вещества могут расслаиваться, то это при
водит к возникновению более сложных диаграмм, пример которых при
веден на рисунке 12.5.

Следует отметить, что различие в составе пара и жидкости использу
ется при перегонке жидкостей в целях их разделения.

Растворы, для которых состав пара и жидкости одинаковы, называ
ют азеотропными. При кипении или перегонке состав азеотропа не ме
няется, то есть такой раствор невозможно разделить на чистые компо
ненты с помощью перегонки.

12.6. ЭБУЛИОСКОПИЯ

Из опыта известно, что если в жидкости растворен нелетучий компо
нент, то температура кипения жидкости повышается. Рассмотрим это 
явление более подробно на примере идеальной системы. Давление пара 
растворителя в такой системе определяется законом Рауля:

p = p J T ) X 2, (12.75)
где Х г — мольная доля растворителя. При кипении давление пара равно 
1  бар независимо от того, имеем ли дело с чистым растворителем или с 
раствором. Следовательно, в соответствии с уравнением (12.75) в случае 
растворов происходит повышение температуры кипения. Так как р =  1 
бар = const при Т = Ткип, то, дифференцируя (12.75), получаем

^  = ^ Х 2+Р20^  = 0 .  (12.76)

Отсюда
Э!пр (Г )= _Э]пХ 2

дТ дТ v '

Э1п^ 2  Э1п рПодставляя ^  вместо в уравнение Клапейрона —

Клаузиуса, получаем
Э In Х 0 лТт

 — 2 = исп . (12.78)
Э Т RT2

Так как Х 2 = 1 -  Х^ , а Х^ — малая величина (будем считать раствор 
разбавленным), то, принимая, что Т ~ !Гкип, получаем

АНисп
jg _  =  Д Г |И П  ( 1 2  7 9 )
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Переходя к конечным разностям, последнее уравнение представим в 
виде

АТ = Х г . (12.80)
ЛЛисп

Полученная формула определяет повышение температуры в зависи
мости от мольной доли добавленного компонента.

В случае разбавленных растворов (Хг < < 1) величину Х г можно опре
делить через моляльность т следующим образом:

Х 1 = ~т + Т Щ “ т М ’ <12'81)

где М  — молекулярная масса молекул растворителя, выраженная в 
кг/моль. Используя последнюю формулу, выражение (12.80) запишем 
следующим образом:

АТ = Ет, (12.82)
где Е — эбулиоскопическая постоянная, равная

Е = -̂ ки п  м  _ (12.83)
АТТисп

Метод эбулиоскопии иногда используют для определения молеку
лярной массы вещества весов, т. к. зная Е  и измеряя АТ, можно опреде
лить моляльность раствора, а зная вес растворенного вещества, можно 
легко рассчитать его молекулярную массу. Величина Е  составляет 0,529 
для воды и 6,09 для камфоры. Для более точного определения молеку
лярной массы желательно использовать вещества с возможно большими 
значениями величины Е.

Полезно вывести формулу (12.80) из общего выражения (11.78). Так 
как в жидкой фазе растворен нелетучий компонент, то в газовой фазе 
будем иметь

X #  = 0 , Х 2р = 1 ,
а для разности Х 2$ — Х 2а получим

.ХгР Х 2а — 1  Х 2а.
Подставляя (12.68) в (11.78), приходим к той же формуле (12.80) для 

повышения температуры кипения.

12.7. ПРАВИЛА ВРЕВСКОГО
Первое правило Вревского гласит, что при повышении температуры 

смеси определенного состава ее пар обогащается тем компонентом, ко
торый обладает большей парциальной теплотой испарения. Это правило 
представляет собой простое следствие уравнения (11.74). Действительно,
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для стабильных фаз всегда выполняется условие > 0 . Объемом
^ 2 р

жидкой фазы по сравнению с объемом газовой фазы можно пренебречь и, 
считая газы идеальными, для A Ч можно записать

ДЧ -A F 2  ~ RT /р  . 

Подставляя последнее выражение в (11. 74), находим

ЭХ2(3
дТ X.2а

А Н 2 -  А Щ

(12.84)

(12.85)

Если АН2 > АН^ то пар будет обогащаться вторым компонентом и 
наоборот.

Второе правило Вревского гласит, что если на фазовых диаграммах 
давление — состав (температура — состав) двухкомпонентных систем 
имеется максимум (минимум), то при повышении температуры в 
азеотропе увеличивается мольная доля компонента с большей парци
альной теплотой испарения; если на фазовых диаграммах давление — 
состав (температура — состав) имеется минимум (максимум), то при по
вышении температуры в азеотропе увеличивается мольная доля компо
нента с меньшей парциальной теплотой испарения. Напомним, что для 
азеотропа выполняется условие

X„R = X,га* (12.86)
Полагая для определенности, что а — жидкая фаза, а (3 — газовая, 

выясним поведение величины Х 2а (или Х 2р) с температурой в условиях

азеотропа. Для этого рассмотрим величину ЭХ2а
Э Т

, где индекс «аз»
аз

означает «азеотроп». Если из первого уравнения системы (11.68) выра
зить величину dp и подставить во второе, то с учетом равенства (1 2 .8 6 ) и 
dX2$ = dX2a получаем

АУ̂  АН 2 -A V 2 A H 1

ТАУЛ
dT =

= dX.2а

1

_  Л
э2 д ; э2g„

1 - х .2а 1 -
_  л 

XV2
А Ц

(12.87)

Считая газы идеальными, и пренебрегая мольным объемом жидко
сти, имеем
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дХ2а 
Э T 'аз

АН? -  АН,

Э2^  э2g„
ЭХ|р эх|а

л • (12.88)

Из последнего уравнения видно, что знак величины ГЭХШ
дТ

зави-
У аз

сит от соотношения величин АН2 и АНг , с одной стороны, и —— и
° ^ 2 р

д2а

д х 1а
JOL. __ с другой. Рассмотрим соотношение между последними величи

нами с помощью уравнения (11.77). Легко убедиться в том, что в случае 
идеальной паровой фазы уравнение (11.77) принимает вид

д2а
ЭХ2 р^
дХ2а

а
')Х1а
э2д
ЭХ|р

(12.89)

Это уравнение описывает зависимость Х 2р от Х 2(х. Применительно к 
рассматриваемому случаю эти зависимости могут быть двух типов.

^рПусть в точке Х 2р = Х 2а величина производной
Г д Х . - '

ЭХ.2 а
меньше едини

цы. Это означает, что при Х 2 = 0 величина производной эх.2 а
> 1  и,

следовательно, кривая пара вблизи Х 2 = 0 расположена правее кривой 
жидкости. Это возможно только тогда, когда на кривой давление — со
став имеется максимум. Итак, азеотропный состав характеризуется соот-

а

Рис. 12.6
Диаграммы, иллюстрирующие второе правило Вревского
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ношением
axJb sx|a

Обратившись к уравнению (12.88), видим,

что величина ЭХ2а
Э Т

> 0  , если АН2 > АНх . Следовательно, с ростом
аз

температуры величина Х 2(х будет расти и смещение состава азеотропа 
будет соответствовать рисунку 12.6, а. Существование минимума на 
кривых давление — состав приведет нас к противоположному выводу 
(рис. 1 2 .6 , б).

Третье правило Вревского гласит, что если на фазовых диаграммах 
двухкомпонентных систем давление пара — состав (температура — со
став) имеется максимум (минимум), то при изменении температуры 
азеотропного раствора состав пара и состав азеотропа меняются в од
ном направлении; если на фазовых диаграммах давление пара — состав 
(температура — состав) имеется минимум (максимум), то при измене
нии температуры азеотропного раствора состав пара и состав азеотропа 
меняются в противоположном направлении (рис. 12.7).

О

а
2
б

Рис. 12.7
Диаграммы, иллюстрирующие третье правило Вревского 

Для анализа справедливости этих утверждений рассмотрим величи

ны ЭХ2 а
Э Т

— выражение (1 2 .8 8 ) и
/аз

ЭХ2 р
Э Т

-  выражение (11.74).
X.2а

Поделив их друг на друга, найдем

ЭХ-2а
Э Т у аз дТ

Э2<%

Х ш  Э2Ср _ d 2Ga
Щ  Щ а

(12.90)

Знак выражения (12.90) определяется знаком знаменателя. Ранее 
было показано, что если на кривой давление пара — состав имеется мак-



симум, то величина знаменателя положительна и, следовательно, соста
вы пара и азеотропа будут изменяться в одном направлении. Для кривых 
с минимумом это изменение будет носить противоположный характер. 
Необходимо отметить, что в условиях, близких к критическим, правила 
Вревского могут нарушаться.

12.8. РАВНОВЕСИЕ ЖИДКАЯ СМЕСЬ —  КРИСТАЛЛ. 
УРАВНЕНИЕ Ш РЕДЕРА

Рассмотрим ситуацию, когда в жидком состоянии два компонента 
смешиваются при любых соотношениях, а в твердом состоянии они не 
образуют раствора и при кристаллизации выпадают в отдельные фазы. В 
качестве простейшего примера рассмотрим смесь о-ксилола с Т^-245, 5 
К и м-ксилола с 7^-225 К. Поставим следующий вопрос: при каких 
температурах будет замерзать смесь этих веществ. Самый простой ответ: 
при промежуточных. Однако на самом деле при некотором составе эта 
смесь может замерзать и при Т = 212 К, т. е. при температуре более низ
кой, чем температуры плавления обоих веществ.

Для объяснения этого явления обратимся к термодинамическому 
анализу и выведем уравнение кривой плавления смеси как функции со
става: Тни = Тпх(Х2). В состоянии плавления система состоит из двух 
фаз — жидкой и твердой. Жидкая фаза содержит оба компонента. Твер
дая фаза состоит только из одного вещества.

В общем случае в состоянии расплава система имеет две степени сво
боды, например Т и р .  На эксперименте двухфазные системы зачастую 
исследуют при постоянном давлении и, следовательно, в этих условиях 
число степеней свободы будет равно единице. Это означает, что в услови
ях равновесия состав жидкой фазы однозначно определяется температу
рой.

Перейдем к выводу уравнения для кривой равновесия. С этой целью 
рассмотрим сначала первый компонент. Для него выполняется соотно
шение

M'Itb MljK

И

M'Itb = М1 ж ЯПпа^ж • (12.91)

Последнее можно написать как

1п«1ж = - (М1ж - М1 тв) /  Я71. (12.92)
Дифференцируя обе части уравнения (12.92) по температуре при по

стоянном давлении, получаем
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—*
где A Hi (Т) — стандартная теплота плавления первого компонента.

Уравнение (12.93) называют уравнением Шредера. Если жидкая 
смесь идеальна по своим свойствам, то

«1Ж = * 1Ж> (12-94)
и (12.93) приобретает вид

Э1пХ1ж = А Д ^ )  
дТ RT2

Представляет интерес вывести уравнение Шредера несколько иначе. 
Продифференцируем (12.91) для случая идеальной системы. Получим 
(индекс « 1 » опущен)

^Цтв = ^Цж + d(RTlnXy^ ) . (12.96)

Отсюда

- s j в = -Яж + R\nXmdT + RTd\nXm (12.97)

и
—* —*

<ИпХж _  £ж - S TB -Д 1п Х ж
dT RT

(12.98)

где Sm (T)  и STB(Т) отражают свойства чистых веществ. Сравнивая 
(12.98) и (12.95), получаем

АН* (Т) = TAS* (Т) -  RT In Х ж . (12.99)

Из последней формулы следует, что при Х ж Ф 1

АН* (Т) Ф TAS* (Т) . (12.100)

Это неудивительно, так как равенство

А Н*(Т) = TAS* (Т) (12.101)

может выполняться для чистых веществ только в одной точке — в точке 
плавления. Следовательно, изменение парциальной мольной энтропии 
при переходе вещества из одной фазы в другую определяется выраже
нием

AS*(Г) = Яж (Г) -  sJB (Т) -  Ш пХж . (1 2 . 1 0 2 )

Появление члена — 7?1пХж связано с энтропийным фактором — он от
ражает возможность реализации структуры раствора многими способа
ми, так как Х ж меньше единицы.
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Вернемся к рассмотрению (12.95). Если предположить, что величина
— *

АН  (Т) слабо зависит от температуры, то (12.95) легко проинтегриро
вать. Получим

—*
1пХ1ж = - Ад 1,(2:Г)( 1 / Г - 1 / Г ц 1д)-  (12.103)

Аналогичным образом можно получить уравнение, устанавливающее 
зависимость температуры плавления системы с молярной долей второго 
компонента:

—*
1пХ2ж = -  А1̂ Т(Р  (1 /  -  1 /  Г2пд) . (12.104)

Разрешая уравнения (12.103) и (12.104) относительно Т, в предполо
жении, что энтальпии фазовых переходов чистых веществ слабо зависят 
от температуры, находим

—*
3 1 (Х1Ж)  г1плАЯ! f (12.105)

A.ffl - -R7injI 1пХ 1Ж

гг (лг \ -  Т2плАН2
12К*2ж)  ----- --------------------------•

^ Н 2 — ЯТ2 и л \п.Х2ж

Кривые, соответствующие уравнениям (12.105), изображены на ри
сунке 12.8 (QBDE и ЕР соответственно). Эти кривые описывают сосуще
ствование жидкой и твердой фаз. Кривые, описывающие сосуществова
ние жидкой и твердой фаз, называют кривыми плавления, или кривы
ми ликвидуса.

I
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Рис. 12.8
Диаграмма плавкости системы KCl — AgCI при давлении 1 бар

°С
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Из рис. 12.8 видно, что введение инородной добавки в чистые компо
ненты понижает температуру плавления. Это происходит по следующей 
причине. Известно, что жидкие тела при понижении температуры за
мерзают. Это означает, что при температуре, превышающей температуру 
плавления, величина химического потенциала жидкой фазы рж меньше 
величины химического потенциала твердой фазы цтв. Ниже точки плав
ления ситуация обратная.

При изменении температуры значения ртв и рж изменяются в сторону,
Э Gпротивоположную изменению температуры, поскольку = -S  , а эн

тропия вещества положительна всегда.
При этом зависимость рж от температуры больше, чем зависимость ртв 

(см. рис. 12.9).
Если в жидкость введена добавка, то химический потенциал жидко

сти |1 ж(Т) уменьшается на величину RTlnXm в силу соотношения

М-ж = |4с + RTlnXx ,I i/TV | УТЛ* </1V '

в то время как зависимость ртв(Т) не меняется из-за сохранения соста
ва твердой фазы. Это приводит к смещению кривой рж(!Г) влево и к по
нижению температуры плавления, что видно из рисунка 12.9.

Представляет интерес обсудить явление понижения температуры за
мерзания и с молекулярной точки зрения.

Рассмотрим равновесие чистой жидкости с ее кристаллом при темпе
ратуре плавления. Равновесие всегда имеет динамическую природу: од
ни молекулы с поверхности кристалла уходят в раствор, а другие из рас
твора приходят на их место.

В равновесии число уходящих и приходящих молекул одинаково: 
сколько молекул уходит, столько и приходит. Если кристалл чистого 
вещества поместить в какой-либо жидкий раствор, в котором это веще
ство выступает в роли растворителя, то по сравнению с чистой жидко
стью при той же температуре количество молекул, уходящих с поверх
ности кристалла, будет превосходить число молекул, приходящих к 
кристаллу из раствора, так как концентрация молекул растворителя в 
растворе меньше. Кристалл начнет растворяться.

Для предотвращения растворения необходимо понизить температуру 
системы. С понижением температуры скорость ухода молекул с поверх
ности кристалла замедлится, т. к. уход молекул с поверхности кристал
ла требует затрат энергии, а скорость прихода молекул уменьшится не
значительно, т. к. скорость прихода молекул зависит от молекулярной 
подвижности.

В итоге можно так понизить температуру, что скорости процессов 
растворения кристалла и его роста сравняются. Заметим, что кристалл 
растворителя, полученный в растворе, будет плавиться при обычной для 
него температуре, если его вынуть из раствора.
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Рис. 12.9
Зависимости величины химического потенциала компонентов смеси от температуры:

кривая 1 —  твердое вещ ество; 2  —  чистое ж идкое вещ ество; 3  — ж идкое вещ ество с  добавкой инородно
го компонента.

Вернемся к рисунку 12.8. Из него видно, что для кривых Тг(Х2) и 
Т2(Х2) существует точка пересечения. Эту точку называют эвтектиче
ской. В этой точке сосуществуют три фазы: жидкая эвтектического со
става и две твердых (чистые вещества). Соответственно Х эвт и !Гэвт — со
став и температура эвтектики. Эвтектика в переводе с греческого означа
ет «легкоплавящийся». Прямую Т(Х2) =  Тэвт называют прямой солидуса 
(прямая SNER на рис. 12.8). Ниже этой прямой система всегда находит
ся в твердом виде, представляющем механическую смесь твердых чи
стых веществ. Диаграммы, аналогичные представленной на рисунке 
1 2 .8 , носят название диаграмм плавкости.

Перейдем к обсуждению свойств системы с диаграммой плавкости, 
изображенной на рисунке 12.8. Если фигуративная точка расположена 
над кривыми ликвидуса, то система находится в жидком состоянии. 
В соответствии с правилом фаз у нее три независимых степени свободы, 
например р, Т и Х 2. Ниже прямой солидуса система находится в твердом 
состоянии: это механическая смесь твердых кристаллов обоих чистых 
веществ. В этом состоянии (точка К) у системы две степени свободы, так 
как в отличие от жидкого (точка А) состояния система двухфазна (меха
ническая смесь двух чистых компонентов).

Рассмотрим медленное охлаждение системы, которая исходно нахо
дилась сначала в состоянии, изображаемом точкой А. При охлаждении 
системы изображающая точка двигается сначала вертикально вниз до 
пересечения с кривой ликвидуса — точка В. В состоянии, отображаемом 
точкой В, начинают выпадать кристаллы первого компонента, а раствор 
насыщен этим первым компонентом. Дальнейшее охлаждение, напри
мер переход в точку С, происходит в двухфазной области. Поэтому точка 
С не отображает реального состояния системы и соответствует двум фи
гуративным точкам, возникающим при проведении ноды: точка D (жид
кая фаза) и точка F  (твердая фаза). Фигуративная точка, характеризу
ющая жидкую фазу, двигается вдоль кривой ликвидуса, а фигуративная 
точка твердой фазы (чистый первый компонент) движется вниз вдоль
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оси ординат. Состав жидкой фазы соответствует величине абсциссы 
X 2(D). Фактически кривые ликвидуса описывают растворимость обоих 
компонентов друг в друге в зависимости от температуры. Например, рас
творимость первого компонента (SJ во втором при температуре, соответ
ствующей точке С на рисунке 12.8, равна величине

£, = 1 — X 2(D). (12.106)
Воспользовавшись правилом рычага, можно рассчитать относитель

ное количество каждой из фаз для смесей, фигуративные точки которых 
находятся внутри двухфазных областей. Например, для системы на ри
сунке 12.8 в точке С:

пж = FC_= Х 2 (С)
nTB CD X 2( D ) - X 2(C ) ’ К ’

где пж_ число молей жидкой фазы, птв — число молей твердой фазы.
При дальнейшем охлаждении системы до Т =  Тэвт (точка N ) смесь 

распадается на три фазы: два чистых механически смешанных твердых 
компонента и эвтектическая жидкая смесь, состав которой определяется 
положением точки Е. Эвтектическая смесь имеет одну степень свободы. 
Необходимо отметить, что в любой точке на прямой солидуса система 
состоит из трех фаз: две твердых, соответствующих чистым компонен
там, и одной жидкой эвтектического состава.

Если теперь в обратном процессе, приготовив из исходных веществ 
эвтектический состав, его нагреть, то состав расплавится при более низ
кой температуре, чем температуры плавления исходных веществ, что 
хорошо видно на диаграмме (рис. 12.8). Возникает вопрос: откуда кри
сталлы «знают», находятся ли они в смеси или взяты в виде чистых ве
ществ. Это можно объяснить, например тем, что мелкие кристаллы об
ладают очень развитой поверхностью. На поверхности кристаллов всегда 
имеют место флуктуации, когда возникают мельчайшие капли расплав
ленного вещества. Если кристаллы различных веществ находятся в со
прикосновении друг с другом, то эти мельчайшие капли сливаются и об
разуют расплав. Если температура равна или выше !Гэвт, то возникшая 
флуктуация не исчезает и начинается образование расплава. Расплав из 
микроскопических зародышей распространяется на весь образец, что 
сопровождается уменьшением функции Гиббса вследствие смешения 
компонентов в жидкой фазе.

В заключение необходимо упомянуть о некоторых качественных со
ображениях по поводу растворимости, представляющих практический 
интерес. Из рассмотрения уравнений (12.103) и (12.104) следует:

1. В ряду веществ с равными или близкими теплотами плавления их 
растворимость в одном и том же растворителе тем выше, чем ниже тем
пература плавления чистого вещества.

2. В ряду веществ с равными или близкими температурами плавле
ния растворимость в одном и том же растворителе тем выше, чем ниже 
теплота плавления чистого вещества.
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12.9. КРИОСКОПИЯ
Явление понижения температуры плавления раствора по сравнению 

с чистым растворителем применяется в методе, носящем наименование 
криоскопии. Криоскопический метод используют для определения ве
личин молекулярных весов растворенных соединений. Сначала устано
вим связь между величиной понижения температуры плавления раство
ра и его составом.

Уравнение (12.95) выполняется тем лучше, чем более разбавлен рас
твор, т. е. чем ближе он к идеальной системе. Если значение Х г близко к 
единице, можно записать

lnXt = 1п(1 — Х 2) ~ — Х 2. (12.108)
Подставляя (12.108) в (12.95), находим:

dX2 _  AHUJl (Т) 
dT RT2

или
dT RT2

(12.109)

йХ'А ДЯпл (Г)
(12.110)

При малых значениях Х 2 можно принять, что Т ~ Тm и

Нпл . Тогда 

dT RT2

А-Нпл (^) ~ AHUJl (Тпл) — А-Нпл • Тогда

dXo —*
AHUJ1 (Тпл)

( 12. 111)

Переходя в (12.111) к конечным разностям, получаем
RT2

АТ = — ~ ^ Х 2 . (12.112)
АНпл

Последняя формула определяет понижение температуры плавления в 
зависимости от мольной доли добавленного компонента. Переходя от 
мольной доли к моляльности, для величины понижения температуры 
плавления находим

RT2
АТ =  ^ - М т  = -К т  , (12.113)

А я£д
где т — моляльность; М  — молекулярная масса молекул растворителя, 
выраженная в кг/моль; К  — криоскопическая постоянная, равная

К  = ДТпл м  ' (12.114)
А Ящ

Величина К  равна 1,84 для воды и 40 для камфоры. Отметим, что 
значение криоскопических констант значительно выше значений эбу- 
лиоскопических. Поэтому криоскопический метод используют для опре
деления молекулярных весов чаще, чем эбулиоскопический.
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12.10. ТВЕРДЫ Е РАСТВОРЫ. ПРАВИЛА ГИББСА — РОЗЕБУМА
До сих пор рассматривались системы, которые неограниченно сме

шиваются в жидкой фазе и совсем не смешиваются в твердой. В случае 
систем, неограниченно смешивающихся в твердой и жидкой фазах, диа
грамма состояний имеет вид, аналогичный равновесию в системах жид
кость — пар (см. рис. 12.3). Примером такой фазовой диаграммы может 
служить диаграмма равновесия жидкость — твердое (диаграмма плав
кости), изображенная на рисунке 12.10. Отношение количеств твердой и 
жидкой фаз и в этом случае определяется правилом рычага; например, 
для ситуации, изображенной на рисунке 1 2 . 1 0

пж _  ^о^тв
птв ^ж А)

(12.115)

t°C

Рис. 12.10
Диаграмма плавкости системы Си — Ni при давлении 1 бар

Из анализа рис. 12.10 видно, что если состав расплава не совпадает с 
составом жидкой фазы, то смесь можно разделить на индивидуальные 
компоненты путем последовательного расплавления и отделения твер
дых и жидких частей системы.

Термодинамическое описание систем жидкость — твердое совпадает 
с описанием систем жидкость — пар. Аналогично правилам Гиббса — 
Коновалова формулируются правила Гиббса — Розебума для описания 
равновесий в системах твердый раствор — жидкий раствор.

Первое правило Гиббса— Розебума гласит: жидкий раствор обога
щен по сравнению с твердым раствором тем компонентом, прибавление 
которого к системе понижает температуру плавления.

Второе правило Гиббса — Розебума: в точках максимума или мини
мума на кривых диаграмм плавкости состав твердой и жидкой фаз оди
наков.

Согласно третьему правилу, состав обеих фаз меняется в одну сторо
ну при изобарическом изменении температуры или при изотермическом 
изменении давления.
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12.11. ПРИМЕРЫ ФАЗОВЫ Х ДИАГРАММ

Для равновесия жидкость — пар наиболее характерными являются 
диаграммы, приведенные на рисунке 12.2. В качестве примера системы с 
азеотропом на рисунке 1 2 . 1 1  приведена диаграмма температура — состав 
для смеси этанол — четыреххлористый углерод при давлении 1  бар.

Более сложным примером служит диаграмма температура — состав 
для системы фенол — вода, для которой при низких температурах про
исходит расслоение жидкости на две фазы, представляющих собой рас
твор фенола в воде и раствор воды в феноле (см. рис. 12.5).

t° с

Мольная доля СС14

Рис. 12.11
Диаграмма состояния температура — состав для системы этанол — четыреххлори

стый углерод при давлении 1 бар

Диаграммы, описывающие равновесие жидкость — твердое тело, в 
ряде случаев аналогичны диаграммам жидкость — пар с полным смеши
ванием в обеих фазах. Примером может служить диаграмма плавкости 
системы NaCl — AgCl, LiCl — NaCl и Си — Ni (см. рис. 12.9). Примером 
диаграммы, подчиняющейся уравнению Шредера может служить диа
грамма плавкости системы КС1 — AgCl (см. рис. 12.7).

В общем случае диаграммы плавкости имеют более сложный вид. 
Например, в системе KN03 — NaN03 наблюдается образование твердых 
растворов (рис. 12.12). Рассмотрим различные области этой диаграммы 
более подробно.

Область А, ограниченная снизу линиями ликвидуса abc, представля
ет собой жидкую смесь обоих компонентов. Область В — смесь жидкости 
и твердого раствора KN03 в NaN03. Состав фаз определяется положением 
ноды, проведенной от одной границы до другой. Область С аналогична 
области В. В ней присутствуют две фазы, одна из которых — жидкая 
смесь обоих веществ, вторая — твердый раствор NaN03 в KN03. Области
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D и E  представляют собой механическую смесь твердых фаз чистого 
компонента и твердого раствора.
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Рис. 12.12
Диаграмма плавкости системы KNOs NaNOa при р = 1 бар

В области F  находится двухфазная механическая смесь обоих твер
дых растворов KN03 в NaNOg и NaN03 в KN03. В любой из областей состав 
и количество каждой из фаз находится с помощью нод.

Если два компонента при изменении их относительного состава могут 
образовывать новые химические соединения, то это характерным обра
зом отражается на фазовых диаграммах, Примерами являются диаграм
мы плавкости систем Н20  — FeCl3 (рис. 12.13) и диаграмма А1 — Mg (рис. 
12.14).

X(FeCI3)

Рис. 12.13
Диаграмма плавкости системы Н 20  — FeCl3 при давлении 1 бар
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f°С

Рис. 12.14
Диаграмма плавкости системы А1 — M g при давлении 1 бар

Максимумы, наблюдаемые на этих диаграммах, соответствуют обра
зованию устойчивых химических соединений. В точках максимумов, 
как это следует из второго правила Гиббса — Розебума, состав жидкой и 
твердой фаз совпадает. Эти точки, в которых температура плавления 
максимальна, называют дистектиками, что означает «труднопдавящий
ся». О смесях, состав которых в жидкой и в твердой фазах одинаков 
вследствие образования новых химических соединений, говорят, что они 
плавятся конгруэнтно («конгруэнтный» означает совпадающий.)

Вес % Sb

Рис. 12.15
Диаграмма плавкости системы Аи — Sb при давлении 1 бар

В некоторых случаях образующиеся соединения начинают распа
даться, еще не достигнув экстремальной точки. Такова, например систе
ма A u — Sb (рис. 12.15). При этом на кривых фазового равновесия 
наблюдаются изломы. В этих случаях устойчивых соединений не образу
ется (см. рис. 12.14). Точка С на этом рисунке называется перитектиче-
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ской (переходной). В этой точке, как и на всей кривой ВС, состав жидко
сти не совпадает с составом твердой фазы и процесс плавления является 
инконгруэнтным. Точка дистектики не достигается.

12.12. РЕГУЛЯРНЫ Е РАСТВОРЫ
Несмотря на свою неидеальность, регулярные растворы позволяют 

создать относительно последовательную термодинамическую теорию их 
свойств.

Термодинамическое описание поведения регулярных растворов 
обычно основано на квазикристаллической модели жидкости, в которой 
предполагается, что каждая молекула находится в одном из узлов ква
зикристаллической решетки. В случае двухкомпонентного раствора в 
каждом узле этой решетки можно с вероятностью Х г обнаружить моле
кулы первого типа, а с вероятностью Х 2 — молекулы второго типа. Пусть 
при этом каждая молекула в растворе постоянным числом Z  соседей. По
этому любая молекула с вероятностью Х 1 будет иметь в качестве соседа 
молекулы первого типа, а с вероятностью Х 2 — молекулы второго типа. 
Будем предполагать, что взаимодействие молекул в растворе ограничи
вается только взаимодействием с ближайшими соседями, а с остальными 
молекулами оно равно нулю. Взаимодействие двух молекул первого типа 
будем характеризовать энергией аи; двух молекул первого и второго ти
па — энергией а12; двух молекул второго типа — энергией а22. При этом

полная энергия взаимодействия молекул в одном моле раствора (UB 3  ) 
равна

UB3 = (tfА /  2)Z(a11X 1X 1 + 2а12Х 1Х 2 + а22Х 2Х 2) . (12.116)

Здесь первое слагаемое учитывает энергию взаимодействия соседних 
молекул первого типа, второе слагаемое — взаимодействие двух различ
ных соседей, а третье слагаемое — энергию взаимодействия двух сосед
них молекул второго типа. Коэффициент 1/2 введен во избежание по
вторного учета энергии взаимодействия двух молекул. NA— число Аво- 
гадро.

Величину а12 можно представить в виде
ос12 = (оси + а22)/2 + Да. (12.117)

где Да = а 12 — (аи + а22) / 2  учитывает отличие во взаимодействии между 
различными молекулами и одинаковыми. Тогда для UB3 получим

UB3 = (Na  /  2)Z(a11X 1 + 2АаХгХ 2 + a2 2 X 2) . (12.118)

Энергия взаимодействия в исходных чистых веществах до смешения 
равна

и°3 = (NA /  2)Z(a11X 1 + а22Х 2) . (12.119)
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Следовательно, энергия смешения равна

t7M = UB3 - U B3 = NAZAaX1X 2 = А Х гХ 2 , (12.120)

где
А  = NaZAcl. (12.121)

Так как для регулярных растворов изменения объема при смешении 
не происходит по определению, справедливо равенство

- м = — м (12.122)
Итак,

Н Ш = Na ZАаХгХ 2 = А Х хХ 2 . (12.123)
—м

Так как для идеального раствора величина Н  = 0 , то избыточная 
энтальпия также определяется последним уравнением:

Н Е = А Х 1Х 2 = А Х 2( 1 - Х 2) .  (12.124)
—Е

Следовательно, измеряя Н  , можно определить величину А. Напри-
—Е

мер, в соответствии с последним выражением значение Н  максимально 
при Х 2 =  0, 5 и равно

^макс = А  /  А . (12.125)
—Е

Зависимость Н  от состава для системы бензол — СС14 приведена на 
рисунке 12.16. Кривая этой зависимости представляет собой параболу с 
максимумом при Х 2 =  0, 5. Из рисунка видно, что абсолютные величины
—Е —Е
Н  невелики. Обычно значения Н  гораздо меньше энергий химиче
ских связей.

—Е
Так как для регулярного раствора S = 0 , то

GE = Н Е = АХ\Х2 = А Х 2( 1 - Х 2) .  (12.126)
—Е —Е —Е

Зная G , легко найти G\ и G2 , например, используя (9.18)

gJ5 = А Х \  , Gg = А Х I . (12.127)

Для активности и коэффициентов активности обоих компонентов 
справедливы выражения:

InYl = 4 r x z = f X 2 ' 111Y2 = 4 f x i = F X t'

Yi=exp (FXf), Y2 = exp(FXf), (12.128)

a\ = X x exp(FX%), a2 = X 2 exp(F X f ),
где

F  = A / R T  = 4H^[aKC/ R T .  (12.129)
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Я  , Д ж/моль

Мольная доля СС14

 Е Рис. 12.16
Зависимость Н  от состава для системы бензол — CCL

-М
Представляет интерес проанализировать зависимость величины G 

от величины параметра F, определяющего энергию взаимодействия с со
седними молекулами.

—м
На рисунке 12.17 показана зависимость величины G /  RT от Х 2 при

—м
различных значениях параметра F. Величину G /  RT рассчитывали по 
формуле

—м
G /  RT = + Х 2 ШД2 = (12 130)

= (1 - X 2 )ln(l - Х 2) + Х 21пХ2 + FX2(1 - Х 2) ’
—м

Из рисунка 12.17 видно, что величина G < 0  всегда, когда величи
на параметра F  не превышает некоторое критическое значение FKp. Если 
же F > F Kp, то в некотором интервале значений Х 2 вблизи 0,5 величина

G становится положительной. Это означает, что компоненты не будут 
смешиваться однородно и раствор расслаивается. Например, из вида 
кривой 5 следует, что для этой ситуации расслаивание имеет место в ин
тервале от i до U.

—м
Так как величина G имеет максимум приХ2 =  0, 5, то соответству

ющее значение FM можно легко найти из уравнения
-м

G {Х2 = 0,5) = 0 .

Используя уравнение (12.130), получаем

FM = —  41п0, 5 = 2, 7726.

(12.131)

(12.132)

Следует отметить, что жидкие смеси устойчивы не при любых значе
ниях F <  FM, что также видно и из рис. 12.17. Применяя условие (11.30) 
к выражению (12.130) легко показать, что смеси будут устойчивы лишь 
при F <  2 = FKp. При попадании значения F  попадает в интервал между 2
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и 2,7726, то могут наблюдаться метастабильные состояния: несмотря на 
отрицательную величину функции смешения Гиббса, смесь при некото
рых составах может расслаиваться.

Рис. 12.17
Зависимость функции смешения Гиббса от состава при значениях параметра F, 

равных ( снизу вверх): -2 ;  0; 2; 2,7726;4;6.

Найдем условия, налагаемые на параметр взаимодействия А  услови-
—Е —Е

ем регулярности раствора: S = 0 . С этой целью найдем величину S ,
—Е

исходя из величины G :

s E = - f dGЕЛ 
Э Т

гдАл 
чЭ Ту

Х гХ 2 (12.133)

—Е
Следовательно, величина <S не зависит от температуры, что, в свою 

очередь, означает, что теплота смешения регулярного раствора не зави
сит от температуры.

Перейдем к рассмотрению фазовых диаграмм регулярных растворов 
при Т =  const. Давление пара над раствором (кривая жидкости) опреде
ляется выражением

р = р10( 1 -  X 2 )exp(*Xf) + р20Х 2 exp[F(l -  Х 2)2] . (12.134)

Проанализируем это уравнение на возможность существования экс
тремумов (напомним, что экстремумы на диаграммах давление — состав 
свидетельствуют об образовании азеотропов):
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J | -  = [2 FX2 ( 1  -  X 2) -  1]{й 0  exp(FXf) -  p20 exp[F(l -  X 2)2]}p . (12.135)

Первый множитель обращается в нуль, если
Х 2 = 1 /2 +  [1/4 — 1/(2 F ) f\  (12.136)

Из последнего уравнения видно, что реальные экстремумы могут су
ществовать только при F >  2. Второй множитель обращается в нуль при

Х 2 = 0.5[1 -  (l/F)ln(p10/p20)\. (12.137)
Так как величина Х 2 меняется только в пределах от 0 до 1, это нала

гает определенные ограничения на величину F:
И > |ln(p10/p J .  (12.138)

12.13. АТЕРМАЛЬНЫ Е РАСТВОРЫ
Атермальные растворы обычно характеризуются малыми значения-
— Е

ми Н  , которые в пределе можно положить равными нулю. Такая си
туация типична для растворов полимерных молекул в низкомолекуляр
ных растворителях. В этих растворах давление пара растворителя очень 
сильно отклоняется от закона Рауля даже при очень малых значениях 
мольной доли полимера (-0,001). Это связано с тем, что полимерная мо
лекула не представляет собой жесткого образования, и благодаря по
движности ее сегментов может занимать в растворе разнообразные кон
фигурации, что эквивалентно возрастанию эффективной молярной доли 
растворенного вещества. Детальное рассмотрение этого вопроса проведе
но в [6 ]. Мы же ограничимся простейшей системой.

Рассмотрим величину энтропии раствора полимера на очень простом 
примере. Для этого рассчитаем в рамках квазикристаллической модели 
число способов, которыми можно разместить гибкие полимерные моле
кулы в растворе. При этом будем полагать, что каждый мономерный 
сегмент полимерной молекулы и каждая молекула растворителя могут 
занимать только один из узлов квазикристаллической решетки. Для 
простоты предположим, что все полимерные молекулы имеют одну и ту 
же молекулярную массу и, следовательно, содержат одинаковое число 
мономерных единиц, которое обозначим через г.

Рассчитаем число способов, которым можно разместить k-ю  молеку
лу полимера, если в растворе уже присутствует (k — 1) молекула. Ясно, 
что (k — 1) молекула занимает (k — 1)г узлов решеьки. Для удобства рас
чета будем рассматривать раствор с постоянным числом узлов, равным 
числу Авогадро NA. Таким образом, первый (концевой) сегмент k-й  по
лимерной молекулы можно разместить в растворе [NA — (k — 1)г] спосо
бами. Следующий сегмент можно было бы разместить Z  способами (Z  — 
координационное число), но часть мест может случайно оказаться заня
тыми сегментами полимерных молекул, введенных в раствор ранее. До
ля этих случайно занятых полимерными молекулами узлов будет пред-
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ставлять собой отношение занятых полимерными молекулами мест к 
общему числу узлов. Так как количество занятых узлов после введения 
первого сегмента k-й  молекулы составляет (k — 1 )т* + 1 , то доля свобод
ных мест равна [[NA — (k — l ) r — 1\/NA. Таким образом, число возмож
ных размещений первых двух сегментов полимерной молекулы будет 
составляет величину: [NA — (k — l)r]Z[NA — (k — l)r — 1]/NA. Для треть
его сегмента число возможных размещений составляет: (Z  — —
(k — 1 )7—  2 ] /^ ,  где множитель (Z  — 1) (вместо Z) учитывает, что одно 
место в координационной сфере уже занято предыдущим сегментом, а 
множитель [Na— (k — l ) r — 2]/NA учитывает долю свободных мест в 
растворе. Продолжая аналогичным образом, получаем, что число раз
мещений (W K) k-й  полимерной молекулы равно

WK = ± l N A - ( k - l ) r ] Z NA (̂ а 1)Г 1  (Z -1 )

NA - ( k -  1)г -  2
Na

( Z - 1) АГа - (А . -1 ) г - ( г - 1 ) _
Na

= (12.139)

Z ( Z - l ) r~2 [NA -( k - l ) r ] l
OATJ- 1 [iVA -fer]!

где a — число симметрии, равное 1  или 2 , так как полимерные моле
кулы с последовательным соединением мономерных звеньев не могут 
обладать высокой симметрией. Общее число размещений (ТУ) всех поли
мерных молекул, число которых обозначим через N  , равно

n p

П WK
W  = ^ ----

NP ! NP !
Z(Z -1 ) г - 2

N P

„  Na  KNa  ~ r)l(NA -  2 r)! [NA -  r(NP - 1 )]!____________=
(Na  ~ r)\(NA ~ 2r)\ [Na  ~ r(NP -  1)]!(ATa ~rNP)\ K ’

Np l
Z ( Z - l ) r~2

°^A _ 1

N r
N  A !

(NA -rN p )V

Учитывая, что
Na rNp =  Ns, (12.141)

где Ng— число молекул растворителя, выражение для W  можно записать 
так:

iNP
W  =

N p !
Z(Z - 1  )r~2 

. оЛГА- 1

(Ns +rN P)l
Ns l

где

Переходя к энтропии, находим
S = klnW =  — k(Nplnq>p + Nslmps) — kNp\\f,

q>p = rNp/(N s +  rNp), cps = NS/(N S + rNp),

(12.142)

(12.143)

(12.144)
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\|/ = in[c/(2r)] — (г — 2 )ln(Z — 1) + г — 1.
Величины фр и ф5 имеют простой физический смысл — это объемные 

доли веществ, присутствующих в растворе, в предположении, что от
дельные сегменты полимерной молекулы и молекулы растворителя 
имеют один и тот же объем. Следует отметить, что рассчитанная величи
на энтропии относится не к одному молю раствора, а к его доли, равной 
(Ns + NP)/(NS + rNp). Следовательно, мольная энтропия раствора будет 
равна

S = S(Ns + rN p)/(N s + Np) =

= - R NP i Ns  .-1пфр + — —  1пф#
Ng +  Np Ng +  Np

N  . (12.145)
-  R ------- —— \\fNg + NP

Найдем теперь величину энтропии смешения. В случае чистого рас
творителя Np =  0 и NS =  NA. Используя (12.50) для этой ситуации, нахо-

—о
дим, что мольная энтропия растворителя ( Sg) равна

S°s  = 0 .  (12.146)

В случае чистого полимера Ns = 0, Np = NJr.  Опять используя (12.50) 
для мольной энтропии чистого полимера (S p ), находим

S°p = - R y .  (12.147)

В итоге для мольной энтропии смешения получаем

8 М = лг Np лг 8°Р = -Д^р1пф Р + Д^Ыф^), (12.148)Ns + NP

где
Х р =  NP/(NS +  Np), X s = NS/(NS + Np).

Для избыточной энтропии находим

SE = -Ц_ХР\п{$р /  Х Р) + Xg\n{$s  /  X s )\. (12.149)
—Е

Так как величина избыточной энтальпии равна нулю, для G спра
ведливо

GE = -  = RT\XP 1п(фР /  Х Р) + X s  1п(ф  ̂/ Х 3 )]. (12.150)

Учитывая далее, что
фр = rXp/\ 1 + (г -  1)ХР], ф5 = (1 -  Х р)/\ 1 + (г -  1)ХР] (12.151)

 g
формулу для G можно преобразовать к виду:

GE = RT^XpLnr— ln[l + ( r -  l)J£p]}. (12.152)

Из последнего равенства легко получить, например, выражение для 
коэффициентов активности молекул растворителя:
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lnys = (г -  1)XP/\1 + (г -  1)ХР]. (12.153)
Если величина Х р мала, например, Х р = 0, 01, и если величину г взять 

равной 101, то для величины lnys найдем, lnys =  — 0, 192. Давление па
ров растворителя в этом случае будет составлять примерно 81 % от вели
чины давления насыщенных паров над чистым растворителем, в то вре
мя как для идеального раствора это давление составляло бы 99 % . Таким 
образом, в случае атермальных растворов даже при очень малых значе
ниях мольной доли полимера, величины отклонения от закона Рауля 
могут быть очень велики.

12.14. ХИМИЧЕСКИЕ ПРЕВРАЩ ЕНИЯ В РАСТВОРАХ
Рассмотрим химические процессы в растворах. Обратимся сначала к 

идеальным системам. Химический потенциал i -го растворенного веще
ства удобно определить в соответствии с выражением (10.67):

= $ (Т ,р )  + RTlnXt . (12.154)

Пусть в системе протекает реакция

2 > г А ; =»•
i

Константа равновесия для нее имеет вид
Кр =  ехр( — ArG°/RT),

где величина

A rG °  =
i

представляет собой стандартное изменение функции Гиббса в реакции.
При рассмотрении химических реакций в растворах в качестве пара

метра, определяющего содержание i-ro вещества в системе, обычно ис
пользуют не его мольную долю, а концентрацию Сг, которую зачастую 
выражают в единицах моль/л. В случае идеальных растворов все веще
ства, присутствующие в системе, имеют один и тот же мольный объем 
V . Это означает, что в одном литре раствора находится V ° /  V молей
вещества независимо от состава, где V° = 1 л. Если мольная доля i-ro ве
щества^, то количество этого вещества в одном литре, или, иными сло
вами, его концентрация, равна

q = X j C ° F ° / F ,  (12.155)

где С°= 1 моль/л. Подставив величину X t из этой формулы в (12.154), 
найдем выражение для химического потенциала компонента в зависи
мости от его концентрации:

= ц* + RTln(V /  V °)  + RTln(Ci / С ° )  = ц• + flTln(q /  С ° ) , (12.156)

где
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ц- = ц* + RTln(V /  V °)  . (12.157)

При записи выражений типа (12.156) величину С0 часто опускают, 
полагая С0 = 1 моль/л.

Величина RT ln(F / V ° )  представляет собой изменение функции Гиб
бса в процессе разбавления одного моля вещества от чистого состояния, в 
котором оно занимает объем V  , до состояния с единичной концентра
цией, в качестве которой в рассматриваемом случае используется вели
чина С°= 1 моль/л. Величина RT ln(F / V ° )  может быть весьма значи
тельной. Например, для воды при Т =Т °  ее значение равно 
R T ln(F /  V °)=  R T ln(0,018 / 1) = -9959 Дж/моль.

Константа равновесия Кс в растворах имеет вид

Кс = ЦС-1 = exp{-[ArG ° (Т,р) + AvRTln(V / V ° ) ] / R T }  =

= ехр[-Д rG °(T ,C °) /(R T ) l

где

ArG °(T ,C °) -  (Т,С°)

(12.158)

(12.159)

Величину ArG°(T, С0) можно рассчитать с помощью функции Гиббса в 
виде разности по стандартным состояниям с единичной концентрацией 
для участвующих в реакции веществ.

Следует отметить, что, в отличие от газовой фазы, величина разности 
функций Гельмгольца по стандартным состояниям мало отличается от 
аналогичной разности функций Гиббса:

ArA °(T ,C °)  -  ArG °(T ,C °)  -  AnpV . (12.160)

Величина pV  обычно невелика. Например, для воды при р =  1 бар ее
значение составляет 1,8 Дж/моль. Этой величиной в большинстве случа
ев можно пренебречь по сравнению с RT. Поэтому можно приближенно 
полагать, что

АД°(Т, С°)« ArG°(T, С°) . (12.161)
Зависимость констант равновесия Кх и К с от температуры и давления 

определяется следующими уравнениями:

гд\пКх '

h
дт 

^Э1п Кх л

А ГН °  
RT2

(12.162)

v др
_  АГУ °

у

Э1п̂ Гс
дТ

А ГН °  
RT2

-  Av

т RT2 

( Э1пАгУ 0>|
I ЭГ J

А ГН °  
RT2

(12.163)

-Avoc, (12.164)
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Э1п КСЛ

. др )т
АГУ^° ГЭ1пАгТ °̂   Av ------- 1

RT v Эр

где

ДГЯ °  = 2 > гДЯ?

Л V °
= ^ -  + AvP, (12.165)

(12.166)

—  стандартное изменение энтальпии в реакции;

Л г^° = 2 > ;V f (12.167)

— стандартное изменение объема в реакции; причем в случае идеаль
ных растворов

АГ170 = Y v tV , (12.168)
i

а — изобарный коэффициент расширения растворителя, равный

(12.169)ос =
дТ

(3 — изотермический коэффициент сжатия, равный

Р  =  - Эр

Из (12.164) видно, что произведение величин RT2 и Э1п Кс 
Э Т

(12.170)

уже не

равно стандартному изменению внутренней энергии в реакции А ТТ. Зна
чение этого произведения зависит не только от параметров реакции, но и 
от способности растворителя к расширению при нагревании. Аналогич
ные рассуждения вытекают и из рассмотрения второго уравнения в 
(12.54). Величины ос и Р для ряда веществ приведены в таблице, в кото
рой отобраны значения изобарного коэффицента расширенна а и изо
термического коэффицента сжатия Р для некоторых веществ.

Таблица 12.1
Коэффиценты изобарного расширения а 

и изотермического сжатия Р для некоторых веществ.
Вещество ос-103 К"1 Р-Ю^бар"1

Вода 0,207 48
Метанол 1,259 104
Бензол 1,237 92
Медь 0,048 0,55
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так;

энтальпии в реакции составляет 100 кДж/моль и Т -3 0 0 К .  Тогда для 
А Н °величины — —— получим значение -10 гК  г, а для A va~a~ 10 3К  \ 
RT2

Таким образом, в большинстве случаев термическим расширением 
растворителя можно пренебречь.

Перейдем к сравнению следующей пары величин. Для определенно
сти примем, что значение ArV° близко к величине молярного объема воды

3 ArV® - 3  - 1и равно 18 см . Тогда для величины получим -10 бар , а для
RT

Av(3 ~ 10_ 4бар-1. Следовательно, влияние сжимаемости растворителя мо
жет быть несущественным, но это нужно специально проверять.

В случае неидеальных растворов необходимо учитывать отличие ко
эффициентов активности от единицы и использовать точные уравнения

Напомним, что активности и коэффициенты активности в этих фор
мулах не идентичны.

В случае использования константы равновесия К с для неидеальных 
растворов в качестве стандартного состояния удобно выбирать гипотети
ческий идеальный раствор с концентрацией 1  моль/л, в котором взаимо
действие молекул растворенного вещества друг с другом отсутствует, а 
взаимодействие с молекулами растворителя остается. В этом случае ко
эффициент активности будет учитывать только взаимодействие молекул 
растворенного вещества между собой.

Если система снабжена специальным устройством для получения по
лезной работы, то, используя выражения (12.154) или (12.156) можно 
легко по аналогии с (7.27) получить выражение для величины полезной 
работы в обратимом процессе для реакции, протекающей в идеальной 
системе:

Ка = П а р  = U x J 1 m j*  = ехр[-Дг£ 0 (7\р) /  RT] ,  (12.171)
i i i

K a = П аЛ = П C J Щ 1 = exp[-ArG °(T , p) /  R T ]. (12.172)
i i i

м^ол = AGT,p = ~RTJ lnio ln(x io / x i) +
i (12.173)

+ %'Z,vi (i4 + R T ln X i)
i

1%ол = AGt ,p  = -R T ’£ n ioln(Cio /C i) + %Yivi(ill +ЯТ1пСг)
I

Если реакция достигает равновесия, то тогда

i
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и4ол= (Xi0 / X jiPaBH), (12.174)
i

“'пол = — nio ln( îo /  ^г,равн)»
i

где Х Я(СЯ) и Х равн(Сфавн) — начальная и равновесная мольная доля (кон
центрация) i-ro компонента соответственно.

Если система не идеальна, то
“’пол = - К Т ^ щ 0\п(а10 /  ai) + ^ V i(\ ii+ R T ln a i) . (12.175) 

i i
Если реакция достигает равновесия, то тогда концентрации заменя

ют на активности:

и£юл= -Д ^ Е ^ о ^ К о /^ р а в н Ь  (12.176)
i

где аг, аш и at равн — активности i-ro компонента на некоторой стадии про
цесса, в исходном состоянии и после достижения состояния равновесия 
соответственно.

Уравнение изотермы реакции в растворах в общем случае записыва
ется в виде

?W '
— = RT(lnKa -  InQ ) , (12.177)

oq
где величина К а определяется уравнениями (12.171) или (12.172), а ве
личина Q представляет собой произведение реакции:

Q = UaJl . (12.178)
i

12.15. МЕТОДЫ ИЗМЕРЕНИЯ АКТИВНОСТИ  
И КОЭФФИЦИЕНТОВ АКТИВНОСТИ

Нахождение коэффициентов активности — важнейшая задача для 
описания реальных термодинамических систем.

12.15.1. Общая характеристика методов измерения 
коэффициентов активности

Все методы, используемые для определения коэффициентов активно
сти, можно разделить на прямые и косвенные. Прямые методы основаны 
на измерении равновесных физических величин, позволяющих непо
средственно рассчитывать значения коэффициентов активности. К ним 
относятся: метод измерения давления пара, коэффициентов распределе
ния веществ между двумя несмешивающимися жидкостями, ЭДС в 
электрохимических элементах и т.д. В косвенных методах коэффициент 
активности одного компонента смеси рассчитывают через известные ко
эффициенты активности другого компонента путем интегрирования 
уравнения Гиббса —  Дюгема. Далее будут приведены некоторые приме
ры по методам измерения коэффициентов активности.
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12.15.2. Определение коэффициентов активности 
по парциальному давлению пара

Обычно используют два метода стандартизации значений коэффици
ентов активности: в симметричной и в несимметричной системах срав
нения.

Рассмотрим двухкомпонентную систему. В случае симметричной 
системы сравнения полагают, что активности и коэффициенты активно
сти чистых компонентов равны единице:

а =  1, у = 1 . (12.179)
В этой ситуации давление пара i-ro компонента описывается уравне

нием

Pt= аРю = Х гУРю- (12.180)
Из него видно, что

ai = Pt/Pio’ % = Р А х Рю) =  Pi/P,,**’ (12.181)
где pt ид — парциальное давление i-ro компонента над идеальным раство
ром. В симметричной системе сравнения предполагается, что в случае 
идеального раствора оба компонента подчиняются закону Рауля. Сим
метричный метод измерения коэффициентов активности проиллюстри
рован на рисунке 12.18 на примере второго компонента.

В случае несимметричной системы сравнения предполагается, что у 
первого компонента, именуемого растворенным веществом, коэффици
ент активности равен единице в бесконечно разбавленном состоянии, а у 
второго вещества, именуемого растворителем, коэффициент активности 
равен единице в чистом состоянии. Итак,

A  = al /  КТ = у\х 1 /  KTt pi = aiPiQ = У2 -Х2 .А0  > (12.182)

а для коэффициентов активности получаем

Yl = А ^ г  /  Х 1 = А  /  А,ид» Y2  = А  /  № Ао) = А  /  А,ид • (12.183)
Таким образом, в случае несимметричной системы сравнения первое 

вещество следует закону Генри, а второе — закону Рауля.
Связь между и у* легко найти из условия, что величина давлениярг 

не зависит от системы нормировки коэффициента активности:

д  = X lYlAo = у * ^  /  Кт . (12.184)

Отсюда получаем

7* /  У1 = ДО-Кг • (12.185)

Следовательно, величины и у* отличаются друг от друга на посто
янный множитель.

Таким образом, в несимметричной системе сравнения коэффициент 
активности первого чистого вещества равен:
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Рис. 12.18
Схема определения коэффициентов активности в симметричной (р2 сравнивается ср2 ад) 

и несимметричной (pt сравнивается ср1ид) системах сравнения

У* = РюКТ ■ (12.186)

Симметричную систему зачастую используют при рассмотрении сме
сей органических жидкостей, а несимметричную — при анализе раство
ров газов, солей и т.д.

12.15.3. Применение коэффициента распределения вещества 
между несмешивающимися фазами

Коэффициент распределения исследуемого вещества между двумя 
несмешивающимися фазами, например, СС14 (а фаза) и вода (Р фаза) 
определяют выражением

К  =  аа/а$, (12.187)
где аа и ар — активности вещества, растворенного в СС14 и в Н20  соответ
ственно.

Это выражение легко следует из равенства химических потенциалов 
компонента в обеих фазах. Действительно,

Рос + RTlnaa = Рр + KT’ lnap. (12.188)
Из этого уравнения следует

К  =  aa/a p = ClYl/(C2 у2). (12.189)
Если известен коэффициент активности, например для первой фазы, 

то, зная К, можно рассчитать значение у2. Обычно поступают так. Для 
неводной фазы при малых концентрациях в области применимости за
кона Рауля для идеальных систем неэлектролиты часто имеют значе- 
ниеу4, близкое к единице. Следовательно,

K  = CJ(C2y2). (12.190)
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Далее измеряют зависимость CJC2 при различных концентрациях и 
экстраполируют полученные значения к нулевым концентрациям. Полу
ченную в результате экстраполяции величину принимают за значение
константы равновесия К, которую и используют далее при расчете вели
чину,.

12.15.4. Косвенные методы определения коэффициентов активности

Косвенные методы основаны на применении уравнения Гиббса —  
Дюгема. Согласно уравнению Гиббса — Дюгема (10.75),

X 1dlny1 + X 2dlny2 = 0. (12.191)
Интегрируя это уравнение, получаем

Х

= -  J №  /  Xj)dlnY2  . (12.192)
у2(А2 =1) J 

а 2

Для расчета величины In— 1̂ ^ 2 ) обычно строят зависимость
у2(А2 = 1)

Х 2/ Х 1 от 1пу2 и численно интегрируют эту функцию. К сожалению, вели
чина X J X l —» 00 при Х 2 —> 1, и это резко снижает точность косвенных ме
тодов расчета коэффициентов активности (рис. 12.19).

Рис. 12.19
Косвенный метод определения коэффициента активности растворенного вещества. За
штрихованная площадь численно равна интегралу в правой части уравнения (12.192)

12.15.5. Изопиестический метод измерения 
коэффициентов активности

В изопиестическом методе поступают следующим образом. Предпо
ложим, что имеется два раствора двух нелетучих компонентов в ка
ком-либо растворителе, например КС1 и MgCl2 в воде. Равновесное дав
ление пара воды над этими растворами различное. Если теперь эти два 
раствора, находящиеся в двух разных сосудах, поместить в закрытую 
камеру и выдержать некоторое время при постоянной температуре, то 
над обоими растворами установится одинаковое давление пара, так как 
вода перейдет из того сосуда, над которым исходное давление пара воды 
было больше, в другой сосуд с меньшим давлением пара. Этот переход
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воды продолжается до тех пор, пока химические потенциалы паров воды 
над обоими растворами и жидкой воды в обоих растворах не станут рав
ными

Рж + RTlnai = Рп + ЯТ1пр = Рж + ЯТЫа^ , (12.193)

где аг и а2 — активности воды в обоих сосудах. Следовательно, при этом

а1 = а2. (12.194)

Измеряя массу воды после установления равновесия в каждом из со
судов, находим концентрацию растворенных веществ и молярную долю 
воды. Таким образом, можно определить отношение коэффициентов ак
тивности воды в различных сосудах, так как из последнего уравнения 
следует

X lYl = X 2y2 (12.195)

и
yJy2 =  X J X x. (12.196)

Коэффициенты активности растворенных веществ находят непря
мым образом в соответствии с (12.192).

12.16. КРИТЕРИЙ РЕДЛИХА —  КИСТЕРА  
(КРИТЕРИЙ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОГО СООТВЕТСТВИЯ)

Критерий Редлиха—  Кистера представляет собой интегральный 
критерий, позволяющий проверить согласованность данных по величи
нам Yl и у2 двухкомпонентных систем.

Избыточная функция Гиббса двухкомпонентной системы определя
ется выражением

GE = RT(X1lny1 + X 2lny2). (12.197)

Это уравнение удобно записать так:

GE /R T  = (XilnYl + X 2 lnY2) .  (12.198)

Дифференциал этого выражения равен

d(GE / RT) = dX1lny1 + dX2lny2 + XidlnYl + X 2 dlnY 2 . (12.199)

Учитывая, что, согласно уравнению Гиббса — Дюгема (10.75),

X 1dlnyl +  X 2dlny2 = 0, (12.200)

получаем
 J]

d(G / RT) = dXiln'Y! + dX2 lny2  (12.201)

Учитывая, что dXt = — dX2, находим
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d{G /  RT) — 1п(у2 /  yi)dX2 ^ 2  202)

Интегрируя последнее уравнение, получаем 

1 1 - Е
Jln(Y2 /Yl)<iX2  =Jd(G /R T ) = 
о о

=[GE(X1 = 1) -  GE(X 2 = 1)] /  RT =

= (RTlny2o ~ RTln Y1 0 ) /  RT = ln(y2o /  У1 0 )» (12.203)

где y20 и y10 — коэффициенты активности чистых веществ. Если, как это 
часто принимают,

Y20 = Y1 0=1> (12.204)
то в результате

1

|ln(Y2 / Y i №  = 0 .  (12.205)
о

Уравнение (12.205) называют интегральным критерием Редлиха — 
Кистера.

Следует отметить, что из (10.75) для двухкомпонентной системы вы
текает равенство

^ Г / ^ Г '  = - Х 2 / Х 1- (12.206)а А 2 а Х  2

что можно рассматривать в качестве дифференциального критерия со
гласованности данных по величинам ух и у2.

Таким образом, для анализа согласованности данных можно исполь
зовать два критерия: интегральный и дифференциальный.
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ГЛАВА 13 
ОСМОТИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ

13.1. ЯВЛЕНИЕ ОСМОСА
Явление осмоса заключается в диффузии молекул растворителя через 

полупроницаемые мембраны, пропускающие только растворитель и раз
деляющие чистый растворитель и раствор (или растворы с различной 
концентрацией).

Рассмотрим систему, состоящую из чистого растворителя и раствора, 
разделенных полупроницаемой мембраной (рис. 13.1), на примере воды 
(раствор M l)  и водного раствора ( М 2). В качестве раствора можно рас
сматривать морскую воду.

Поршень
1 д р

— Мембрана
• т  —  •
• • •

• • •

__Вода .  Раствор 
• • •—

№ 1 №2

Рис. 13.1
Осмос через полупроницаемую мембрану. Точки в правой части изображают молекулы

растворенного вещества

Вода из левой части изображенного на рисунке 13.1 устройства будет 
проникать через мембрану в правую часть. Можно предложить несколь
ко вариантов объяснения этого явления:

а) концентрация воды в правой части меньше, чем в левой части. Си
стема стремится к равновесию, которое приведет к выравниванию кон
центраций;

б) химический потенциал воды в левой части больше химического 
потенциала воды в правой части ввиду различия в концентрациях. Си
стема стремится к равновесию, в котором разность химических потенци
алов воды по обе стороны мембраны равна нулю;

в) число вариантов размещения растворенных молекул среди моле
кул воды в правой части при поступлении воды возрастает, или, иначе, в 
этом процессе происходит рост энтропии. Именно это (вариант «в») яв
ляется двигателем процесса выравнивания концентраций. Химические 
потенциалы не являются двигателем процесса. Химические потенциа-
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лы — удобный математический прием описания осмотического процес
са.

Для получения осмотической работы к правой части прикладывают 
давление Др.

13.2. ОСМОТИЧЕСКОЕ ДАВЛЕНИЕ
Система (рис. 13.1) не находится в состоянии равновесия ввиду раз

личия химических потенциалов воды в левой и правой частях устрой
ства. Химический потенциал пресной воды равен химическому потен
циалу чистой воды р° в стандартном состоянии:

m = p°. (13.1)
Химический потенциал воды в правой части (ц2) имеет вид

Р _
ц2 = ц° + | Vn2odp + RTlna2 ,

Р°

где Fh2o — мольный объем воды, м3/моль. Предполагая, что вода прак
тически не сжимаема, получаем:

ц2 = ц° + V н2оДр + RTlna2 , (13.2)

где Ар = р -р ° .  Величинаа2 представляет собой активность воды в раство
ре:

аг =  уД 2, (13.3)
где Х 2 — мольная доля воды в растворе, у2 — коэффициент активности 
воды в растворе.

Концентрация воды в растворе ниже концентрации воды в чистой во
де, и поэтому аг <  1. При отсутствии гидростатического давления (Ар = 0) 
р2 < щ, и вода из левого столбца будет поступать в правый столбец. Пред
полагается, что мембрана пропускает только воду. Процесс перехода во
ды останавливается, если с помощью поршня к жидкости в правом 
столбце приложить такое давление (Ар), при котором химические по
тенциалы воды в левой и правой частях выравниваются:

ц° = ц° + Др • F H 2 o  + RT\na2 . (13.4)

Отсюда получаем:

Ар = -(R T  /  V )Inа2 . (13.5)

Давление, численно определяемое выражением (13.5), называется 
осмотическим АП (Па) в соответствии с определением, принятым 
ИЮПАК.

АП. = Ар = -(R T  / V)lna2 . (13.6)
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В случае идеальных растворов, проводя простые преобразова
ния (13.6), можно получить следующее выражение для осмотического 
давления:

АП = CBRT, (13.7)
где С8 — концентрация растворенного вещества (ионов соли в морской 
воде) в растворе, моль/м3. Таким образом, осмотическое давление пред
ставляет собой величину, зависящую от концентрации растворенного 
вещества и температуры. Осмотическое давление можно рассматривать 
как приближенное выражение концентрации растворенного вещества в 
единицах давления. Концентрация ионов в морской воде равна пример
но 1,2 М [1]. Считается, что осмотическое давление морской воды близко 
к 27 атм [1]. Осмотическое давление не проявляется в виде реального 
давления, как, например, гидростатическое давление. Давление на дно в 
заполненном стакане с морской водой лишь незначительно отличается от 
давления в стакане, заполненном чистой водой (в силу различия в плот
ности жидкостей). Осмотическое давление нельзя представлять как ре
альное давление растворенных ионов в морской воде. В этом случае ку
пание в море стало бы невозможным. Поэтому осмотическое давление 
только численно равно гидростатическому давлению, определяемому 
выражениями (13.6) и (13.7), не являясь гидростатическим давлением.

Осмотическим давлением часто называют гидростатическое давле
ние, возникающее в процессе осмозиса. Например, природные клетки, 
помещенные в чистую воду, набухают из-за реального гидростатического 
давления, возникающего в результате осмотического проникновения 
воды внутрь клеток [2]. Например, в клетках крови человека осмотиче
ское давление составляет 7,6 атм, причем 60% этого давления создает
ся NaCl [2, с. 281]. Чтобы предотвратить разрушение клеток, инъекции 
проводят с помощью физиологического раствора с концентрацией NaCl 
0,9% (0,15 моль/л).

Для описанного возникающего в процессе осмозиса гидростатическо
го давления, которое представляет собой разность давлений внутри 
клетки и во внешней среде, гораздо лучше подходит термин не «осмоти
ческое», а «гидроосмотическое давление» рЛо или Apho. Термин «гидроос
мотическое давление» обозначает гидростатическое давление, возника
ющее в результате осмотического процесса. Раствор внутри клетки те
перь можно охарактеризовать двумя видами давлений: осмотическим — 
оно характеризует концентрацию растворенных молекул в клеточном 
растворе — и гидроосмотическим (ЛрАо), которое равно разности реаль
ных давлений внутри клетки и в окружающей среде. Гидроосмотическое 
давление может меняться в широких пределах, вплоть до осмотического 
давления.

Различие в концентрациях растворенных веществ в двух растворах, 
разделенных полупроницаемой мембраной, является причиной транс
порта воды из раствора с меньшей концентрацией растворенных веществ 
в раствор с большей концентрацией, но это не означает, что осмотическое
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давление является движущей силой транспорта воды. Тем не менее, в 
большинстве работ, посвященных осмотической работе, используется 
идея об осмотическом давлении как о движущей силе[1, 3-5]. Напри
мер, для системы, изображенной на рисунке 13.1, поток воды(е7ш) слева 
направо через мембрану описывается выражением [3-5]

Jw= A w(A n-A p), (13.8)
где A w — проницаемость мембраны. Эта формула создает впечатление, 
что поток воды возникает в результате действия двух противоположно 
направленных сил: со стороны чистой воды — за счет осмотического 
давления, со стороны раствора— за счет приложенного гидростатиче
ского давления. Однако осмотическое давление чистой воды равно нулю. 
Осмотическое давление АП характеризует раствор, но поток воды на
правлен от чистой воды к раствору. Осмотическое давление никак не 
может вызвать движение воды слева направо.

На самом деле выражение (13.8) возникает при описании диффузии 
воды из левого столбца жидкости в правый [6 , 7].

Движение воды слева направо будет приводить к увеличению высоты 
столба жидкости в правом колене. В результате в правой части будет ра
сти гидроосмотическое давление, и одновременно будет происходить 
разбавление раствора и уменьшение осмотического давления.

Величину осмотического давления можно определить, зная актив
ность растворителя в растворе. Величину а2 можно рассчитать, если из
вестно давление пара растворителя над раствором. Тогда

АП = -R T  1п(рпара /  Ро.пара) / У  у (13.9)

где рпара— давление паров растворителя над раствором, а р0 пара— давле
ние над чистым растворителем. Таким образом, величина осмотического 
давления прямо связана с величиной активности растворителя в раство
ре.

Осмотические процессы применяются для получения пресной воды 
из морской. В этом случае используется «обратный осмос», когда давле
ние в правой части (рис. 13.1) над соленой водой превышает осмотиче
ское давление, иногда довольно значительно. В этой ситуации из правой 
части в левую часть поступает пресная вода.

Возможность получения работы за счет осмотических процессов бу
дет рассмотрена ниже.

13.3. ОСМОТИЧЕСКИЙ КОЭФФИЦИЕНТ
Под величиной осмотического коэффициента g понимают отношение

g = ДП/ДПид, (13.10)
где АП — реальное осмотическое давление, а АПид — осмотическое давле
ние в идеальном растворе с той же концентрацией растворенного веще
ства. Зная коэффициент g, можно получить информацию о коэффициен
те активности растворенного вещества:
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АП = -(R T  /  V)lna2 =£ДПид = -gR T l n X 2 / V .  (13.11)

Отсюда получаем
lna2 = glnX2, (13.12)

или
lny2 =  (ir-1)1пХ2. (13.13)

Для связи осмотического коэффициента g суг (коэффициентом ак
тивности растворенного вещества) воспользуемся уравнением Гиббса — 
Дюгема (10.75). Подставляя в него правую часть выражения (13.13), 
находим:

X 1<21ny1 + X 2d [(g - 1)1пХ2\ =  0.
Отсюда

Лну,— ( X ^ M t o - lJ ln X J .
Интегрируя (13.15), можно рассчитать уг:

In 7 , = -J (Х,г /  x,)d[(g -  1)1пх2] .
0

13.4. ОСМОТИЧЕСКАЯ РАБОТА

Явление осмоса позволяет, в принципе, получать работу. Для полу
чения осмотической работы к правой части системы (рис. 13.1) прикла
дывается давление Ар, которое меньше осмотического. Проникающая 
через мембрану вода увеличивает объем раствора в правой части на ве
личину AV, что сопровождается выполнением работы на величину ApAV. 
Максимальная работа совершается при равенстве приложенного давле
ния осмотическому: Ар =  АП, что соответствует обратимому процессу. 
Обратимость процесса обеспечивается мембраной. Обратимая работа 
максимальна, но поток воды практически равен нулю. Для еще большего 
увеличения работы можно было бы приложить к соленой части давле
ние, превышающее осмотическое. Но в этом случае система будет обес
печивать переход воды из соленой части в пресную. Система не будет 
производить энергию. Получение работы в объеме, превышающим объем 
обратимой работы, невозможно.

В первый момент при осмотическом смешении растворов температу
ра уменьшается, т. к. молекулы воды, переходя из мембраны в соленую 
воду, вынуждены затрачивать внутреннюю энергию на совершение рабо
ты по расширению объема соленого раствора. Источником энергии для 
выполнения этой работы может служить только термическая энергия 
смешивающихся растворов, т. к. другие источники энергии в системе 
отсутствуют.

При обратимом смешении идеальных растворов полная энтропия, 
которая представляет собой сумму энтропий системы и термостата, со
храняется (см. уравнение (7.17)). Энтропия растворов при смешении рас

(13.14)

(13.15)

(13.16)
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тет. Сохранение суммарной энтропии возможно только в том случае, ес
ли энтропия термостата уменьшается на такую же величину. Термостат 
обладает только термической энергией. Поэтому энтропия термостата 
может уменьшиться только при передаче теплоты смешивающимся рас
творам. Вся переданная растворам теплота будет компенсировать умень
шение внутренней энергии смешивающихся растворов. В результате 
произойдет восстановление исходной температуры. Энергия, затрачива
емая на выполнение обратимой работы, равна изменению энтальпии 
термостата и изменению функции Гиббса при смешении воды и раство
ра [6 ].

Произведенная работа приводит к увеличению потенциальной энер
гии соленого раствора на эту же величину ApAV. В реальных устройствах 
возникший дополнительный объем воды направляется на турбину, про
изводящую электроэнергию. Этот процесс получения энергии носит 
название Pressure Retarded Osmosis или, сокращенно, PRO[ 1, 3-5]. По
ток пресной воды в соленый раствор рассмотрен в [6 , 7].

Оценим изменение температуры водных растворов, возникающих 
при обратимом процессе смешения с совершением обратимой работы. 
Растворы будем считать идеальными. Сразу после обратимого смешения 
происходит охлаждение смешанной воды, а затем температура смешан
ной воды может повыситься до температуры окружения в процессе теп
лопередачи. Будем считать, что передача тепла от окружающей среды к 
водным растворам происходит очень медленно, что позволяет оценить 
величину максимального охлаждения. Все жидкости будем считать иде
альными. Рассчитаем изменение температуры при обратимом смешении 
одного литра морской воды с некоторым количеством молей (Nt) пресной 
воды. Один литр соленой морской воды содержит 55,5 молей моле
кул (N0), среди которых находится п молей ионов. Будем считать, что 
п~  1,2 М [1].

При смешении происходит изменение функции Гиббса воды и рас
творенных ионов:

Ав(смешения) = Ав(смешения, ионы) + AG(смешения, вода). (13.17)
Изменение функции Гиббса для ионов имеет вид:

АСг(смешения, ионы) = тг(Ционы +
п п > (13.18)

+ Д Г 1 п  ”  )  -  п ( ц 2 онь1 +  Д Г 1 п - 5 - )
i\ 0 + 1У1 1VQ

где Рионы — стандартный химический потенциал ионов в воде, N x — ко

личество молей воды, поступившей в соленый раствор, п — моль-
-*м) + Ni

ная доля ионов в образовавшейся смеси соленой и пресной воды, —
-^ 0

мольная доля ионов в исходной соленой воде. Считая, что п «  N0, полу
чим:
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ДС(смешения, ионы)« -nRTlna, (13.19)
где a — коэффициент разбавления, равный:

a = N° * N l . (13.20)
Nq

Аналогичным образом рассмотрим изменение функции Гиббса для 
воды в водном растворе при обратимом смешении.

АС(смешения, вода) = (iVo -  п + Afi)(p.goaa + ДТ1п^ г П )^ No + N-i
’(13'21)

~(No — л)(Рв0 да + RT In ) — А̂ 1Ца0да

где Цвода — стандартный химический потенциал чистой воды,

N  о —n + Ni—Ц-  — мольная доля воды в образованной смеси соленой и прес-
Nq + N\

Nq - пнои воды, — —  — мольная доля воды в соленой воде. Считая, что 
N0

п «  N0, получим, что
  \

АС(смешения, вода) = ~nRTxJ10Hbl , (13.22)
ОС

где л:ионов — мольная доля ионов в соленой воде, равная n /N 0. Итак, изме
нение функции Гиббса равно

гу   1
АС(смешения) = -лДГ1па -  nRTxUOHbl . (13.23)

ОС

Этот же результат — уравнение (13.23) — можно получить, и рас
сматривая изменение энтропии при смешении в рамках статистического 
подхода. При смешении энтропия возрастает. Возрастание энтропии свя
зано в рассматриваемых системах с тем, что при поступлении пресной 
воды в соленую воду происходит возрастание числа размещений молекул 
растворенного вещества (или, что эквивалентно, молекул растворителя). 
Это изменение энтропии можно рассчитать по формуле

Qn _ qNq+Ni- п

AS = k 1п( Й°!Й1) = kln( ), (13.24)
C n~ г <No~n

No CNo

где k — постоянная Больцмана, N0 — суммарное число молекул раство

рителя и ионов в соленом растворе в объеме 1  л, Ni — число молекул во
ды, добавленных к 1 л соленого раствора, Я — число ионов в соленом 
растворе, Cj~ — число размещений Я ионов среди N0 мест в растворе.

Второй член уравнения (13.24) описывает изменение распределения мо
лекул растворенного вещества, а последний член — растворителя.
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Используя формулу Стирлинга и разложения логарифмов в ряд, мо
жно получить, что

AS = tiR In а + -̂R-^ионы ' ~ — (13. 25)
ОС

где п — число молей ионов.
Так как при смешении идеальных растворов изменение энтальпии 

растворов равно нулю, то, учитывая, что в этом случае A = —TAS, для 
изменения функции Гиббса получаем уравнение (13.25).

Термическая энергия, экстрагированная из смеси растворов при вы
полнении обратимой работы (АЩсмешения)), равна изменению функции 
Гиббса при смешении согласно (7.11):

ос 2.
Aff (смешения) = Дв(смешения) = w = па — оны • (13.26)

ОС

Изменение АЩсмешения), приходящееся на один литр полученной 
смеси, равно АЩсмешения)/а. Изменение температуры можно рассчи
тать по формуле

АГ = ~ "  ас1" "  ~ пД!Г;сионы . (13-27)
Р Р

где Ср — теплоемкость одного литра смешанного раствора. Для теплоем
кости можно принять величину Ср =  4184 Дж/(кг*К), пренебрегая влия
нием солей на величину теплоемкости. Тогда при Т = 298 К получим:

АТ = -0 ,71—  - 0 , 0 1 5 4 ^ ^ , ^ .  (13.28)
ос а 2

Второе слагаемое в (13.27) в 50-100 раз меньше первого при измене
нии а от 1,1 до 10, и оно не играет существенной роли. График зависимо
сти изменения температуры смешанных растворов от разбавления при
веден на рисунке 13.2.

Коэффициент разбавления, а  

Рис. 13.2
Зависимость изменения температуры растворов при обратимом разбавлении
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Видно, что при двукратном разбавлении (а = 2) охлаждение состав
ляет 0,24 К. Максимальное охлаждение достигается при а = 2,72 и рав
но 0,26 К. Следовательно, охлаждение невелико.

Таким образом, осмотическая работа возникает за счет охлаждения 
смешивающихся растворов, но величина работы рассчитывается через 
изменение функции Гиббса при смешении (13.26). К сожалению, нам не 
известны сведения о тепловых процессах в системах PRO для получения 
осмотической работы.

Поток воды J  описывается выражением (например [7]):

J = ibr • (Д7С “  Ар) =  ^  • (Ля -  Ар),

где г — сопротивление мембраны, А — коэффициент проницаемости 
мембраны. Мощность N  устройства РRO можно записать в виде:

N  = JAp = А  • (Ая -  Ар)Ар.
Максимальная мощность системы PRO реализуется при 

Ар = АП/2 [3], т. е. производимая работа и>пол = = r|AG в два раза
меньше максимально возможной полезной работы (rj = 0,5). Но это не 
означает, что оставшуюся величину ( 1  -  r|)AG можно рассматривать в ка
честве бесполезной работы, связанной с преодолением трения, 
т. к. в случае PRO нет движущихся частей, поэтому нет и трения. 
Устройство системы таково, что в нем сознательно уменьшена произво
димая полезная работа в целях увеличения мощности. Работа 
в объеме ( 1  -  r|)AG не существует.
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ГЛАВА 14 
РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ

Под электролитом понимают вещество, молекулы которого при по
мещении в раствор способны распадаться на отдельные ионы. Это про
исходит обычно под влиянием молекул растворителя. Электролиты под
разделяют на сильные и слабые. Сильные электролиты практически 
нацело распадаются в растворах на отдельные ионы. В случае сильных 
электролитов молекулы растворителя зачастую образуют настолько 
прочные комплексы с заряженными частицами, что энергия образова
ния этих комплексов значительно превосходит энергию связей внутри
молекулярного взаимодействия в исходных молекулах. Явление образо
вание комплексов ион — молекулы растворителя называют процессом 
сольватации. Примером сильных электролитов могут служить соляная 
кислота, поваренная соль и т. д. В случае слабых электролитов диссоци
ация на отдельные ионы происходит при растворении лишь частично. 
Примером слабого электролита может служить уксусная кислота.

Основная задача данной главы заключается в описании термодина
мических свойств растворов электролитов, из которых основное внима
ние уделено рассмотрению коэффициентов активности ионов. Постав
ленная задача обычно решается в рамках теории Дебая — Хюккеля. 
Прежде чем переходить к основному вопросу этого раздела, следует рас
смотреть процесс сольватации отдельных ионов, так как сольватация 
играет существенную роль в термодинамическом поведении ионов в рас
творах. В случае использования воды в качестве растворителя процесс 
называют акватацией. Необходимо отметить, что энергии связей ион — 
молекула полярного растворителя обычно сопоставимы с энергией кова
лентных связей в молекулах.

Под процессом сольватации будем понимать процесс перехода иона 
из вакуума в раствор. Этот процесс аналогичен процессу растворения 
газа в жидкости.

Одно из наиболее простых, хотя и не очень точных выражений для 
энергии сольватации дает формула Борна. Представим ион в виде сфери
ческой, равномерно заряженной оболочки радиуса г. Энергия образова
ния этого иона в вакууме Жвак равна

14.1. ФОРМУЛА БОРНА ДЛЯ ЭНЕРГИИ СОЛЬВАТАЦИИ

(14.1)
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где Qe — заряд иона, q — текущий заряд, е0 — электрическая постоян
ная, равная 8,854-1(Г12 ф/м.

Если ион образуется в растворе с диэлектрической постоянной, рав
ной е, то работа по образованию иона W pam будет определяться выражением

1 д 2 / , 2

W^  = 4 k ^ -  (14'2)
Разность этих работ в условиях постоянства температуры и давления 

равна изменению энтальпии (АgH) в процессе сольватации при переходе 
иона из газовой фазы в жидкую:

2 2
ASH = Жраст -  Жвак = - ^ - ^ - ( 1  - 1  /  е). (14.3)

Отметим, что по значению е растворители подразделяют на неполяр
ные ( 1  £ ^5) и полярные (в ^ 2 0 ) [1 ].

Если г выражено в нм, то
q 2

А8Я  = -0 ,721^ —(1 - 1  /  8 ) ,  эВ, 
г

или
q 2

AgН  = -69,56-^—(1 - 1  /  е ), кДж/моль. (14.4)
г

Из (14.3) следует, что
-AgH ~ Q2 и -AgH ~ 1 /г . (14.5)

В учебной литературе нередко полагают, что (14.3) описывает изме
нение функции Гиббса при сольватации:

2 2
ASG = WpacT "  ^вак = ~ 4 * 2г (1_ 1 /Е ) ' (14'6)

т. к. правая часть представляет собой разность работ по заряжению сфе
ры в растворителе и в вакууме. Однако это соображение нельзя рассмат
ривать как доказательство правильности (14.6). Чтобы убедиться в при
менимости функции Гиббса, необходимо провести процесс сольватации 
обратимым путем, рассчитать максимальную полезную работу (wn0J про
цесса и сопоставить результат с (14.3) [2].

Изменение функции Гиббса между двумя состояниями системы не 
зависит от пути перехода между этими состояниями. Переход можно 
провести необратимым или обратимым путем. Однако для вычисления 
изменения функции Гиббса желательно использовать обратимый путь, 
т. к. в этом случае расчет изменения функции Гиббса становится более 
доступным.

Начнем с описания начальных и конечных состояний. Предположим 
гипотетически, что начальное состояние представляет собой идеальный 
газ ионов (только катионов или только анионов) с давлением, рав
ным р° =  1  бар, и в этом газе электростатическое взаимодействие ионов 
соответствует их взаимодействию при бесконечном разведении (взаимо
действие отключено) [3]. Конечное состояние представляет собой раствор
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ионов со стандартной концентрацией 1 М, в котором электростатическое 
взаимодействие ионов также отключено. Такое отключение электроста
тических взаимодействий между ионами позволяет упростить расчет 
термодинамических величин, описывающих процесс сольватации.

Перейдем к процессу сольватации. Будем считать, что газообразные 
ионы занимают очень большой объем. Кроме того, будем полагать очень 
большим и объем жидкофазной системы. Вся система помещена в термо
стат.

Переведем часть газообразной системы обратимым путем из началь
ного состояния в конечное. Для этого отберем 1 моль ионов в газообраз
ном состоянии при начальном давлении р° = 1  бар и расширим ионный 
газ до такого давления ркоя, при котором химический потенциал ионов в 
газе станет равным химическому потенциалу ионов в растворе. В этом 
случае изменение функции Гиббса при расширении ионного газа (AGpacin) 
равно полезной работе:

AGU = “'пол = RTln(pKJ p ) .  (14.7)
Работа совершается только за счет термической энергии термостата, 

т. к. другие источники энергии в системе отсутствуют. Энтальпия систе
мы в этом процессе расширения не меняется.

При конечном давлении ркон медленно переведем ионы из газовой фазы 
в раствор, например, через полупроницаемую перегородку. Функция 
Гиббса при этом не изменится ввиду равенства химических потенциалов 
ионов в газовой и жидкой фазах и, следовательно, величина AGpawn пред
ставляет собой полное изменение функции Гиббса при сольватации (ASG):

ASG = AGpacm. (14.8)
Заметим, что выражение для ASG не описывается формулой (14.3).
В результате перехода ионов из газовой фазы в жидкую произойдет 

процесс сольватации, сопровождающийся выделением теплоты. Количе
ство выделенной теплоты определяется выражением (14.3), что позволя
ет рассчитать энтальпию сольватации (AgH). Нельзя приравнять энергию 
сольватации изменению функции Гиббса, т. к. изменение функции Гибб
са в обратимом процессе определяет величину полезной обратимой рабо
ты, а не выделяемой теплоты.

Таким образом, формулу Борна (14.3) можно применять только для 
приближенного расчета энтальпии сольватации.

14.2. РАЗДЕЛЕНИЕ ТЕПЛОТ СОЛЬВАТАЦИИ  
МЕЖДУ КАТИОНАМИ И АНИОНАМИ

Ввиду существования электростатических взаимодействий невоз
можно создать раствор, содержащий только катионы или только анио
ны, т. к. все растворы электролитов в целом всегда рассматриваются как 
электронейтральные. Поэтому обычные экспериментальные методы спо
собны измерять только суммы теплоты сольватации катионов и анионов.
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Действительно, рассмотрим эксперимент по измерению тепловыделения 
в процессе растворения какой-либо соли, например NaCl. Растворение 
соли можно представить в виде двух последовательных процессов:

NaClTB = Na+аз + С1ёаз» АЩрешетки),
N a +аз +  С 1 га з  =  N a J OJIbB +  С 1 ё о л ь в , Aff (сольватации).

В сумме NaClTB = NaJ0JIbB + С 1 ё0Ль в »  АЩрастворения).
Таким образом, изменение энтальпии при растворении равно сумме 

энтальпии решетки и энтальпии сольватации:
АЩрастворения) = АЩрешетки) + АЩ сольватации),

где АН (сольватации) представляет собой сумму теплот сольватации 
ионов N a +аз и  С 1 ёаз  • Величину АЩрешетки) можно определить из раз
личных экспериментальных данных. Величина АЩрастворения) изме
ряется экспериментально. Таким образом, этот эксперимент позволяет 
определить только сумму теплоты сольватации катионов и анионов.

Успешные оценки энергии сольватации отдельных ионов были сде
ланы с привлечением различных теоретических соображений. Таких 
подходов существует достаточно много и большинство из них дают со
гласующиеся результаты. Мы будем использовать данные об абсолют
ных значениях сольватации протона (см. [4, 5]). В таблице 14.1 приведе
ны некоторые значения AgH и AsS, чтобы дать представление о порядке 
величин для процесса сольватации различных ионов в воде (процесса 
акватации).

Таблица 14.1
Стандартны е изменения энтальпии, энтропии и функции Гиббса процесса ак в а 

тации некоторы х просты х ионов*

№ Ион Гхрша, нм, по Гольдшмидту -Д*Н|
кДж/моль

-ASG, 
кДж/моль

-AsS, 
ДжДмоль - К)

1 Н+ 1150,1 1104,5 152,94
2 Li+ 0,06 578,9 529,4 166,02
3 Na+ 0,097 463,5 423,8 133,15
4 К+ 0,133 380,2 352 94,58
5 Rb+ 0,147 355 329,3 86,20
6 Ве2+ 0,035 2515 2414 339
7 Zn2+ 0,074 2075 2004 241
8 Mn2+ 0,080 1879 1812 227
9 Са2+ 0,099 1615 1561 184
10 Al3+ 0,057 4707 4577 437
11 Fe3+ 0,064 4418 4287 441
12 La3+ 0,114 3330 3238 305
13 F~ 0,136 463,9 428,8 117,73
14 СГ 0,181 319,9 304,2 52,66
15 Br" 0,196 288,9 277,4 38,57
16 Г 0,220 247,7 240 25,83
17 OH“ 0,153 472,6 430,8 140,20
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* Данные по термодинамическим параметрам для ионов с номерами 1-5  и 13-17 взяты 
из [4], аналогичные данные для ионов с номерами 6-12 — из [6].

Как следует из данных, приведенных в таблице 14.1, энтальпия 
акватации для однозарядного катиона в среднем близка к значению 
(-444) кДж/моль, для двухзарядного— к (-2020) кДж/моль, для трех
зарядного — к (-4160) кДж/моль. Видно, что теплота сольватации при
мерно пропорциональна квадрату заряда катиона, что соответствует 
формуле Борна.

Следует отметить, что теплота сольватации протона 
(-1150,1 кДж/моль) резко отличается от теплоты сольватации других 
однозарядных катионов, поскольку сольватацию протона следует рас
сматривать как двухстадийный процесс. На первой стадии происходит 
образование катиона гидроксония Н30 +:

Нгаз — НзОгаз .

Изменение энтальпии на этой стадии равно (-647) кДж/моль. После 
этого происходит обычная сольватации иона гидроксония с энтальпией 
процесса, равной примерно (-503) кДж/моль:

Н зО газ =  НзОсольп •

Таким образом, отличие энтальпии сольватации протона от осталь
ных одновалентных катионов связано с дополнительной химической ре
акцией образования иона гидроксония.

Рассмотрим зависимость теплоты сольватации от величины радиуса 
иона. К сожалению, при использовании в качестве величины ионного 
радиуса кристаллических радиусов гкрист, оцененных из данных по рас
стояниям в кристаллических решетках, расчет энергий сольватации по 
формуле Борна дает значения, завышенные примерно на 25% . Это свя
зано с недостаточной корректностью описания среды как непрерывной, 
особенно вблизи иона. Современные квантово-химические расчеты по
казывают, что уже при координации ионом около 2 0  молекул воды по 
формуле Борна можно достаточно точно рассчитывать энергии сольва
тации частиц с размерами, большими по сравнению с размерами моле
кул растворителя. Тем не менее, и в рамках формулы Борна полуколи- 
чественно зависимость от величины кристаллического радиуса иона 
выполняется.

Что касается энтропии сольватации, то для нее выполняется при
ближенное уравнение

AsS = A -B /r KpHCi,
где А и В — некоторые эмпирические константы. Обратим внимание, что 
вследствие упорядочения молекул растворителя вокруг сольватирован- 
ного иона AsS < 0.

Несмотря на приближенность изложенного здесь подхода, формулы 
типа формулы Борна благодаря своей простоте широко используют для
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предварительного анализа протекания химических процессов в раство
рах.

14.3. УРАВНЕНИЕ ПУАССОНА
Описание термодинамических свойств ионов в растворах в рамках 

представлений об активности и коэффициентах активности обычно осу
ществляют в теории Дебая — Хюккеля, также рассматривающей среду 
как непрерывную. В самом простом варианте теории считают все ионы 
точечными.

Очевидно, что, несмотря на равномерное распределение ионов по объ
ему раствора, вблизи положительных зарядов плотность отрицательных 
зарядов выше, чем в среднем по раствору, и аналогично вблизи отрица
тельных зарядов плотность положительных зарядов больше. Это означа
ет, что потенциал электрического поля иона в растворе конечной кон
центрации отличается от потенциала иона в бесконечно разбавленном 
растворе и зависит от общей концентрации электролита. Поэтому наша 
первая задача заключается в вычислении величины электростатического 
потенциала отдельного иона в зависимости от расстояния до его центра. 
Хотя распределение зарядов вокруг любого иона в каждый момент вре
мени не является сферическим, тем не менее, при усреднении эти рас
пределения по всем ионам одного типа в растворе получается картина 
сферической. Вследствие этого для нахождения усредненного потенциа
ла необходимо решить сферически симметричное уравнение Пуассона:

ДЧ/(Г) = _  Р И  , (14.9)
е0е

где А — оператор Лапласа; 'Р(г) — электростатический потенциал цен
трального иона и окружающих его зарядов; р(г) — плотность зарядов 
на расстоянии г от центрального иона.

Плотность зарядов р(г) создается всеми зарядами в растворе. Так как 
раствор в целом электронейтрален, то средняя плотность зарядов по рас
твору равна нулю, а средняя плотность положительных зарядов равна 
средней плотности отрицательных зарядов. Вблизи рассматриваемого 
иона средняя плотность зарядов не равна нулю, так как на приближение 
к одноименному заряду энергия затрачивается, а на приближение к раз
ноименному — выигрывается. Поэтому на расстоянии г от рассматрива
емого иона концентрации положительных п+(г) и отрицательных п~(г) 
ионов изменяются в соответствии с законом Больцмана:

n+(r) = п+ехр(~1Г/ kT), п~(г) = п-ехр(-1 Г/ kT), (14.10)
где U+ = Q+ex¥(r), IГ  =  Q e'P(r), Q — абсолютное значение заряда иона в 
единицах заряда электрона, п и п "  — средние концентрации анионов и 
катионов, е — абсолютная величина заряда электрона.

Если в растворе присутствуют ионы с разными зарядами, то для р(г) 
получаем:
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P(r) = -  Е «7"7<ГМ, (14.11)
i j

где Q f  и QJ — абсолютные величины зарядов i-ro катиона и /'-го анио-
* J

на, n f (г) и n j (г) — концентрации i-ro катиона и /-го аниона, выражен-
* J

ные в числе частиц в 1  м3.
Используя уравнения (14.10), получаем для р(г) следующее выраже

ние:
р(г) = e & Q + n f  exp[-eQ ^(r) /  kT] -  ^ Q jr i j  exp[eQj^ir) /  kT]}. (14.12)

i j
Разлагая экспоненты в (14.12) в ряд и ограничиваясь в каждом раз

ложении двумя слагаемыми, получаем:

p m  =  е (Е < з,Ч +  -  Е в г п7 ) “  + Е < « 7 )2п7 ] • <1 4 - 13)
i j i j

В силу электронейтральности раствора:

Е < 5 Ч - Е е г в7 = 0 - (14.14)
*

Поэтому в итоге для р(г) получаем:

р(г) = • (14.15)
ъ

где суммирование распространено на все катионы и анионы, присут
ствующие в растворе. Подставляя (14.15) в (14.9), находим:

ДЧЧг) = ¥ ( г ) - ^ = Е " « 9 (2  • <14-16>
е_

8 q гкТ

Введем обозначение
,2

* 2 = i a wt-
Если концентрацию ионов щ измерять не в числе ионов в 1 м3, а в 

единицах моль/л, то для щ можно написать:
щ = 1 0 Х С г, (14.18)

где Сг — концентрация i-ro иона в моль/л, NA — число Авогадро. Тогда

Обычно вводят обозначение
I  = 0,5E q e ?  . (14.20)
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Величину I называют ионной силой раствора. Коэффициент 0,5 вве
ден в формулу (14.20) для удобства: при создании ионной силы с помо
щью широко применяемых одно-однозарядных электролитов величина 
ионной силы равна концентрации такого электролита.

Величину ионной силы обычно выражают через мольные концентра
ции, в силу чего ее размерность — моль/л. Аналогичным образом выра
жают и активность раствора электролита. В то же время в практических 
работах в качестве единиц концентрации нередко используется моляль
ность. Это связано с тем, что, с одной стороны, взвешивание можно про
изводить более точно, чем измерение объема, а с другой, моляльность не 
зависит от температуры.

С учетом выражения (14.20) для % 2 имеем:
о 2  ■ 1 0 3 е2 АГА 

* — ^  • (14-21)

Размерность % 2 равна 1/м2. Следовательно, величина 1/% имеет раз
мерность длины.

При подстановке в формулу (14.21) численных значений находим:
X2 =  2,529-10231У(еГ), м“2,

и
% = 5 ,0310и[//(еТ)]1/2, м "1.

Если величину 1 /х  определять в нм, то:

1 /Х  = — • у  =1,988• 10~ 3  • {^ f )  7 ,нм . (14.22) 
/Л  2 • 1 0 3 e2 iVA I  U J

Подставляя в (14.22) численное значение е для воды при 25°С, рав
ное 78,25, и Т =  298,15 К, находим:

1 /х  = 0 ,3 0 4 /7 7 , нм. (14.23)

Для одно-однозарядного электролита:
1/Х = 0,304/С, нм, (14.24)

где С выражена в моль/л.

14.4. РЕШ ЕНИЕ УРАВНЕНИЯ ПУАССОНА
С учетом (14.21) уравнение Пуассона выглядит следующим образом:

д у  = /Чр. (14.25)
Это уравнение называют уравнением Дебая — Хюккеля.
В случае сферической симметрии оператор А (лапласиан) имеет вид:

А _  _ 1 d_
г 2 d r

г

\

d
d r

(14.26)

в силу чего уравнение Дебая — Хюккеля (14.25) можно переписать как
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(14.27)

Для решения этого уравнения заметим, что

г dr2 dr2 г dr 
Поэтому удобно ввести новую функцию

F = r*¥,
дифференциальное уравнение для которой имеет вид:

1  с?2 (гУ) = р 2 d4l (14.28)

(14.29)

(14.30)

Решение последнего уравнения хорошо известно:
F = С1ехр(-%г) + С2ехр(%г). 

Переходя к функции 'Р, получаем:
¥  = С1ехр(-%г)/г + С2ехр(%г)/г. (14.32)

(14.31)

Теперь необходимо найти постоянные Сх и С2. Ясно, что С2 = 0, так 
как Ч'(г) должно стремиться к нулю при г —> °°. Постоянную Сг можно 
найти из условия, что при г —> 0  величина стремится к потенциалу то
чечного заряда, равного по Борну Ze/(4n£0£r). Следовательно,

Из (14.34) видно, что потенциал *Р спадает вераз на длине 1/%. 
Так как потенциал (14.34) создается за счет ионов, окружающих цен
тральный ион, то говорят, что вокруг центрального иона существует 
ионная атмосфера. Величину 1/% называют радиусом ионной атмосфе
ры. Радиус ионной атмосферы уменьшается с ростом ионной силы. Как 
следует из (14.24), при С ~ 1 моль/л радиус ионной атмосферы близок 
к величине 0,3 нм.

В растворах электролитов невозможно менять концентрацию только 
катионов, не изменяя при этом концентрацию анионов. Поэтому экспе
риментальные данные позволяют определить только среднеионный 
(т. е. усредненный по катионам и анионам) коэффициент активности. 
В теории дело обстоит иначе: она позволяет рассчитывать коэффициенты 
активности отдельных ионов.

Рассчитаем коэффициент активности ионов, зная разность химиче
ских потенциалов реального (цреал) и идеального (цид) растворов:

Сj = Qe/(4ne0e) (14.33)
и

(14.34)

14.5. КОЭФФИЦИЕНТ АКТИВНОСТИ ИОНОВ
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RTlny =  цреал -  цид. (14.35)
Напомним, что разность -  рвд численно равна работе по равновес

ному «отключению» взаимодействий. Будем считать, что ионы в раство
ре взаимодействуют между собой в основном благодаря своим зарядам, 
т. е. между ними существует только электростатическое взаимодействие. 
Энергию этого взаимодействия можно рассчитать как разность работ по 
заряжению ионов в бесконечно разбавленном растворе и в растворе с ре
альной, отличной от нуля, концентрацией. Величина межионного взаи
модействия определяется энергией взаимодействия иона со своей ионной 
атмосферой. Для расчета энергии этого взаимодействия необходимо 
знать электростатический потенциал, который создается только за счет 
ионной атмосферы. Величину электростатического потенциала ионной 
атмосферы Y aTM легко найти, если из величины полного электростатиче
ского потенциала 'F(r) вычесть потенциал, создаваемый центральным 
ионом:

Ч'<™  = ^  = 4 ^ [ехр(- * г) -  Ч • (14-36»

Зная электростатический потенциал ионной атмосферы, можно рас
считать величину потенциала, создаваемого ионной атмосферой в центре 
координат, т. е. в месте расположения центрального иона. Очевидно, что 
при г —> 0  величина 4 ^ (0 ) равна:

4JL0) = ~0е)с/(4яе0г). (14.37)
Видно, что потенциал ионной атмосферы зависит от величины заряда 

центрального иона. В идеальном растворе, в котором электростатическое 
взаимодействие растворенных ионов отсутствует, ионной атмосферы нет, 
нет и потенциала в месте расположения центрального иона. Отсюда сле
дует, что отличие реального раствора от идеального заключается во взаи
модействии ионной атмосферы и центрального иона. Энергия этого взаи
модействия и будет определять величину коэффициента активности 
иона.

Для расчета величины энергии такого взаимодействия необходимо 
рассмотреть процесс заряжения центрального иона от нуля до величи
ны Qe с одновременным заряжением ионной атмосферы. В процессе за
ряжения этот потенциал меняется: если заряд центрального иона равен 
промежуточному значению q, то потенциал ионной атмосферы в центре 
координат будет составлять величину

^aJO) = -д 5с/(4 яе0е). (14.38)
Таким образом, энергия взаимодействия (Евз) иона со своей ионной 

атмосферой определяется выражением:

*  (Qe)2
Ев з = - \  Ш  /  (4лг0 е)№  = ~ ^ ~ Х  • (14.39)q 8 де0е
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Энергия взаимодействия, пересчитанная на один моль рассматрива
емого иона, равна

р _  «Зе) 2  „  „^  “  ~ Ш ^ МаХ
(14.40)

1нГ

Рис. 14.1
Зависимость коэффициента активности от ионной силы раствора: 

1 — теория, 2  —  эксперимент.

Следовательно,

RTlny = - ^ ^ - N A%.
вяеое

Отсюда

In у = - (Qe)2 (Qe)2 r2 103e2NA ^1/2 
8 q гкТ

или

где

lny = -A yfl  ,

A  = (Qe)2 (2 10 3e2N i ' 1/2
8  KEgEkT e0  ekT

(14.41)

4 l  , (14.42)

(14.43)

(14.44)

Величина А содержит единственный параметр, характеризующий ко
ординирующий ион — заряд Q. Поэтому величину А удобно представить 
в виде:

A = A 0Q2, (14.45)
где

Ао = . 2  2 -1 0 3 е2 ^ А л 1 /2

8 о гкТ8 яеоEkT ,

Подставляя в (14.46) численные значения, находим:
А0 = 4,205107(еГ)3/2.

Для водных растворов при 25°С имеем:

(14.46)

(14.47)
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А0= 1,179. (14.48)
В частности, для часто используемого на практике одно-однозаряд- 

ного электролита, находим:

lny = -l,179Q 2V c . (14.49)

Из (14.49) следует, что величина у меньше единицы. Это неудиви
тельно, так как при заряжении центрального иона в присутствии ионной 
атмосферы приходится затрачивать меньшую работу, чем при его заря
жении в бесконечно разбавленном растворе.

Зависимость 1пу от Q2 подтверждается экспериментом, но область 
применимости уравнения типа (14.43) для водных растворов ограничена 
величиной ионной силы 0,03 моль/л. На рисунке 14.1 показана теорети
ческая зависимость у о т / (кривая!) и экспериментальная (кривая 2). 
Видно, что предсказываемая теорией зависимость коэффициента актив
ности у от ионной силы /  сильно отличается от реально наблюдаемой при 
высоких значениях ионной силы.

14.6. ТЕОРИЯ ДЕБАЯ —  ХЮ ККЕЛЯ ВО ВТОРОМ ПРИБЛИЖЕНИИ. 
УЧЕТ КОНЕЧНОГО РАЗМЕРА ИОНОВ

Теория Дебая — Хюккеля позволяет учитывать и конечные размеры 
ионов. Ранее ионы предполагались точечными. Будем теперь считать, 
что центральный ион представляет собой равномерно заряженную сферу 
радиуса а. При этом решение уравнения Пуассона сохраняется:

*Р = С1ехр(-%г)/г. (14.50)
Величину константы С1 определим из условия, что напряженность 

электрического поля системы (Е ) на границе ион — раствор равна одной 
и той же величине, независимо от способа вычисления. С одной стороны, 
согласно законам электростатики, напряженность электростатического 
поля при г = а равна напряженности, создаваемой центральным ионом:

QeЕ\. -7 Я Атго„С г-24тС£о8Г̂
(14.51)

г=а 4л£о£а

С другой стороны,
Е -  -grad'F(r) = Cjexp(-%r)%/г + C ^xp^rJ /r 2 (14.52)

и
E L* = Схехр(-%а)(1 + % а)/а\ (14.53)

Приравнивая (14.51) к (14.53), получаем:
с  Ze expfaa)

4я£0е 1 + %а

Потенциал ионной атмосферы определяется точно так же, как и 
раньше:
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ЧЧг) = q  exp(-xr) /  г -  . (14.55)
x 4кеоЕг

Подставляя в (14.55) выражение (14.54) для величины потенциала 
ионной атмосферы на границе ион — раствор, получаем:

Ч'(г = а) = - ®е „ 1 . (14.56)
4л£0е 1 + Ха

Повторяя предыдущие рассуждения, для величины 1пу находим:

lnY = - (Qe)? .^ -3 — . (14.57)
8KE.Qe.kT 1 + х а

Если величину а устремить к нулю, то получится выражение для 1пу, 
выведенное ранее.

Итак,

41In у = - А  (14.58)1 + в41
где величинаА определяется уравнением (14.44), а Б равна

2  • 1 0 3 е2ЛГВ =

Здесь

Гп л Л.Ч .91 \ V 2

EqeHT

r2 103e2NA ^1/2

а = В0а . (14.59)

Bq = (14.60)
EqE kT

Подставляя численные значения и выражая а в нм, получаем:
В = 5,03а/(еГ)1/2. (14.61)

Для водных растворов при 25°С величина В  равна:
В =  3,29а. (14.62)

При радиусе иона, равном 03 нм, В ~ 1, и для коэффициента активно
сти выводим приближенное уравнение:

1пТ ^ - А - Л = .  (14.63)
1  + V /

Следует отметить, что использование уравнений (14.58) и (14.63) не 
приводит к существенному улучшению согласия теории с эксперимен
тальными данными, т. к. не предсказывает экспериментально наблюда
емое увеличение у до значений дажеу>1 (рис. 14.1) при достаточно 
больших ионных силах раствора.
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14.7. СРЕДНЕИОННЫ Й КОЭФФИЦИЕНТ АКТИВНОСТИ
Как уже отмечалось, эксперимент позволяет измерить лишь средне

ионные коэффициенты активности. Рассмотрим этот вопрос более де
тально.

Обратимся к наиболее общему случаю электролита типа MmL„ диссо
циирующего на ионы по уравнению

MmLz = /reMQM + ZL®l , (14.64)

где QjJj и Ql — абсолютные значения зарядов ионов М^ 1 и . Отме
тим, что химическое уравнение (14.64) отражает только результат про
текания реакции диссоциации электролита и ни в коем случае не описы
вает существование равновесного химического процесса.

Функция Гиббса исходной соли (или иного электролита), растворен
ной в системе в количестве л молей и имеющей концентрацию, рав
ную С, может быть записана в виде:

G =  л(ц° + RTlna) = л(|А° + RTlnC +  RTlny), (14.65)
где |Г — стандартное значение химического потенциала соли в растворе; 
а — активность соли в растворе; у — коэффициент активности соли.

Кроме того, функцию Гиббса этой же соли в растворе можно записать 
через химические потенциалы отдельных ионов в виде:
G = ^(трм + + ^ДТ1п[М] + IRT ln[L] + mRTl nyM + IRT1 nyL) , (14.66)

где M и L обозначают катион и анион, [М] и [L] — концентрации катио
нов и анионов, равные тС и 1C соответственно, ум и yL — коэффициенты 
активности катионов и анионов соответственно.

Это же выражение для G можно записать в виде:
G = п(тгец° + + тпДТ1п[М] + IRT1 n[L] + (т + l)RT 1пу+), (14.67)

где введено понятие среднеионного коэффициента активности у+. Срав
нивая (14.65) и (14.67), получаем выражение для активности соли:

а = пгт1\Су±)т+\ (14.68)
Выразим величину среднеионного коэффициента активности через 

параметры исходных ионов. Сравнивая (14.65) и (14.67), находим:
(т + l)RTlny+ = mRT\nyM + lRTlnyb. (14.69)

Учитывая, что

In ум = -Ao(Q +)2 -— , 
1  + B0 a W /

(14.70)

lnyL =~Ao(Q  )— \2 yfl
1  + Bga \fl

где a+ и a~ — ионные радиусы частиц M и L, получаем:
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In Y+ =-
А р Л
m + l

m(Q У+ \2
+ KQT)

1 +  B q c i^ \ f l  1 +  B fla  \ f l
(14.71)

Если a ~ a = a, t o  (14.71) принимает более простой вид:

In Y+ = -
А р Л
m + l

m(Q+)2 +l(Q~)2 (14.72)
1 + B qcl-Ji

Вследствие электронейтральности раствора
mQ = IQ

и,следовательно,
m(Q+f  =  IQ Q- и l(Q )2 = mQ+Q

Поэтому для среднеионного коэффициента активности с учетом по
следних соотношений получаем:

V7

(14.73)

(14.74)

1пу+ = - : г- •
1 + Boayfl

Если член BgaV7 мал по сравнению с единицей, то

1пу+ = -A qQ+Q~4i  .

(14.75)

(14.76)

Уравнение (14.76) называется предельным уравнением Дебая — 
Хюккеля. Границы применимости предельного уравнения для различ
ных растворителей приведены в таблице 14.2.

Таблица 14.2
Границы  применимости предельного уравнения Д ебая —  Х ю ккеля для одно

однозарядного электролита

Растворитель Вода Метанол Этанол Бензол

Предельная концентрация 1-1- 
электролита, моль/л

0,03 0,0015 0,0001 0,00003

Для одно-однозарядного электролита (14.76) принимает вид:

lny+ = -A q4 1  . (14.77)

Уравнение в форме (14.75) называют уравнением Дебая— Хюккеля 
второго приближения. Границы его применимости близки к границам 
применимости предельного уравнения Дебая — Хюккеля.

Лучшее согласие с экспериментом дает полуэмпирическое уравнение

lny+ = - A0Q+Q '[J + в ' I , (14.78)
1  + BQ(l4l

где константы В0 и В ’ подбираются эмпирическим путем.
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Рассмотрим, как изменится выражение для активности соли, если в 
растворе одновременно присутствуют две соли сильного электролита с 
различными катионами, но с одинаковым анионом:

М L/ -> тпМ^м + ii®L ,

"  Л  ( 1 4 ' 7 9 )Кkb q -> тКЧК + qiP b .

Будем считать, что обе соли в количествах пх и п2 растворены в кон
центрациях Сх и С2 соответственно. Тогда функцию Гиббса растворенных 
солей можно записать в виде:

+ RTlna^) + П2 (М<2 + RTlna^) (14.80)

и
G -  /^[/прм + + + Ш ТЩ Ю  ̂+ qC2) +  тпКГlnyM + IRTlnyL ] +

(14.81)
+ 1ц + kRT\n(kC2 ) + qRT\n(lC-̂  + qC^) + kRT \nyK + qRT lnyL].

Отсюда получаем:

а1 = (mqYM)m[(*Cl +ЯС2 Ь J  = (тСуУЦЮу + qC2 )1' ^ ,  (14.82)

аз = (kC2yK )kWC ! +qC2 )yL}4 = ( к ^ Н щ  + 4 C2)«y

где

у[+± = YmYl>
(14.83)

14.8. ВЛИЯНИЕ ИОННОИ СИЛЫ НА СТЕПЕНЬ  
ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКОЙ ДИССОЦИАЦИИ

Ионная сила достаточно сильно влияет на поведение слабых электро
литов. Рассмотрим диссоциацию слабого электролита АВ:

АВ = А  + В +. (14.84)
Константа равновесия этой реакции равна:

К а  =  О Д - О В +  =  С д - С в +  у А - у в +  ( 1 4  8 5 )

« а в  с а в  Ta b  

Обычно предполагают, что коэффициенты активности уА-  и ув+ за
висят от ионной силы, в то время как коэффициент активности у^  
нейтральной молекулы от нее не зависит. Если в растворе наряду сА ” 
и В+ присутствуют и другие ионы, то при расчете полной ионной силы 
необходимо учитывать вклад как от ионов А- и В+, так и от всех присут
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ствующих в растворе ионов. Если константа равновесия К л известна, то 
уравнение (14.85) позволяет рассчитать концентрацию ионов А- и В+ для 
любых ситуаций.

Из уравнения (14.85) следует, что при небольшой ионной силе сте
пень диссоциации слабого электролита возрастает с ростом ионной силы, 
так как коэффициенты активности ионов у+ и у~ меньше единицы.

14.9. СТАНДАРТНОЕ СОСТОЯНИЕ ИОНОВ В РАСТВОРАХ
В качестве стандартного состояния для растворов электролитов при

нято выбирать гипотетический раствор с единичной концентрацией, 
например 1  моль/л, в котором электростатическое взаимодействие ионов 
друг с другом отсутствует [2]. В качестве начала отсчета термодинамиче
ских величин принимают, что для иона Н+ в водном растворе при 25°С:

AfG° = 0, AfH0 = 0, AfS0 = 0.
Термодинамические параметры других ионов относительно парамет

ров Н+д можно рассчитать, рассматривая термодинамические циклы.

Например, рассчитаем А^Н °(С\щ ). Для этого рассмотрим растворение

газообразного хлористого водорода в воде при бесконечном разбавлении: 
НС1газ = н  +aq + Claq AJI = -74,84 кДж/моль [7].

Следовательно,
Д.,Я(НС1газ ) = Af H ° (Я*ач) + Af H°(C\-aq) - & f H ° (НС1газ ) .

В численном выражении находим соответственно (в кДж/моль) [7]: 
-74,84 = 0  + Af H°(Claq) +  92,3.

В итоге получаем табличное значение
AfH°(Claq) = -167,14кДж/моль [7].

Эта система стандартных состояний может быть использована для 
расчета энергетических параметров химических реакций наряду с ши
роко применяемой в электрохимии системой стандартных электродных 
потенциалов (см. следующую главу). Например, необходимо рассчитать 
стандартное изменение функции Гиббса в реакции, протекающей в вод
ном растворе:

Fe3+ + Cu+ = Fe2+ + Cu2+.
Используя справочные данные по функциям Гиббса образования от

дельных ионов [7], находим ArG° = -58,79 кДж/моль. Кроме того, хорошо 
известно, что разность стандартных электродных окислительно
восстановительных потенциалов (см. следующую главу) в этой реакции 
составляет 0,618 В, что соответствует стандартному изменению функции 
Гиббса в реакции ArG° = -5 9 ,6 3  кДж/моль. Как видно из приведенного
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примера, результаты обоих типов расчетов согласуются с точностью 
до 1 кДж/моль.
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ГЛАВА 15 
ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ

Химические процессы можно использовать для получения электри
ческой энергии с помощью электрохимических элементов [1]. Под полу
чением энергии будем понимать получение удобной для использования 
формы энергии за счет преобразования других форм энергии. Электро
химические элементы обладают существенной особенностью, которая 
отличает их от других химических систем, а именно: в электрохимиче
ских элементах реакции окисления и восстановления разделены про
странственно и осуществляются на электродах. Это позволяет управлять 
химическими реакциями на электродах и получать электричество и раз
нообразные химические продукты. Кроме того, электрохимические си
стемы широко применяют для определения термодинамических пара
метров индивидуальных веществ, а также в различных измерениях, 
например концентраций, pH и т. д.

15.1. КЛАССИФИКАЦИЯ ЭЛЕКТРОДОВ
Под электродом понимают проводник электричества, погруженный 

в электролит. Электролит может быть жидким или твердым. Каждый 
электрод характеризуется электродным межфазным потенциалом — 
разностью электростатических потенциалов (или напряжений) между 
электродом и находящимся с ним в контакте электролитом. Величины 
электродных межфазных потенциалов измеряют в единицах электриче
ского напряжения — вольтах (В).

Классификацию электродов осуществляют обычно в соответствии с 
химической природой веществ, участвующих в электродном процессе.

Электроды первого рода — системы, у которых восстановленной 
формой является металл, а окисленной формой — ионы этого метал
ла [1]. Значения электродных потенциалов зависят от активности окис
ленной формы.

Примером электрода первого рода может служить серебро, опущен
ное в раствор его растворимой соли AgN03. На электроде происходит ре
акция

Ag+ + е = Ag°.
К электродам первого рода относится также водородный электрод, 

который представляет собой платинированную платину, погруженную в 
раствор кислоты и обдуваемую потоком газообразного водорода. На 
электроде происходит обратимая реакция

Над + е_= 1/2 Н2(газ).
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Потенциал водородного электрода, у которого активность ионов во
дорода равна единице и летучесть газообразного водорода равна 1  бар, 
принимают за нуль отсчета стандартных электрохимических потенциа
лов. Такой электрод называют нормальным водородным электродом и 
обычно обозначают «НВЭ».

Все упомянутые выше электроды обратимы по отношению к катиону. 
Но существуют электроды первого рода, обратимые по аниону. Таким 
является, например, хлорный электрод, устроенный аналогично водо
родному, на котором протекает обратимая реакция

1/2С12(газ) + = СГ.
К электродам первого рода относятся также амальгамные электроды, 

в которых восстановленная форма вещества представляет собой металл, 
растворенный в металлической ртути. Например, в случае амальгамы 
таллия:

ТГ + е“(Н£) = Т1(Н£).
Для электродов первого рода принята запись в виде Ме°|Меп+. Здесь 

Ме° — восстановленная форма (Red) вещества электрода (например ме
талл), Меп+ — окисленная форма (Ох). Вертикальная черта обозначает 
границу раздела двух фаз.

Электроды второго рода — системы, состоящие из металла, покры
того его труднорастворимой солью и погруженного в раствор, содержа
щий анионы этой соли. Электрод обратим по отношению к аниону. Ти
пичный электрод второго рода— хлорсеребряный электрод, который 
представляет собой металлическое серебро, покрытое осадком хлористо
го серебра и погруженное в раствор с анионами хлора. На этом электроде 
происходит окислительно-восстановительная реакция

AgC\ + e~ = Ag° +  С1“.
Концентрацию анионов в растворе можно сделать постоянной, если 

использовать насыщенный раствор хлоридсодержащей соли, напри
мер КС1. Это позволяет использовать хлорсеребряный электрод в каче
стве очень точного и стабильного электрода сравнения.

В качестве электрода сравнения часто употребляют и каломельный 
электрод (каломель — труднорастворимая соль Hg2Cl2), на котором про
исходит реакция:

1/2Н£2С12 + е“ = Н /  + СГ.
Для электродов второго рода принята запись в виде Me°|MenX jX ”. 

Здесь MenX m— труднорастворимая соль, гидроксид и т. д., нанесенные 
на металл, X” — ион в растворе электролита.

Электроды третьего рода — системы, у которых значение электрод
ного потенциала не зависит от активности окисленной и восстановлен
ной формы вещества, а определяется величиной активности катионов в 
растворе. Такие электроды состоят из металла, на котором осаждены две 
труднорастворимые соли. Например, серебро, покрытое сначала хлори-
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стым серебром, а затем хлоридом свинца, погруженное в раствор раство
римой соли свинца, например PbN03. На этом электроде идет процесс:

A^Cl +  е~+ l/2Pb2+ =  A g°+  1/2РЬС12.
Встречаются также окислительно-восстановительные электроды, 

значение электродного потенциала которых зависит от активности 
окисленной и восстановленной формы ионов в растворе. Этот электрод 
состоит обычно из металла (платины, палладия и т. д.), инертного в от
ношении окислительно-восстановительных превращений и погруженно
го в раствор, содержащий ионы как высшей, так и низшей форм окисле
ния, например в раствор катионов железа, способных к окислительно
восстановительным превращениям:

е + Fe3+ = Fe2+.
При обозначении окислительно-восстановительного электрода ука

зывают природу пары соединений, претерпевающих окислительно
восстановительные превращения, и нейтрального металла в виде Ох, 
Red(Pt), например Fe3+, Fe2+(Pt).

15.2. МЕХАНИЗМ ОБРАЗОВАНИЯ ЭЛЕКТРОДНЫ Х ПОТЕНЦИАЛОВ.
ГАЛЬВАНИ ПОТЕНЦИАЛ

Механизм образования электродных потенциалов рассмотрим в рам
ках модели отдельных ионов [2] на примере водородного электрода. Во
дородный электрод представляет собой металлическую пластину, по
крытую платиновой чернью и частично погруженную в раствор кислоты. 
Платиновая пластина обдувается потоком газообразного водорода.

На таком электроде молекула водорода диссоциирует с образованием 
протона в растворе и электрона проводимости в платине:

1/2 Н2 (газ) = Ндд + e- (Pt) . (15.1)

При этом металлическая платина заряжается отрицательно, а рас
твор — положительно. Как следствие, возникает разность потенциалов 
между платиной и раствором. Поэтому при рассмотрении равновесия для 
приведенной реакции диссоциации необходимо учесть, что Нщ , поки

дая платину, совершает работу (w) против электрических сил:
ir = F[<p(p)-(p(PO], (15.2)

где F — число Фарадея (F  = 96485 кулон/моль), ф(р) — электрический 
потенциал раствора вдали от электрода, ф(Р1;) — электрический потен
циал платинового электрода.

Величина ф(р) -  ф(Р1) представляет собой Гальвани-потенциал на 
границе платина — раствор:

Agt=<p(p)-<p(Pt). (15.3)
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Работа в (15.2) рассчитана на один моль протонов. Источником энер
гии для совершения этой работы служит термическая энергия раствора. 
Таким образом, в равновесии

1 / 2  ц[Н2 (газ)]=ц(Ншг) +  "  Ф(Р*)1 + |x[e“ (Pt)], (15.4)

где (j,[e (Pt)] — химический потенциал электрона в платине. Член 
р[е“(Р£)] связан с контактной разностью потенциалов. Более детально он 
будет рассмотрен позднее. Раскрывая (15.4), получаем:

1/2ц°[Н 2 (газ)] +1 /  2Д211п/[Н2 (газ)] =
цода+д) + ДТ1па(Н+9 ) + Д[<р(р) -  <p(Pt)] + n[e-(Pt)], (15'5)

где ЯН2(газ)] — летучесть газообразного водорода; а(Нд^) — активность 
катионов водорода в растворе.

Для величины межфазного потенциала Ар̂ . из (15.5) находим:

п  1 А(Ндл)
APt = -^ {ф °[Н 2 (газ)] + B T \ n - j = = L =  + rte-CPt», (15.6)

где
Ф°[Н2 (газ)] = ц°(Н+д) -1 /2 ц °[Н 2 (газ)] (15.7)

представляет собой стандартный электродный потенциал водородного 
электрода, принимаемый равным нулю для стандартных условий: дав
ление газообразного водорода равно 1  бар, активность ионов водорода 
равна 1  мо ль/л.

Полагая, что для газообразного водорода летучесть и давление совпа
дают, летучесть в (15.6) можно заменить на давление водородар[Н2(газ)]. 
Величину

пт а( НЛл)
ф[Н2 (газ)]-ф0 [Н2 (газ)] + ^ ' п  [н^ аз)] (15.8)

обычно называют потенциалом полуэлемента или электродным потен
циалом. В общем случае потенциал полуэлемента записывают в виде:

о , R T, а(Ох) . л к mф =ф °+—-In  ,1 . ,ч , (15.9)
Y Y nF a(Red) v ’

где a(Ox) и a{Red) — активности восстановленной и окисленной форм 
ионов в растворе соответственно, п — число электронов, участвующих в 
электродной реакции. Уравнение (15.9) представляет собой уравнение 
Нернста для электрода. В случае водородного электрода окисленной 
формой является протон, а восстановленной — молекулярный водород.

Приведенное выражение (15.9) для потенциала полуэлемента носит 
общий характер. Подстановка численных значений в (15.9) при 
Т =  298,15 К дает
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о , 0,0257, а(Ох) , л к  1 Л ,

В случае электродов первого рода, на которых протекает реакция
Меп+ + пе = М е\  (15.11)

под величиной ф° понимают

= и°(М е»+)-ц°(М е°) , (15Д2)

Рассмотрим потенциал электродов второго рода на примере хлорсе- 
ребряного электрода. На электроде происходит реакция

Ag + Claq =  A gC l+e-(A g), (15.13)

в результате которой электрод заряжается отрицательно, а раствор — 
положительно, но не за счет перехода ионов Ag+ в объем раствора, а 
за счет ухода анионов хлора из объема раствора на хлорсеребряный элек
трод. На перенос анионов хлора из раствора к электроду затрачивается 
работа против сил электрического поля

Q (C l№ (A g ) -  ф(р)], (15.14)
где Q(CF) — заряд аниона хлора, равный (-1). Если опять ввести число 
электронов п, участвующих в процессе переноса анионов хлора, то по
следнее выражение примет вид

-геЛф(А^) -  ф(р)],
Приравнивая химические потенциалы веществ, участвующих в ре

акции, получаем

p°(Ag) + RTlna(Ag) + р ° № д )  + RTlna(Claq) =

p°(AgCl) + #Tlna(AgCl) -  nE|^Ag) -  ф(р)] + rep[e_ (Ag)].

Для величины ф(А^) -  ф(р) находим:
|i°(AgCl) -  |i°(Ag) -  |i°(Clag) + nji[e- (Ag)]

<p(Ag) -  ф(р) = ------------------------------ — -------з-----------------------+
(15.15)

| RT ln a(AgCl) = о + R T ln a(AgCl) + n[e~(Ag)] 
nF a(Clag)a(Ag) nF a(Clag)a(Ag) F

где
G _ |i°(AgCl) -  |i°(Ag) -  ц°(С1ад)ф° = (15.16)

Эту величину называют стандартным электродным потенциалом 
хлорсеребряного электрода и определяют относительно стандартного во
дородного электрода.

Необходимо отметить, что в случае хлорсеребряного электрода обыч
но полагают, что активности твердых тел равны единице. В этой ситуа
ции
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(p(Ag) -  ф(p) = ф° -  ^ l n ^ C l a g ) . (15.17)

Аналогичным образом вводят значения стандартных электродных 
потенциалов для любых электродов. Эти величины приводятся в табли
цах. Стандартные электродные потенциалы для разных электродных 
процессов (пар реагентов) могут варьироваться в достаточно широких 
пределах (таблица 15.1).

Таблица 15.1
Значения стандартны х электродны х потенциалов [1, с. 244]

Полуреакция Е°, В

Li+ +  е -  =  Li -3,045
К+ +  е =  К -2,931
Са2+ +  2е =  Са -2,868
М / + +  2е = Mg -2,372
АГ  +  Зе =  AI -1,662
Zn2+ +  2е =  Zn -0,7618
Pb2+ +  2е =  РЬ -0,126
Fe3+ +  Зе =  Fe -0,037
Cu2+ +  2е~ =  Си 0,337
Си+ +  е~ =  Си 0,521
Fe3+ + е~ = Fe2+ 0,771
Ag+ + е~ = Ag 0,7996
Со3+ + е~ = Со2+ 1,92
Ри3+ + Зе~ = Ри 2,03
F2 + 2е~ = 2F~ 2,87

Металлы, стандартный электродный потенциал которых меньше ну
ля, способны вытеснять водород из растворов кислот.

15.3. ТИПЫ ЭЛЕКТРИЧЕСКИХ ЦЕПЕЙ 
В ГАЛЬВАНИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТАХ

Гальванический элемент предназначен для получения электрической 
энергии. Гальванические элементы могут состоять из электродов, по
груженных в один и тот же электролит, или в электролиты разной при
роды. В зависимости от того, имеет ли место перенос ионов через жид
костную границу, электрические цепи называют цепями без переноса и 
с переносом.

Цепь без переноса — это цепь без жидкостной границы. Например: 
Pt(H2)|HCl|AgCl|Ag. Здесь оба электрода погружены в один и тот же рас
твор хлористого водорода.

Цепь с переносом — это цепь с жидкостной границей. Например: 
Zn|Zn2+ICu2+|Cu. Здесь элементы погружены в растворы различной приро
ды. Контакт между двумя растворами обеспечивается с помощью специ
альных приспособлений, например, солевым мостиком, состоящим из 
трубки, заполненной смесью влажного желеобразного вещества агар-
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агара с солью сильного электролита (KN03). Протекание электрического 
тока через такой мостик обеспечивается миграцией катионов К+ через 
желеобразную субстанцию.

Цепь может быть концентрационной. Работа элементов с такой це
пью осуществляется за счет выравнивания концентраций электролита. 
Такие цепи также могут быть как с переносом, так и без переноса. 
Например, элемент Ag,|A5,N 03(C1):A^N03(C2)|Â  представляет собой цепь 
с переносом. Соединение двух растворов разной концентрации может 
осуществляться как с помощью солевого мостика, так и с помощью мем
браны, пропускающей только ионы серебра.

Примером концентрационной цепи без переноса может служить эле
мент Pt(H2)|HCl(Cl)|AgCl|Ag|AgCl|HCl(C2)|Pt(H2), где и С2 — концентра
ции электролита.

15.4. ЭЛЕКТРОДВИЖУЩ АЯ СИЛА ГАЛЬВАНИЧЕСКОГО ЭЛЕМЕНТА
Под гальваническим элементом понимают два электрода, соединен

ных проводником. Классическим примером гальванического элемента 
является элемент Даниеля — Якоби Zn|ZnSOJCuS04|Cu, в котором проте
кает реакция:

Zn° + Cu2+ = Zn2+ + Cu°. (15.18)
Вертикальная черта указывает на существование поверхности разде

ла фаз. Пунктирная черта говорит о существовании диффузионного по
тенциала между двумя растворами [1, с. 236]. Диффузионный потенциал 
возникает благодаря различию в скоростях перехода катионами и анио
нами границы между растворами.

Справа обычно принято записывать электрод с более положительным 
значением ф°. В элементе Даниэля — Якоби положительным электродом 
является медный электрод, а отрицательным — цинковый. Медный 
электрод называется катодом. На нем происходит восстановление ионов 
меди. Отрицательно заряженный цинковый электрод, на котором проис
ходит окисление цинка, называется анодом.

Под электродвижущей силой (ЭДС) гальванического элемента пони
мают предельное значение разности электродных потенциалов (напря
жений) <рпр -  флев при токе через элемент, стремящимся к нулю. В этом 
определении фпр(флев) — электродный потенциал правого (левого) элек
трода. Величина ЭДС положительна.

Создадим гальванический элемент из двух электродов первого рода: 
Mej Ме^+ 1Мв2 Ме^2* • Исходя из общей формулы (15.9), записываем

выражения для потенциалов обоих электродов:
о R T , ал {Ох) 

ruF ai(Red)’

_  mo , RT i„ a2(Ox)
(15.19)

Ф2  = Фо + — Bln2 a2(Red)
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где n1Ts.n2 — число электронов, переносимых к электродам. ЭДС гальва
нического элемента определяется разностью величин ср2 и

Д = Ф2 -Ф 1 =Ф0 -Ф 1° + — In а2<0Х) -  — In ai(0x) =1̂ 2  ri n2F a2(Red) nxF  a^Red)

= e * + RT (15.20)
nin2F a % 1 (Re d)a^ (Ox) ’

где величина E *:

_  ^o _|_ (Meg)] — P-[c (Mei)] (15 2 1 )

Величину E° называют стандартной разностью электродных потен
циалов:

_  |1 °(М е?2+) -  Ц°(Ме2) Ц»(Ме1"1+ ) -  ц°(Ме1)
щ ?  nxF  ( ■ )

Каждое слагаемое в правой части представляет собой значение стан
дартного электродного потенциала, приведенного к одному электрону.

Последний член в формуле (15.22) связан с контактной разностью по
тенциалов двух металлов, которая не входит в расчеты термодинамиче
ских параметров реакций, протекающих в гальваническом элементе. 
Поэтому его всегда стараются исключить. Экспериментально исключе
ние контактной разности потенциалов из величины напряжения элемен
та достигается исследованием электродных реакций в элементах с «пра
вильно разомкнутой цепью», в которых измерение разности потенциа
лов двух электродов проводится между одинаковыми металлами. 
Например, к металлу Ме2 присоединяют первый металл Ме1? и к измери
тельному прибору подсоединяют проводники, сделанные из первого ме
талла.

Напряжение гальванического элемента записывают в виде:

Е = я о + ^ 7 _ 1пф 5 £ К ^ , .  (15.23)
щп2 F a^(R ed)a^(O x)

Уравнение (15.23) называют уравнением Нернста. Оно играет важ
ную роль при описании электрохимических процессов и расчете их тер
модинамических параметров.

15.5. ЭЛЕКТРИЧЕСКАЯ РАБОТА И ТЕПЛОТА КОНЦЕНТРАЦИОННЫ Х  
И ГАЛЬВАНИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ

Обычно считается [1, с. 261, 265], что источником энергии в гальва
нических элементах является энергия Гиббса. Однако гальванические 
источники энергии должны подчиняться общим правилам получения 
энергии (гл. 7).
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15.5.1. Качественное рассмотрение

Концентрационный элемент

В качестве примера концентрационного элемента можно взять два 
цинковых электрода первого рода с различными концентрациями соли 
цинка в электродных растворах (рис. 15.1). Электроды помещены в тер
мостат. Будем считать, что концентрация соли в левом (первом) элек
тродном растворе меньше, чем в правом (втором). При получении элек
трической энергии концентрация соли в первом электроде возрастает, а 
во втором уменьшается. В конце процесса концентрации солей выравни
ваются. Процесс обратимого выравнивания концентраций полностью 
аналогичен процессу обратимого смешения растворов. При обратимом 
смешении растворов в условиях постоянства температуры и давления 
всегда производится полезная работа (главы 7 и 13). Наша задача заклю
чается в выявлении источника энергии для совершения работы концен
трационными элементами. Отметим, что изменение функции Гиббса не 
является источником энергии, т. к. функция Гиббса энергией не явля
ется.

Z n -

Солевой мостик

,so

2М s o :îZrV
Раствор ZnSC>4

s o :

Zn+

s o :

a
1

Раствор Z n S 0 4

Рис. 15.1
Концентрационный элемент

При смешении идеальных растворов изменение энтальпии равно ну
лю. Следовательно, идеальные растворы при отсутствии специальных 
инструментов (например электродов) не обладают потенциальной энер
гией для совершения работы. В главе 7 было показано, что сумма энтро
пий термостата и системы не меняется в обратимом процессе. Так как 
энтропия растворов при выравнивании концентраций возрастает, то эн-
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тропия термостата должна уменьшаться на такую же величину. Энтро
пия термостата может уменьшиться только путем передачи теплоты рас
творам. Однако температура растворов не меняется. Это означает, что 
вся передаваемая растворам теплота расходуется на совершение обрати
мой работы в процессе выравнивания концентраций растворов. Выше 
было показано, что транспорт ионов от электрода в раствор совершается 
благодаря термической энергии растворов. Именно на этот ионный 
транспорт и расходуется теплота термостата. Итак, электрическая рабо
та концентрационного элемента совершается за счет термической энер
гии термостата (или окружения).

Теперь временно предположим, что термостат отсутствует. Тогда 
должно происходить охлаждение электродов. Пусть оба электрода отде
лены друг от друга. На электроде с меньшей концентрацией соли проис
ходит растворение цинка, а на втором электроде — осаждение цинка. 
Тепловой режим обоих электродов должен быть различным. Так как 
процесс растворения цинка похож на процесс испарения, то можно пола
гать, что первый электрод должен охлаждаться сильнее, чем второй. Бо
лее того, не исключена возможность, что первый электрод охлаждается, 
а второй нагревается. В сумме должно превалировать охлаждение и теп
лота, отбираемая при охлаждении, должна равняться произведенной 
электрической энергии.

Гальванический элемент

Создадим гальванический элемент, заменяя второй цинковый элек
трод концентрационного элемента на электрод первого рода другого хи
мического элемента, например, на медный электрод. Т. к. электроды не 
влияют на работу друг друга, то первый элемент будет работать точно так 
же, как и в концентрационном элементе. Следовательно, в отсутствие 
термостата цинковый электрод может охлаждаться, а медный может 
нагреваться. Гальванический элемент производит электрическую энер
гию так же, как и концентрационный элемент, за счет теплоты термо
стата. К сожалению, нам не удалось найти информации о тепловых про
цессах в отдельных электродах.

15.5.2. Количественное рассмотрение концентрационных 
и гальванических элементов

Рассмотрим гальванический (или концентрационный) элемент, со
ставленный из электродов первого рода, например, цинкового и медного 
(или двух одинаковых электродов). Пусть внешняя электрическая цепь 
разомкнута, и электроды находятся в состоянии равновесия. Дальней
шее рассмотрение будет проведено в рамках модели одиночных 
ионов [2]. Теперь замкнем внешнюю цепь на столь короткий промежуток 
времени, в течение которого только несколько электронов перейдут с 
первого электрода на второй с совершением электрической работы.
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В результате оба электрода выйдут из состояния равновесия, которое с 
течением времени будет восстанавливаться. На первом электроде ионы 
металла будут переходить из металла в раствор:

M efre^M eft*, (15.24)

где Ме”̂ ет обозначает ион первого металла в металле, Ме”+? обозначает
ион первого металла в растворе. На втором электроде процесс происхо
дит в обратном направлении:

М е^?=М е^мет. (15.25)

Для простоты полагаем, что заряды ионов одинаковы. Активность 
ионов в растворах обозначим через аг и а2. В случае концентрационных 
элементов будем предполагать, что аг< а 2. Сумма уравнений (15.24) 
и (15.25) описывает химическую реакцию, протекающую в элементе:

Ме?+ет + MeSJ, = Meft, + Ме2”+мет . (15.26)

Рассмотрим процессы, протекающие на первом электроде с термоди
намической точки зрения. Найдем изменение энтальпии термостата и 
произведенную работу в процессе восстановления нарушенного равнове
сия. Изменение энтальпии термостата состоит из двух вкладов. Рассмот
рим первый вклад, связанный с растворением ионов металла.

Изменение функции Гиббса (Агб!1)при растворении ионов запишем
так (все термодинамические расчеты ведутся на один моль ионов):

ArGi = ArGf + RT\na! , (15.27)

где
ArG° = H°(Mef+a<z) -  H°(Mef+MeT) (15.28)

характеризует стандартное изменение функции Гиббса при переходе 
ионов из металла в раствор в отсутствие электрических полей, и

ArGf = АГЩ  -  TArSf , (15.29)

где АГН£ и ArS° представляют собой стандартные изменения энталь
пии и энтропии в реакции растворения ионов первого металла. 
Из (15.27) находим изменение энтальпии в реакции растворения ионов:

АГЩ  = -Т 2 Э(Аг^ , /  Г) = АГЯ ° -  RT2 . (15.30)

Теплота в объеме (-А р а ссеи ва ется  в растворе первого электрода. 
Энтальпия термостата меняется на величину ( -A ^ J  при растворении 
ионов, что представляет собой первый вклад в изменение энтальпии тер
мостата.

Перейдем к рассмотрению второго вклада в энтальпию термостата. 
Ионы первого металла после растворения будет переходить вглубь рас
твора для восстановления равновесного распределения. Этот транспорт
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осуществляется против сил электрического поля с совершением работы. 
Величину этой работы определим, рассмотрев равновесие в реакции
(15.24) с учетом электрических сил:

где F  — постоянная Фарадея, Афр“ ™°Р — электродный потенциал между
металлом и раствором (Гальвани потенциал). Последнее слагаемое в
(15.31) (аналог (15.2)) представляет собой работу, затрачиваемую на 
транспорт ионов против электрических сил, от металла вглубь раствора:

термической энергии раствора, т. к. других источников энергии нет. 
Выполнение этой работы приводит к охлаждению термостата. Второй 
вклад в изменение энтальпии термостата равен (—wl тр). Полное измене
ние энтальпии термостата благодаря процессам на первом электроде 
описывается выражением

Из (15.33) следует, что энтропия AriŜ  и стандартная энтропия рас

творения ArS® ионов металла могут быть определены путем калоримет
рических измерений на первом электроде [3].

Процессы на втором электроде протекают в обратном направлении. 
Соответствующие уравнения будут отличаться знаком:

Суммарная работа, затрачиваемая на зарядку обоих электродов, рав
на

Jl°(Mefi„) = Ц°(Мей,) + ЛТ1ПО! + nFД ф Е ”р . (15-31)

= nFAч С Т *  = -ArGf -  Д П п о ,, (15.32)

где Д чС Г р = ^ ( - Д гй1» -Д 7 ’1по1) . Работаю,, „ выполняется за счет

^^1, термостат ArH i м^>Тр

TArSf  + RT In at + RT2 =
(15.33)

= -71ArS1

где

ArS1 = ArS? -  i?lnax -  .

(15.34)

(15.35)

(15.36)

ArS2 = -A rS$ +R lna2 + Д Г 91 . ^ 2  .
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“'пол = - “Хтр _ “^тр = ~ArG2 + ArG1 - R T l n ^ - .  (15.37) 
’ ’ а\

Энергия заряженных электродов играет роль потенциальной энер
гии. При замыкании внешней цепи эта энергия высвобождается как 
электрическая работа. Полное изменение энтальпии термостата пред
ставляет собой сумму выражений (15.33) и (15.36):

Л^термостат = ^ ^ 1 , термостат + ^ 2 ,  термостат =
_ _ ао 9  Э1па9 Э1па1 • (15.38)

= T(ArS ° -  ArS ° ) -  RTln-Jj-- В Т Ц -----

Полная энергия, получаемая от элемента (Ег), представляет собой 
сумму электрической энергии (—w ' ол) и изменения термической энергии 
термостата (АЯтермостат):

— —“ 'пол ^ ^ т е р м о с т а т

9  dlnan 31nai • (15.39)
ДГЩ  -  ДгЩ  ~ ДТ2 (— _ _ _ ! )

Эта величина представляет собой изменение энтальпии необратимой 
реакции (15.26).

Таким образом, электрическая энергия гальванического элемента в 
обратимом процессе вырабатывается за счет потребления теплоты термо
стата. Прямое преобразование химической энергии реакции в электри
ческую энергию, минуя тепловые стадии, не имеет места.

Отметим, что в отличие от равновесного ящика Вант-Гоффа (раз
дел 7.4), электрическая работа и выделение теплоты происходит в галь
ванических и концентрационных элементах в одной и той же области 
пространства вблизи металлических электродов. Поэтому получить от
дельно теплоту и полезную работу не удается.

Предположим теперь, что электроды размещены в различных термо
статах. Тогда сумма (Е2) электрической работы (-w 'noJ и изменения тер
мической энергии второго электрода равна:

^2 = -шпол + ^ # 2 , термостат =
о Э1па2  • (15.40)

= АГЩ  -  ArH ° + TArS% -  RTlnai -  RT2 г

(Заметим, что мы учитываем изменение термической энергии только для 
второго термостата, т. к. процессы на первом электроде (например цин
ковом) происходят, скорее всего, с охлаждением первого электрода. 
Температура первого электрода восстановится в дальнейшем за счет теп
лоты окружающей среды.)

Значение Е 2 может превосходить величину Е г. Действительно,
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E2 -Е у  -  RTlna1 -R T 2 ^ ^ 1 . (15.41)

Из (15.40) и (15.41) следует, что наряду с электрической энергией до
полнительно может образовываться термическая энергия.

В случае концентрационного элемента уравнения (15.37)-(15.40) 
принимают вид (15.42)-(15.45) соответственно:

*%ол = -R T l n ^ - , (15.42)
а1

ап о Э1пао 31nai 
^^термостат = _ ^ ---------^ —)> (15.43)

о Э1па9 Э1па-|
Еу = - ВТ2(  _ 1 ) ,  (15.44)

£ 2  = TArS °  -  Д П па! -  ВТ2 . (15.45)

Разность Е2 -  для концентрационного элемента определяется 
уравнением (15.41). Для идеальных растворов из (15.39) следует:

Е, = -и>' л + A i f _ Ta = 0. (15.46)1 пол термостат > '

Уравнение (15.46) показывает, что электрическая энергия концен
трационного элемента возникает за счет термической энергии термоста
та [1 ].

Из изложенного материала следует, что электроды концентрацион
ного и гальванического элементов функционируют одинаковым образом. 
Энергия химических реакций рассеивается в виде теплоты на электро
дах. Электрическая работа имеет своим источником теплоту электродов. 
Температура электродов восстанавливается за счет передачи теплоты от 
термостата.

15.6. ИСПОЛЬЗОВАНИЕ ЭЛЕКТРОДНЫ Х ПОТЕНЦИАЛОВ  
ДЛЯ ОПРЕДЕЛЕНИЯ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ ПАРАМЕТРОВ

Гальванические элементы являются удобным инструментом для экс
периментального определения термодинамических параметров индиви
дуальных веществ и химических реакций. Процессы в гальванических 
элементах обратимы, и электроды могут работать в качестве как като
дов, так и анодов в зависимости от типа составленной пары. Существен
но, что электрохимические элементы совершают полезную работу прак
тически без работы расширения.
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15.6.1. Определение величины стандартного 
электродного потенциала Е°

Рассмотрим процедуру определения Е° на примере хлорсеребряного 
электрода. Для этого составим цепь без переноса, в которой хлорсереб
ряный и водородный электроды погружены в водный раствор НС1. Со
гласно выражениям (15.8) и (15.17), напряжение созданного электрохи
мического элемента равно:

« А . ) - №  Ф°(Ае) -  Ф°(Н2) + f i n  a(craf a(H+aq) . (15.47)

Будем считать, что давление водорода в водородном электроде под
держивается постоянным и равным 1 бар. Тогда напряжение элемента 
будет равным:

Е = Е ° -  ^fln[a(Claq)a(H+q )] = Е ° -  ^ ln a (H C l) , (15.48)

гдеа(НС1)= а(С1ад)а(Нщ) — активность водного раствора соляной кис
лоты. Переходя к концентрациям (С) и считая НС1 сильным электроли
том, получаем:

Е = Е° -  2(R T /F )  In С -  2(R T /F )  In у±. (15.49)
В соответствии с уравнением Дебая — Хюккеля можно написать:

1пу+ = -Л 4С  + /(С ), (15.50)

где /(С) — некоторая функция, отражающая отклонение величин 1пу+ от 
предельного уравнения Дебая — Хюккеля. Таким образом,

Е + 2(RT /  F) • (InС -  А4С) = Е ° -  2(RT /  F) ■ f(C ). (15.51)

Отсюда видно, что, рассматривая величину Е + 2RT /  F ■ (1пС -  Ал/С)
как функцию от С и экстраполируя полученную зависимость к С =  0, 
легко найти значение Е°.

15.6.2. Определение параметров реакций 
из электрохимических данных

Рассмотрим процедуру нахождения ArG° на примере реакции восста
новления ионов металла (Меп+) молекулярным водородом:

Меп+ + п/2Н 2 = Ме° + пН+.
Эту реакцию можно представить в виде суммы двух электродных по- 

луреакций:
п/2Н 2 = пН+ + пе~,
Меп+ + пе~ = Ме°, 

происходящих на электродах в гальваническом элементе
t(H2)|H30 +|Men+|Me°.
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Величина стандартной разности электродных потенциалов для рас
сматриваемого элемента равна

Е °  =ф °(М е)-ф °(Н 2) =
_  ц°(Меп+) - Ц°(Ме°) р°(Н3 0 + ) -  р° (Н2) • (15.52)

nF F

Изменение стандартной функции Гиббса ArG° реакции восстановле
ния ионов металла в растворе определяется выражением:

ArG° = ц°(Ме°) + Щ1°(Н30 +) -  р°(Меп+) -  п /2ц°(Н2). (15.53)
Сравнивая выражения (15.52) и (15.53), находим:

ArG° = -nFE°. (15.54)
Соответственно, для константы равновесия реакции, происходящей в 

гальваническом элементе, получаем:
1пК = -nFE°/RT. (15.55)

Измеряя в эксперименте зависимость Е° от температуры, получаем 
величины AД °  и ArS°:

гд Е ° 'ArS °  = nF
^ЭГ

АД° = ArG° + TAJS

(15.56)

Используя формулу

для АгСр получаем:

СР ~
' дН '

дт

A rC£ = nFT э 2е °  
дт2

(15.57)

Для расчета теплоты химического процесса существенно, что в галь
ваническом элементе происходит равновесный процесс, для которого 
теплота определяется выражением:

ГЪЕоЛq = TArS °  = nFT
д Т

(15.58)

Кроме того, в процессе функционирования гальванического элемента 
в условиях р, Т  = const электрическим током может совершаться полез
ная работа, равная

w' =AG(T,p) =  -nFE. (15.59)
Для определения коэффициентов активности используют уравне

ние (15.49):
1пу± = (Е° -  E)/(2RT/F) -  In С. (15.60)
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Измеряя в эксперименте Е, используя значение Е° и зная концентра
ции растворов, в которые опущены электроды, можно рассчитать коэф
фициенты активности.

15.6.3. Определение ионного произведения воды 
с помощью гальванических элементов

Для определения ионного произведения воды можно использовать 
цепь

Pt(H2)|NaOH, NaCl|AeCl, Ag.
При давлении водорода 1 бар ЭДС элемента равно:

Е  = Е ° -  ̂ ln [o (C l 5 g)a(Hjg)] .

Величину a(Hjg) можно найти через ионное произведение воды:

a(H+q) = K w /  a(OHaq).

Тогда:

Е = Е ° -  ̂ 1п[о(С1йд) • Kw /  о(ОНдд)] =

E ° -  Щ -\пКк -  ̂ 1п[а(СЩ 4) /  a(OHag)].

Если концентрация NaCl равна концентрации NaOH, то в области 
применимости предельного уравнения Дебая — Хюккеля можно поло
жить а(С1дд) ~ а(ОНдд). Тогда:

Е = Е °  - ^ l n K w .

Таким образом, значение К ш можно определить, экстраполируя изме
ряемые величины напряжения гальванического элемента Е  на нулевые 
концентрации NaOH и NaCl при условии их равенства.

Аналогичным образом с помощью гальванических элементов опреде
ляют константы диссоциации слабых кислот и слабых оснований.

15.7. ХИМИЧЕСКИЕ ИСТОЧНИКИ ТОКА
Химические источники тока (ХИТ) можно разделить на три катего

рии [4, 5]:
— первичные — гальванические батареи, предназначенные для одно

разового использования;
— вторичные — аккумуляторы для многоразового использования;
— топливные элементы, аналогичные гальваническим батареям, в 

которых используется непрерывная подача реактантов и непре
рывный отбор продуктов.

Детальная информация по ХИТ приведена в [4].
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Первичные ХИТ

Промышленность предлагает батарейки из разнообразных материа
лов с различными электрическими параметрами [4, с. 93]. Приведем па
раметры некоторых из них (табл. 15.2).

Таблица 15.2
Х арактери стики некоторы х первичны х Х И Т

Система Напряжение, В
Zn|ZnCl2, NH4Cl|Mn02 1,25
Zn|K0H|Mn02 1,25
Zn|K0H|A£20 1,6
Li|LiC104|Mn02 3,0
Li|LiAlCl4, S0C12|S0C12 3,5

Благодаря невысокой стоимости, очень большое распространение по
лучили марганцево-цинковые ХИТ. Литиевые ХИТ превосходят мар
ганцево-цинковые ХИТ по многим параметрам, но они значительно до
роже.

Вторичные ХИТ

Наиболее широкое распространение получили кислотные свинцовые 
аккумуляторы, электрохимические процессы в которых можно предста
вить в следующей упрощенной форме [4, с. 286]:

Pb + Pb02  + 2H2 S04  < разряд >

Pb + Pb02  + 2H2 S04  < разряд > 2PbS04  + 2Н20  .
заряд

Характеристики некоторых вторичных ХИТ представлены в табли
це 15.3.

Таблица 15.3
Х арактеристики некоторых вторичных Х И Т [4, с. 93]

Система Напряжение, В
Кислотный свинцовый 2,0-1,8
Никель-кадмиевый 1,25-1
Никель-цинковый 1,6-1,4
Литий-ионный 3,7-2,5

Топливные элементы

Наиболее простым является водородно-кислородный топливный 
элемент [5]. В этом элементе происходит окисление водорода на аноде и 
восстановление кислорода на катоде:

2Н2 + 40Н“ -> 2Н20  + 4е“
0 2 + 2Н20  + 4е~ -> 40Не“
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ЭДС этого элемента близок к 1,23 В. В качестве топлива в таких эле
ментах можно использовать различные вещества, такие как метан, ме
танол, монооксид углерода. Эффективность работы топливных элемен
тов достигает 65% .

Литература
1 .Дамаскин, Б. Б., Петрий, О. А., Цирлина, Г. А. Электрохимия, М.: КолосС, 2006. С. 670.
2. Rockwood, A. L. Meaning and Measurability of Single-Ion Activities, the Thermodynamic

Foundations of pH, and the Gibbs Free Energy for the Transfer of Ions between Dissimilar 
Materials ChemPhysChem 2015,16, 1978-1991. DOI: 10.1002/cphc.201500044

3. Schuster, R. Electrochemical microcalorimetry at single electrodes Current Opinion in Elec
trochemistry, 2017, 1:88-94 DOI: org/10.1016/j.coelec.2017.01.007

4. Коровин, H. В., Скундин.А. М. Химические источники тока. М. : МЭИ, 2003. С. 740.
5. Коровин, Н. В. Топливные элементы / /  СОЖ, № 10, 55-59, 1998.



299

ГЛАВА 16 
ТЕРМОДИНАМИКА 

БИОХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ

16.1. ВВЕДЕНИЕ
В этой главе будут рассмотрены особенности термодинамического 

описания биохимических процессов, которые в последнее время оказа
лись в центре внимания мировой науки [1]. Довольно часто [2 ] необхо
димость особого подхода к термодинамическому описанию биохимиче
ских процессов объясняют использованием в большинстве биохимиче
ских работ водных сред с pH ~ 7, в то время как стандартные тер
модинамические величины в классической термодинамике отнесены к 
средам с pH = 0. Однако не различие в стандартных значениях pH лежит 
в основе особого подхода к биохимическим системам. Необходимость не
сколько иной постановки рассмотрения термодинамики биохимических 
реакций обусловлена, главным образом, сложностью биохимических 
систем и разнообразием молекулярных форм веществ, принимающих 
участие в биохимических реакциях. Поэтому целью данной главы явля
ется изложение основ относительно простого но, тем не менее, достаточ
но строгого подхода, позволяющего рассматривать биохимические про
цессы с термодинамической точки зрения в условиях, усложненных 
присутствием нескольких форм вещества [1 ].

Уравнения биохимических реакций обычно записывают в достаточно 
общей форме, например, первая стадия гликолиза выглядит так [3]:

Глюкоза + АТФ = Глюкозо-6 -фосфат + АДФ, (16.1)
где АТФ — аденозинтрифосфорная кислота, АДФ — аденозиндифосфор- 
ная кислота.

с но
н——он

н
н

с;н2он

a-D-глюкоза
37%

D-глюкоза 
0.1 %

p-D-глюкоза
63%

Рис. 16.1
Равновесные формы D-глюкозы, при температуре 20°С. Состав равновесной смеси дан в

соответствии с [4, с. 108].
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Существенно однако, что в водных растворах молекулы многих био
логически важных веществ могут существовать в различных изомерных 
формах. Например, молекула глюкозы может существовать, в основном, 
в трех формах (а, р и нециклическая структура) [4, с. 108]. Все эти фор
мы находятся в равновесии:

Аналогичным, но еще более сложным образом обстоит дело и с АТФ. 
В водном растворе вблизи pH = 7 АТФ существует в трех различных рав
новесных формах, возникающих в результате кислотной диссоциации, а 
именно, в формах АТФ4-, НАТФЗ-, Н2АТФ2-. Каждая из этих форм 
способна вступать в реакцию с глюкозой. Аналогичным образом следует 
рассматривать и кислотную диссоциацию АДФ, которая приводит вбли
зи pH = 7 к формам АДФЗ- и НАДФ2-. Это означает, что вместо одной 
реакции (16.1) необходимо рассматривать 18 реакций, причем каждая 
реакция будет характеризоваться своими термодинамическими пара
метрами. Поэтому в целях простоты анализа предпочтительнее исполь
зовать термодинамическое описание, в котором рассматриваются сум
марные концентрации всех возможных форм субстратов превращений. 
Под концентрациями глюкозы и АТФ будем понимать суммы концен
траций всех форм этих молекул:
[Глюкоза] = [Глюкоза-а] + [Глюкоза-р] + [нециклическая структура], (16.2)

Аналогичные выражения можно написать и для глюкозо-6 -фосфата 
и АДФ.

Для описания термодинамических равновесий молекул с учетом 
изомерных форм и кислотной диссоциации была разработана теория [1 ], 
аналогичная теории равновесия в системах с изомерами (см. гл. 4). Та
кой способ описания будем называть трансформированным. Чтобы раз
личать оба способа описания, обычный и трансформированный, в случае 
второго подхода все термодинамические величины будут снабжаться 
штрихом.

Химический потенциал, например, АТФ при малой концентрации 
вещества будем записывать в виде

Константу равновесия реакции (16.1) также запишем в трансформи
рованной форме

Отметим, что если читатель не желает разбираться в термодинамиче
ских тонкостях ниже обсуждаемой теории, то он может поверить, что 
термодинамика биохимических реакций построена корректно, и поэтому 
он может использовать приведенные здесь термодинамические таблицы 
(приложения 16-1 и 16-2) в обычной для химической термодинамики 
манере.

[АТФ] = [АТФ4-] + [НАТФЗ-] + [Н2АТФ2-]. (16.3)

|Г(АТФ) = |х'°(АТФ) + ЯТ1п[АТФ].

g ,  _  [Глюкозо-6 -фосфат] [АДФ] 
[Глюкоза] • [АТФ]

(16.4)
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В дальнейшем необходимо различать конкретные частицы веществ и 
реактанты. Реактант включает все формы молекул, а частицы — только 
одну из возможных форм. Например, в уравнениях (16.2) и (16.3) слева 
находится реактант, справа — отдельные частицы.

16.2. ТРАНСФОРМИРОВАННЫ Е ФУНКЦИИ. 
КИСЛОТНО-ОСНОВНОЕ РАВНОВЕСИЕ

Рассмотрим кислотно-основное равновесие

АН р = A H ^lg +qK+ . (16.5)

где р — число атомов водорода в незаряженной частице АНр, а АНр_г несет 
отрицательный заряд, равный —q. В равновесии стехиометрическая сум
ма химических потенциалов участников реакции равна нулю. Поэтому в 
случае малой концентрации вещества

AfG °(AH p ) + flTlntAHp] = AfG °(A H ^lg) + ДГ1п[АН^1д] + дц(Н+) ,(16.6)

где A,G°(AH) и AfG0 (AH.qp~_q) — стандартные значения функций Гиббса 

для образования веществ АНр и АН^_^ при нулевой ионной силе, и

ц(Н+) = A,G°(H+) + ДГ1па(Н+), (16.7)
где а(Н+) — активность ионов водорода.

Уравнение (16.6), описывающее кислотно-основное равновесие, мож
но преобразовать, добавив к обеим частям равенства член [-рр(Н+)]:

AfG °(A H  р) -  p\i(H+ ) + RT\n[AH р] =
п - ^ п - • (1-6 .8 )

AfG°(AH^f_q)- ( / ) - q)V-(H+) + RT\n[AHqp_q]

Отсюда видно, что если ввести трансформированные величины
AfG'°(AHp) =  A,G°(AH) -рц(Н+), (16.9)

и

AfG'°(AH«Ig) = AfG°(AHqp_q) -  (р -  ?)ц(Н+), (16.10)

то (16.8) примет вид

AfG'°(AH^) + RTln[AHp ] = AfG'0 (AH^Ig) + RTln[AB.q̂Lq] ,(16.11)

или

ц'(АНр) = \i’(ARqpZq) . (16.12)

где
ц'(АНр) = А /Г(А Н ) + ЛГ1п[АН], (16.13)

^ '(А н£1д ) = AfG '° ( A H ^ )  + Д Т 1 п [А н £ ^ ]. (16.14)
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Итак, в трансформированном представлении равновесные химиче
ские потенциалы форм АНр и равны, что позволяет рассматривать
эти формы в качестве псевдоизомеров [1 ] и применять к ним описанную 
выше (глава 4) теорию термодинамического равновесия в системах с 
изомерами. Это означает, что можно рассчитать реальные доли 
форм AH?p_q в равновесных условиях, отличающихся зарядом-д. Обо
значив эту долю через X q, получаем:

X q = exp[-A/ G'0 (AH«I,7) /  RT] /  ^ e x p I - A ^ ^ A H ^ )  /  ДТ] . (16.15)
Я.

Таким образом, можно сформулировать основные положения для 
описания кислотно-основного равновесия в «трансформированном» под
ходе.

1. Трансформированная функция Гиббса для произвольного i-ro со
единения А Н р имеет вид:

G ' = G - p t№ +)• (16.16)
2. Трансформированный химический потенциал и стандартное зна

чение трансформированного химического потенциала i-ro вещества рав
ны соответственно:

(4 = HJ -  дгц(Н+) = (4° + ДТ1п[АНр ] =
‘ , (16.17)

= ц 9 -р гц(Н+) + ДГ1п[АНч ]

М?’ = М ? -« Ц (Н+) . (16.18)

3. Трансформированная функция Гиббса для всей системы имеет вид:
G' = G - Z ' w ( H+> = Z n^ .  (16.19)

i i
где суммирование по «i» распространяется на все вещества в термодина
мической системе.

Величина nt — число молей i-ro вещества в системе.
4. Трансформированный химический потенциал протонов равен ну

лю:
|Г(1Г )  = |Д^Г)-ЦСЕГ) = 0 . (16.20)

5. Величина р.(Н+) становится независимой «внешней» переменной, 
что следует из вида дифференциала:

dG '= d G - '£ n ipid\i(H+ ) , (16.21)
i

а также логически вытекает при исследовании химически инертных бу
ферных растворов со стабилизированным значением pH. Одновременно, 
равенство (16.21) означает, что если ранее критерием стремления к рав
новесию было уменьшение G при постоянных значениях Т ир, то теперь
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критерием стремления к равновесию будет уменьшение G' при постоян
ных значениях Т, р и |i(H+) или, что то же, Т ,р  и pH:

dG'Tppli< 0 .  (16.22)
Условием равновесия системы будет равенство нулю изменения 

трансформированной функции Гиббса при постоянных значениях Т, р 
и pH:

a g ; PjPH = 0. (16.23)
В качестве ц'9 будем использовать, как это и делается в стандартной (■

химической термодинамике, изменение функций Гиббса в трансформи
рованном представлении в процессе образования вещества из базисных 
простых соединений (см. гл. 2 или [5]). Тогда

ц'9 = AfG'9 = Д,0 9  -  ргц(Н+) . (16.24)

Величина A*G9 представляет собой изменение стандартной функции’ V
Гиббса при образовании вещества в растворе в условиях нулевой ионной 
силы. Учет влияния ионной силы производится, например, в соответ
ствии с теорией Дебая — Хюккеля (см. гл. 14). Здесь приведем только 
выражения для функции Гиббса и для коэффициента активности иона 
при температуре 25°С [1]:

A Gt = A Gt(I = 0) + RTlnjt, (16.25)
2,914а?/1/2

RTlnji = — 1  + qj 1 / 2  ’ КДЖ/ М0ЛЬ> (16.26)

где qt — заряд частицы.
Значение коэффициента, равное 2,914, вычислено с использованием 

соотношения (14.46):

RT £  ( 2 - 1 0  3e2N
8 тао skT УВо ekT

Величина |х(Н+) по определению зависит от активности прото
нов а(Н+), которая представляет собой произведение концентрации и ко
эффициента активности:

р(Н+) = ^°(Н+) + /2Ппа(Н+), (16.27)
а(Н+) = т(Н+) • [Н+]. (16.28)

Величина Ц°(Н+) по определению равна нулю, в то время как величина 
коэффициента активности протона зависит от ионной силы раствора /  в 
соответствии с (16.26). Поэтому выражение дляр,(Н+) можно записать в 
такой форме:

î(H+) = ДГ{1п[Н+] + 1пт(Н+)} = -RTpHJLnlO +  RTlny(H+), (16.29)
где

pHc = - l£ [H +] -  (16.30)
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аналог pH, но рассчитанный через концентрацию протонов. С учетом
(16.25)-(16.30) можно написать полное выражение для трансформиро
ванного химического потенциала i-ro иона в растворе:

2,914(9? -  pt ) / Х / 2  
ц'9 = &iG° + PiRTpHc lnlO 1  + ‘ ^ 1 /2 ------- . (16.31)

Итак, для величины р-° получаем:

( i f  = Д,СР + AGh_; + AGjj , (16.32)

где введены обозначения
AGH>i = ргЛГрНс1п10 = 5,708ргрНс, (16.33)

2,914(д2-.рг)11/2 
AGi j -  1 / 9  " (16.34)

1  + 1 , 6 /  /
Из (16.31) видно, что в трансформированном представлении величи

на рНс непосредственно определяет значение величины р '9. В дальней-
шем в данной главе под pH мы будем понимать величину рНс, но ин
декс «С» будет для краткости опущен. В стандартных условиях
(Т = 298,15 К, pH = 7 и 7 = 0,25 М) для величины AGH г находим:

AGH г = 39,96рг, кДж/моль. (16.35)
В тех же условиях (Г =298,15 К, pH = 7 и I  = 0,25 М) для величи

ны AGI t получаем:

AGr j = —0,8097(g2 -  pi),  кДж/моль. (16.36)JV (, V

Из рассмотрения равновесия изомеров следует, что долю k-й формы 
можно рассчитать по (16.17), в которой величины (1^ заменены на р'^.

Трансформированный химический потенциал смеси k-x форм равен:
ц-о= ё '  = £ х * ц ' 2 + д :г Х х * 1пХ* (16.37)

к к
или, ввиду равенства химических потенциалов всех псевдоизомеров,

р'° = \L'f+ R TlnX l , (16.38)

где под индексом «/» можно понимать любой псевдоизомер.
Выражение для трансформированной энтальпии образования i-roА/Л ! гр\

псевдоизомера можно получить с помощью уравнения Н  = -Т 2 — - ,
оТ

учитывая зависимость диэлектрической постоянной воды от температу
ры, в виде [1 ]

1,478(qf~Pi )I1/2 
Af H V  = = 0) + 1 + l1 6 l l % • (16.39)
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Зависимость от pH в (16.39) отсутствует, так как в идеальных систе
мах энтальпия не зависит от концентрации. Изменение трансформиро
ванной энтропии для i-ro псевдоизомера можно найти из уравнения 
AG' = AH' -  TAS'.

Таблица 16.1
Значения величин ДСгн, AGt и их суммы в зависимости от параметров р. и q. 

Стандартные условия: Т = 298,15 К, pH = 7,1 = 0,25 моль/л

“ в
1

д4„ о
с? -5.
<  й

5
AG„ кДж/моль AGH + AG„ кДж/моль

q-> 0 ±1 ±2 ±3 ±4 0 ±1 ±2 ±3 ±4

0 0 0 -0,81 -3,24 -7,29 -12,95 0 -0,81 -3,24 -7,29 -12,95
1 39,96 0,81 0 -2,43 -6,48 -12,15 40,77 39,96 37,53 33,48 27,81
2 79,91 1,62 0,81 -1,62 -5,67 -11,29 81,53 80,72 78,29 74,24 68,62
3 119,87 2,43 1,62 -0,81 -4,86 -10,53 122,30 121,49 119,06 115,01 109,34
4 159,83 3,24 2,43 0 -4,05 -9,72 163,07 162,26 159,83 155,78 150,11
5 199,79 4,05 3,24 0,81 -3,24 -8,91 203,84 203,03 200,40 196,55 190,88
6 239,75 4,86 4,05 1,62 -2,43 -8,10 244,61 243,80 241,37 237,32 231,65
7 279,71 5,67 4,86 2,43 -1,62 -7,29 285,38 284,57 282,14 278,09 272,42
8 319,65 6,48 5,67 3,24 -0,81 -6,48 326,13 325,32 322,89 318,84 313,17
9 359,61 7,29 6,48 4,05 0 -5,67 366,90 366,09 363,66 359,61 353,94
10 399,57 8,10 7,29 4,86 0,81 -4,86 407,67 406,86 404,43 400,38 394,71
11 439,52 8,91 8,10 5,67 1,62 -4,05 448,43 447,62 445,19 441,14 435,47
12 479,48 9,72 8,91 6,48 2,43 -3,24 489,20 488,39 485,96 481,91 476,24
13 519,43 10,53 9,72 7,29 3,24 -2,43 529,96 529,15 526,72 522,67 517,00
14 559,39 11,29 10,53 8,10 4,05 -1,62 570,68 569,92 567,49 563,44 557,77
15 599,34 12,15 11,29 8,91 4,86 -0,81 611,49 610,63 568,25 564,29 558,53
16 639,30 12,95 12,15 9,72 5,67 0 652,25 651,45 649,02 644,97 639,30

Программа расчета трансформированного стандартного химического 
потенциала для молекул в псевдоизомерной группе в случае кислотно
основного равновесия сводится к следующим вычислительным процеду
рам:

1 ) находим в таблицах или рассчитываем стандартное значение 
функции Гиббса A/G# при образовании i-ro вещества из простых базис
ных соединений в водном растворе при 298,15 К и нулевой ионной силе 
для каждого вещества внутри псевдоизомерной группы;

2) рассчитываем величины AGH i и AGt i по формулам (16.35) и (16.36) 
для каждого из членов псевдоизомерной группы или берем эти значения 
из таблицы 16.1;

3) находим по (16.32). Эту операцию проводим для всех членов 
псевдоизомерной группы;
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4) рассчитываем величину мольной доли для некоторого члена псев- 
доизомерной группы (или для всех членов псевдоизомерной группы) 
по формуле (16.37);

5) рассчитываем трансформированное стандартное значение функ
ции Гиббса для всей псевдоизомерной группы по формуле (16.37) 
или (16.38).

В таблице 16.1 приведены значения AGH, AG, и их суммы дляpt =  пн 
в интервале от 0 до 16 и по q от 0 до ±4.

16.3. ПРИМЕРЫ РАСЧЕТА ВЕЛИЧИНЫ AFG'°
ДЛЯ НЕКОТОРЫ Х СОЕДИНЕНИЙ

16.3.1. СО в газовой фазе

В молекуле СО не содержится атомов водорода, и она не имеет заряда. 
Поэтому для нее AfG'° = AfG°.

16.3.2. Н 2 в газовой фазе и в растворе

Молекула водорода, в отличие от молекулы СО, содержит два атома 
водорода. Поэтому значение трансформированной функции Гиббса для 
водорода в растворе будет зависеть от pH и ионной силы. Мольная доля 
водорода в равновесном водном растворе при 25°С и давлении водорода в 
газовой фазе 1 бар, согласно [6 ], равна 1,5Г1(Г5. Плотность воды при 25°С 
и давлении 1  бар составляет 0,9970 г/см3 [6 ], что при молярной массе во
ды, равной 18,015, приводит к величине 55,34 моля воды в литре. Это 
означает, что растворимость водорода составляет 8,357-Ю ” 4 моль/(лбар); 
данная величина равна константе Генри (КГ) для водорода. Величина 
функции Гиббса образования растворенного водорода из газовой фазы 
составляет

A/G°(H2paCTB0p) = ~RTlnKT =17,57 кДж/моль.

Концентрация NaCI, моль/л 

Рис. 16.2
Зависимость растворимости водорода в воде при 25°С от ионной силы [7 . с. 27]
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Строго говоря, растворимость газов в солевых растворах зависит от 
концентрации солей в воде, но не очень сильно (рис. 16.2). Значение 
функции Гиббса при изменении ионной силы от 0 до 0,25 меняется в со
ответствии с рисунком 16.2 на величину

ДТ1п(16,81/16,12) = 0,10 кДж/моль.

Для стандартной ситуации (Г = 298,15 К, pH = 7  и 7 = 0,25 М) для 
растворенного водорода получаем:

А^°(Н2„ )  = A,G°(H2>rJ  + A,G°(H2>pacTBop, 7 = 0) +
+ AG(7 = 0, 25) = 0 + 17,57 + 0,10 = 17,67 кДж/моль.

Переходя к трансформированным значениям, находим:

Д ^’°(Н2„ )  = А^°(Н2>раотвор, = 0,25) +

+ AGH + AG, =  17,67 + 79,91 + 1,62 = 99,21 кДж/моль.

Влияние ионной силы на растворимость молекулярного водорода в 
воде учитывать необходимо, т. к. иначе не удается точно описать равно
весие водорода из газовой фазы с растворенным водородом в водном рас
творе при некоторой ионной силе.

Для водорода в газовой фазе трансформированные значения функции 
Гиббса таковы:

A,G'°(H2 rJ  = A,G°(H2 газ) + AGH + AG, = 0 +
+ 79,92 + 1,62 = 81,54 кДж/моль.

В трансформированном представлении возникает необходимость уче
та кислотной диссоциации водорода в воде и в газовой фазе. Реально 
кислотная диссоциация водорода в газовой фазе и в воде не происходит. 
Формальный учет кислотной диссоциации в воде производится в рамках 
общего подхода. Учет кислотной диссоциации в газовой фазе также но
сит чисто формальный характер. Дело в том, что реальная растворимость 
определяется разностью стандартных функций Гиббса водорода в воде и 
в газовой фазе. Эта разность не должна меняться при переходе к транс
формированному описанию. Действительно,

A,G'°(H2>paCTBOp) -  A,G”(H2>rJ  = 17,67 кДж/моль.

Следовательно, учет кислотной диссоциации водорода в жидкой фазе 
вынуждает обязательно учитывать кислотную диссоциацию и в газовой 
фазе. Этот пример наглядно показывает, что трансформированные вели
чины являются формальными, а реальное значение имеют только разно
сти трансформированных величин.

16.3.3. Аденозин

В качестве стандартного вещества для получения термодинамиче
ских характеристик различных биомолекул, участвующих в биохимиче
ских реакциях, обычно используют аденозин C10H13N5O4, для которого



308

известны стандартные термодинамические параметры образования этого 
соединения [8 ] из базисных простых веществ. Так, известны [8 ] теплота 
сгорания (-5139,4 ±3,3 кДж/моль), данные по теплоемкости аденозина в 
кристаллической форме начиная с 4 Б, а также растворимость в чистой 
воде, равная (1,849 ±0,015)-10-2 моль/кг. Это позволяет определить стан
дартные термодинамические характеристики для аденозина в кристал
лической форме и в растворе. Химический потенциал в разбавленном 
растворе записываем как р = |Г 4- RTlnC, где С — концентрация в моль/л. 
Использование аденозина в качестве стандарта достаточно удобно, так 
как в водном растворе аденозин в области физиологически значимых pH 
существует в незаряженной форме [9]. Термодинамические параметры 
аденозина приведены в таблице 16.2.

Таблица 16.2
Термодинамические параметры аденозина [8]

Параметр Д,Н°, кДж/моль AfG°, кДж/моль S°, ДжДмоль-К)
Крист, состояние -653,6+3,6 -204,4 +3,6 289,57+0,6
Водный раствор -621,3+3,6 -194,5 +3,6 364,6 +0,7

Изменение функции Гиббса при растворении аденозина с образовани
ем насыщенного раствора равно -ДТ1пСнас = 9,89 кДж/моль. Это приво
дит к величине функции Гиббса образования аденозина в растворе, рав
ной -194,5 кДж/моль. Для трансформированного значения получаем:

AfG '(аденозин в растворе, Т = 298,15 К, pH = 7 ,1  =  0,25) =

= AfG\I = 0) + AGH + A G, = (-194,5) + 519,43 + 10,53 = 335,46 кДж/моль.

16.3.4. Аденозинтприфосфатп (АТФ)

В качестве примера в таблице 16.3 приведены рассчитанные значе
ния вкладов в трансформированную функцию Гиббса для АТФ. Значе
ния AfG? взяты из [1 ]. Они получены в [10] с использованием термоди-V
намических данных по кислотной диссоциации АТФ, АДФ, аденозинмо- 
нофосфата(АМФ) и данных по аденозину (табл. 16.2). Значения AfG'9

рассчитаны с использованием значений AGi H и AG 7, приведенным 
в таблице 16.3. Мольные доли АТФ4-, НАТФ3- иН 2АТФ2- рассчитаны че
рез величины AJG” с помощью формул (16.37). Приведенные значения X t 
определяют реальное содержание рассматриваемых частиц в растворе 
при pH = 7. В последнем столбце таблицы приведены рассчитанные зна
чения трансформированных химических потенциалов отдельных членов 
псевдоизомерной группы.

Как и следовало ожидать, величины трансформированных стандарт
ных химических потенциалов трех псевдоизомерных форм равны и 
имеют среднее значение -2292,49 кДж/моль.
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Таблица 16.3
Значения вкладов в трансформированную функцию Гиббса для АТФ. 

Трансформированные значения приведены для условий:
Т =  298,15 К , pH = 7 и /  = 0,25 М

№ Формула Р Ч ■41 -1 .4
Й, о  I
Ч.Д и < Я 'яи

>4Ч
.  О
* S iS

<  N Я и

■4 Ч 
_ О

ЧЭ< И Я а

■4Ч
.  О

-гк S

М

X
■44 
О

'=*- It
5

1 АТФ4" 1 2 4 -2768,1 479,48 -3,24 -2291,86 0,774 2292,49
2 НАТФ3 13 3 -2811,48 519,44 3,24 -2288,80 0,225 2292,50
3 Н2АТФ2_ 14 2 -2838,18 559,39 8 , 1 0 -2270,69 1,514-Ю-4 2292,49

16.3.5. СО г в водном растворе

Термодинамика растворения С02 была рассмотрена ранее в главе 12. 
Этот случай аналогичен ситуации с АТФ, так как диоксид углерода в 
водном растворе существует в различных формах. Количеством С03“ в
области физиологических pH можно пренебречь.

Наиболее простое решение проблемы заключается в следующем. Бу
дем считать, как это обычно предполагается, что равновесие системы, 
состоящей из газообразного диоксида углерода и его раствора в воде, 
описывается уравнениями, приведенными в таблице 12.1 и в [11, с. 395].

Используя данные таблицы 12.2, находим трансформированные зна
чения частиц при pH = 7 и /  = 0,25М  (табл. 16.5). Из таблицы 16.5 вид
но, что различие в AfG'P составляет 5,4 кДж/моль. Следовательно,
Х(НСО§) /  Х(Н 2 С03) =8 ,83 . Отсюда получаем мольные доли различных 
частиц на основе С02, приведенные в таблице 16.5.

Таблица 16.5
Значения вкладов в трансформированную функцию Гиббса для С02. Трансфор

мированные значения даны для условий: Т =  298,15 К , pH = 7 и /  = 0,25 М

№ Формула Р Ч >4
^  к 5 
“  ® £ 
СЬ "и"

а

■4ч - 2 гк“ g
<

%

Лчж в
еГ -5. 
< к

3

Лч- о
<-]t

%

X

ц'%
кД

ж/
мо

ль

1 Н2С03 2 0 -623,1 79,91 1,62 -541,57 0,1 -547,28
2 НСОд 1 -1 -586,93 39,96 0 -546,97 0,9 -547,23

Заметим, что такие же значения для мольных долей можно было 
получить и в рамках обычного представления. Для этого рассматрива
ют реакцию диссоциации Н2С03, в которой необходимо учесть влияние 
ионной силы, равной 0,25, и концентрацию протонов при pH = 7. В этом 
случае RTlny =  -0 ,810 кДж/моль, 1пу=-0 ,326 и у = 0 ,7 2 . В итоге на
ходим через константу равновесия К 1 для отношения 
Х(НСО§) /  Х(Н 2 С03) = 4,6 • 10“7/10“70,72 2 = 8,84, т. е. то же самое зна
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чение, что и через трансформированное представление. Величина 
10-7  моль/л представляет собой концентрацию протонов при pH = 7.

Это позволяет рассчитать значение трансформированной функции 
Гиббса для всей группы молекул Н2С03 и НСОд .

Л /П  C02jtoJ  = A,G°(H2C03) + (AGH + AGT) +
+ДТ1пХ(Н2С03) = (-623,1) + 79,91 + 1,62 -  5,71 = -547,28 кДж/моль.

Индекс «total» говорит об учете всех частиц, находящихся в равнове
сии в водном растворе.

Расчет через данные А/7 ' 0 для НСО3 дает практически такой же ре
зультат.

Второй подход заключается в рассмотрении совокупности всех четы
рех частиц, С02>ад,Н2С0з,НС0з,С0з_ . Он приводит к такому же количе
ственному результату [1 ].

Отметим, что нужно отличать С02 и C02 total. При рассмотрении хими
ческого процесса без термодинамического анализа вполне допустимо ис
пользование символа С02, но при анализе трансформированных термо
динамических параметров, таких KaKAG', необходимо рассматривать 
только C02 total. Если С02 (0(ог участвует в реакции как реагент, то в правой 
части химического уравнения должна появиться молекула воды, а если 
как продукт, то молекула воды должна находиться в левой части хими
ческого уравнения. Это связано с тем, например, что если в результате 
реакции появляется молекула диоксида углерода, то она связывается с 
молекулой воды, что приводит к появлению равновесных частиц 
С02>ад, Н2 С03, НСО§, СО| .

16.3.6. Аммиак в водном растворе

Термодинамические параметры аммиака в газовой фазе приведены 
в таблице 16.6.

Таблица 16.6
Термодинамические параметры NH3 при 298 К  в газовой фазе [6 ]

ДуЛГ, кДж/моль AfG°, кДж/моль £>°Дж/(моль*К)
-45,9 -16,4 192,8

В воде молекулы аммиака вступают в равновесие:
NH3 +H 20  = NH+ +ОН-, K h=  [NH+HOH-] /  [NH3] = 1,8 • Ю"5.

Незаряженные молекулы NH4OH в водном растворе не существу
ют [12]. Поэтому ниже будут рассмотрены только молекулы NH3 и NH+.
Константа кислотной диссоциации молекулы NH£ равна 5,5-Ю” 10 [13],
что дает для константы .К̂  величину 1,8-10-5. Повторяя аналогичноС02 

расчет для аммиака, находим, что мольные доли различных форм 
при pH = 7 и /  = 0,25 составляют: X(NH3) = 2,87-10“3 и X(NH£) = 0,997.
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Для раствора аммиака при стандартных условиях величина функции 
образования аммиака равна

A,G°(NH3, 298 К, /  = 0) = (-26,50) кДж/моль [14].
Стандартное изменение функции Гиббса для образования NH£ со

ставляет -79,52 кДж/моль [13]. Трансформированные значения термо
динамических параметров для аммиака приведены в таблице 16.7. Зна
чения мольных долей несколько отличаются от приведенных выше, что 
связано, скорее всего, с точностью исходных данных. Однако это разли
чие практически не сказывается на окончательных результатах по со
ставу отдельных форм.

Таблица 16.7
Значения вкладов в трансформированную функцию Гиббса для аммиака.

Трансформированные значения даны для условий:
Т =  298,15 К , pH = 7 и 1 =  0,25 М

№ Формула Р Ч Д

a s  |
s
и

дч, о
гк" 8
<  п 

«  
К

>4ч
'  1О -5.

<  £ 
и

дч- о 
8о  \  

<  £
К

X дчо
, - S 
^  S' 

к

1 N H 3 3 0 -26,5 119,87 2,43 95,8 0,0051 83,11
2 n h ; 4 +1 -79,52 159,83 2,43 82,74 0,9949 82,72

16.3.7. Вода

Для чистой воды в обычных термодинамических таблицах предпола
гают, что ее активность равна 1. Тогда, учитывая, что молекула воды 
имеет два атома водорода, для AfG ' воды получаем величину 
(-237,19) + 81,53 = -155,66 кДж/моль.

В приложении 16-1 приведены значения А̂ Н” hA^G0 д л я  ряда типич
ных в биохимии частиц; в приложении 16-2 приведены значения Af l '0 
и AfG’° для этих же и некоторых иных типичных реактантов.

16.4. ПРЕВРАЩ ЕНИЯ ЭНЕРГИИ В ЖИВОМ ОРГАНИЗМЕ
В результате потребления пищи живые организмы получают энергию 

для процессов метаболизма, биохимического функционирования многих 
жизненно важных систем и для выполнения работы. Для простоты при
мем, что гетеротрофный организм потребляет в качестве пищи глюко
зу (С6Н120 6), получая энергию за счет ее глубокого окисления до С02. Сна
чала рассмотрим термодинамику окисления глюкозы в общем случае. 
Начнем с окисления кристаллической глюкозы:

Глюкозакр + 602 газ = 6С02 газ + 6Н2Ожид. (16.40)
Термодинамические параметры кристаллической глюкозы, приве

денные в [15], равны:
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Ay?i? 2 9 8  = -1273,040 ±0,87 кДж/моль,

AfG298 =  -908,792 ±1,8 кДж/моль.

Для остальных реагентов в реакции (16.40) термодинамические па
раметры приведены в приложении 16-1.

В результате расчета получаем значение стандартных изменений эн
тальпии и функции Гиббса в реакции (16.40):

АДГ = -2803,00 кДж/моль; ArG° = -2881,60 кДж/моль.

Таблица 16.8
Параметры процессов гликолиза [1]

№ Реакция A,G*, 
кД ж/мол 

ь

К ' Q ' Q'/K'

1 Глюкоза + АТФ =
= глюкозо-6-фосфат + АДФ

-24,42 1,9-10" 1,2-Ю-3 0,6-10-8

2 Глюкозо-6-фосфат = фруктозо-6- 
фосфат

+3,19 0,28 0,17 0,25

3 Фруктозо-6-фосфат +
+ АТФ = фруктозо-1,6-дифосфат + 
+АДФ

-23,25 1,2104 0,17 1,410“5

4 Фруктозо-1,6-дифосфат =
= дигидрокси-ацетонфосфат + 
+ глицеральдегид-3-фосфат

+23,03 9 ,2 1 0 б 8,510“5 0,9

5 Дигидроксиацетонфосфат = 
= глицеральдегид-3-фосфат

+7,66 0,046 0,14 3

6*> Глицеральдегид-З-фосфат + Pi +
+ NAD-ож = 1,3-дифосфоглицерат + 
NAD-red

+1,12 0,64 52,6 80

7 1,3-дифосфоглицерат + АДФ = 
= 3-фосфоглицерат + АТФ

-8,22 27,5 1600 60

8 3-фосфоглицерат = 2-фосфоглицерат +5,94 0,09 0,25 2,8
9 2-фосфоглицерат =

= фосфоенолпируват + Н20
-3,60 4,3 0,77 0,18

10 Фосфоенолпируват + АДФ = 
= пируват + АТФ

-28,85 1,1 105 29,7 2,710“4

Сум
ма
S***

Глюкоза + 2Pi + 2АДФ + 2NAD-OX = 
= 2пируват + 2АТФ +2NAD-red +
+ 2НаО

-81,01

* Для вычисления произведения реакции принято, что [NAD-ox] ~ [NAD-red].

** При суммировании учтено образование двух молекул глицеральдегид-3-фосфата. 
Поэтому реакции с номерами 6-10 взяты в удвоенном количестве.

Рассматривая окисление глюкозы в водном растворе при 398 К с ис
пользованием трансформированных значений, получаем довольно близ
кие величины изменения энтальпии и функции Гиббса:

Глюкоза^ + 602 ^ = 6 С02 (otai, (16.41)
ДД'° = -2819,84 кДж/моль; ArG'°°= -2954,29 кДж/моль.
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Рассмотрим превращения глюкозы в организме. Глюкоза в цито
плазме клетки подвергается процессу гликолиза, который состоит из 
1 0  реакций, происходящих благодаря участию на каждой стадии соот
ветствующих ферментов (табл. 16.8). В этой таблице приведена инфор
мация о химических реакциях в процессе гликолиза, величинах измене
ния в реакциях трансформированной функции Гиббса, величинах кон
стант равновесия (К'°) и произведения реакции (Q'). Для вычисления 
произведения реакций использовали данные по концентрациям биоло
гических соединений в эритроцитах человека (табл. 16.9) [16, с. 43]. 
Из таблицы 16.9 видно, что наибольшее отклонения от равновесия де
монстрируют реакции с номерами 1, 3 и 10. Это связано с тем, что в этих 
реакциях участвуют АТФ и АДФ, концентрации которых в клетках 
очень сильно отклоняются от равновесного содержания. Равновесие в 
реакции АДФ + Pi = АТФ + Н20  (здесь Pi — фосфат, РО|_ ) сдвинуто 
вправо благодаря интенсивному синтезу АТФ в митохондриях.

Таблица 16.9
Концентрации биологических веществ в эритроцитах человека, 

участвующих в процессе гликолиза [16]

Вещество Концентрация, КГ6 моль/л
Глюкоза 5000
Глюкозо-6-фосфат (Г-6-Ф) 83
Фруктозо-6-фосфат (Ф-6-Ф) 14
Фруктозо-1,6-дифосфат (ФДФ) 31
Дигидроксиацетонфосфат (ДАФ) 138
Глицеральдегид-З-фосфат (ГАФ) 19
1,3-бисфосфоглицерат 1
2, 3-бисфосфогл ицерат 4000
3-фосфоглицерат (3-ФГ) 118
2-фосфоглицерат (2-ФГ) 30
Фосфоенолпируват (ФЕП) 23
Пируват (Пир) 51
Лактат (Лак) 2900
АТФ 1850
АДФ 138
Фосфат (Pi) 1000

На рисунке 16.3 показано изменение функции Гиббса как на отдель
ных стадиях гликолиза, так и в виде суммы всех предыдущих стадий, 
включая и i-ю рассматриваемую. Видно, что несмотря на скачкообразное 
изменение функции Гиббса при переходе от одной стадии к другой и не
смотря на появление положительных изменений AGt, суммарное значе
ние функции Гиббса для всех предыдущих стадий остается отрицатель
ным. Это означает, что процесс гликолиза не требует дополнительной 
энергии для проведения стадий с положительными значениями AGr
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№ реакции гликолиза

Рис. 16.3
Изменение функции Гиббса ( AG'\) в процессе гликолиза. Величина AG’\ характеризует 
каждую i-ю реакцию ( см. табл. 16.8). Величина X  A G °  представляет собой сумму AG'\ 
всех предыдущих реакций. Точка «О» на оси абсцисс соответствует введению глюкозы в

систему

Рис. 16.4
Строение митохондрии:

1 —  кристы ; 2  —  внеш няя мембрана; 3  —  внутренняя мембрана; 4  —  матрикс.

Отметим, что мы рассмотрели только один вариант гликолиза. Де
тальное рассмотрение возможных вариантов процесса гликолиза можно 
найти в [1-4, 17].

В результате гликолиза из одной молекулы глюкозы возникает две 
молекулы пирувата, две молекулы NAD-red, две молекулы АТФ.

Возникающий пируват далее поступает в матрикс митохондрий 
(рис. 16.4), которые играют исключительно важную роль в системе энер
гообеспечения организма. Длина митоходрий может достигать несколь
ких нм, ширина— около 0,5 нм. Митохондрии имеют две мембраны: 
наружную и внутреннюю. Внутренняя мембрана образует выпячивания, 
называемые кристами, что позволяет существенно увеличивать площадь
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внутренней мембраны. Пространство, окруженное внутренней мембра
ной, называется матриксом.

В матриксе пируват вступает в реакцию с коэнзимом СоА:
(52)Пируват + СоА + вода + NAD-ojc =

= NAD-red + Ацетил-СоА + C02total, (16.42)

ArG'° = -38,64 кДж/моль.
Далее Ацетил-СоА поступает в цикл трикарбоновых кислот 

(табл. 16.10).
Т а б л и ц а  1 6 .1 0

Цикл трикарбоновых кислот [1 ]

№ Реакция АС",
кДж/моль

1 Ацетил-СоА + оксалоацетат + вода = СоА + цитрат -44,77
2 Цитрат = цис-аконитат + вода +8,46
3 Цис-аконитат + вода = изо-цитрат -1,81
4 Изо-цитрат + NAD-ox + вода = кетоглутарат + С02 Ша1 + N AD -red -4,46
5 Кетоглутарат + NAD-ox + СоА + вода = сукцинил-СоА + C 0 2total +  

+ N AD -red
-37,08

6 Сукцинил-СоА + Pi + АДФ = сукцинат + АТФ + СоА +1,26
7 Сукцинат + FADerez-ox = фумарат + FA D enz-red 0,00
8 Фумарат + вода = L-малат -3,61
9 L-малат + NAD-ox = оксалоацетат + NAD-red +28,84
Сумма
s3

Ацетил-СоА + 3NAD-ox + FADeraz-ox + АДФ + Pi + 4Н20  = 
= 2СОа Ша1 +  3NAD-red + FA D enz-red  +  АТФ + СоА

-53,17

В результате реакций двух молекул пирувата, возникающих в ре
зультате гликолиза, в цикле трикарбоновых кислот возникает 4 С02, 
2 АТФ и несколько восстановленных соединений: 6  NAD-red и 2 FADenz- 
red. Учитывая, что в реакции гликолиза возникает две молекулы NAD- 
red и что в реакции двух молекул пирувата с СоА возникает также две 
молекулы NAD-red, в итоге после завершения цикла трикарбоновых 
кислот возникает 10 молекул NAD-red и 2 — FADenz-red. Эти восстанов
ленные соединения включаются в цепь окисления, которая осуществля
ется рядом ферментов, расположенных на внутренней мембране мито
хондрий (табл. 16.11). В таблице 16.11 указаны только суммарные про
цессы. Итогом в цепи электронного переноса является восстановление 
кислорода с образованием воды. Из таблицы 16.11 видно, что в ходе рас
смотренного процесса окисления происходит значительное уменьшение 
значения функции Гиббса восстановленных соединений.

Сумма реакций Sx + 2S2 +  2Ss + S4 описывает брутто-реакцию:

S, +  2 S2 + 2 S3 +  S4:
Глюкоза + 4Pi + 4АДФ + 602 = 4АТФ + 6C02 (otoi + 4H20. (16.43)
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Таблица 16.11
Окисление в мембране митохондрий

№ Реакция AG",
кДж/моль

1 10NAD-red + 10 Cytc-оя = 10NAD-ox + 10Cytc-red -814,4
2 2FADenz-red  +  2Cytc-ox = 2FADen z-ox  +  2 Cytc-red -26,78
3 12Cytc-red + 602 = 12Cytc-ox + 12H20 -737,64
Сумма
«4

lONAD-red + 2YA D enz-red  +  602 = lONAD-ox + 2F A D enz-ox +  
12H20

-1578,82

Если из (16.43) убрать реакции образования четырех молекул АТФ, 
то получим уравнение (16.41). Следовательно, глюкоза в гетеротрофном 
организме способна окисляться практически полностью, т. к. окисление 
кристаллической глюкозы и окисление глюкозы в организме приводят к 
одинаковым продуктам с близким изменением термодинамических 
функций. Энергия, выделяемая при окислении, расходуется на поддер
жание температуры организма и на реализацию различных метаболиче
ских синтезов, а также может быть использована для выполнения рабо
ты. Некоторые проблемы, связанные с термодинамикой биохимических 
превращений, рассмотрены в части 3 этого учебника.

16.5. АТФ И ЕГО РОЛЬ В ОРГАНИЗМЕ
Синтез АТФ происходит в митохондриях на ферменте АТФ-синтазе 

по реакции:
АДФ + Pi = АТФ + Н20 , ArG'°= 36,03 кДж/моль,

ДД'°= 26,03 кДж/моль. (16.44)
Видно, что синтез АТФ происходит в эндотермической и эндергони- 

ческой реакции. Вообще говоря, это противоречит возможности само
произвольного (спонтанного) протекания обсуждаемого процесса. Тем не 
менее, оказывается, в условиях отсутствия полного химического равно
весия в системах, протекание сложных (составных) химических процес
сов с нарушением законов классической равновесной термодинамики все 
же возможно в ситуации, когда термодинамически «запрещенная» ре
акция оказывается сопряженной с термодинамически «разрешенной» 
«сопрягающей» реакцией за счет общего интермедиата. Подробнее 
см. часть 3 данного учебника.

Что касается термодинамически запрещенной реакции (16.44), то в 
настоящее время общепринята точка зрения, что в аэробных организмах 
эта реакция сопряжена с термодинамически разрешенными реакциями 
дыхательного метаболизма, в частности, за счет окисления «пищи», 
например глюкозы [2-4 , 17].

Термодинамическое сопряжение характерно для многих сложных 
биохимических систем. Например, реакция образования Ацетил-СоА из 
ацетата и СоА термодинамически невыгодна:

Ацетат + СоА —»Ацетил-СоА + Н20 , ArG'° =  +33,21 кДж/моль.
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Однако сопряжение этой реакции с реакцией гидролиза АТФ позво
ляет обеспечить протекание реакции:
Ацетат + СоА + АТФ —> Ацетил-СоА + АДФ + Pi, ArG'° =  -2 ,82  кДж/моль.

Это сопряжение происходит благодаря образованию ацетилфосфата в 
качестве промежуточного продукта в реакции:

АТФ + Ацетат —> АДФ + Ацетилфосфат, ArG'° =  +8,61 кДж/моль.
Далее ацетилфосфат реагирует с СоА с образованием ацетил-СоА:

Ацетилфосфат + СоА —► Ацетил-СоА + Pi, ArG'° = -11,43 кДж/моль.
Кинетическое исследование этой системы [18] на малых временах 

действительно продемонстрировало ожидаемое образование ацетил-СоА 
в достаточно больших концентрациях. Однако кинетический анализ на 
более длинных временах показал [19], что по мере расходования исход
ных реагентов и приближения системы к равновесию количество ацетил- 
СоА со временем уменьшается и достигает термодинамически равновес
ного значения.

Таким образом, условие А <ЗГ < 0 для суммарного процесса с участием 
реакции гидролиза АТФ является необходимым для получения термо
динамически невыгодного продукта, но это сопряжение обеспечивается 
кинетическими процессами только в условиях общей термодинамиче
ской неравновесности системы, что является обязательным атрибутом 
любого живого организма.

16.6. АКТИВНЫ Е ФОРМЫ КИСЛОРОДА  
В ВОДНЫ Х РАСТВОРАХ

В ряде биохимических реакций важную роль играют активные фор
мы кислорода(АФК). К активным формам кислорода в водных растворах 
относят: супероксидный радикал 0 2 , синглетный кислород гидрок
сильный ОН и пероксидный Н02 радикалы, пероксидный ион Н02 и пе
рекись водорода Н20 2.

Найдем равновесные электродные потенциалы этих частиц 
при 298,15 К [22-24]. Равновесные потенциалы отсчитываются от по
тенциала водородного электрода. Поэтому мы начнем рассмотрение 
электродных потенциалов со стандартной реакции с участием водорода.

16.6.1. Молекула водорода

В химии принято, что электродный потенциал стандартного водо
родного электрода в точности равен рулю. Под стандартным электродом 
понимается электрод, в котором давление водорода равно 1  бар, а актив
ность гидратированных ионов водорода Ндд равна 1  моль/л:

Щ е +er ->1 /2Н а. (16.45)
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В то же время в биохимических исследованиях в качестве стандарта 
для водных растворов используют растворы с pH = 7, в которых актив
ность ионов водорода равнаНГ7 моль/л. Это приводит к сдвигу электрод
ного потенциала водорода относительно стандартного значения. Величи
ну этого сдвига можно найти из рассмотрения констант равновесия. 
В случае стандарта, принятого в химии, константа равновесия К  ^ рав
на:

Jp( Но)
^хим = 1 —  • (16.46)хим а(Н+ ) • а(е~) v '

В случае стандарта, принятого в биохимии, константа К бт равновесия 
электродной реакции имеет вид:

К* » о - - [а(н+)^ \ . а(е- ) - - К™ 10- 7 - (16-47»

Учитывая, что

кбт =  е х Р ( - Д Г С ° и о  /  RT) и  ^ Х И М  =  e x p ( - A r G x HM /  R T )  ,

из (16.47) получаем для реакции (16.45):

Я6 ио ■ -  0,414В -  0 -0 ,4 1 4  В -  -0 ,4 1 4  В . (16.48)

В случае присутствия протона в левой (правой) части уравнения 
электродной реакции потенциалы в биохимической шкале изменяются 
на величину-0,414 В (+0,414 В) относительно электродных потенциалов 
в химической шкале.

16.6.2. Молекула дикислорода

Стандартное изменение функции Гиббса при реакции дикислорода с 
водородом в газовой фазе составляет в нормальных условиях, т. е. при 
парциальном давлении каждого из газов 1  бар,

° 2,гаа + 2 Н2,газ 2 H2Ow  4^° = "474,46 кДж/моль. (16.49)
Это же уравнение, используя выражение (15.53), в форме электрод

ной реакции запишем в виде:
0 2>raa +  41Г +  4е~ -> 2Н20 „ ,  Я ° ,м -  +1,229 В . (16.50)

Найденный электродный потенциал рассчитан в химической шкале, 
для которой стандартная активность протонов а(Н+) = 1 моль/л. Для 
биохимической шкалы находим:

Е био = £ хим -  0,414В = 0,815 В . (16.51)

Часто рассматривают дикислород, растворенный в воде. Изменение 
функции Гиббса при растворении дикислорода в воде таково (приложе
ние 16-1):

0 2,газ -> ° 2 \ G° = +16,4 кДж/моль. (16.52)
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Вычитая из (16.49) уравнение (16.52), получаем:
0 2<aq +  2Н2 гаа -> 2Н2Ожид, ArG° = -490,86 кДж/моль. (16.53)

Записав последнее уравнение в форме электродной реакции, нахо
дим:

0 1ч +  4Н+ + 4е -> 2НгО „ , = 1,27 В . (16.54)

В биохимической шкале Е£ио = 0,856 В .

16.6.3. Радикал НОг

Для расчета электродного потенциала широко обсуждаемого в био
химии радикала Н02 в водных растворах воспользуемся следующими 
реакциями:

Н02 + Н+ + е“ -> Н20 2 as, ArG° = -144,25 кДж/моль [6 ].
Н2 О2  щ  НО2  + н+ , ArG° = 66,33 кДж/моль [6 ].

Отсюда находим величину стандартного электродного потенциала 
радикала Н02, равную -Ехим = 0,81 В (табл. 16.11).

16.6.4. Радикал ОН

Для расчета стандартного электродного потенциала радикала ОН 
воспользуемся следующими реакциями:__________________________________

№ Реакция AG°(T°), 
кДж/моль

Ссылка

1 он^ -> 0Нгаз 8,37 [23]
2 0Нгаз + 1/2Н2 газ —» Н2Огаз -262,8 Расчет с использованием дан

ных [6]
3 Н2°газ -> Н2°*™ -8,62 [6, 13]
4 н 2о жил̂ о н + н + 79,88 [6, 13]
Сумма ОНш + 1/2Н2 —» ОН” + Н+ -183,17

Отсюда находим, что величина стандартного электродного потенциа
ла Ехим Радик217121 ОН равна 1,9 В [24] (табл. 16.11). В [6 ] приводится 
близкое значение 2,02 В.

16.6.5. Синглетный кислород

Молекула дикислорода в основном состоянии парамагнитна и нахо
дится в триплетном состоянии, которое описывается электронным тер
мом 3X g  • Ближайшие возбужденные состояния синглетны: 0 2(ХА) с
энергией возбуждения 0,977 эВ, что эквивалентно 94,27 кДж/моль, 
и g) с энергией возбуждения 1,626 эВ, что эквивалентно

156,83 кДж/моль [25, с. 218-219]. Дикислород в состоянии о2(хХ  J) жи' 
вет очень мало, и поэтому под синглетным кислородом обычно понимают
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дикислород в первом электронно-возбужденном состоянии 0 2(1Ag), время 
жизни которого в водных растворах меняется, по данным разных авто
ров, в интервале 2 -7  мкс [26, с. 185]. Используя данные по возбуждению 
дикислорода в состояние 1̂ g, для изменения функции Гиббса в реакции

0 2САв) + Ш + + 4 е -^ 2 Я 20 яяя

получаем величину, равную-584,44 кДж/моль, что эквивалентно вели
чине электродного потенциала Д°им = 1,51 В.

Данные по значениям стандартных электродных потенциалов для 
ряда электродных полуреакций с участием простых кислородосодержа
щих соединений приведены в таблице 16.11 [6 , 2 0 ].

Таблица 16.11
Стандартные электродные потенциалы 

для некоторых активных форм кислорода

Реакция Е° ,Вхим ’ я6°ио,в

н ;г + е- 1 /  2Н2 0,00 -0,414

02,газ + 4Н+ + 4е“ —» 2Н2Ожвд 1,229 0,815

02,а9+ 4Н+ + 4е“ —» 2Н2Ожид 1,27 0,856

®2,газ + е“ -> -0,33 0,084

0 2,aq + е_ Oi,ag -0,16 0,264

Оа.гаа + 2Н+ + 2е —> Н202 а? 0,695 0,281

0 2>ras + 2Н20 + 4е~ -»  40Н“ 0,401 0,815

Ог.газ Н20  + 2 е —> HO2 -I-OH -0,076 0,338

0 2,газ + 2Н20 + 2е -> Н20 2 а, + 20Н -0,146 0,268

Н202>аг + 2Н+ + 2е ^ 2 H 20 _ 1,776 1,362

НО2 + Н20 + 2е“ -> 30Н- 0,878 1,292

Н02 + Н+ + е“ -> Н202 ^ 1,495 1,081

Н02 + е —> Н02 0,81 1,224

ОН +  е~—> 0Н“ 1,9 [ 2 4 ] 2 , 0 2  [6] 2,314 <=> 2,434

0 2(*А)+ 4Н+ + 4е“ —> 2Н2Ожид 1,51 1,096

АФК играют важную роль в процессах окисления биологических мо
лекул [27] и в процессах апоптоза (клеточной гибели) [17, 28].
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Приложение 16-1 
Таблица значений AfG° и A^fT для частиц в разбавленных растворах

при Т =  298,15 К , /  = 0

Частица AfG°,
кДж/моль

А^°,
кДж/моль

в д Ссылка

аденин 310,67
286,70

0
1

5
6

аденозин -194,50 -621,30 0 13
-214,28 -637,70 1 14

аденозинтрифосфат (АТФ) -2768,10 -3619,21 -4 12
-2811,48 -3612,91 -3 13
-2838,18 -3627,91 -2 14

аденозиндифосфат (АДФ) -1906,13 -2626,54 -3 12
-1947,10 -2620,94 -2 13
-1971,98 -2638,54 -1 14

аденозинмонофосфат (АМФ) -1040,45 -1635,37 -2 12
-1078,86 -1629,97 -1 13
-1101,63 -1648,07 0 14

аденозин 5'-фосфосульфат -1541,98 -1 12 а
азот-газ 0 0 0 0
азот-ад 18,7 -10,54 0 0
аконитат-цис -917,13 -3 3
аланин -371,00 -554,80 0 7
аммиак -26,50 -80,29 0 3

-79,31 -132,51 1 4
D-арабиноза -742,23 -1043,79 0 10
Б-арабиноза-5-фосфат -1598,34

-1636,53
-2
-1

9
10

а

L-аспаргин -525,93 -766,09 0 8
L-аспартат -695,88 -943,41 -1 6
ацетальдегид -139,00 -212,23 0 4
ацетат -369,31 -486,01 -1 3

-396,45 -485,76 0 4
ацетил-СоА -188,52 0 3
ацетил фосфат -1219,39

-1268,08
-1298,26

-2
-1
0

3
4
5

ацетоацетат -482,49 0 5 а
ацетоацетил-СоА -285,32 0 5 а
ацетон -159,70 -221,71 0 6
бутанал -129,87 0 8 б
бутанол-га -171,84 0 10
бутират -352,63 -1 7
L-валин -358,65 -611,99 0 11
вода -237,19 -285,83 0 2
водород-газ 0 0 0 2
водород-ад 17,6 -4,20 0 2
D-галактоза -908,93 -1255,20 0 12
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Продолжение прил. 16-1
Частица A,G°, 

кДж/моль
А,Я",

кДж/моль
Ч, в д Ссылка

D-галактозо-1 -фосфат -1756,69
-1793,57

-2
-1

11
12

D-галактозо-б-фосфат -1756,81
-1793,57

-2
-1

11
12

а

D-галактоно-1,4-лактон -905,34 0 10 а
(5)-гидроксиглутарат -840,18 -2 6 а
4-гидрокси-2-оксиглутарат -951,78 -2 4 а
3-гидроксипируват -608,55 -1 3 а
гидроксипропионат -518,40 -1 5
гипоксантин 89,50 0 4
гликолат -530,95 -1 3
глиоксалат -468,60 -1 1
D-глицеральдегид -440,02 0 6 а
глицеральдегид-3-фосфат -1288,60

-1321,14
-2
-1

5
6

(Д)-глицерат -661,01 -1 5 а
глицерин -497,48 -676,55 0 8
глицерин-3-фосфат -1358,96

-1397,04
-1724,59
-1722,79

-2
-1

7
8

глицилглицин -520,20 -734,25 0 8
глицин -379,91 -523,00 0 5
L-глутамат -697,47 -979,89 -1 8
L-глутамин -528,02 -805,00 0 10
глутатион-СоА -50,41 0 16
глутатион - red 34,17

-13,44
-2
-1

15
16

глутатион-ох (димер) 0 -2 30
D-глюкоза -915,90 -1262,19 0 12
D-глюкоза-1 -фосфат -1756,87

-1793,98
-2
-1

11
12

D-глюконо-1,5-лактоне -903,50 0 10 б
D-глюконо-1,5-лактоне 6-фосфат2“ -1746,08 -2 9 б
D-глюконо-1,5-лактоне 6-фосфат- -1782,73 -1 10 б
D-глюкозо-б-фосфат -1763,94

-1800,59
-2276,44
-2274,64

-2
-1

11
12

дигидроксиацетон -451,00 0 6 б
дигидроксиацетонфосфат -1296,26

-1328,80
-2
-1

5
6

диоксид углерода, газ -394,36 -393,50 0 0
диоксид углерода, total -527,81

-586,77
-623,11

-677,14
-691,99
-699,63

-2
-1
0

0
1
2

L-идитол -944,73 0 14 б
индол 223,80 97,50 0 7
карбамат -377,65 -1 2
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Продолжение прил. 16-1
Частица A,G°, 

кДж/моль
А,Я",

кДж/моль
Ч, В Д Ссылка

карбамоил фосфат -1231,95
-1281,50
-1310,73

-2
-1
0

2
3
4

кетоглутарамат -595,88 -1 5 а
кетоглутарат -793,41 -1044,06 -2 4
кислород-газ 0 0 0 0
кислород-ад 16,40 -11,70 0 0
коэнзимА (СоА) 0

-47,83
-1
0

0
1

креатин -259,20 0 9
креатинин -23,14 0 7
ксилитол -784,09 0 12 б
£>-ксилоза -750,49 -1045,94 0 10
D-ксилулоза -746,15 -1029,65 0 10
лактат -516,72 -686,64 -1 5
лактоза -1567,33 -2233,08 0 22
лактулоза -1575,22 0 22 а
L-лейцин -352,25 -643,37 0 13
1--лейцин-изо -343,90 0 13
£)-ликсоза -749,14 0 10
L-малат -842,66

-872,68
-2
-1

4
5

малеат -592,09 -2 2
малил-СоА -705,03 0 5
мальтоза -1574,69 -2238,06 0 22
мальтоза-изо -1587,71 -2244,48 0 22 а
D-маннитол -942,61 0 14
D-маннитол 1-фосфат2- -1793,58 -2 13 б
D-маннитол 1-фосфат- -1830,68 -1 14 б
D-манноза -910,81 -1258,66 0 12
D-манноза-1 -фосфат -1754,56

-1791,32
-2
-1

11
12

а

D-манноза-б-фосфат -1759,87
-1796,63

-2
-1

11
12

а

метан-газ -50,72 -74,81 0 4
метан-ад -34,33 -89,04 0 4
метанол -175,31 -245,93 0 4
метиламин ион -39,86 -124,93 1 6
(i2) - 2-мети л мал ат -843,90 -2 6 а
метилмалеат -600,7

-636,49
-2
-1

4
5

а

метилмалонил-СоА -544,03 0 5
4-метил-2-оксопентаноат -445,14 -1 9 а
метионин-L -502,92 0 11
мочевая кислота -356,90 0 4
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Продолжение прил. 16-1
Частица A,G°,

кДж/моль
А,Я",

кДж/моль
Ч, в д Ссылка

мочевина -202,80 -317,65 0 4
никотинамидадениндинуклеотид-ол:
(NAD-ox)

0 0 -1 26

никотинамидадениндинуклеотид-red
(NAD-red)

22,65 -31,94 -2 27

никотинамидадениндинуклеотидфосфат- 
о х  (NADP-ox)

-835,18 0 -3 25

никотинамидадениндинуклеотидфосфат- 
red (NADP-red)

-809,19 -29,18 -4 26

никотинамид рибонуклеотид 840,08
803,32

-2
-1

14
15

а

оксалат -673,90 -825,10 -2 0
оксалоацетат -793,29

-698,33
-959,90 -2

-1
2
3

оксалил-СоА -510,77 0 0
оксалосукцинат -1138,88 -2 4
оксид углерода, газ -137,17 -110,53 0 0
оксид углерода, aq -119,90 -120,96 0 0
б-окси-Б-пролин -469,15 -1 6 а
оксоглутарат -878,20 0 6
палмитат -259,40 -1 31
перекись водорода-ад -134,03 -191,17 0 2
пирофосфат (ppi) -1919,86

-1973,86
-2012,21
-2025,11
-2029,85

-2293,47
-2294,87
-2295,37
-2290,37
-2281,17

-4
-3
-2
-1
0

0
1
2
3
4

пируват -472,27 -596,22 -1 3
пропаноил-СоА -179,14 0 5 а
пропанол-2 -185,23 -330,83 0 8
пропанол-п -175,81 0 8
ретиналь 0 0 28
ретинол -27,91 0 30
рибитол 774,80 0 12 б
Л-рибоза -738,79 -1034,00 0 10
Л-рибоза-1 -фосфат -1574,49

-1612,67
-2
-1

9
10

Л-рибоза-5-фосфат -1582,57
-1620,75

-2042,43
-2030,18

-2
-1

9
10

D-рибулоза -735,94 -1023,02 0 10
Л-рибулоза-5-фосфат -1595,32

-1633,50
-2
-1

9
10

а

сахароза -1564,70 -2199,87 0 22
Л-серин -510,87 0 7
Л-сорбитол -946,36 0 14 б
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Продолжение прил. 16-1
Частица A,G°,

кДж/моль
А,Я",

кДж/моль
Ч, В Д Ссылка

L-сорбитол 6-фосфат2- -1793,10 -2 13 б
L-сорбитол 6-фосфат- -1829,10 -1 14 б
L-сорбоза -911,95 -1263,30 0 12
сукцинат -690,44 -908,68 -2 4

-722,62 -908,84 -1 5
-746,64 -912,20 0 6

сукцинил-СоА -509,59 -1 4
-533,76 0 5

Т И М И Н 349,99 -1 5 в
293,25 0 6

тимидин -157,59 -1 13 в
-214,65 0 14

тимидин трифосфат (ТТР) -2724,87 -5 12 в
-2788,25 -4 13
-2831,63 -3 14

тимидин дифосфат (TDP) -1865,77 -4 12 в
-1926,28 -3 13
-1967,25 -2 14

тимидин монофосфат (ТМР) -999,67 -3 12 в
-1060,60 -2 13
-1099,01 -1 14

тиоредоксин-red 69,88 -2 0
20,56 -1 1

-25,37 0 2
тиоредоксин-ох 0 0 0
L-тирозин -370,70 0 11
а, а-трегалоза -1582,76 0 22 а
L-треонин -528,89 0 9 а
L-триптофан -114,70 -405,20 0 12
убихинон-red -89,92 0 92
убихинон-ох 0 0 90
урат -325,90 -1 3
L-фенилаланин -207,10 - 11
урацил 347,48 -1 3 в

293,25 0 4
уридин -160,08 -1 11 в

-214,6 0 12
уридин трифосфат (UTP) -2727,23 -5 10 в

-2788,25 -4 11
-2831,63 -3 12

уридин дифосфат (UDP) -1868,29 -4 10 в
-1926,28 -3 11
-1967,25 -2 12
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Продолжение прил. 16-1
Частица A,G°,

кДж/моль
А,Я",

кДж/моль
Ч, Ссылка

уридин монофосфат (UMP) -1002,21
-1060,60
-1099,01

-1 10
11
12

в

ферредоксин-red 38,07 0 0
ферредоксин-ох 0 1 0
флавинадениндинуклеотид-епг-ох 
(FA D en z-ox )

0 -2 31

флавинадениндинуклеотид-егаг-red
(FAD enz-red)

-88,60 -2 33

флавинадениндинуклеотид-ох (FAD-ox) 0 -2 31
флавинадениндинуклеотид-red (FAD-red) -38,88 -2 33
флавинмононуклеотид-ох (FMN-ox) 0 -2 19
флавинмононуклеотид-red (FMN-red) -38,88 -2 21
формиат -351,0 -425,55 -1 1
фосфат (pi) -1096,10

-1137,30
-1299,00
-1302,6

-2
-1

1
2

£>-фосфо-глицерат-2 (pg2) -1496,38
-1539,99

-3
-2

4
5

D-фосфо-глицерат-З (pg3) -1502,54
-1545,52

-3
-2

4
5

фосфоглицерат-бис-1,3 (bpg) -2357,42 -4 4
3-фосфогидроксипируват -1448,67 -3 2 а
фосфоенолпируват (pep) -1263,65

-1303,61
-1621,38
-1619,58

-3
-2

2
3

б-фосфо-Л-рибозо 1-дифосфат -3284,25
-3325,23
-3363,42

-5
-4
-3

8
9
10

а

L-O-фосфосерин -1360,75
-1397,51

-2
-1

6
7

а

D-фруктоза -915,51 -1259,38 0 12
Л-фруктоза-1-6-дифосфат -2601,40

-2639,36
-2673,89

-3343,25
-3341,45
-3339,65

-4
-3
-2

10
11
12

D-фруктоза-б-фосфат -1760,80
-1796,60

-2265,17
-2263,37

-2
-1

11
12

фумарат -601,87
-628,14
-645,80

-777,39
-774,46
-774,88

-2
-1
0

2
3
4

целлобиоза -1585,94 0 22 а
3', б'-цикл АМР -629,68 -1 7 а
цианат -97,40 -1 0
циннамат-транс -128,75 -1 7 а
цистеин-Л -291,00

-338,82
-1
0

6
7

Л-цистин -666,51 0 12
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Окончание прил. 16-1
Частица AfT ,

кДж/моль
А,Я",

кДж/моль
Ч, В Д Ссылка

цитидин 0 0 13
-22,09 1 14

цитидин трифосфат (СТР) -2573,60 -4 12
-2616,98 -3 13
-2645,98 -2 14

цитидин дифосфат (CDP) -1711,63 -3 12
-1752,60 -2 13
-1779,77 -1 14

цитидин монофосфат (СМР) -845,95 -2 12
-884,36 -1 13
-909,45 0 14

цитозин 507,90 0 5
481,64 1 6

цитохром-с-ох (C ytc-ox ) 0 3 0
цитохром-c-red (C ytc-red ) -24,51 2 0
цитрат -1162,69 -1515,11 -3 5

-1199,18 -1518,46 -2 6
-1226,33 -1520,88 -1 7

цитрат-изо -1156,04 -3 5
-1192,57 -2 6
-1219,47 -1 7

этанол -181,64 -288,30 0 6

Величины AfG°, A f̂T для частиц без указания ссылки взяты из табли
цы 3.2 в [1 ]; остальные величины взяты из статей R.A.Alberty: а — 
J. Phys. Chem. В, 2005, 109, 9132-9139; б — Biophysical Chemistry, 2004, 
111, 115-122; в — Biophysical Chemistry, 2007, 127, 91-96.

Приложение 16-2
Таблица значений AfG'° и А^1'° для реактантов 

при Т = 298,15 К , pH = 7, 1 =  0,25 М

№ Вещество AtG°,
кДж/моль кДж/моль

Ссылка

1 аденин 514,50
2 аденозин 335,46 -626,27
3 аденозинтрифосфат (АТФ) -2292,5 -3616,92
4 аденозиндифосфат (АДФ) -1424,70 -2627,24
5 аденозинмонофосфат (АМФ) -554,83 -1638,19
6 азот-газ 0 0
7 азот-ад 18,7 -10,54
8 аконитат-цис -802,12
9 аланин -85,64 -557,67
10 аммиак 82,93 -133,45
11 Д-арабиноза -334,57 -1047,89
12 аспаргин-1/ -199,80 -769,37
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Продолжение прил. 16-2
Вещество АР'°,

кДж/моль
AJT%

кДж/моль
Ссылка

аспартат-L -452,09 -945,46
ацетальдегид 24,06 -213,87
ацетат -247,83 -486,83
ацетил-СоА -58,06
ацетилфосфат -1107,02
ацетон 84,90 -224,17
бутанол-ге 235,82
бутират -68,08
валин-1, 89,78 -616,50
вода -155,66 -286,65
водород-газ 81,53 -0,82
водород-ад 99,13 -5,02
галактоза -419,74 -1260,13
галактозофосфат -1311,60
гидроксипропионат -315,38
гипоксантин 252,56
гликолат -409,46
глиоксалат -428,64
глицеральдегидфосфат -1088,04
глицерин -171,35 -679,83
глицерин-3-фосфат -1077,13
глицилглицин -194,07 -737,53
глицин -176,08 -525,05
глутамат -372,15 -982,76
глутамин -120,36 -809,10
глутатион-СоА 574,84
глутатион-red 637,62
глутатион-ох 1219,74
глюкоза -426,71 -1267,12
глюкоза-1 -фосфат -1311,89
глюкоза-6-фосфат -1318,92 -2279,30
дигидроксиацетонфосфат -1095,70
диоксид углерода, газ -394,36 -393,50
диоксид углерода, total -547,10 -692,86
индол 509,16 94,63
карбамат -296,93
карбамоил фосфат -1160,29
кетоглутарат -633,59
кислород-газ 0 0

кислород-ад 16,40 -11,70
коэнзим А (СоА) -7,26
креатин 107,69
креатинфосфат -43,0 [17]
креатинин 262,22
ксилоза -342,83 -1050,04
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Продолжение прил. 16-2
Вещество АР'°,

кДж/моль
AJT%

кДж/моль
Ссылка

ксилулоза -338,49 -1033,75
лактат -313,70 -688,28
лактоза -670,48 -2242,11
L-лейцин 177,71 -648,71
L-лейцин-изо 186,06
ликсоза -341,48
малат -682,85
малил-СоА -501,19
мальтоза -677,84 -2247,09
И-маннитол -371,89
манноза -420,81 -1263,59
метан-газ 112,34 -76,45
метан-ад 128,73 -90,68
метанол -12,25 -247,57
метиламин ион 203,93 -126,98
метилмалонил-СоА -340,23
L-метионин -54,49
мочевая кислота -193,84
мочевина -39,74 -319,29
никотинамидадениндинуклеотид-ох (NAD- 
ox)

1059,11 -10,26

никотинамидадениндинуклеотид-red
(NAD-red)

1120,09

никотинамидадениндинуклеотидфосфат- 
о х  (NADP-ox)

176,68 -6,57

никотинамидадениндинуклеотидфосфат- 
red  (NADP-red)

237,77 -33,28

оксалат -677,14
оксалоацетат -715,00
оксалил-СоА -510,77
оксалосукцинат -979,06
оксид углерода, газ -137,17 110,53
оксид углерода, aq -119,90 -120,96
оксоглутарат -633,59 <ii/»Ль
палмитат 1003,54
перекись водорода-ад -52,50 -191,99
пирофосфат (ppi) -1940,66 -2291,57
пируват -350,78 -597,04
пропанол-2 140,90 -334,11
попанол-га 150,32
ретиналь 1141,45
ретинол 1195,07
рибоза -331,13 -1038,10
рибоза-1 -фосфат -1211,14
рибоза-5-фосфат
рибулоза

-1219,22
-328,28

-2042,43
-1027,12
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Продолжение прил. 16-2
Вещество АР'°,

кДж/моль
AJT%

кДж/моль
Ссылка

сахароза -667,85 -2208,90
L-серин -225,51
сорбоза -422,76 -1268,23
сукцинат -530,64 -908,70
сукцинил-СоА -347,47
Т И М И Н 537,84
тимидин 356,07
тимидин трифосфат (ТТР) -2271,89
тимидин дифосфат (TDP) -1404,09
тимидин монофосфат (ТМР) -534,22
тиоредоксин-red 55,74
тиоредоксин-ох 0

L-тирозин 77,73
L-триптофан 374,49 -410,13
убихинон-red 3660,55
убихинон-ох 3668,94
урат -204,41
L-фенил аланин 241,33
урацил 456,30
уридин 274,53
уридин трифосфат (UTP) -2353,42
уридин дифосфат (UDP) -1485,64
уридин монофосфат (UMP) -615,76
ферредоксин-red 38,07
ферредоксин-ох -0,81
флавинадениндинуклеотид-епг-ох
(F A D enz-ox)

1260,51

флавинадениндинуклеотид-enz-red
(FAD enz-red)

1253,44

флавинадениндинуклеотид-ох (FAD-ox) 1260,51
флавинадениндинуклеотид-red (FAD-red) 1303,16
флавинмононуклеотид-ох (FMN-ox) 771,32
флавинмононуклеотид-red (FMN-red) 813,97
формиат -311,04 -425,55
фосфат (pi) -1059,49 -1299,36
Б-фосфо-глицерат-2 (pg2) -1341,79
D-фосфо-глицерат-З (pg3) -1347,73
фосфоглицерат-бис-1,3 (bpg) -2207,31
фосфоенолпируват (pep) -1189,73
фруктоза -426,32 -1264,31
фруктоза-1-6-дифосфат -2206,78
фруктоза-6-фосфат -1315,74
фумарат -523,58 -776,57
цианат -98,21
L-цистеин -53,65
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№ Вещество АР'°,
кДж/моль кДж/моль

Ссылка

145 1/-ЦИСТИН -177,32
146 цитидин 529,96 3
147 цитидин трифосфат (СТР) -2098,00 3
148 цитидин дифосфат (CDP) -1230,20 3
149 цитидин монофосфат (СМР) -360,33 3
150 цитозин 711,72 3
151 цитохром-с-ох (Cytc-ox) -7,29
152 цитохром-c-red (Cytc-red) -27,75
153 цитрат -966,23 -1513,66 <1Мi/it

154 цитрат-изо -959,58 i/П

155 этанол 62,96 -290,76

Величины AfG'° и Д Д "  для реактантов без указания ссылки взяты: 
для ДfG '°— из таблицы 4.2 в[1, с. 77-79], для Д̂ ТГ0 — из таблицы 4.3 
в[1, с. 80-81]; и — рассчитаны из данных таблицы 4.4, приведенной 
в [1 ]; остальные величины взяты из статей R. A. Alberty: г — Biophys. 
Chemistry 104 (2003) 327-334; д — Archives of Biochemistry and Biophys
ics 451 (2006) 17-22; e — Biophysical Chemistry 104 (2003) 327-334; ж — 
J. Phys. Chem. В 2001, 105, 1109-1114; з — Biophysical Chemistry 127 
(2007) 91-96.
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ГЛАВА 17 
ДИСПЕРСНЫЕ СИСТЕМЫ

Существенную роль в химии, природе и технике играют дисперсные 
системы и связанные с ними явления. Дисперсной системой называют 
двух- или многофазную систему, в которой по крайней мере одна из фаз 
представлена малыми (фазовыми) частицами.

Дисперсные частицы с размерами порядка десятков и сотен нм в по
следние годы принято называть наночастицами. Физика и физическая 
химия наночастиц имеет громадное значение для современных направ
лений развития катализа и микроэлектроники, а также изучения мно
гих природных явлений. Существенно, что многие свойства наночастиц 
обычно оказывается возможным описывать языком термодинамики 
дисперсных фаз, не рассматривая атомную природу вещества. Лишь при 
размерах частиц в несколько нанометров и менее, когда наночастицы 
уже обычно называют кластерами атомов или молекул, при обсуждении 
физико-химических свойств становится необходимым учитывать кван
тово-размерные эффекты.

17.1. ТИПЫ ДИСПЕРСНЫ Х СИСТЕМ. ПОВЕРХНОСТНОЕ НАТЯЖЕНИЕ
Различают следующие типы дисперсных систем:
— эмульсии — жидкость в жидкости;
— золи — твердые частицы в большом количестве жидкости; при 

этом золи с частицами малого размера (< 1 0 0 0  нм) называют кол
лоидами, большого — суспензиями;

— пасты — твердые частицы в малом количестве жидкости (жид
кость только обволакивает твердые частицы);

— аэрозоли — частицы конденсированной фазы в газе;
— гели — включения газовой фазы в твердую фазу;
— пены — большое количество газа в жидкой фазе, и т. д.
Принципиальной особенностью дисперсных систем является наличие

развитой межфазной границы (поверхности), поскольку термодинами
ческие характеристики вещества, находящегося на этой границе, могут 
существенно отличаться от соответствующих характеристик вещества 
внутри фазы.

Действительно, молекулы на поверхности любой фазы отличаются по 
направленности своих взаимодействий от молекул внутри объема. На 
молекулы, находящиеся на поверхности, действуют силы, втягивающие 
их внутрь, в то время как внутри объема равнодействующая сил, дей
ствующих на молекулу, в среднем равна нулю. Поэтому при диспергиро
вании системы приходится затрачивать определенную работу по разрыву
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ван-дер-ваальсовых связей внутри объемной фазы. Следовательно, дис
пергирование сопровождается ростом внутренней энергии системы. Яс
но, что такое увеличение потенциальной энергии системы пропорцио
нально поверхности диспергированной фазы, и поэтому обычно говорят о 
поверхностной энергии. Роль поверхностной энергии исключительно 
велика для малых частиц, в которых доля поверхностных молекул отно
сительно молекул в объеме велика. Для образцов макроскопического 
размера вкладом энергии поверхности можно пренебречь по сравнению с 
энергетическими характеристиками всей системы.

Нетрудно оценить характерный размер диспергированной фазы, при 
котором можно ожидать заметного проявления эффектов поверхности. 
Так, если фазовые частицы имеют характерный радиус R, а размер мо
лекул фазообразующего вещества равен а, то объем Vnm, занимаемый ча
стицами, находящимися непосредственно в приповерхностном слое, бу
дет составлять:

V ~4nR2a.нов

Поскольку при этом объем Уобщ всей частицы равен:

о̂бщ = ,

то доля вещества, находящегося непосредственно на поверхности, со
ставляет:

« 3 а / R .
'общ

Очевидно, что в случае типичных значений а ~ 1 нм = 1 0 9 м уже при 
размере частиц R ~  100 нм = 0,1 мкм на поверхности будет находить
ся 3% всего вещества диспергированной фазы.

Молекулы на поверхности образуют особый слой, который можно 
назвать поверхностной пленкой. Эту пленку нередко выделяют в отдель
ную поверхностную фазу. Поверхностная фаза отличается рядом своих 
свойств от объемной фазы, например, по способности адсорбировать и 
растворять примесные вещества. Поэтому рассмотрение поверхностных 
явлений представляет существенный интерес.

Определенную трудность представляет собой вопрос о том, как очер
тить границы поверхностной фазы. Чтобы избежать этой трудности, вво
дят понятие избытка той или иной величины (избыточной функции) в 
поверхностном слое. Для поверхности будем использовать обозначение 
с «~»: S . Избыточные поверхностные функции будем обозначать верх
ним индексом « s ».

Рассмотрим понятие избыточной функции поверхностного слоя на 
примере плотности макроскопической системы с плоской поверхностью, 
состоящей из жидкости и ее пара. Вдали от поверхности раздела плот
ность каждой фазы постоянна, но вблизи поверхности раздела она может 
меняться. Введем на единицу площади поверхности раздела избыточную
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функцию количества вещества ( ns ), которая представляет собой инте
грал от разности двух величин:

где г — координата, перпендикулярная поверхности; р(г) — реальная 
плотность в обеих фазах; рид(г) — плотность вещества в идеальной систе
ме, не учитывающей поверхностных эффектов.

Величина рид(г) постоянна и равна плотности жидкости до границы 
раздела фаз, а затем она скачком уменьшается до постоянной величины 
плотности пара при бесконечном удалении от границы раздела. Рассчи
танная таким образом величина ns зависит от положения границы, при 
которой идеальная функция плотности скачком меняется от одного зна
чения к другому. Поэтому положение границы обычно выбирают в такой
точке, в которой величина ns обращается в нуль.

Аналогичным образом вводят избыточные поверхностные функции и 
для других величин. Количественно термодинамические особенности 
систем с развитой границей учитывают с помощью специальной величи
ны с, носящей название поверхностного натяжения (иногда эту величи
ну называют также избыточной поверхностной энергией). Величина а 
описывает изменение функции Гиббса системы вследствие появления в 
ней межфазной границы с общей площадью S :

Gv — функция Гиббса системы без учета межфазной границы.
Для объемных фаз величина механической работы, произведенной 

над системой, определяется как -pdV, и произведенная над системой ра
бота считается положительной, если dV < 0 . В случае поверхности, 
наоборот, увеличение площади поверхности возможно лишь при совер
шении работы над системой. Поэтому выражение для элементарной ра
боты 8w, необходимой для небольшого изменения поверхности, следует 
записывать в виде:

В большинстве случаев коэффициент поверхностного натяжения 
принимают независимым от кривизны поверхности. Если работу выра
жать в Дж, а площадь — в м2, то размерность а — Дж/м2 или Н/м. По
следнее отражает тот факт, что, например, для систем типа жид
кость/газ величину поверхностного натяжения можно измерять на «ве
сах Ленгмюра» как силу, действующую на жесткий тонкий элемент

J [р(*)-рИд ( * № , (17.1)
—оо

G = G v + o S , (17.2)

где

(17.3)

bw = o d S . (17.4)
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единичной длины, находящийся непосредственно на границе раздела 
двух фаз. Количественные значения о могут изменяться в очень больших 
пределах (табл. 17.1). Для простых веществ величина а тесно связана с 
величиной энтальпии сублимации вещества. В астности, для большин
ства металлов выполняется соотношение:

о = 0,16ДЯсувл,
где о — в Дж/м2, теплота сублимации АН ^л — в кДж/моль.

Таблица 17.1
Величины коэффициентов поверхностного натяжения 

для некоторых жидкостей при давлении 1 бар

Жидкость Гелий Вода Бензол Гексан
Г, К 4 298 298 298
а, мН/м 0,11 71,97 28,22 17,90

Поверхностная энергия по сравнению с типичными энергиями хими
ческих и фазовых превращений обычно мала. Так, даже для золота в 
случае, когда вся фаза золота диспергирована на очень мелкие частицы 
размером R = 10 нм и поэтому общая площадь межфазной границы 
в 1 см3 системы может составлять громадную величину S ~ 1000 м2/см3, 
суммарная поверхностная энергия составит только 1,3 кДж/см3 (или, 
что тоже, 13 кДж на моль золота), т. е. более чем на порядок уступает 
типичным значениям АН для химических реакций.

Тем не менее, поверхностное натяжение играет в природе существен
ную роль и проявляется во многих хорошо известных явлениях. К ним 
относятся, например, капиллярные явления, тенденция к приобретению 
капельками жидкости формы шара (т. е. тела с минимальной геометри
ческой поверхностью) и слипанию капелек и т. п.

Явление смачиваемости твердых тел также определяется поверх
ностным натяжением. Рассмотрим трехфазную границу газ — жид
кость — твердое тело (рис. 17.1). Переместим эту границу в направлении 
увеличения поверхности жидкости на величину d S .

Рис. 17.1
Схема действия поверхностного натяжения на границе трех фаз 

При этом функция Гиббса системы изменится на величину

dG = —Ор-тв^ ^г-ж^^^ж-тв^'^' > (17.5)
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где индексы у поверхностного натяжения относятся к соответствующим 
границам раздела. Очевидно, что самопроизвольное смачивание про
изойдет при условии dG <  0, или, что то же,

- с _  + аг_ж + сж_тв< 0 . (17.6)
Чем меньше величина Ож_тв, тем лучше условия смачиваемости.
Рассматривая баланс сил на трехфазной границе, нетрудно найти 

значение угла смачиваемости 6 :

°^тв= ° ж-тв + arMtcos0. (17.7)
Данное выражение называют уравнением Юнга, и оно является 

определяющим для описания капиллярных явлений. В природе и тех
нике с капиллярными явлениями связаны, в частности, подъем или 
проникание жидкостей в пористые тела, трещиноватые или пористые 
породы и материалы, а также повышение механической прочности 
влажных песчанистых грунтов за счет капиллярного слипания частиц. 
Необходимо отметить, что прочность таких грунтов имеет максимум в 
зависимости от количества содержания влаги (рис. 17.2).

(чистшш илиии- содержание (нет капилляр- массе жид-
ст в жидкости • влаги иого слипания) к°й фмы
нет капилляр- (капиллярные 
ных сил) силы стягива

ют частицы)

Рис. 17.2
Влияние капиллярных сил на прочност ь тела, сост оящ его из дисперсны х частиц

Ряд веществ имеет способность существенно менять (как правило 
снижать) величину поверхностного натяжения за счет преимуществен
ного распределения молекул этих веществ на границе раздела фаз. Такие 
вещества называют поверхностно-активными веществами (ПАВ) или 
детергентами («разрушителями») и широко используют. Типичными 
представителями ПАВ являются мыло (натриевые соли карбоновых кис
лот С8-С 16) и синтетические моющие средства (СМС).

Поверхностно-активные свойства веществ нередко связаны с ди- 
фильностью (или амфифильностью) их молекул. Так, молекулы мыл 
и СМС имеют гидрофобный углеводородный «хвост» и гидрофильную
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«головку» (диссоциирующую солевую, например, карбонатную или 
сульфитную группировку, цвиттерионную группировку и т. п.). 
При этом за счет гидрофобно-гидрофильных взаимодействий в системах 
с водными растворами такие молекулы «выстраиваются» на поверхности 
раздела «водный раствор/гидрофобная твердая или не смешивающаяся с 
водой жидкая фаза», ориентируя гидрофильные «головки» в сторону 
воды, а гидрофобный «хвост» — в сторону гидрофобной фазы (см. 
рис. 17.3).

Гидрофобная \ Водная
фаза I фаза

Рис. 17.3
Схем а дейст вия П АВ  на границе гидрофильной и гидрофобной фаз

При таком выстраивании молекул ПАВ функция Гиббса снижается 
за счет гидрофобно-гидрофильных взаимодействий. Одновременно про
исходит и снижение силы поверхностного натяжения, увеличение сма
чиваемости твердой фазы и т. д.

Молекулы ПАВ в жидкой фазе способны к самопроизвольному обра
зованию мелкодисперсных систем за счет возникновения надмолекуляр
ных структур типа мицелл, микроэмульсий, бислойных мембран, вези
кул (пузырьков) и т. п.

Мицеллами называют ассоциат из молекул ПАВ (обычно в количе
стве от нескольких десятков до нескольких десятков тысяч), ориентиро
ванных, например, в водных растворах гидрофобными «хвостами» друг 
к другу («нормальные мицеллы»). В гидрофобных (неполярных) раство
рителях образуются «обратные» мицеллы (рис. 17.4).

в о д а  " м а с л о ”

нормальная мицелла обратная мицелла

Рис. 17.4
Ст рукт ура «норм альны х» и «обрат ны х» мицелл из амфифильных молекул

Размер мицелл очень мал — от единиц до сотен нм. Мицеллы могут 
рассматриваться как предельное состояние эмульсий, когда внутри ка
пелек практически не остается жидкой фазы.
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Мицеллы обладают способностью солюбилизации (т. е. включения в 
свой состав) молекул и даже сверхмелких частиц поверхностно
неактивных веществ. Именно на этом основано моющее свойство мыла 
и СМС.

Поверхностно-активные вещества имеют колоссальное значение для 
феномена жизни, так как именно они образуют клеточные и другие мем
браны, и т. п.

17.2. РАВНОВЕСИЕ ПОВЕРХНОСТНЫ Х ФАЗ
Выделение поверхности раздела в особую поверхностную фазу не 

влияет на число степеней свободы термодинамической системы, так как 
увеличение числа фаз сопровождается таким же увеличением числа не
зависимых параметров, в качестве которых необходимо учитывать вели
чины площадей поверхностей раздела.

Принцип сохранения энергии для поверхностной фазы имеет вид:

сП7ё = bqS + adS , (17.8)

где Us — избыточная поверхностная функция внутренней энергии.
По аналогии с объемными фазами, можно ввести понятие энтропии 

поверхностных фаз и записать:

dU§ = TdS§ + GdS. (17.9)
В системах с переменным числом частиц необходимо учесть дополни

тельные слагаемые, связанные с химическим потенциалом (p f ) компо- 
нентов поверхностных фаз:

dU§ = TdS§ + GdS +  'Z vjd n f . (17.10)
i

Необходимо отметить, что коэффициент поверхностного натяже
ния о нельзя рассматривать в качестве прямого аналога давления, так 
как величина коэффициента а зависит только от физико-химических 
свойств поверхности раздела и не может изменяться произвольным обра
зом. Поэтому

dH§ = dUs = TdS§ + GdS +  Z iifdn?  , (17.11)
i

dG§ =dA§ = -S §dT + GdS +  dnf . (17.12)
i

Рассмотрим равновесие двух фаз с неплоскими поверхностями с ис
пользованием функции Гельмгольца, так как именно эта функция поз
воляет судить о величинах равновесного давления в сосуществующих 
фазах. В условиях равновесия двух соседствующих фаз (а и Р) и разде
ляющих их поверхностной фазы величина энергии Гельмгольца (А) всей 
системы постоянна:
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А  = Аа+А^+А** = const. (17.13)

Величина dA равна:

dA = dAyi +cL4p +dAsdA = -S adT -  PadVa + X ^ ia ^ reia "
* .  (17.14)

-  SpdT -  PfidVp + -  S^dT + cdS + ^V^fdn?.
i i

Из последнего уравнения следует, что в условиях постоянства темпе
ратуры, объемов и величины поверхности раздела химические потенци
алы компонентов равны между собой:

Н а = Щ = ^ ! '  (17.15)

Температуры всех фаз в равновесии также равны между собой.
Для дисперсных фаз, обладающих неплоскими границами раздела, 

особое значение приобретает проблема механической устойчивости. Рас
смотрим условие механического равновесия системы фиксированного 
объема для искривленных поверхностей. Рассмотрим изменение dA 
в условиях Т =  const и щ = const:

dA = -p adVa -  ppdVp + odS = 0 . (17.16)

Из последнего уравнения видно, что в случае искривленных поверх
ностей, в отличие от плоских,

Ра*Рр- (17.17)
Так как общий объем системы в рассматриваемой ситуации постоя

нен, то
dVa = -dV lр (17.18)

и уравнение (17.16) переходит в следующее:

pa -p p = G d S /d V a. (17.19)

Если граница раздела плоская, то

d S /d V a = 0 , (17.20)

и мы приходим к обычному условию механического равновесия:
Ра=Рр. (17.21)

В общем случае искривленной поверхности раздела (рис. 17.5)

dVa = ASdN ,

где dN — приращение нормали к поверхности, а AS — небольшой эле
мент поверхности. Этот элемент поверхности можно охарактеризовать 
двумя взаимно перпендикулярными дугами, соответствующими двум 
радиусам кривизны, и г2. Поскольку длины дуг равны г1501 и г2602, то 
элемент поверхности AS имеет площадь
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Рис. 17.5
Строение искривленной поверхности раздела

Д5 = ^^80x502. (17.22)
Если произойдет смещение поверхности при ее расширении

на величину dN, то радиусы возрастут на величину dN, а приращение 
поверхности составит

dS = fa +r2 )dJV801802 = AS(1 /  rt+ 1 /r 2)dN = 1 /  rx +1 /r 2) . (17.23)

Отсюда
dS/dVa =  (1 /  + l /r 2). (17.24)

Подставляя (17.24) в (17.19), находим:
pa-pp =  o ( l /r 1 +  l /r 2). (17.25)

При выводе (17.25) предполагалось, что центры кривизны находятся
в фазе ос.

Уравнение (17.25) отражает равновесие поверхностей пленки и сви
детельствует о наличии в дисперсной частице под выпуклой поверхно
стью избыточного по сравнению с окружающей средой давления, назы
ваемого Лапласовым давлением. В случае сферической поверхности по
лучаем уравнение Лапласа — Юнга:

Р а ~ Р р  =  2 о / г .  (17.26)
Если давление определять в барах, величину о — в мН/м, а радиус — 

в нанометрах (нм), то с учетом численных коэффициентов последнюю 
формулу можно записать в удобной для практических расчетов форме:

Ра~р$= 20о/г. (17.27)
Рассчитанные величины давления Лапласа для капель воды различ

ного размера при 25°С и р = 1 бар (а = 71,97 мН/м) приведены в табли-
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це 17.2. Из таблицы видно, что Лапласово давление для частиц с радиу
сом около 1  нм может достигать тысячи и более бар.

Таблица 17.2
Параметры капель воды при 25°С

Радиус, нм 0,5 1 3 10
Кол-во молекул воды в капле 17 140 3770 1,4-10*
Давление Лапласа, бар 2880 1440 480 144
Пересыщение, р/р0* 8,1 2,84 1,42 1,11

* р 0 — давление над плоской поверхностью, равное 3170 Па.

Для пузырька, находящегося в газовой фазе и образованного пленкой 
жидкости, учет существования двух поверхностей дает:

РвнуТри Р снаружи = 4а/г. (17.28)
В случае капиллярного поднятия высота столба жидкости равна:

Р =  2(аж_г/г) ■ [2*?(рконд -  p j ] ,  (17.29)
где аж_г — коэффициент поверхностного натяжения на границе жид
кость — газ; г — радиус мениска жидкости в капилляре; рконд и ргаз — 
плотности жидкой и газовой фаз соответственно. Значение г связано со 
значением радиуса капилляра гкш и угла смачиваемости 0  уравнением:

r = rKan/cos0. (17.30)
Наличие избыточной поверхностной энергии приводит к самоорга

низации формы высокодисперсных тел. Так, очевидно, что для жидкой 
капли в условиях отсутствия внешних сил ее форма, соответствующая 
минимуму поверхности раздела фаз, будет сферической. Для кристалли
ческих тел в силу анизотропии их свойств по разным направлениям кри
сталлических осей габитус (форма) малых кристаллов определяется ра
венством внутренних давлений под всеми гранями монокристалла. Это 
соответствует известному правилу Вульфа:

сг/г. = const, (17.31)
где сг — значение коэффициента поверхностного натяжения на грани 
«I»; г, — длина перпендикуляра (нормали), опущенного из центра тяже
сти микрокристалла на соответствующую грань.

17.3. ХИМИЧЕСКИЙ ПОТЕНЦИАЛ ВЕЩ ЕСТВА В КАПЛЕ. 
ДАВЛЕНИЕ НАСЫ Щ ЕННОГО ПАРА НАД ДИСПЕРГИРОВАННЫ М  

ВЕЩ ЕСТВОМ. ВЛИЯНИЕ ДИСПЕРГИРОВАНИЯ ВЕЩ ЕСТВА  
НА ФАЗОВЫ Е РАВНОВЕСИЯ МЕЛКИХ ДИСПЕРСНЫ Х ЧАСТИЦ

Для получения выражения для химического потенциала молекул 
вещества жидкости, находящейся в сферической капле, продифферен
цируем (17.2) по тг, где п — число молей в капле. Получим:
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Ŝc(i>°)+ I TO p+off = M&a>°)+ J v d p + ^ - ,  (17.32)
p ° p °

где V — мольный объем жидкости; i—  радиус капли; р — давление па
ров над каплей; р° — стандартное давление.

Следовательно, химический потенциал конденсированного вещества 
в капле выше, чем в системе с плоской поверхностью раздела фаз. Таким 
образом, равновесное давление насыщенных паров над жидкой кап
лей (р) также выше, чем над плоской поверхностью (р0). Иными словами, 
равновесный пар над каплей пересыщен по сравнению с равновесным 
паром над плоской поверхностью той же жидкости [1 ].

Если капля находится в равновесии со своим паром, то химические 
потенциалы молекул в капле и в паре равны. Тогда

р _  —
|ig<(p0)+ 1 V d p = + RTlnp.  (17.33)

Р °
Учитывая, что для плоской геометрии поверхности раздела массив

ных фаз выполняется соотношение
Ро_

nSt(7>°) + J vdp = n80>°) + RTlnpo, (17.34)
Р°

получаем окончательное выражение для равновесного давления пара над 
сферической каплей, пренебрегая малой величиной интегралов J  Vdp :

Данное выражение называют формулой Кельвина (Томсона) для
давления насыщенного пара над диспергированным веществом [1 ]. 

Учитывая равенство

V = М  /  р ,

где М  — молярная масса (кг/моль), а р  — плотность (кг/м3), выраже
ние (17.35) часто записывают следующим образом:

In * - = - § £ * ,  (17.36)
Ро RTrp

где г выражено в м.
Из последней формулы следует, что чем меньше радиус частицы, тем 

выше равновесное давление насыщенных паров. Это означает, что в не
однородной системе, содержащей частицы различных размеров, должно 
происходить исчезновение мелких капель и образование крупных. Для 
капель воды при 25°С (а = 71,97 мН/м; р0 =  3,17-ИГ2 бар) подстановка 
численных значений в последнюю формулу приводит к выражению:

Р/Ро= ехр(1,045/г), (17.37)
где г выражено в нанометрах.
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Зависимость величины равновесного пересыщения паров воды 
при 25°С от радиуса капель приведена в таблице 17.2. Из таблицы видно, 
что для малых капель пересыщение может быть довольно значитель
ным. Увеличение давления над каплями обусловлено высоким лапласо- 
вым давлением внутри капли. Аналогичное явление было рассмотрено 
ранее (раздел 9.3)

Следует отметить, что применимость (17.35) к мелким каплям 
(с радиусом менее 1 0  нм), когда пересыщение становится большим, не 
является достаточно обоснованным, так как размер капель соизмерим с 
размером молекул.

Рассмотрим, как влияет диспергирование вещества на процессы 
плавления и растворимости. Так как химический потенциал вещества в 
мелких частицах выше, чем в массивных, то для диспергированного ве
щества следует ожидать понижения температуры плавления и увеличе
ния растворимости.

По аналогии с выражением (17.32) химический потенциал конденси
рованного вещества в твердой диспергированной частице сферической 
формы также может быть представлен в виде:

р _  —
цтв = \ 4 в + | Vdp + .  (17.38)

ро г
р —

В целях упрощения изложения член J Vdp в дальнейшем опустим,
р°

так как при внешних давлениях вблизи 1  бар его влияние обычно несу
щественно.

Рассмотрим процесс плавления. На рисунке 17.6 изображены типич
ные зависимости химических потенциалов твердой и жидкой фаз от 
температуры вблизи температуры плавления. Из-за увеличения химиче
ского потенциала вещества при диспергировании (уравнение (17.38)) 
кривая зависимости химического потенциала твердых дисперсных ча
стиц от температуры лежит выше соответствующей кривой для массив
ных твердых частиц. Видно, что точка пересечения кривых жидкой фа
зы и мелкодисперсной твердой фазы смещается влево по сравнению с 
точкой пересечения кривых макроскопических систем. Следовательно, 
температура плавления понижается.

Рассчитаем величину изменения температуры плавления. При плав
лении мелкодисперсных частиц химические потенциалы жидкой фазы и 
твердых дисперсных частиц, как это видно из рисунка 17.6, равны:

Й = И ° „ + ^ -  (17.39)

Воспользуемся соотношением

= S0, (17.40)
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Рис. 17.6
Зависимост и хим ических пот енциалов от  т емперат уры для ж идкой фазы ( кривая 1 ), 

для т вердой фазы ( кривая 2 )  и для т вердой мелкодисперсной фазы ( кривая 3 )

где AS° — стандартное изменение энтропии при переходе из твердого со
стояния в жидкое. Из сопоставления этих двух уравнений находим:

= S°dT. (17.41)
Г

Тпл
Величину AS0 удобно заменить на АН °/Т, где АН0— стандартное из

менение энтальпии при фазовом переходе. Тогда, предполагая, что вели
чина АН° слабо зависит от температуры вблизи температуры фазового 
перехода, легко получить:

Г = Т „ е х Р (-| ^ Ь  (17.42)

где Тпл — температура плавления массивной твердой фазы.
При малых значениях показателя экспоненты, разлагая в ряд экспо

ненту (17.42), находим понижение температуры плавления малой ча
стицы по сравнению с массивной фазой:

АТ = 7 Ш  • (17-43)
Для частиц льда размером 10 нм понижение температуры плавления 

составляет около 2 К. (В расчетах для твердых частиц использовали зна
чение а для жидкой воды.) Однако, например, для металлического сере
бра при диспергировании частиц до размера ~5 нм температура их плав
ления снижается на 350 К по сравнению с массивным серебром 
(Тпл ~ 1234 К), что является очень существенным для многих практиче
ских приложений [2 ].

Рассмотрение растворения мелкодисперсных частиц полностью ана
логично рассмотрению испарения жидкой капли. Растворимость мелко-
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дисперсных частиц повышается по сравнению с крупными частицами, и
для частиц сферической формы это повышение можно описать уравне
нием типа (17.35):

т С 2oV (Л„ ла^
= ~КГг ’ (1 7 -4 4 )

где С — равновесная концентрация растворенного вещества над дисперс
ными частицами (растворимость); С0 — равновесная концентрация рас
творенного вещества над массивными частицами (растворимость); V — 
молярный объем растворяющегося вещества; г — радиус растворяющей
ся частицы.

Уравнение (17.44) называют уравнением Гиббса— Фрейндлиха — 
Оствальда и иногда записывают также в виде:

Пр(г) = Др,» ехр Г2оУ Л 
RTr у

где Пр(г) и Про„ — произведение растворимости дисперсной и макроско
пической фаз вещества.

Соответственно, кристаллизация вещества из раствора возможна 
лишь при пересыщении раствора на величину, определяемую выраже
нием (17.44) и значением г для производных в системе «зародышей» 
твердой фазы.

17.4. ОБРАЗОВАНИЕ МЕЛКОДИСПЕРСНОЙ ФАЗЫ  
ПРИ ГОМОГЕННОМ ЗАРОДЫ Ш ЕОБРАЗОВАНИИ

В связи с большим давлением равновесного пара над малыми части
цами, в исходно гомогенной среде первые конденсированные частицы 
(«зародыши» новой фазы) могут появиться лишь при значительном пе
ресыщении пара.

Рассмотрим термодинамику процессов гомогенного зародышеобразо- 
вания (нуклеации) новой конденсированной фазы на примере образова
ния капель воды в паре. Согласно уравнению (17.35), в пересыщенном 
паре в равновесии могут находиться только те капли, размер которых 
удовлетворяет соотношению

г»р„ = 2aV /  (ЯГ1п— ) . (17.45)
Ро

Это равновесие неустойчиво: капли меньшего размера испаряются и 
исчезают, а капли большего размера растут за счет конденсации пара. 
Рассчитаем концентрации капель с радиусом г в пересыщенном паре.

Рассмотрим образование капли как химическую реакцию:
п Л = А п. (17.46)

Константа равновесия данной реакции равна
K =p(A n)/p* = exp (-ЩСГ/КГ), (17.47)
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где р(Ап) — давление капель, рассматриваемых как совокупность боль
ших молекул, р — реальное давление пара, ArG° — стандартное измене
ние функции Гиббса в реакции (17.46). Число молекул в капле опреде
лим через отношение объема капли к объему одной молекулы:

п = - пг3— . (17.48)
3 ( V / N a)

Запишем выражение для стандартного изменения функции Гиббса 
при образовании одного моля капель в стандартном состоянии из стан
дартного состояния пара:

ArG° = п(ц£с -\i°) + 4NAnr2c  = ЛГА [^Й-(ц°ж - м£) + 4тсг2 с ] . (17.49)
Or

Величина

Цж -  Цй = RTlnp0, (17.50)

где р0 — давление насыщенного пара над плоской поверхностью жидко
сти.

Следовательно, стандартное изменение функции Гиббса при образо
вании капель имеет вид:

ArG° = NA(^j=-R Tlnp0 + 4nr2o ) . (17.51)

Подставляя (17.51) в (17.47), для давления капель находим:
р(Ап) = рпехр(-АrG° /  RT) =

4jrr3 „ . (17.52)
= exp{-NA [— ^= - RT ln(p /p 0 ) + 4nr2a]}

Величина

AG(aap,r) = N a [ - ^ - R T l n ( p /p 0 ) + 4nr2o] (17.53)
A  3V

представляет собой изменение функции Гиббса в процессе образования 
одного моля капель (зародышей) радиуса г из пара с давлением, рав
ным р. Зависимость AG(3 ap, г) от г при р > р 0 имеет максимум при том же 
самом значении гкрит (17.45), при котором капля находится в равновесии с 
паром, давление которого равно р.

Подставляя в выражение для AG(3 ap, г) значение радиуса для крити
ческого зародыша из (17.45), получаем:

16ATao3F2 
3R T ln(p /p0 )2

Рассмотрим гомогенное зародышеобразование в водяном паре при 
25°С. В таблице 14.2 приведены данные, характеризующие зародыши 
новой фазы. Видно, что при пересыщении, равном 8,1, критический за
родыш с радиусом 0,5 нм состоит из 17 молекул воды. В реальных обла-

AGKpHT = NAoSKpHT /  3 = • (17-54)
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ках пересыщение водяного пара обычно не бывает выше ОД % , и поэтому 
ожидать гомогенного образования капель воды в атмосфере не следует.

Кривые, описывающие зависимости AG(3 ap, г) от радиуса капли воды 
при 25°С при различных степенях пересыщения, приведены на рисун
ке 17.7. Они рассчитаны в соответствии с уравнением (17.53).

Радиус зародыша, нм 

Рис. 17.7
Зависимост и функции образования Гиббса зародыш ей для капель воды  при различны х  

ст епенях пересы щ ения водяного пара при 25°С

Кривая 1 —  пересыщ ение 8 ,1 ; кривая 2  —  пересыщение 2,84.

Из рисунка 17.7 видно, что с ростом пересыщения значение макси
мума величины ДСг(зар, г) уменьшается и соответствует меньшим значе
ниям радиуса частицы.

17.5. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКАЯ УСТОЙЧИВОСТЬ ДИСПЕРСНЫ Х СИСТЕМ
Вообще говоря, дисперсные системы должны быть термодинамиче

ски неустойчивыми (нестабильными) за счет наличия избытка поверх
ностной энергии и стремиться к объединению всех фазовых частиц в од
ну фазу за счет коагуляции (слипания). Однако при таком объединении 
фазовых частиц энтропия смешения системы растворитель — взвешен
ные дисперсные частицы уменьшается, что сопровождается возрастани
ем функции Гиббса. Таким образом, устойчивость дисперсных систем 
будет определяется изменением функции Гиббса в процессе коагуляции.

Несложно вывести условие термодинамической устойчивости дис
персной фазы путем упрощенного рассмотрения термодинамики дис
персной системы по Щукину — Ребиндеру.

Рассмотрим дисперсную систему, содержащую п1 молей растворите
ля и п2 молей частиц диспергированной фазы. Очевидно, что при смеше
нии растворителя и частиц диспергированной фазы должно произойти 
увеличение энтропии системы. Щукин и Ребиндер сделали сильно
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упрощенное, но отражающее суть явления предположение, что даже для 
смеси частиц сильно различающегося размера энтропию смешения так
же можно оценить по формуле Больцмана через увеличение термодина
мической вероятности системы:

f _ , _ _ , _ л

Щ п2
(17.55)

Для типичных дисперсных систем п2«  пх (например, при размере 
частиц диспергированной фазыг~ 1 0 _8м и объеме этой фазы 0 , 1 % от 
общего объема системы, п2/тг1 ~ 1 0 8). Поэтому, учитывая справедливость 
приближений

In

и

нетрудно получить

In щ + щ 
п2

I n * ,п2

SM «  Rno In—  + 1
, « 2  .

= |3Rn2, (17.56)

где Р = In— + 1  
п2

In— . Вследствие лишь довольно слабой (логарифмиче- 
Щ

ской) зависимости от отношения п2/п 1 величина Р варьирует в не очень 
широких пределах и обычно находится в диапазоне Р = 15-30.

Общее изменение функции Гиббса системы при смешении определя
ется выражением:

СгМ = N24n r2C -  TSM « n2NA (4nr2C -  рkT) , (17.57)

где N2 = n2NA — число диспергированных частиц.
Поскольку для самопроизвольного образования дисперсной фазы 

необходимо, чтобы GM <  0, этому условию будет соответствовать неравен
ство:

4тиг2а<р/гГ. (17.58)
Таким образом, термодинамическая устойчивость диспергированной

фазы с заданным размером частиц является действительно возможной, 
однако для этого необходимо, чтобы величина поверхностного натяже
ния на границе раздела фаз не превышала некоторого критического зна
чения

° крит~Р 'kT/d2. (17.59)
Здесь d — линейный размер частицы фазы, а Р' = Р/а, где ос— без

размерный параметр, зависящий от формы частицы (для сферических 
частиц а = 4я). Для сферических частиц с г ~ 10~8 м величина акрит состав
ляет десятые или даже сотые доли мДж/м2.
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Системы с а < акрит являются термодинамически устойчивыми и 
называются лиофильными, с а > акрит — неустойчивыми и называются 
лиофобными.

Таким образом, снижение величины поверхностного натяжения на 
границе раздела фаз приводит к стабилизации дисперсных систем и да
же самопроизвольномудиспергированию макроскопических фаз. Один 
из способов изменения величины поверхностного натяжения в сторону 
уменьшения — введение в систему небольшого количества ПАВ.

В коллоидах неорганических веществ возможна и кинетическая (не 
термодинамическая) стабилизация диспергированных частиц за счет, 
например, электростатического заряжения частицы в ходе гидролитиче
ских процессов и образования ионной «шубы» из электрических зарядов 
вокруг частиц. Наличие такой «шубы» препятствует столкновению и, 
следовательно, коагуляции частиц. Так, экспериментально известно, что 
искусственно приготовленные золи (коллоиды) сильно диспергирован
ного золота могут оставаться стабильными в течение сотен лет. В то же 
время удаление с коллоидов ионной «шубы» путем, например, добавле
ния в жидкую фазу больших количеств электролита или изменения pH 
жидкой фазы до значений «точки нулевого заряда», когда гидролитиче
ские процессы не приводят к появлению электростатического заряда у 
частицы, вызывает быструю коагуляцию обсуждаемых систем.

Коллоидные и иные высокодисперсные системы играют огромную 
роль в геологических и многих технологических процессах. Известны и 
минералы, представляющие собой «затвердевший слепок» высокодис
персных систем, среди которых наиболее ярким примером являются 
опалы.

Самопроизвольное диспергирование конденсированной фазы проис
ходит и вблизи критических точек (см. раздел 1 1 .8 ), для которых, как 
указывалось, характерно уменьшение величины а до нулевого значения.

Литература
1. П арм он, В .Н . Вывод классической формулы Кельвина (Томсона) о равновесном давле

нии насыщенного пара над капелькой жидкости. Ж. физ. химии, т. 73, 1999, с. 13-17.
2. П ет ров, Ю . И . Кластеры и малые частицы. М. : Наука, 1968. С. 366.



351

ГЛАВА 18 
АДСОРБЦИЯ

Любая поверхность способна захватить (адсорбировать) молекулы из 
газовой или жидкой фазы. Адсорбцией называют явление образования 
поверхностного слоя с повышенной концентрацией газа или растворен
ного вещества на границе раздела с твердым телом или иной конденси
рованной фазы. Твердое тело при этом называют адсорбентом, а адсор
бируемое вещество — адсорбатом. Явление удаления адсорбированного 
вещества с поверхности называют десорбцией.

18.1. ПОВЕРХНОСТНАЯ АДСОРБЦИЯ
Различают физическую адсорбцию, происходящую за счет дисперси

онных (ван-дер-ваальсовских) взаимодействий молекул адсорбата с ад
сорбентом, образования водородных связей и т. п., и химическую ад
сорбцию (хемосорбцию), происходящую за счет образования химиче
ских связей между адсорбатом и адсорбентом. Для физической 
адсорбции характерны величины теплоты адсорбции ~2-5 кДж/моль, 
для химической адсорбции значения теплот обычно превыша
ют 10 кДж/моль. Химическая адсорбция может сопровождаться диссо
циацией молекул адсорбата и другими его химическими превращения
ми.

Специально приготовленные адсорбенты (например силикагели, ок
сиды алюминия, активированные угли) могут иметь огромную удельную 
поверхность, измеряемую сотнями и даже тысячами м2 на грамм адсор
бента.

18.2. АДСОРБЦИЯ ГЕНРИ
В простейшем случае равновесие между молекулами в газе (М) и мо

лекулами на поверхности (Мп) можно записать как химическую реак
цию:

М  = М  .п

Константа равновесия записывается обычным образом:
К  = а(Мп)/а(М) = Гуп/(ру),

где а(Ми) — активность поверхностных молекул; а(М ) — активность (ле
тучесть) газофазных молекул; Г — концентрация адсорбированных мо
лекул, выраженная в единицах моль/м2 или (молекул/см2); уп— коэф
фициент активности поверхностных молекул; р и у — давление и коэф
фициент летучести молекул в газовой фазе.
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Если адсорбированные молекулы заполняют малую долю поверхно
сти, то можно считать уп~ 1. Если давления газа невелики, то можно по
ложить у* 1. Тогда для величины Г получим:

Г = Ктр, (18.1)
где Кт, как и в случае растворения газа в конденсированной фазе, назы
вают константой Генри.

Уравнение (18.1) описывает уравнение изотермы адсорбции Генри. 
В принятой модели концентрация поверхностных молекул пропорцио
нальна давлению в системе.

Зачастую вместо понятия «поверхностная концентрация» использу
ют понятие «степень заполнения». Дело в том, что поверхность не обла
дает бесконечной емкостью. Если адсорбированные молекулы будут 
плотнейшим образом упакованы на поверхности, то это означает макси
мальное заполнение поверхности. Соответствующая поверхностная кон
центрация отвечает максимально возможной концентрации при запол
нении поверхности в виде монослоя — Г». Под степенью заполнения по
нимают безразмерную величину:

0 = Г/Гто. (18.2)
Следовательно, уравнение (18.1) можно написать в следующем виде:

0 = ^ / Г . . .  (18.3)
Линейный закон, определяемый выражением (18.3), выполняется 

при небольших степенях заполнения.

18.3. ИЗОТЕРМА АДСОРБЦИИ ЛЕНГМЮ РА
Учет степени заполнения приводит к более реальной картине запол

нения монослоя. В этом случае равновесие следует записывать так:
М  +  свободная поверхность = М п.

Если полное число мест на поверхности — Nn, то число свободных
мест равно (1 -  Q)Nu, а занятых — 0ЛГп. Если при этом полагать, что все
центры адсорбции идентичны и нет бокового («латерального») взаимо
действия между адсорбированными молекулами, то константа равнове
сия адсорбции К  в этом случае определит следующее равновесие:

^  = ^ П0 У„/[^П(1 - 0 )Л.
Если принять, что f ~ p ,  то:

K  =  QyJ[(l-Q)p\.
Если предположить, что уп ~ 1, то:

*  = 0/[(1-0)р], (18.4)
или

Q = Kp/(l+Kp).  (18.5)
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Уравнение (18.5) представляет собой уравнение изотермы Ленгмюра. 
Зависимость 0 от р для этой изотермы изображена на рисунке 18.1.

Если р мало (Кр «  1), то уравнение Ленгмюра переходит в уравнение 
Генри:

Для анализа экспериментальных данных по адсорбции уравнение 
изотермы Ленгмюра удобно представить в следующем виде:

Уравнение адсорбции Ленгмюра легко следует из простых кинетиче
ских соображений. В равновесии число молекул, улетающих с поверхно
сти в единицу времени, равно числу молекул, попадающих на поверх
ность за это же время. Число молекул, улетающих в единицу времени 
с поверхности ЛГдес, равно:

где &дес — некоторый коэффициент, характеризующий скорость десорб
ции. Число молекул, адсорбирующихся на поверхности (N^c), пропорци
онально давлению и величине незанятой поверхности:

гДе а̂дс — коэффициент, характеризующий скорость адсорбции. Отсюда, 
приравнивая Ыдес к -Уадс, находим:

Сравнение этого выражения с выражением (18.5) показывает, что

0 = Кр.

р/% = 1 /К  + р.

а̂де - k J X - Q P ,

в = (K J K J p /i1 + (K J K J /P l

00
О 2 4 6 8 10 12 14 16

Давление, отн. ед.

Рис. 18.1
Типичный вид изотермы адсорбции Ленгмюра
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18.4. ИЗОТЕРМА АДСОРБЦИИ БЭТ
Если адсорбирующийся газ находится при температуре ниже крити

ческой, то нередко наблюдают полимолекулярную адсорбцию, особенно 
при давлении газа вблизи давления насыщенных паров его конденсиро
ванной фазы. Полимолекулярную адсорбцию в простейшем случае мож
но описать следующей системой химических уравнений:

М  +  свободная поверхность —» М х,
М  + М х М 2,

М  + М Г1 -> М г,
где М г — кластер, состоящий из i молекул. Кластеры различного строе
ния показаны на рисунке 18.2.

Рис. 18.2
Класт еры адсорбированных молекул на поверхност и адсорбент а для случая полимолеку-

лярной адсорбции по БЭТ

Обратимся к анализу уравнений, описывающих адсорбцию данного 
типа. Для простоты все коэффициенты активности положим равными 
единице. Степень заполнения поверхности кластерами из i молекул обо
значим через 0 f, константу равновесия образования i-ro кластера обозна
чим через K t. Долю свободной поверхности обозначим через 0О. Тогда:

К г =  0Л0-Р).
к 2 = 02/(0jP),

K t = 0 /( 0 ^ ) .  (18.6)
Константы равновесия K t, вообще говоря, не одинаковы. Однако для 

простоты расчетов можно полагать, что все константы равновесия с i > 2 
равны друг другу:

К 2 = К3= . . . = К  = 1/р0, (18.7)
где р0 — давление насыщенных паров. Это предположение означает, что 
кластер, в состав которого входят только две молекулы, в отношении ад
сорбции и десорбции подобен чистой жидкости. Конечно, это очень гру
бое приближение. Тем не менее, оно позволяет получить простые анали
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тические выражения для описания процесса полислойной адсорбции. 
В этом случае уравнения (18.6) принимают вид:

к , = е л е  „р),

1/Ро = 0 2/ ( 0 1Р)>

1/Ро = 0 i/(0 -iP)- 
Выражая величины 0. через 0О, получаем:

01 = Kj>Q0,

02 =  (Р/Ро) 0 1 =  (P/Po)K J>Qo>

0t = (P/Po)Q-i =  (Р/РоУ X p 9 o- (1.8.8)
Используя условия сохранения числа мест адсорбции на поверхности

0о +  01 +  02 +  ... +  0г+ . . .  =  1,
получаем:

0 О + Kj)Q0[l + р /р 0 + (р/р0)2 + . . . ]  = 0 О + Kj>Q0/( l  -р /р 0) = 1 .
Отсюда

00 = (1 -р/РоУО- + KJ)-р /р 0). (18.9)
Количество молекул на поверхности (N ) с учетом полимолекуляр- 

ной адсорбции равно:
Nmc =  N^JQ, + 202 +  З03 + ... + i0, + ...). (18.10)

В этой формуле iVM0H0 — максимальное заполнение монослоя. Коэф
фициент «г» перед 0 г в сумме в выражении (18.10) возникает из-за при
сутствия i молекул в i-м кластере. При этом сумма в (18.10) равна:

E i0i = /  Ро) 1 - 1  •
i i

Величина ^ i(p /  Ро)1-1 представляет собой производную ряда 
i

£ (Р  /  Ро)1 по (Р/Рнас)- Следовательно, 
i

Х^Р /  Рнас)* = 1 / ( 1  ~ Р /  Рнас) 2  • 
i

Итак,

а̂дс = “ Р/Ре)2- (18.11)
Подставляя в (18.11) выражение для 0О из (18.9), находим:

а̂дс = NMOBOK j>/[(l - Р /Ро) • (1 +  Kj> - Р / Р Л  
Величину К j)siic обычно обозначают через С. Как правило, С »  1. То

гда:

^адс = ALHOC(P/P0)/{(1 “ Р/Ро) * [1 +  (С -  1)(Р/Р„)]}. (18.12)
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Уравнение (18.12) называется уравнением Брунауэра, Эммета и Тел
лера (БЭТ). Пример изотермы адсорбции, рассчитанной по уравне
нию (18.12), приведен на рисунке 18.3.

Р/Ро

Рис. 18.3
Типичный вид изотермы адсорбции по БЭТ

Из (18.12) легко получить формулу, удобную для построения экспе
риментальных данных в виде линейных анаморфоз:

(р /А )/рт«Д  - Р / Ро)] = 1/(ALH0C) + (С -  1X p /Po)/(JV „C ).
Обработка экспериментальных данных по величине адсорбции в за

висимости от давления в координатах (p/p0)/\Nw(̂ l ~ р /р0)]-(р/р0) позво
ляет получить значения для NMom и С. Величина ЛГмоно характеризует чис
ло мест адсорбции на поверхности.

Уравнения БЭТ используют при определении величин поверхности, 
так как, знаяАмоно и площадь, занимаемую одной молекулой, можно 
определить поверхность единицы массы пористого образца.

18.5. УРАВНЕНИЕ АДСОРБЦИИ ГИББСА
Адсорбция на поверхности влияет на величину коэффициента по

верхностного натяжения. Поэтому, зная зависимость коэффициента по
верхностного натяжения от концентрации, также можно судить о вели
чине адсорбции. Эта связь устанавливается с помощью уравнения ад
сорбции Гиббса. Его можно получить с помощью аналога уравнения 
Гиббса — Дюгема в применении к поверхностным процессам.

Уравнение Гиббса— Дюгема ранее было выведено исходя из одно
родности функции Гиббса для системы, содержащей несколько компо
нентов. В случае поверхностных фаз необходимо учесть поверхностную
энергию. В этом случае величина Us  ,будет иметь вид:

U S  =  T S S  + ( 5 s  + Y n ftif  . (18.13)L L
i
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Для получения аналога уравнения Гиббса — Дюгема достаточно рас
смотреть полный дифференциал уравнения (18.13):

dljS = TdSS + odS + £ | ifd n f + S$dT + Sdo + J^nfd\if .
i i

Учитывая, что

dU§ = TdS§ + odS + 'Z u fd n f ,

находим:

S^dT + Sdo + dvf = 0 . 
i

Обычно процессы исследуют при Т = const. Тогда последнее уравне
ние переходит в уравнение

Sdo + У  п? ф ?  = 0 (18.14)I/ I/
i

или

do = = 0  ’ (18.15)
i

где

r t = n f / S  (18.16)

представляет собой избыток г-го вещества в поверхностном слое (поверх
ностную концентрацию адсорбированного вещества по Гиббсу).

В случае двухкомпонентной системы

do = -Adj.if -  Г2ф f . (18.17)

Если Гх характеризует растворитель, а Г2 — растворенное вещество, 
то, выбирая границу раздела так, чтобы Гх = 0 , получаем:

do = -Г 2ф | .

Величина Г2 представляет собой избыток количества растворенного 
компонента в объеме, включающем поверхность, по сравнению с объе
мом, содержащим столько же молей растворителя. Если Т и р  постоян
ны, то Г2 зависит только от концентрации растворенного вещества.
В этом случае

ф | = <2ц2(в объеме) = RTdlna2 .

Таким образом, величина адсорбции по Гиббсу равна:
а2 doГо =
RT da2

Если концентрация растворенного вещества невелика, тоа2~С 2 и, 
заменяя обозначение С2 на С, находим:
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Г = С —

2 ~ RT' d C ’
где С — концентрация растворенного вещества. 

cZcjПри —— < 0 вещества называют поверхностно-активными (ПАВ), а 

dt.jпри —— > 0  — поверхностно-инактивными. Для ПАВ Г2> О и, следова- 

тельно, ПАВ накапливаются в поверхностном слое.



359

Часть третья 
Термодинамика 

неравновесных процессов

ГЛАВА 19 
ОПИСАНИЕ СИСТЕМ В ТЕРМОДИНАМИКЕ 

НЕРАВНОВЕСНЫХ ПРОЦЕССОВ

19.1. ВВОДНЫЕ ЗАМЕЧАНИЯ И ОПРЕДЕЛЕНИЯ

Излагаемый ниже материал не рассматривает атомно-молекулярную 
структуру обсуждаемых объектов и поэтому может опираться на рас
смотренные выше два «начала» — постулата классической термодина
мики.

Непосредственное применение второго начала классической термо
динамики к открытым системам, которые способны обмениваться с 
окружающей средой как веществом, так и энергией и в которых проте
кают неравновесные (т. е. термодинамически необратимые) процессы, 
невозможно. Поэтому термодинамика неравновесных процессов базиру
ется, как и классическая «равновесная» термодинамика, на нескольких 
основных положениях, которые являются дополнительными к рассмот
ренным выше постулатам классической термодинамики. В отличие от 
постулатов классической термодинамики, многие из таких положений 
термодинамики неравновесных процессов могут быть математически 
обоснованы рассмотрением, например, временной иерархии происходя
щих процессов и т. п.

Для последующего рассмотрения основными из положений, допол
няющих постулаты классической термодинамики, являются следую
щие:

— возможность разбиения процессов, происходящих в системе, на 
внешние (контролируемые внешними к системе силами) и внут
ренние («самопроизвольные»). Следствием этого разбиения оказы
вается возможность раздельно рассматривать в общем изменении 
энтропии системы изменения, связанные с действием внешних и 
внутренних термодинамических сил и процессов. Соответственно, 
термодинамика неравновесных процессов оперирует понятиями
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«внешних» и «внутренних» параметров, значения которых опре
деляются внешними и внутренними процессами;

— возможность сопряжения (взаимовлияния) различных термодина
мических процессов, «самопроизвольно» и одновременно протека
ющих внутри системы;

— принципиальная важность понятия устойчивости неравновесного 
состояния системы.

Эволюция термодинамически неравновесных систем (в том числе си
стем со сложными химическими превращениями, включая каталитиче
ские и биологические) сопровождается соответствующими изменениями 
значений* термодинамических параметров всей системы или ее частей. 
Таким образом, для неравновесных (как открытых, так и закрытых, зам
кнутых) систем характерны неравновесные состояния, параметры и 
свойства которых, вообще говоря, являются функциями времени. 
Например, в случае изотропности системы по температуре Т и давле
нию р функция Гиббса G всей системы может являться функцией не 
только параметров Т ир, но и времени t:

G =  G{T,p, t) =  U (T ,p ,t) +
+p(t)V(T,p, t) -  T(t)S(T,p, t) =H (T,p, t) -  T(t)S(T,p, t).

Единые значения Т и р  далеко не всегда могут характеризовать не
равновесную систему в целом из-за возможной пространственной неод
нородности системы. Поэтому в общем случае неравновесную систему 
необходимо характеризовать через локальные значения экстенсивных 
параметров, например функции Гиббса g(T,p,t,r) = g[T(r,t), p(r,t)], от
несенные к единичной массе вещества системы. При этом

G(t) = |g[T(r,t), p(r,t) ] р(r,t)dv ,
v

где p(r,£), T(r,t) , p(r,t) — плотность, температура и давление вещества
в данной точке г системы в момент времени t, а интегрирование произ
водится по всему объему V  системы. Функция g(T,p,t,r) и ей подобные с
математической точки зрения соответствуют плотности распределения 
интересующей нас величины по пространству.

Возможность разбиения термодинамических процессов, происходя
щих в системе, на внешние и внутренние основана на возможности суще
ственного различия масштабов времен, которые характеризуют различ
ные типы физических и физико-химических процессов. Поэтому при 
обсуждении неравновесных термодинамических процессов прежде всего 
устанавливают иерархию этих процессов на шкале времен.

Далее везде будет предполагаться, что неравновесность в системе су
ществует только на макроскопическом уровне, в то время как на микро
скопическом уровне происходят быстрые процессы термической релак
сации («термализации») каждой микроскопической («физически ма
лой») части системы к состоянию, термодинамически устойчивому для
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этой физически малой части системы, причем эта релаксация происхо
дит намного быстрее, чем другие обсуждаемые неравновесные процессы. 
Это соответствует так называемому принципу локального равновесия.

Под физически малыми частями системы с характерными размера
ми X мы будем понимать такие ее части, внутри которых неоднородности 
макроскопических термодинамических параметров at малы по сравне
нию с величиной самих этих параметров. Поскольку существенное изме
нение параметра at по координате х происходит на расстоянии

Здесь v — объем, приходящийся на одну частицу (молекулу) веще
ства, a dajdx — градиент параметра аг по пространственной координа
те х.

Предполагаемая иерархия процессов по характерным временам об
суждаемых процессов означает, что характерное время т изменения ана
лизируемых ниже термодинамических параметров в обсуждаемых фи
зически малых частях системы намного больше времени процессов 
термической релаксации (термализации) молекул или их ассоциатов к 
тепловому равновесию в этих частях и одновременно намного меньше 
времени xL, за которое устанавливается равновесие во всей системе 
в целом:

ной стороны, намного превышает характерные времена для периодов 
колебания атомов и молекул (~1СГ12-1 0 -13 с), а с другой — намного мень
ше характерных времен регистрируемых сложных химических превра
щений в химическом синтезе, катализе и т. п.

Очевидно, что в указанных приближениях даже в условиях про
странственной неоднородности системы каждой ее физически малой ча
сти можно привести в соответствие локальные значения термодинамиче
ских параметров, например давления, температуры, концентрации и 
т. п. Это означает также, что в данных предположениях атомы, молеку
лы, свободные радикалы, ионы и т. п. мельчайшие носители свойств хи
мических веществ в каждой физически малой части являются «терма- 
лизованными», т. е. находятся в максвелл-больцмановском термиче
ском равновесии с этой частью системы. Поэтому свойства рассмат
риваемого вещества можно описать химическим потенциалом ц, 
соответствующим температуре и локальной концентрации вещества 
(веществ) в данной точке системы и являющимся интенсивной функци
ей.

то приведенное утверждение эквивалентно неравенству
и13«  А,«  Lt.

Хх «  X «  xL.
Для конденсированных фаз т*, обычно не превышает 10 8 с, что, с од-
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В рамки приближений «локального равновесия» укладывается абсо
лютное большинство достаточно «вялотекущих» химических процессов 
за исключением, разве что, процессов между заведомо нетермализован- 
ными электронно- и колебательновозбужденными молекулами. Термо
динамика неравновесных процессов в таких системах является особой 
областью химической и статистической физики.

Как и в предыдущих частях учебника, в данном разделе вещество 
рассматривается в основном как непрерывный объект. Поэтому мы не 
будем касаться проблем появления и эволюции спонтанных флуктуа
ций, возникающих на микроскопическом уровне вследствие атомно
молекулярной природы вещества и ограниченности числа частиц в ко
нечном объеме. Явления, связанные с атомно-молекулярной природой 
вещества и учитывающие конечность числа частиц в локальных процес
сах, рассматриваются статистической термодинамикой неравновесных 
процессов, существенно выходящей за рамки данного курса.

При рассмотрении химических превращений мы будем различать 
элементарные и составные (сложные) превращения. Под элементар
ными химическими превращениями понимают превращения, протека
ющие через образование только одного переходного состояния. Пере
ходное состояние не является термализованным, по крайней мере по ко
ординате реакции. Сложные превращения включают несколько элемен
тарных превращений и образование промежуточных соединений — ин
термедиатов, которые мы далее будем всегда считать термализован- 
ными.

Особый класс составных превращений представляют стехиометриче
ские брутто-превращения. Действительно, брутто-реакция может рас
сматриваться как стехиометрическая лишь в том случае, когда описание 
результирующих превращений достигается без привлечения интермеди
атов этой брутто-реакции. Иными словами, концентрации всех интерме
диатов при протекании стехиометрической брутто-реакции остаются 
неизменными. Это означает, что стехиометрическая брутто-реакция 
всегда является стационарной по отношению к ее интермедиатам. Далее 
для краткости уточнение «стехиометрическая» по отношению к брутто- 
реакции мы нередко будем опускать.

Существенно, что стационарность состояния химически реакционно
способной системы, как показывается в традиционных курсах химиче
ской кинетики, предполагает иерархию характерных времен разных 
превращений, — релаксация концентраций промежуточных веществ- 
интермедиатов химических превращений к этому состоянию происходит 
намного быстрее, чем изменение концентрации исходных реагентов. 
При этом концентрация реакционноспособных промежуточных продук
тов-интермедиатов в данных системах может считаться «внутренним» 
параметром, в отличие от задаваемого извне внешнего параметра — су
щественно менее быстро меняющейся концентрации исходных реагентов
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и конечных продуктов рассматриваемого стехиометрического брутто- 
превращения.

Для описания стехиометрических превращений в настоящей части 
учебника удобно использовать понятие реакционной группы — совокуп
ности термализованных соединений (молекул), непосредственно участ
вующих в химических превращениях в качестве исходных реагентов 
или конечных продуктов. При этом каждому термализованному соеди
нению А« мы будем приписывать греческий индекс а (а = 1 , k), а ну
мерацию реакционных групп будем осуществлять латинскими индекса
ми i, j и т. д.

Поэтому ниже стехиометрические превращения обычно будут харак
теризоваться двумя индексами, например ij.* Это подразумевает пре
вращение реакционной группы i в реакционную группу у, в котором тер- 
мализованные состояния Аа задействованы со стехиометрическими ко
эффициентами vi(X и vja:

£ v IaA ,< = >  (i9.i)
a  a

В соответствии с принципом детального равновесия классической 
термодинамики любые химические превращения являются обратимы
ми, т. е. любое превращение ij должно учитывать принципиальную воз
можность как прямого, так и обратного превращения. Для элементар
ных реакций эти прямые и обратные превращения проходят через иден
тичные переходные состояния.

Под полной скоростью vtj химического превращения ij мы будем по
нимать, как это общепринято, скорость изменения характеризующей 
данное превращение химической переменной (глубины химического 
превращения) т. е. выраженное в молях число актов результирующих 
превращений данного типа в единицу времени и в единице объема:

(19.2)

Химические превращения ij термализованных компонентов системы 
в реакционных группах характеризуются также изменением текущего 
значения функции Гиббса ArGtj или значением сродства A Hj, однозначно 
(по определению) связанного с этим изменением:

■A-rij = -A rGy- — —Чё — ^̂ у̂аМ'Ос (19.3)
а  а

(см. раздел 3.4). Здесь ца — текущее значение химического потенциала
термализованного вещества Aa, G — функция Гиббса рассматриваемой 
системы в целом.

В простых случаях, когда это не может вызвать недоразумений, нумерацию превра
щений можно осуществлять и с помощью одного индекса, чем мы будем многократно 
пользоваться ниже.
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Для удобства величину стехиометрически взвешенной суммы хими
ческих потенциалов компонентов реакционной группы рг = ZviaPa мы

a

будем называть химическим потенциалом реакционной группы i. По
этому

(19-4)
В целях различения параметров элементарных и стехиометрических 

брутто-процессов индексацию реакционных групп, величину сродства и 
скорость таких брутто-процессов мы будем помечать обычно путем ис
пользования символа X: A az, Xi, X/, A r̂ , v2  и т. п.

Напомним (см. раздел 9.3), что в общем случае значение химического 
потенциала ра компонента А« в системах с любым фазовым состоянием 
по определению принято выражать через активность (для газофазной 
системы — фугитивность) аа вещества А„:

Pa = р£ +RT\n(aa) . (19.5)

Здесь р£ — стандартное значение этого химического потенциала при 
заданной температуре Т и обычно при единичном давлении вещества 
ра= 1  бар = 105 Па, единичной мольной концентрации с£ =1 М (1 моль/л)
или же мольной доли ха —1; R — газовая постоянная. Значение актив
ности принято выражать через мольную концентрацию Са, парциальное 
давление ра или же мольную долю ха вещества и соответствующий ко
эффициент активности: аа = уаса = у'ара = у*аха , где уа, у'а и у' — коэф
фициенты летучести (фугитивности), причем в общем случае 
Ya *  Ya ^ Уа и достаточно сложным образом зависят как от общего дав
ления в системе, так и от его состава.

Для термодинамически идеальных систем — обычно разбавленных 
жидких или твердых растворов, а также газовых смесей с малым общим 
давлением коэффициенты активности равны единице. Поэтому для иде
альных систем (при анализе всегда требуются соответствующие уточне
ния) уравнение (19.9) упрощается:

Pa =  М-а +  RTlnCa, (19.6)

ра =р£ + RTlnpa (19.7)

или же

Да = Да" + RTlnxa . (19.8)

Безусловно, р£ Ф р£ Ф р £ .
Заметим, что в то время как в случае выражения (19.6) значение 

стандартного химического потенциала р„ обычно соответствует концен
трации ca = 1 М, в случае выражения (19.8) р0’ соответствует мольной 
доле ха = 1, т. е. чистому веществу Аа.
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Выражения (19.6)-( 19.8) являются эквивалентными с термодинами
ческой точки зрения. Однако для используемой ниже (см. разд. 19.3.1) 
термодинамической формы записи кинетических уравнений фор
ма (19.6) обычно оказывается более удобной в связи с более простой кор
реляцией с классической кинетикой.

Стандартные значения и зависят от общего давления р в
системе. В частности, для несжимаемого конденсированного вещества:

Цо = Нч? + М р - 1 ) > <19-9)
где |1 „° — стандартное значение химического потенциала чистого веще
ства при общем давлении р = 1 бар, Va — мольный объем вещества.

В последние годы большое внимание уделяют «наносистемам», в ко
торых вещество диспергировано до нанометровых размеров. В ситуации, 
когда свойства такого вещества еще не зависят от квантово-размерных 
эффектов, в первом приближении можно считать, что

Ц£(г) = р£° +Уа{р + рдапл- 1 ) ,  (19.10)

где р — давление в объеме системы вне частицы, рлапл — лапласово давле
ние внутри частицы, вызываемое силами поверхностного натяжения.

Для частиц сферической формы и радиуса г рлаш1 ~ , где оа — по-
г

верхностное натяжение (удельная избыточная энергия) на границе раз
дела фаз дисперсная частица — непрерывная фаза, окружающая части
цу (см. главу 17).

Химический потенциал вещества Аа, адсорбированного на поверхно
сти с образованием идеального «двумерного газа» (случай монослойной 
«ленгмюровской» адсорбции вещества), выражается подобно химиче
скому потенциалу идеального раствора:

Ца = М-а + -йПпвц , (19.11)

где 0 а — эквивалентный мольной доле коэффициент (степень) заполне
ния центров адсорбции поверхности веществом Аа (0 < 0а <1), — стан
дартный химический потенциал этого вещества в адсорбированной фор
ме, соответствующий 0 а = 1 .

В случае неидеальной поверхности для адсорбированного вещества 
необходимо, как и в случае объемных систем, ввести коэффициент ак
тивности уа. При этом

Ца = К  + ДТ1п(уа0а) • (19.12)
Сходным образом можно определить и химический потенциал ца сво

бодных (незаполненных) активных центров □ на поверхности:

HD = Ц°0  + RTln(yD0D) ̂  |1"п +  RTln[yn( 1 — £ е „  )],
а
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где принято во внимание, что 0 D+ ^ 0  а= 1 , а стандартный потенциал fi,a
а

отвечает химическому потенциалу центров на полностью свободной по

верхности (0 Ц = 1  или ^ 0 а = 0 ).
а

В идеальном случае

цп = цп + Д Г 1п (1-£е„). (19.13)
ос

19.2. ВТОРОЕ НАЧАЛО ТЕРМОДИНАМИКИ В ОТКРЫ ТЫ Х СИСТЕМАХ

19.2.1. Изменение энтропии открытой системы

Изменение энтропии открытой системы происходит либо за счет ее 
увеличения вследствие самопроизвольного протекания термодинамиче
ски необратимых процессов внутри (internal — англ.) самой систе
мы (dtS), сопровождаемых ростом числа микросостояний системы, либо 
за счет процессов обмена системы веществом и энергией с внешней 
(external — англ.) средой (deS). Для химически реакционноспособных 
систем изменение dtS может быть вызвано, например, спонтанным про
теканием реакций внутри системы, в то время как deS — подводом или 
отводом из системы теплоты и/или некоторых реагентов.

В рассматриваемом нами варианте термодинамики необратимых 
процессов в системах с локальным равновесием постулируют, что упо
мянутые составляющие dtS и deS являются независимыми, а общее из
менение энтропии открытой системы (dS) равно их сумме:

dS = dtS +  deS. (19.14)
Протекание внутри системы только термодинамически обратимых 

изменений не сопровождается увеличением энтропии, и в таких случа
ях dtS = 0. Во всех случаях наличия необратимых изменений dtS >  0.

Очевидно, что для изолированных систем dJS = 0 и выражение для dS 
сводится к неравенству

dS =  d,S > 0.
Это соответствует классической формулировке второго начала термо

динамики для изолированных систем.
Если в общем случае в какой-либо части открытой системы с про

странственной координатой г одновременно протекают различные необ
ратимые процессы с общей плотностью приращения энтро
пии diS(f,t) > 0  в данной точке пространства, приращение энтропии всей 
системы в целом за счет внутренних процессов выражается интегралом 
по объему
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diS = jp(r,t) diS (r,t) dv > 0 .
v

Поскольку соотношение (19.14) обязано выполняться в любой мо
мент времени, одновременно выполняется и соотношение

dS/dt = dtS /dt + deS/dt.
Это означает, что скорость общего изменения энтропии систе

мы dS/dt равна сумме скорости возникновения («производства») энтро
пии внутри самой системы (dtS /d t) и скорости обмена энтропией между 
системой и окружающей средой (deS /d t).

Скорость производства энтропии нередко обозначают отдельным 
символом а:

a = dtS/dt.
Наряду со скоростью производства энтропии далее мы будем исполь

зовать также однозначно связанную с ней величину Р скорости диссипа
ции (рассеяния) энергии в виде теплоты. Для системы, описываемой 
изотропной по объему температурой Т,

P =  TdiS /dt = Ta. (19.15)
Очевидно, что при наличии в системе внутренних необратимых про

цессов а > 0 и Р > 0.
В отличие от dtS, значение deS может иметь любой знак. При этом по

ложительное значение величины deS /dt отвечает увеличению энтропии 
системы в результате обмена веществом и/или энергией с внешней сре
дой. Отрицательное значение величины deS/dt соответствует ситуации, 
когда отток положительной энтропии от системы во внешнюю среду 
(например, за счет оттока из системы теплоты или части вещества) пре
вышает приток положительной энтропии в систему извне.

Разбиение величины изменения энтропии открытой системы на две 
составляющие, dtS и deS, обнаруживает принципиальные различия в 
термодинамических свойствах открытых и изолированных систем.

Действительно, поскольку значение величины deS /dt за счет процес
сов обмена с внешней средой может быть как положительным, так и от
рицательным, то, несмотря на выполнения неравенства dtS /dt > 0, об
щая энтропия открытой системы может как возрастать, так и убывать. 
Это видно из того, что возможны следующие ситуации с общим измене
нием энтропии системы:

dS/dt > 0, если deS/dt >  0 или deS /dt < 0, но I deS/dt\ <  dfi/dt; 
dS/dt < 0, если dJS/dt < 0 и I deS/dt\ >  dtS/dt; 

dS/dt =  0, если deS /dt и I deS/dt\ = dtS/dt.
Последний случай соответствует, при постоянных внешних услови

ях, установлению в системе стационарного состояния, при котором из
менения во времени значения внутренних термодинамических парамет
ров не происходит. В таком стационарном состоянии производство эн
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тропии в системе dtS /dt компенсируется оттоком энтропии во внешнюю 
среду, так что общее изменение энтропии системы равно нулю:

dS =  dS + dJS =  0; 

dS/dt =  dtS /dt +  deS /dt =  0.

Вывод о возможности уменьшения общей энтропии открытой систе
мы даже при наличии в ней необратимых процессов (т. е. при dtS /dt >  0) 
важен с общеметодологической точки зрения анализа сложных систем. 
Так, например, он легко разрешает внешнее противоречие между фак
том существования и развития живых организмов и строгой необходи
мостью выполнения второго начала классической термодинамики.

Действительно, развитие живых организмов с очевидностью сопро
вождается упорядочением вещества, из которого строится организм. 
С точки зрения классической термодинамики это выглядит как само
произвольное уменьшение энтропии живых систем и, конечно, явно про
тиворечит второму началу термодинамики. Однако данное противоречие 
оказывается кажущимся, поскольку увеличение энтропии определяет 
направление самопроизвольных процессов только для изолированных 
систем, но не открытых, какими являются живые организмы. В реаль
ных условиях уменьшение общей энтропии организмов при их развитии 
осуществляется при условии:

deS /dt <  0 , 1 deS/dt\ > dtS /dt

за счет того, что во внешней среде идут сопряженные процессы с увели
чением энтропии этой среды.

Действительно, общий цикл обмена веществом и энергией для боль
шинства нефотосинтезирующих живых организмов можно упрощенно 
представить как предшествующее этому циклу и инициирующее его об
разование сложных энергонасыщенных молекул типа углеводов из С02 и 
воды (с одновременным выделением свободного молекулярного кислоро
да) в ходе фотосинтеза растений с последующей деградацией продуктов 
фотосинтеза вновь до С02 и воды, например в процессах дыхания (окис
ления углеводов молекулярным кислородом) в рассматриваемом орга
низме (см. рис. 19.1).

При этом привнесение отрицательной энтропии происходит только в 
момент образования нетермализованных электронно-возбужденных мо
лекул хлорофилла в фотосинтезирующем организме за счет поглощения 
этими молекулами носителей «свободной энергии» — квантов солнечно
го света, что обеспечивает возможность протекания первичных реакций 
фотосинтеза с образованием сверхравновесного количества энергонасы
щенных, т. е. с большим значением |1а, веществ (см. соотношение 
(19.12)). Все происходящие далее биохимические процессы в живых ор
ганизмах являются самопроизвольными, носят необратимый характер и 
всегда сопровождаются увеличением энтропии.
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Рис. 19.1
Упрощ енная схем а изменения энт ропии при функционировании неф от осинт езирующ его  

живого организма ( сл ева) , ж изнедеят ельност ь которого обеспечивает ся окислением про
дукт ов фот осинт еза раст ений ( справа ) ; h v  — квант ы свет а , инициирующ ие фотосин- 

т ет ические процессы  с ум еньш ением  энт ропии и сходн ы х субст рат ов фот осинт еза

Отметим, однако, что уменьшение энтропии в живом организме за 
счет первичных актов фотосинтеза с избытком компенсируется увеличе
нием энтропии в процессах генерации световых квантов в ходе термо
ядерных реакций на Солнце. Таким образом, выполнение второго начала 
термодинамики обеспечивается и для явления жизни, однако при этом в 
качестве единой системы необходимо рассматривать всю Солнечную си
стему в целом.

Уменьшение энтропии живых систем в ходе усвоения (ассимиляции) 
энергонасыщенных пищевых веществ и/или энергии солнечного света 
одновременно сопровождается увеличением потенциала Гиббса G этих 
систем. При этом приток «отрицательной» энтропии извне используется 
не только на увеличение организованности живых структур и одновре
менную потерю статистической «организованности» ассимилируемых 
пищевых веществ. Как будет видно далее, основой жизнедеятельности 
организмов является на самом деле динамическая диссипация энергии 
при деградации пищевых веществ, обеспечивающая высвобождение не
обходимой организму «свободной энергии».

В абиогенных химически реакционноспособных системах уменьше
ния энтропии можно достичь, например, за счет генерации внутри си
стемы энергонасыщенных молекул электролизом (за счет «свободной 
энергии» электричества) или светом (фотолизом), а также достаточно 
интенсивным обменом с внешней средой веществом или теплотой.

19.2.2. Неравновесные системы с изотропными и постоянными 
во времени температурой и давлением.

Значение величины dtS для однородной гомогенной системы 
при наличии химических превращений

Простейший случай реальных неравновесных систем представляют 
неравновесные системы с изотропными и постоянными во времени тем
пературой и давлением. Примерами таких систем являются открытые 
или закрытые (замкнутые) системы, где протекают неинтенсивные («вя
лые») химические превращения, в которых молекулы исходных реаген
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тов, продуктов и промежуточных соединений — интермедиатов — могут 
рассматриваться в качестве термализованных.

Найдем dtS в таких открытых системах при наличии процессов, при
водящих к изменению химического состава системы, в условиях, когда 
внутри открытой системы достигнуты изотропность и равновесие в от
ношении распределения температуры и давления (но не химического 
состава системы) и процессы обмена со средой протекают равновесно. 
Общее изменение энтропии такой системы, как было постулировано, 
описывается выражением

dS = dtS +  deS.
В условиях замкнутости системы (т. е. при отсутствии обмена веще

ством) deS описывает изменение энтропии открытой системы в результа
те ее теплообмена с окружающей средой, т. е. dJS =  5Q/Т , где 8Q — коли
чество теплоты, переданной обсуждаемой системе. При этом:

dtS = d S -d eS = d S -b Q /T . (19.16)
Величина dtS соответствует самопроизвольному росту энтропии 

внутри системы за счет химических превращений веществ, находивших
ся исходно в неравновесном состоянии, и возможному совершению при 
этом работы.

Будем полагать, что система совершает только механическую работу 
расширения 8W =  pdV, где р — давление в системе, dV — изменение объ
ема системы при расширении. В этом случае согласно первому началу 
термодинамики переданная системе теплота расходуется на изменение 
внутренней энергии системы dU и работу расширения 8Ж:

8Q = dU + 8W = dU +  pdV. (19.17)
Подставляя соотношение (19.17) в выражение (19.16), получаем:

dlS = (l/T )(T d S -d U -p d V ). (19.18)
При фиксированных температуре и давлении это соответствует:

dtS =  ~(l/T)d(U + p V -  TS).
Выражение в скобках эквивалентно определению функции Гиббса G 

системы:
G = U -T S + p V .

Отметим, что дифференциалы в выражении (19.18) записаны не че
рез дифференциалы стандартных для функции G переменных р и Т, как 
это делают при рассмотрении термодинамического равновесия.

Следовательно, при фиксированной температуре и давлении:
d(U + p V -  TS) =  dG

и
diS =  -d G /T >  0. (19.19)

Выражение (19.19) остается в силе и в случае открытости системы, 
т. е. возможности дополнительного изменения ее потенциала Гиббса 
за счет притока или оттока вещества. Поэтому скорость производства
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энтропии за счет протекания внутренних необратимых процессов в изо
термической системе описывается выражением

о = dtS /dt =  -(1  /T)(dG/dt) >  0, (19.20)

или, что то же,

Р = То = -Щ -  > 0 . 
dt

Одновременно отсюда следует, что
dG/dt <  0,

т. е. при спонтанной эволюции системы, как и следовало ожидать, про
исходит уменьшение ее потенциала Гиббса, dG <  0.

Таким образом, скорость производства энтропии и диссипации энер
гии в открытой системе при постоянных температуре и давлении про
порциональна скорости уменьшения ее функции Гиббса вследствие про
текания в системе самопроизвольных процессов.

В связи с тем, что спонтанная эволюция приводит к монотонному 
уменьшению функции Гиббса G, функцию G иногда называют диссипа
тивной функцией системы при фиксированных р и Т. Условие достиже
ния минимума этой функции dG/dt =  0 соответствует условию установ
ления полного термодинамического равновесия.

Несложно показать, что аналогичными свойствами диссипативности 
при, например, фиксированных объеме и температуре системы обладает 
функция Гельмгольца А , а при фиксированном давлении и отсутствии 
обмена теплотой с окружающей средой — энтальпия Я , и т. д.

В случае неизотропности системы по температуре и давлению полу
ченные выражения соответствуют процессам в элементарном объеме, 
т. е. изменению плотности распределения соответствующих величин. 
Поэтому для нахождения общих по системе скорости производства эн
тропии и диссипации энергии следует использовать процедуру интегри
рования по объему.

19.2.3. Потоки термодинамических параметров 
и термодинамические силы

Значение энтропии системы с локальным равновесием всегда описы
вается определенным набором внутренних макроскопических термоди
намических параметров at(i =  1, 2, ..., п), значения которых могут изме
няться в ходе самопроизвольной эволюции системы. В общем случае 
взаимосвязь отнесенной на единичный объем локальной скорости произ
водства энтропии в системе за счет внутренних превращений и эволюция 
значений этих параметров может быть найдена из соотношения

_  dj(ps) _  у  Э(рв) dat
dt —  dat dt

1=1 1
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где s — локальная энтропия, отнесенная к единице массы вещества си
стемы (плотность распределения энтропии), р — плотность вещества в 
данной точке системы, at — локальное значение макроскопического тер
модинамического параметра аг

Производную по времени, то есть скорость изменения величины па
раметра аг

называют потоком термодинамического параметра^ (процесса, харак
теризующегося параметрами а), а величину

— термодинамической силой, сопряженной этому потоку и параметру аг; 
здесь Т — значение температуры в анализируемой точке. В зависимости 
от природы параметра аг величины Х г и Jt могут быть как скалярными, 
так и векторными, а в случае анизотропных твердых тел — даже тензо
рами (т. е. двумерными матрицами).

Если Р = Тс — локальная скорость диссипации энергии (отнесенная 
на единичный объем), то, очевидно,

При этом полное значение скорости диссипации энергии системой 
равно интегралу данного выражения по объему системы.

Понятие термодинамической силы (сродства) X t эквивалентно поня
тию движущей силы конкретного необратимого процесса и поэтому яв
ляется центральным для термодинамики неравновесных процессов. 
В случае пространственной неоднородности системы термодинамические 
силы возникают как следствие ее неизотропности, например, по темпе
ратуре, концентрации, давлению и т. п. В пространственно изотропной 
по температуре и давлению системе причиной возникновения термоди
намических сил, приводящих к уменьшению функции Гиббса системы 
(dG <  0) и увеличению ее энтропии за счет протекания необратимых 
внутренних процессов (dtS >  0), может быть исходная фазовая или хими
ческая неравновесность системы: самопроизвольное протекание фазовых 
переходов и химических превращений приводит к изменению фазового 
или химического состава системы и может сопровождаться совершением 
работы.

Пусть в системе протекает единственное стехиометрическое элемен
тарное или брутто-химическое превращение ij, описываемое реакцией 
между термализованными веществами-реагентами А а,

т э м э Х
дщ

(19.22)

П
(19.23)

1=1

а а
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и характеризуемое текущими значениями сродства A Hj и скорости vir 
При этом выражение (19.20) в соответствии с соотношениями (19.2) 
и (19.3) преобразуется до вида

dtS /dt = - МЛ dG
dt

^ 1 Л f  ЭG
'  dt

= ( 1 /Т ) А ^ .> 0 . (19.24)

Таким образом, скорость производства энтропии в стехиометриче
ском химическом процессе пропорциональна произведению значений 
движущей силы процесса (химического сродства реакций) и скорости 
реакции. Одновременно это означает, что скорость самопроизвольного 
химического превращения имеет тот же знак, что и сродство для рас
сматриваемого превращения.

Одновременно очевидно, что скорость элементарного процесса ij яв
ляется, по определению, потоком параметра «химическая перемен
ная

Щ s ^ t  = J‘n  (19.25)

а текущее значение сродства A rtj =  ~ArGtj для этого процесса — соответ
ствующей термодинамической силой:

A ri= X ir (19.26)
Неравенство (19.24) является обязательным для всех самопроизволь

но протекающих термически инициированных элементарных химиче
ских процессов и свидетельствует о том, что направление самопроиз
вольного протекания элементарного химического превращения совпада
ет со знаком текущего значения сродства для этого превращения.

Очевидно, что при протекании в системе одновременно нескольких 
элементарных превращений

d £ / d t = j =  > 0 > (19.27)
i j

где суммирование ведется по всем реакционным группам i, j. Коэффици
ент 1/2  использован во избежание повторного учета происходящих ре
акций при суммировании по двум индексам.

19.2.4. Термодинамическое сопряжение процессов

Пусть в системе одновременно протекают две стехиометрические 
брутто-реакции, реализуемые за счет некоторой совокупности элемен
тарных химических реакций. Обозначим эти брутто-реакции индекса
ми XI иХ2. Очевидно, что при условии стехиометричности брутто- 
превращений выражение для dtS /dt  можно записать без привлечения к 
рассмотрению элементарных реакций:

=  ^ ( А х  i ^ x i  +  А х 2у х г )  >  0  • ( 1 9 . 2 8 )
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При этом необходимое из законов термодинамики неравен
ство (19.28) может выполняться не только при

>  0 иАй их2 >  О,
но и, вообще говоря, при

AzJbi >  0, но А&иь <  0.
Последнее неравенство противоречит условию самопроизвольности 

протекания брутто-процесса Х2. Поэтому в рассматриваемом случае обе 
брутто-реакции обязаны быть взаимозависимыми, т. е. сопряженными. 
При этом первую реакцию, способную в соответствии с требованиями 
термодинамики протекать самопроизвольно, называют сопрягающей, а 
вторую — сопряженной к первой. В главе 20 показано, что сопряжение 
реакций возникает обычно в ситуации, когда брутто-процессы состоят из 
набора элементарных стадий с общими для брутто-реакций интермедиа
тами, не входящими непосредственно в запись стехиометрических брут- 
то-превращений.

Именно термодинамическое сопряжение двух процессов позволяет 
сопряженной реакции протекать, в принципе, даже в таком направле
нии, когда описывающие эту реакцию величины А г̂ г и v^2 обладают раз
ными знаками, т. е. когда осуществление брутто-реакции X2 формально 
приводит к уменьшению энтропии.

Типичными примерами сопрягающей и сопряженной реакций явля
ются соответственно реакция, катализируемая некоторым катализато
ром, и замкнутая цепь химических превращений активного центра соб
ственно катализатора в ходе его промежуточных химических взаимо
действий с реагентами. Простейшую совокупность таких реакций для 
катализируемой брутто-реакции

R < 11 >Р (19.29)

можно изобразить схемой Михаэлиса* — Ментен**:

R + K  <------ > Кг , (19.30)

Кг <— > К  + Р .

Здесь R и Р — исходный реагент и продукт каталитической реакции,
а. К  и К г — соответственно, «свободная» форма активного центра катали
затора и его комплекс с реагентом, «каталитический интермедиат». Обе 
формы активного центра — К  и К г — являются интермедиатами по от
ношению к катализируемой стехиометрической брутто-реакции.

Циклические превращения катализатора можно представить на
глядной графической иллюстрацией:

Леонор М и хаэл и с (L eon or M ich a elis) (1 8 7 5 -1 9 4 9 )  — выдающийся немецкий 
биохимик и химик-органик, заложивший основы кинетики ферментативных процессов.

** М од  Леонора М йнт ен (M o d e  Leonora M en ten ) (1 8 7 9 -1 9 6 0 )  — канадский 
врач и биохимик, с 1912 года была аспирантом JI. Михаэлиса в Берлинском универси
тете.
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При этом сопрягающей реакцией является непосредственно катали
зируемая реакция (19.29) со с р о д с т в о м =  цд-Цр, а сопряженной —  
циклические превращения (19.30) с участием активного центра катали
затора. Сопряжение упомянутых реакций происходит за счет наличия у 
них общих интермедиатов К  и К х. В данном конкретном случае в силу 
цикличности каталитических превращений результирующее сродство 
этих превращений A rs2 =  0. Очевидно, что каталитическая реакция осу
ществляется (можно зафиксировать ее протекание) только при А гЪ1 Ф 0 .

Реальные каталитические процессы описываются схемами, намного 
более сложными, чем последовательность реакций (19.30) (см. главу 22). 
Еще более сложным примером сопряжения химических систем является 
жизнедеятельность живых организмов за счет реакций клеточного мета
болизма.

Когда в системе с двумя стехиометрическими брутто-реакциями про
текание сопряженной реакции Х2 уменьшает энтропию, условие (19.28) 
определяет верхний допустимый предел скорости сопряженной реакции:

W  ^ Axi^zi/I1^*1-
Это позволяет связать чисто термодинамический параметр сопря

женного процесса — его химическое сродство — с важнейшей кинетиче
ской характеристикой процесса—  скоростью реакции. При этом вели
чину отношения М05КН0 рассматривать как энергетическую
эффективность сопряжения, которая показывает, какая доля изменения 
функции Гиббса в сопрягающей реакции «передается» в термодинамиче
ски запрещенную сопряженную.

Термодинамическое сопряжение возможно не только для химиче
ских реакций, но и для других термодинамических процессов, например 
переноса вещества, теплоты, электричества и т. п. Наличие верхнего до
пустимого предела энергетической эффективности сопряжения не явля
ется, естественно, свидетельством того, что сопряжение в системе реаль
но имеет место. Как уже отмечалось, необходимым условием сопряже
ния химических брутто-реакций является наличие как минимум одного 
общего промежуточного компонента (интермедиата) в этих реакциях. 
Нахождение истинной величины сопряжения — отдельная и обычно 
очень конкретная задача (см. разд. 20.3).

В биологии термодинамическое сопряжение необходимо для обеспе
чения возможности использования живыми организмами энергии, вы
деляемой в реакциях клеточного метаболизма. Необратимые химиче
ские процессы в клетке вызывают деградацию свободной энергии систе
мы в теплоту и приводят к необратимой диссипации (рассеянию) энер
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гии. Однако сопряжение таких химических процессов с термодинамиче
ски разрешенными реакциями ассимиляции пищевых веществ компен
сирует эти потери энергии. Тем самым обеспечивается возможность раз
вития или жизнедеятельности клетки и запасания энергии, выделенной 
в ходе самопроизвольных метаболических реакций, в форме химических 
связей сложных биологических соединений и клеточных структур живо
го организма. При этом скорость общего производства энтропии dtS/dt 
для сопряженных метаболических процессов внутри клетки всегда оста
ется положительной.

19.3. ПОТОКИ И ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СИЛЫ  
В ПРОСТРАНСТВЕННО ОДНОРОДНЫ Х  

ХИМИЧЕСКИ РЕАКЦИОННОСПОСОБНЫ Х СИСТЕМАХ
Типичным представителем неравновесной пространственно однород

ной системы является изотропная система с протекающей в ней химиче
ской реакцией. Использование приемов неравновесной термодинамики 
для химически реакционноспособных систем имеет свои особенности, 
поскольку, в отличие от процессов, например, тепло- и массопереноса, 
характеризующихся обычно непрерывным изменением температуры и 
концентраций (см. разд. 19.5), химические превращения эквивалентны 
переходам между дискретными состояниями, которым отвечают опреде
ленные реакционные группы.

В случае протекания стехиометрической реакции ij в качестве опи
сывающего ее термодинамического параметра обычно используют хими
ческую переменную При этом

J  ^  =У  
dt 4

и, как было показано в разделе 19.2.3,

Х Ь = т1 & ~  = ~к ° 1‘ = ^  ■

Таким образом, для стехиометрических химических превращений 
термодинамическому потоку параметра^ соответствует скорость этой 
реакции vtj, а термодинамической силе, сопряженной этому потоку, — 
текущее значение сродства A Hj реакции.

Ниже скорость химической реакции мы будем обычно относить, как 
это принято в химической кинетике, к числу актов превращений в еди
нице объема; переход, при необходимости, к параметрам, характеризу
ющим всю систему в целом, не составляет при этом никакого труда.

19.3.1. «Термодинамическая» форма записи кинетических уравнений

Выше показано, что в химических реакционноспособных системах 
термодинамические потоки параметров, описывающих химические пре
вращения, непосредственно связаны со скоростью химических реакций.
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Взаимосвязь между скоростью химической реакции и физико
химическими параметрами системы (концентрацией реагентов, темпе
ратурой и т. п.) является предметом специального раздела физической 
химии — химической кинетики.

Традиционно в химической кинетике главными параметрами явля
ются константы скорости реакций и концентрации реагентов. Для тер
модинамического анализа наиболее эффективными оказываются пара
метры типа химического потенциала. Поэтому для рассмотрения хими
ческих превращений в термодинамике неравновесных процессов 
предпочтительна «термодинамическая» форма записи кинетических 
уравнений. Ниже приведены основные элементы использования этой 
записи.

Рассмотрим термически инициированную (спонтанно протекаю
щую) элементарную химическую реакцию ij в направлении «слева 
направо»:

 ̂ (19.31)
а а

где А а — компоненты реакции с концентрацией са (а =  1, 2, ..., k), а vi0L — 
стехиометрический коэффициент, с которыми этой компоненты входят в 
реакционную группу i.

В химической кинетике скорость рассматриваемой реакции,
т. е. число актов превращений реакционной группы i в реакционную 
группу j по реакции (19.31) «слева направо» в единице объема в единицу 
времени при протекании реакции при заданных температуре и давле
нии, и описывают «законом действующих масс»

Щ, = k ilК “ , (19.32)
a

где kij — константа скорости реакции превращения i в j. Предполагает
ся, что при этом сохраняется максвелл-больцмановское распределение в 
заселенности энергетических уровней исходных (реактантов) и суще
ствует только одно нетермализованное переходное состояние.

Как было отмечено в разделе 19.1, в общем случае

Цое — Ца -К̂ ^П-СУа̂ а) »

где уа — коэффициент активности вещества А а. Поэтому

Л .  . . 0 л1са = — ехр 
Та

Ца-Ца 
RT

и выражение для скорости элементарной химической реакции любого 
порядка можно записать в следующем виде:
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Vij = hj
n y ;1
a

га
exp

RT

(19.33)

= < hj 1a
-exp ja?_n

Д Г ,
exp '\h Л 

yRTy

Здесь p? = ^ V jap„ Hji; = 2 v topa соответствуют стандартному и те-
a a

кущему значениям «химического потенциала» реакционной группы i 
в целом.

Введем обозначения

8у = hj exp(-Svtop^ / RT) /пу«а = hi ехр(-р?/ R T )/П У«*а (19.34)

и
f  k N

ii i = ехр(рг / RT) = exp X v£apa /RT
Va=l

= П  exp(viapa/12T) = П  Па
a=l

(19.35)

a=l

при этом, очевидно,
Vij = гцП i

Заметим, что вне зависимости от молекулярности рассматриваемой 
элементарной реакции размерность параметра гц— с-1, а параметр nt

является безразмерным.* Соответствие записи (19.33) и последующих 
соотношений необходимым традиционным размерностям кинетических 
уравнений осуществляется, как всегда в термодинамике, через выбор 
стандартных состояний.

Исходя из теории активированного комплекса, можно найти более 
детальное выражение для параметра eir Действительно, для скорости 
протекания элементарной химической реакции i —»j теория активиро
ванного комплекса предсказывает следующую зависимость:

A, =X 1; M ^ p ( - A G f / B T )  n(7aC„)v‘« ,

kп
a=l

(19.36)

где kBn h — константы Больцмана и Планка, а значение AG?0 является 
разностью стандартных потенциалов Гиббса (например образования) для

Интересно, что и в классической химической кинетике в целях упрощения 
анализа сложных схем кинетические уравнения нередко приводят к «безразмерному 
виду».



379

термализованной части переходного состояния (активированного ком
плекса) и исходных термализованных реагентов реакции:

A G f  =  G f  -  2 > („ G ”  s  9 ? °  -  =  H j «  -  G ?  =  ( i f /  -  W  ■
a=l a=l

Здесь yfj — коэффициент активности (фугитивности) переходного со

стояния, а xtj — безразмерный коэффициент квантовохимической «про
ницаемости» активационного барьера. Выражение (19.40) можно пере
писать в виде

Щ ехр(-|1у /ДТ)ехр £  vta|ia Jr T^ = ^ -е х р ( -ц # /Д Г )  • щ ,

где = \ifj° + RTln^yfj/Xij) — «стандартный химический потенциал»

термализованной части активированного комплекса, учитывающий не- 
идеальность среды. Отсюда:

в„ =  ^ e x p ( - n g /В Т ) . (19.37)

Таким образом, параметр в первом приближении не зависит от 
стандартных термодинамических характеристик термализованных реа
гентов и зависит лишь от термодинамических характеристик нетерма- 
лизованного переходного состояния. Поэтому далее величину ег/ будем 
называть «усеченной» константой скорости элементарного процесса ij.

Величины etj описывают динамические характеристики системы, ко
торые зависят только от свойств переходного состояния (активированно
го комплекса) конкретной элементарной реакции ij. Как уже указыва
лось, для истинного элементарного процесса переходное состояние по
стулируется единственным.

В силу своего определения гц симметрично относительно перестанов
ки индексов i и у, поскольку прямой и обратной элементарным реакциям 
соответствует одно и то же переходное состояние.

Вывод о симметрии etj может быть сделан и независимо из необходи
мости выполнения принципа детального равновесия. Действительно, 
рассмотрим произвольную элементарную реакцию ij с учетом ее обяза
тельной обратимости:

E V fc A , . 4  (19-38)
a=l kfj а=1J1

Полная скорость этой реакции определяется как скорость изменения 
химической переменной

v . .= ^ !L  
11 dt

и учитывает и прямой, и обратный каналы превращения.
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Это соответствует разности числа актов химических превращений в 
прямом и обратном направлении в единице объема и в единицу времени:

d^j _ _ _

vii= ~ d t = v a ~  va = 8vn* ~ г» п) •

Поскольку для всех элементарных реакций, подчиняющихся прави
лу детальной обратимости, и в условиях детального равновесия (т. е. при 

или, что то же, при nt = h j), детектируемых превращений нет:

vtj =  0, то с необходимостью ei;. =
Как следствие,

Ja = VH = гч • (19.39)

Выражение (19.39) иногда называют канонической формой кинети
ческих уравнений. Это выражение имеет наглядный физический смысл 
и «автоматически» показывает, в какую сторону направлен химический 
процесс i <=> j в зависимости от соотношения величин ht и hj . При 
ht >  hj процесс протекает слева направо, при обратном соотношении —
справа налево. Это условие эквивалентно наличию положительного 
сродства реакции для заданного направления самопроизвольных хими
ческих превращений: vtj >  0 при A Hj =  цг -  цу. >  0.

Величину па = ехр(ра/  RT) = сауа ехр(ц„/ RT̂ j в соответствии с реко

мендацией ИЮПАК называют абсолютной активностью компонен
та А а[1]. Для реакционных групп, включающих несколько компонен
тов, в силу указанной выше простой физической аналогии величину п£
удобно называть термодинамическим напором реакционной группы г.

Очевидно, что значения па и п£ всегда симбатны значениям соответ
ствующих химических потенциалов ра ищ, т. е., например, увеличение 
значения (Ха приводит к увеличению па , и наоборот. При этом знак раз
ности ht -  hj всегда соответствует знаку разности — ц;.

Существенно, что разность логарифмов «напоров» ht и hj пропорци
ональна текущему термодинамическому сродству A Hj реакции между ре
акционными группами i и /,  т. е. термодинамической силе X tj, отвечаю
щей потоку Ji}:

к к
^ 4j ~  -A-rij — —A r G i j  — V j a ( l a  — V y a ( l a  —

a=l a=l
(19.40)

= (Xj — jXy- = RT(\nhi -  Inhj) = RTln(hi/hj) .

В случае равенства термодинамических напоров реакционных 
групп ht =  hj для всех возможных в системе реакций ij система нахо

дится в состоянии устойчивого термодинамического равновесия (АЛ} = 0)
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и поэтому, естественно, изменения химических переменных и полные 
суммарные скорости всех возможных реакций равны нулю.

На рисунке 19.2 сопоставлены графические интерпретации протека
ния элементарной химической реакции в общепринятых «энергетиче
ских» и обсуждаемых «термодинамических» координатах. Заметим, что 
традиционные «энергетические» координаты всегда соответствуют фик
сированной (обычно единичной) концентрации реагентов, и поэтому от
ражают поведение стандартных значений отображаемых параметров. 
В то же время «термодинамические» координаты отражают протекание 
процесса в реальных условиях, не ограничиваемых стандартными зна
чениями химических потенциалов или термодинамических напоров реа
гентов.
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Рис. 19.2
Схематическое представление протекания элементарной реакции ij в традиционных 

энергетических координатах с активационным барьером (а ) и в координатах «термоди
намических напоров» Щ реагентов (б). В последнем случае реакцию можно представить 
как протекание жидкости между двумя бассейнами, разделенными мембраной с проница
емостью etJ; приведены примеры для случаев протекания реакции как слева направо, так и 
в противоположном направлении ( случаи 1 иЗ соответственно); случай 2 демонстриру

ет систему в термодинамическом равновесии

Термодинамическая (каноническая) форма записи кинетических 
уравнений оказывается удобной для совместного кинетико-термодина
мического анализа обратимых химических процессов. Особенно удобна 
такая форма при анализе процессов, протекающих в стационарном ре
жиме по внутренним переменным (см. раздел 19.4).

Очевидно, что скорость производства энтропии вследствие протека
ния элементарной термически инициированной реакции ij в единице 
объема рассматриваемой системы равна:

VjjArij и,,(ш -Lb)
ач = Т  = — f ------= - «;)(ln «i - I n n ,)  > О,

i Координата реакции j
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где atj =  0 соответствует ситуации п£ = fij, т. е. парциальному (динами
ческому) равновесию между реакционными группами i и у.

В системе, в которой одновременно протекает несколько термически 
инициированных элементарных реакций, полная скорость производства 
энтропии в единице объема оказывается равной:

°  = \ -  tyXlnn* ~ InUj) > 0 . (19.41)
i j

В качестве термодинамических параметров могут выступать не толь
ко химические переменные îy, но и концентрации са компонентов А,*. 
Если при этом обсуждается поток не по химической переменной а по 
концентрации химического компонента А», то рассматриваемая элемен
тарная реакция ij определяет только одну из составляющих потока по 
концентрации обсуждаемого компонента:

(dc ЛJtj(а ) -  ^  =  Vij(a) = ( v ya - v la )
I dt ) tj

dka
dt

Э(1пn, - l n n £)
= M vy« -  v£a)(n£ -  nj) = e£/(n£ -  n7)------ --------------- . (19.42)

Полный поток по концентрации компонента Аа (скорость реакции 
по компоненту А^) слагается из всех возможных каналов превращения 
компонента А а и равен:

J(a ) =d^L = Va= ± £ 2 У гу.(a) = =
i  i  i  i

Э (1 п п ,-1 п п ;)
= -Via)eiy(n£ -щ )  = — д(1ппа) = (19'43)

=  2 R T ^ ^ Eij(ni _Пу' Ь ( 1 п п а ) '

Здесь, как и ранее, коэффициент 1 /2  введен во избежание повторного 
учета слагаемых при суммировании по всем возможным каналам реак
ции, а переход от стехиометрических коэффициентов vi0C к частным про
изводным по In па осуществлен в соответствии с определением парамет
ра щ (см. соотношение (19.35)), поскольку из этого определения следует, 
что:

(  к  Лэ
Э(1пп£)

îa In Па
Va=l

Э(1ппа ) Э(1ппа )

Видно, что при протекании в системе нескольких реакций полный 
поток (скорость изменения) концентрации компонента в общем случае
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зависит от большого числа термодинамических сил X tj= A Hj, являющих
ся сродством соответствующих элементарных реакций, которые могут 
включать как внешние, так и внутренние параметры, например, хими
ческие потенциалы интермедиатов брутто-превращений.

Задаваясь конкретной схемой химических превращений и используя 
приведенные выше соотношения, несложно рассмотреть динамику хи
мических превращений любой реакционноспособной системы и провести 
совместный кинетико-термодинамический анализ протекания процесса.

19.3.2. Связь между скоростью и термодинамическими силами 
для стехиометрического брутто-процесса, 

являющегося совокупностью мономолекулярных 
элементарных реакций

Выше показано, что динамику превращений в системе с совокупно
стью элементарных химических процессов в общем случае нельзя опи
сать, используя только одну термодинамическую силу. Тем не менее, во 
многих ситуациях описание протекания стехиометрического брутто- 
процесса с помощью единой термодинамической силы все же оказыва
ется возможным.

Простейшим примером являются стехиометрические брутто- 
процессы, реализующиеся путем совокупности мономолекулярных эле
ментарных превращений. Напомним, что стехиометричность брутто- 
процесса одновременно означает и стационарность процесса относи
тельно концентраций всех промежуточных компонентов-интермедиатов 
брутто-процесса. При этом скорость рассматриваемого брутто-процесса 
оказывается пропорциональной разности термодинамических напоров 
исходной и конечной реакционных групп. Иными словами, обсуждае
мый стехиометрический брутто-процесс с точки зрения кинетики и тер
модинамики можно рассматривать как одну эффективную элементар
ную реакцию.

Покажем справедливость этого серьезного утверждения на примере 
простейшей стехиометрической брутто-реакции

R < = > P ,

где R и Р — исходный реагент и конечный продукт этой реакции, соот
ветственно.

Пусть брутто-процесс осуществляется через один интермедиат Y :

R Y < в2 > Р . (19.44)

В стационарном по концентрации интермедиата Y режиме

^P  = e1( R - Y ) - e 2( Y - P )  = 0.

Здесь и далее символы типа[Аа] и обозначают концентрацию и 
термодинамический напор реагента А^, соответственно.
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Из приведенного соотношения следует, что

^  + е2Р ^
£l + 2̂

и поэтому

Таким образом, скорость рассматриваемого стехиометрического 
брутто-превращения действительно формально описывается как ско
рость элементарной реакции с эффективным значением =  е1е2/(е1 + е2) и 
движущей силой в виде общего сродства брутто-процесса.

Приведенное серьезное утверждение о связи между стационарной 
скоростью брутто-процесса и вызывающей его термодинамической силой 
легко обобщить и на случай произвольной совокупности мономолеку
лярных превращений интермедиатов. Наиболее просто и наглядно это 
можно сделать, исходя из полной аналогии между приведенной в (19.39) 
записью скорости элементарной химической реакции vtj и законом Ома 
для силы тока I tj между двумя точками электрической цепи i и j с элек
трическими потенциалами U t и XJ'.

Ui ~  U ;
I i t = - ^ - L = oiJ(Pi - U J).■Ку

Здесь Ry и с г/ — активное сопротивление резистора, находящегося 
между этими точками, и соответствующая ему электропроводность 
участка цепи между точками i и у. Роль электрического потенциала в 
кинетическом уравнении (19.39) выполняют термодинамические напоры 
групп реагентов щ , в то время как параметр оказывается эквивалент
ным электропроводности otj = 1 /R tf.

В случае необходимости анализа мономолекулярных процессов лю
бой сложности указанная электротехническая аналогия дает возмож
ность находить стационарные скорости химических реакций по компо
нентам, используя для расчетов уравнения Кирхгофа для баланса втека
ющего и вытекающего тока во всех точках контакта электрической цепи 
с активной нагрузкой.

Действительно, рассмотрим стационарный брутто-процесс, в котором 
превращения реагента (группы реагентов) R в конечный продукт (группу 
продуктов)Р

обеспечиваются за счет образования произвольного набора промежуточ
ных соединений Y t, участвующих в произвольной совокупности мономо
лекулярных превращений:

R < {Еш} > { y , < {е*'} >Y . . )< {Epi} >Р . (19.45)
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Здесь под символом |уг < > Yy J понимается упомянутая произ

вольная совокупность промежуточных превращений (i, j = 1, т), а
под символами ет и 8/Р — усеченные константы скорости для превраще
ний между группами реагентов R и У г и Р и Уу, соответственно.

В режиме, стационарном по концентрации всех промежуточных 
компонентов У.,

« , . * - 1 5 1 - 0 .Yl dt
что соответствует равенству скоростей образования и расходования ком
понента У г.

Сопоставляя стационарные кинетические уравнения (в термодина
мической записи) для концентраций интермедиатов в системе (19.45) и 
уравнения Кирхгофа* для втекания и вытекания тока во всех точках со
единения резисторов в эквивалентной электрической цепи, легко убе
диться, что в электротехническом представлении совокупность реак
ций (19.45) можно отобразить эквивалентной электрической схемой

и,

(19.46)

Действительно, как в электрической цепи отсутствует накопление 
электрического заряда в точках соединения резисторов, так в стацио
нарном по интермедиатам режиме с течением времени не происходит до
полнительного накопления или расходования интермедиатов 
(см. рис. 19.3).

Каждая точка* соединения резисторов на схеме (19.46) характеризу
ется своим потенциалом Ut, причем все точки связаны между собой рези
сторами с соответствующими сопротивлениями Riy. Некоторые из этих 
сопротивлений могут иметь бесконечно большую величину, что соответ
ствует полному отсутствию химических превращений по данному марш
руту.

Из элементарного курса физики известно, что суммарный электриче
ский ток / е, протекающий между конечными точками R и Р в электриче

* Густав Роберт Кирхгоф (Gustav Robert K irch h off), 1824-1887, — выдающийся 
немецкий физик, разработавший, в том числе, математическое описание распределения 
электричества по проводникам. С 1862 года состоял членом-корреспондентом Санкт- 
Петербургской Академии наук.
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ской схеме типа (19.46), пропорционален разности электрических по
тенциалов между конечными точками цепи и равен:

где а*; — эффективная электропроводность суммарной цепи, рассчитыва
емая с помощью уравнений Кирхгофа и равная некоторой алгебраиче
ской комбинации величин только сопротивлений резисторов, находя
щихся между точками R и Р.

Рис. 19.3
К  использованию уравнений Кирхгоф а для баланса энергет ического заряда, 

вт екающ его и выт екающ его в т очку i: I jt +  1Ы +  I mi =  О

Для химического брутто-процесса (19.45) это означает, что его сум
марная скорость v-z в стационарном по интермедиатам режиме также 
пропорциональна разности термодинамических напоров исходной и ко
нечной реакционной групп и равна:

i>i = ^  = e£( R - P ) ,  (19.47)

где R и Р — значения термодинамических напоров исходных реагентов 
и продуктов брутто-реакции, а — алгебраическая комбинация только 
параметров {effi, еур,е.].

Таким образом, в стационарном по концентрации интермедиатов ре
жиме рассмотренное химическое брутто-превращение действительно 
может быть описано единой термодинамической силой = jll̂  — jLLp. Это 
означает возможность «сведения» в рассматриваемом случае стационар
ного стехиометрического брутто-процесса к некоторой одной эффектив
ной элементарной реакции.

Сделанный вывод справедлив и по отношению к любым процессам, 
сводимым к мономолекулярным.

Под процессами, сводимыми к мономолекулярным, можно понимать 
немономолекулярные процессы, в которых реакционные группы харак
теризуются строго постоянными комбинациями своего состава, причем 
заданный компонент Aq присутствует не более чем в одной реакционной 
группе. Это позволяет считать параметр щ полностью независимым па
раметром, даже если он в соответствии с выражением (19.35) является
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комбинацией параметров сразу нескольких реагентов A« или отра
жает немономолекулярный процесс по заданному реагенту Аа.

Например, брутто-процесс

R < = = > P ,

протекающий по схеме с двумя интермедиатами Y t и Y 2:

r < = > ( y , + y 2) « = > p ,

формально сводится к рассмотренному выше процессу с мономолеку- 
лярными превращениями R < > Y  < > Р , где символом «Y» обозна

чается постоянная комбинация Y = Y 1 +  Y 2, причем Y = Yi • Y2.
В случае отсутствия возможности сводимости схемы превращений к 

мономолекулярным реакциям в некоторых точках «контакта» кинети
ческих сопротивлений могут появиться стехиометрические коэффици
енты, отличные от единицы. На языке электрических цепей это означает 
отсутствие баланса по втекающему и вытекающему току для данной точ
ки, что приводит к нелинейностям и отклонению от канонической запи
си уравнений Кирхгофа и поэтому требует более сложного анализа.

Хорошо известным следствием уравнений Кирхгофа является то, что 
электрический потенциал в каждой промежуточной точке i является 
промежуточным по отношению к электрическим потенциалам на концах 
электрической цепи и описывается выражением:

U = U H +  ( U , - U a)b„

где 8г — некоторая алгебраическая комбинация только величин Rj;. или 
Gtj, отвечающая соотношению 0 < 8г< 1. Это означает, что и в случае рас
сматриваемой химической реакции стационарные значения термодина
мических напоров интермедиатов также являются промежуточными 
между значениями термодинамических напоров исходной и конечной 
реакционных групп:

Yj = R + (Р -  R)8j, (19.48)

где 8г — соответствующая данному промежуточному соединению алгеб
раическая комбинация величин {ея;, 8;Р, e j , причем 0 < 8г < 1.

Иными словами, при стационарном протекании химических процес
сов значения химических потенциалов интермедиатов — внутренние пе
ременные — обязаны находиться между значениями соответствующих 
величин для исходного реагента и конечного продукта.

В ряде случаев коэффициенты и 8г могут быть выписаны в простом 
аналитическом виде. Например, пусть брутто-процесс осуществляется 
через цепочку из т +  1 последовательных мономолекулярных превра
щений интермедиатов Y ‘.

R <=^=> Yt Y2 <=?=> ... <==^=> Ym < £m+1 > Р .
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Данной цепочке превращений в электротехнической аналогии соот
ветствует цепочка последовательно соединенных сопротивлений. Общее 
сопротивление такой цепи

Приведенные уравнения соответствуют сложению кинетических со
противлений при последовательных химических превращениях.

Хорошо известно, что сопротивление электрической цепи из после
довательно соединенных резисторов определяется в основном значением 
наибольшего из сопротивлений. Аналогично и скорость обсуждаемого 
брутто-процесса определяется элементарной реакцией с наименьшим 
значением ег.

Таким образом, для рассматриваемой последовательности превраще
ний термодинамические напоры и, следовательно, химические потенци
алы интермедиатов в стационарном состоянии должны последовательно 
понижаться при переходе от предыдущего интермедиата к последующе
му. В случае, когда обсуждаемое брутто-превращение может осуществ
ляться параллельно по нескольким каналам (маршрутам) последова
тельных элементарных превращений, указанное соотношение между 
стационарными значениями химических потенциалов интермедиатов 
должно соблюдаться для каждого из возможных каналов брутто-пре- 
вращения.

Приведенные рассуждения имеют исключительно важное значение, 
поскольку из них следует, что анализ стационарного состояния любого 
брутто-процесса, состоящего из произвольной совокупности мономоле- 
кулярных (или сводимых к ним) превращений, может быть заменен ана
лизом лишь одной эффективной мономолекулярной реакции. Суще
ственно, что этот вывод является общим и справедливым для любой уда
ленности системы от термодинамического равновесия.

Сходные особенности стационарного протекания процесса оказыва
ются характерными и для некоторых брутто-реакций с немономолеку- 
лярными промежуточными превращениями.

Так, стационарная скорость брутто-процесса пропорциональна раз
ности термодинамических напоров исходной и конечной реакционных 
групп для любых схем с промежуточными превращениями, линейными 
по интермедиатам. Однако при этом значение может зависеть не толь

771+1

1=1
что соответствует соотношению

(19.49)

и
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ко от ei;, но и от термодинамических напоров отдельных исходных или 
конечных реагентов.

Продемонстрируем сказанное на примере стехиометрического брут
то-процесса с простой схемой немономолекулярных превращений, ли
нейных по интермедиатам, то есть включающих в реакционные группы 
не более одного интермедиата.

19.3.3. Скорость простого стехиометрического процесса 
со схемой превращений, включающей один интермедиат 

и два «внешних» исходных реагента

Пусть стехиометрическое брутто-превращение

R ! + R 2 ^ = ± P  (19.50)

осуществляется по следующей схеме, включающей один интермедиат Y:

R i < = ^ = > Y ,

Y  + R2 « = = > P .  (19.51)

Скорость рассматриваемого брутто-процесса вследствие его стехио- 
метричности определяется соотношениями

ъ dt dt dt dt
где в стационарном по интермедиату Y случае

d m
dt

Отсюда

= e1(R1 - Y ) - e 2( Y R 2 - P )  = 0 .

Y _  elRl + e2P
8i + 82R2

и,следовательно,

Здесь

^  = £l£2_ (Rt • R2 -  P) = ez(R! • R2 -  P ). (19.52)
8X + 82R2

8Z = £l£2,  , (19.53)
8i + 82R2

что формально соответствует соотношению

_L = ®a. + J_.
el e2

Очевидно, что значение ez зависит от соотношения величин, входя
щих в знаменатель (19.57). При ех «  e2R2 находим ez ~ ех/ R2 , в то вре

мя как при ех »  e2R2 выполняется ez *  е2.
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Заметим, что выражения (19.47), (19.52) и (19.53) для стационарной 
скорости рассмотренных брутто-процессов в общем случае можно запи
сать в виде:

Vx -  -  Vz -  е£ (Rx -  Рх) -  ^х П саЕа -  ^ХП саРа —

= М П ^ - к X а

(19.54)

где дх = e^Rx, Vx = ЕхРх > a Rx и PL — термодинамические напоры ис
ходной и конечной реакционных групп брутто-процесса (для схе
мы (19.50)-(19.51) Rx = Ri • R2, Рх = Р ),

Кх = ехр А
RT

= ехр
RT

= ехр
RT

константа равновесия брутто-реакции, vm иура являются стехиометри
ческими коэффициентами для исходной и конечной реакционных групп,
a hx vl %х — эффективные «константы скорости» для брутто-реакций в 
прямом и обратном направлении (эти «константы» могут зависеть от 
концентраций некоторых «внешних» компонентов!).

Выражение (19.54) соответствует соотношению Хориути*— Борес
кова**, выведенному в 40-х гг. X X  в. для частного случая стационарного 
протекания одномаршрутных каталитических реакций (см. [2-6]).

Для нелинейных по интермедиатам схем превращений соотношения 
Хориути — Борескова в общем случае могут не выполняться.

19.3.4. Скорость стехиометрического брутто-процесса 
с простой схемой превращений, 

нелинейных относительно интермедиата

Покажем невыполнение соотношения Хориути — Борескова и воз
можность изменения формальной молекулярности брутто-реакции для 
брутто-процессов, нелинейных по интермедиатам. Для этого рассмотрим 
стехиометрический брутто-процесс

2 R f = i P ,  (19.55)

осуществляющийся по простой схеме превращений, нелинейной относи
тельно интермедиата Y :

Дж. Х ориут и  (Juro H oriu tch i) — известный японский химик-каталитик, 
профессор Университета г. Хоккайдо, лауреат Японской академической премии (Japan  
A cad em y P rize) 1940 года «за теоретические и экспериментальные исследования 
в области химической кинетики».

** Георгий Константинович Боресков (19 07 -1 98 3 ) — крупнейший советский химик- 
каталитик, один из создателей современной теории химического катализа, основатель Институ
та катализа Сибирского Отделения РАН.
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R ei =±Y, (19.56)

Y + Y Ё2 ± P

Нелинейность данной схемы связана с тем, что на второй стадии про
цесса в левой реакционной присутствуют сразу две молекулы интерме
диата Y.

Скорость рассматриваемого брутто-процесса при его стационарном 
протекании относительно концентрации интермедиатов можно отобра
зить соотношениями:

_  d[P] _  1 d\_R]
щ  =  e 2 (  Y 2 - P )  = % ( R - Y ) .
2 dt 2 dt 2V ' 2 v '

Стационарность состояния относительно концентрации интермедиа
та соответствует соотношению

d[ Y]
dt

= e1( R -Y ) ~  2e2(Y2 -  P) = О

Введем новую переменную: 

откуда
8 = R -  Y , 

Y = R - 8 .
Из условия стационарности

е ^ - г е а ^ - г  R8 + 82 - P )  = 0 ,

или

82 - 2R +
2е

8 + (R2 -  Р) = 0 . (19.57)

Решая данное квадратичное относительно 8 уравнение, получаем:

-  (R2 -  Р) . (19.58)$ 1,2 - R + El
4е

R + El Л2

4е2 7

Оба решения относительно корня 8 соответствуют действительным и 
положительным значениям. Однако, если брутто-реакция протекает, 
например, слева направо, то в стационарном состоянии с необходимо
стью R > Y и Y 2 > Р и, следовательно, 0 <  8 <  R . Поскольку при этом 
8j >  R, то физическим смыслом обладает только одно решение:

8 = 82 <  R .
Поскольку



392

очевидно, что стационарная скорость брутто-процесса в общем случае 
не пропорциональна (R2 -  Р ), т. е. разности термодинамических напо
ров исходной и конечной реакционных групп. Иными словами, соотно
шения Хориути — Борескова для нелинейных по интермедиатам систем 
в общем случае действительно могут не выполняться.

Существенно, однако, что невыполнение соотношения Хориути —  
Борескова происходит лишь в ситуации, когда рассматриваемый нели
нейный брутто-процесс протекает вдали от равновесия. Для процесса 
«слева направо» это соответствует 2|д,д -  щ, >  RT, что эквивалентно нера
венству R2 »  Р .

В то же время вблизи равновесия, когда R2 ~ Р или, более конкретно 
в нашем случае,

R2 -  Р «  

Из выражения (19.58) следует:

R +
4е

8 = 8о - R  + _§L
4б9

R + El
4е2 7

2 У

R2 - Р _  2e2(R2 -  Р) 
в! + 4b2R

Отсюда
е 1е 2 —(R2 - Р ) . (19.59)

ех + 4e2R
Таким образом, вблизи равновесия соотношения Хориути — Борес

кова выполняются всегда, а с точки зрения кинетико-термодинами
ческого анализа брутто-процесс может быть заменен одной эффективной 
элементарной реакцией между исходной и конечной реакционными 
группами. Заметим, что соотношение (19.59) справедливо для протека
ния процесса вблизи равновесия и в обратном направлении, «справа 
налево».

Анализ стационарной скорости брутто-процесса для системы вдали 
от равновесия несколько более сложен и рассмотрен в вышеупомянутом 
учебнике В. Н. Пармона.

19.4. КИНЕТИКО-ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ  
СТАЦИОНАРНОГО ПРОТЕКАНИЯ НЕКАТАЛИТИЧЕСКИХ

БРУТТО-РЕАКЦИЙ
Термодинамическая форма записи кинетических уравнений позво

ляет осуществлять полезный кинетико-термодинамический анализ вли
яния различных термодинамических параметров на стационарную ско
рость даже сложных брутто-процессов.

Рассмотрим конкретные примеры такого анализа на примере неката
литических реакций. Анализ схем каталитических превращений имеет
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свои особенности, обусловленные тем, что концентрации, и поэтому хи
мические потенциалы и напоры интермедиатов, оказываются обычно 
дополнительно связанными соотношениями баланса общего числа ката
литически активных центров. Поэтому обсуждение каталитических ре
акций выделено в отдельную главу 22.

19.4.1. Направление изменения значений химических потенциалов 
интермедиатов при стационарном протекании 

стехиометрической брутто-реакции

Приведенное выше обсуждение особенностей протекания стехиомет
рических брутто-процессов позволяет сделать важнейший вывод о том, 
что в связи со стационарностью такого процесса в отношении концен
трации интермедиатов направление изменения химических потенциалов 
реакционных групп, включающих интермедиаты, равно как и связанное 
с этими потенциалами направление изменений стационарных значений 
термодинамических напоров соответствующих групп, всегда жестко де
терминированы. Это связано с необходимостью наличия соответствую
щих движущих сил (сродства), обеспечивающих протекание элементар
ных химических превращений в направлении, задаваемом направлени
ем протекания самого брутто-процесса.

Так, для схемы с последовательными мономолекулярными превра
щениями интермедиатов Ya значения |о,а (и, следовательно, Ya ) всегда
изменяются монотонно и только в одну сторону — уменьшаются от зна
чения химического потенциала исходного реагента до значения химиче
ского потенциала конечного продукта (рис. 19.4 и 19.5). При этом харак
тер изменения стационарных значений |a,a может не коррелировать со 
стандартными значениями химических потенциалов соответствующих 
компонентов превращений (см. рис. 19.4).

В общем случае стационарные значения химических потенциалов ре
акционных групп, включающих интермедиаты, также обязаны умень
шаться ступенчатым образом в направлении химических потенциалов 
конечных продуктов, причем эти значения лежат между значениями 
химических потенциалов исходных реагентов и конечных продуктов. 
Таким образом, любые химические превращения интермедиатов в ста
ционарных условиях описываются превращениями только между ука
занными стационарными значениями химических потенциалов. При 
этом в ряде случаев, образно говоря, в стационарном состоянии интерме
диаты способны аккумулировать энергию Гиббса основной реакции, уве
личивая свой стационарный химический потенциал (например, за счет 
возрастания концентрации интермедиата) выше уровня потенциала ко
нечной реакционной группы до уровня, определяемого значениями усе
ченных констант скорости ej;. промежуточных химических реакций, 
т. е. стандартными характеристиками соответствующих переходных со
стояний.
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Химический
потенциал

Рис. 19.4
Диаграмма изменения хим ического пот енциала реакт ант ов при ст ационарном реж име

прот екания реакции  R < * Y1 < 1  ̂Y2 < 1F ) Р . М иним ум ы  в т радиционном профи

ле пот енциальной энергии соот вет ст вуют  ст андарт ным хим ическим  потенциалам  
образования т ерм ализованных исходного реагент а R, конечного продукт а Р  и инт ерме
диат ов Y t. В дейст вит ельност и же хим ические превращ ения инт ермедиат ов ( показано  
ст релками)  происходят  при ст ационарных значениях /iY1 и fiy2 ( помечены, жирными ли

ниями уровней) ,  и и х  скорост ь зависит  от  разност и соот вет ст вую щ их т ермодинамиче
ск и х  напоров и значений усечен н ы х конст ант  скорост и eijt кот орые являют ся функциями

т олько ст андарт ны х хим ических пот енциалов 11*° п ереходн ы х сост ояний

Рис. 19.5
М ир «гор» ст андарт ны х хим ических пот енциалов п ереходн ы х сост ояний и «озер» ст а
ционарных хим ических пот енциалов инт ермедиат ов для сист ем ы с м нож ест венност ью  
пут ей возмож ных превращ ений исходного реагент а R  в конечный продукт  Р. Уровни по

верхност и ст ационарны х озер пониж ают ся пост епенно от реагент а к продукт у
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Подчеркнем, что направление изменения стационарных концентра
ций интермедиатов в общем случае не следует описанной выше последо
вательности для химических потенциалов. Однако тенденции в значени
ях стационарных концентраций также несложно найти, учитывая жест
кие взаимосвязи значений концентраций термализованных интерме
диатов и их химических потенциалов:

Ц-а — М-а "I" -^^^(Уа^а) •

19.4.2. Независимость стационарной скорости некаталитической 
реакции от стандартных значений термодинамических параметров

интермедиатов

В разделе 19.3.4 было показано, что в случае стехиометрической 
брутто-реакции

Ri «= = ± P i ,

в которой R e  и  Р е  — произвольные реакционные группы из внешних пе
ременных и которая осуществляется по схеме, линейной относительно 
интермедиатов, в стационарном по интермедиатам режиме выполняется 
соотношение Хориути — Борескова относительно скорости брутто- 
процесса:

Vs = £s(-^z — Ps) • (19.60)

При этом величина £е определяется значениями термодинамических 
параметров переходных состояний и стандартных параметров некоторых 
«внешних» исходных и конечных реагентов, но не непосредственно тер
мализованных интермедиатов. Поэтому из анализа соответствующих 
выражений для скорости брутто-реакций следует вывод о том, что ста
ционарная скорость сложной брутто-реакции, включающей произволь
ную совокупность превращений, линейных относительно интермедиа
тов, не зависит от стандартных значений термодинамических парамет
ров упомянутых интермедиатов и определяется только разностью 
термодинамических напоров реагента и продукта, а также стандартны
ми термодинамическими параметрами «внешних» реагентов и переход
ных состояний для элементарных превращений.

Упомянутая особенность стационарного состояния химических си
стем, претерпевающих эволюцию в виде произвольной превращений, 
линейных относительно интермедиатов, имеет большое значение для 
упрощения анализа сложных химических процессов методами неравно
весной термодинамики.

* Для каталитических превращений приведенный ниже вывод в общем случае не являет
ся справедливым (см. ниже, разд. 22.2.2).
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19.4.3. Критерии кинетической необратимости 
химических реакций

При стационарном протекании процессов могут иметь место частич
ные (парциальные) термодинамические равновесия, иногда называемые 
также динамическими равновесиями. В отличие от настоящих (полных) 
равновесий в граничные условия парциальных равновесий входят хими
ческие потенциалы или концентрации интермедиатов, значения кото
рых определяются самим стационарным состоянием.

Существенное значение имеют перепады в величинах термодинами
ческих напоров для реакционных групп в конкретной элементарной ре
акции. Очевидно, что сильное различие величин n t и п  j  будет наблю
даться при -ц. > RT.

При этом при больших (по сравнению с RT) перепадах в значениях р., 
и р. конкретная реакция становится кинетически необратимой. Утвер
ждение о кинетической необратимости эквивалентно утверждению, что 
скорость обратной реакции пренебрежимо мала по сравнению со скоро
стью той же реакции в прямом направлении.

Отнесение какой-либо элементарной стадии сложной реакции a priori 
к числу кинетически необратимых является, как будет видно далее, 
крайне небезобидной процедурой для выводов, которые могут последо
вать из последующего кинетического анализа схем химических превра
щений (см. разд. 19.4.4).

Найдем корректный термодинамический критерий кинетической не
обратимости химических реакций.

Очевидно, что утверждение о кинетической необратимости элемен
тарной реакции ij, то есть о выполнении соотношения

Vij = £ i j ( n i - n j ) ~ £ ijn i ,

эквивалентно выполнению неравенства щ »  h j. Поскольку

М'/ = М*-Д«»
то

Vij = £ц ехр
\RT ;

-ехр
RT = пi 1 -  ехр

А  ■■

к
(19.61)

Поэтому очевидно, что корректным термодинамическим критерием 
возникновения кинетической необратимости некоторой стадии в цепоч
ке химических превращений является значительное (по сравнению 
с величиной RT) изменение химического потенциала при превращении 
реакционных групп, соответствующих этой стадии, т. е. >  RT. Иными 
словами, последнее неравенство является математически корректным 
условием протекания химической реакции вдали от термодинамическо
го равновесия.
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Графически в кинетических схемах кинетическую необратимость 
принято обозначать одной стрелкой «—»», в то время как возможность 
кинетической обратимости обозначается двойной стрелкой «<-►)>.

Для сложной схемы последовательных превращений с известными 
перепадами значений химических потенциалов на отдельных стадиях 
всегда можно осуществить разбиение всей цепочки превращений на ки
нетически обратимые и кинетически необратимые (рис. 19.6).

Химический

Рис. 19.6

Разбиение цепочки последоват ельны х м оном олекулярных превращ ений на группы с кине
т ической «необрат им ост ью» меж ду группами. П ри прот екании реакции «слева  направо» 
превращ ения Y2 —» Y 3, Y 3 —» Y 4, Y 4 —>Y3, Ys —» Y e, Ye —» Y 7, Y 7—» P  можно рассм ат риват ь как  
кинет ически необрат имые, в то время как для превращ ений R  ^ Y r  Y t < ^ Y 2, и Ys <=*Ye 

всегда необходимо учит ыват ь кинет ическую обратимость. Разност ь меж ду значениями  
ст ационарны х хим ических пот енциалов промеж ут очных сост ояний для первой группы  

превращ ений больш е RT, в то время как для вт оры х групп  — м еньш е R T  ( масш т аб указан
справа ввер ху )

Важным следствием критерия кинетической необратимости является 
существование ограничения на максимально возможное число кинети
чески необратимых стадий в последовательности стационарных химиче
ских реакций. Действительно, поскольку в последовательных химиче
ских превращениях полное сродство Ад суммарной брутто-реакции рав
но сумме сродств всех элементарных стадий

А х  =  2А *
то максимальное число т кинетически необратимых стадий не может 
превышать некоторой величины т, где т =  (|1Л — \ip)/RT =  A^/R T.

Существенно, что это, казалось бы, очевидное ограничение довольно 
сложно получить, оставаясь в рамках чисто кинетического подхода.
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19.4.4. Скоростъ-определяющая (скорость-контролирующая) 
и лимитирующая ( «узкое горло») стадии при стационарном 

протекании брутто-реакции. Скоростъ-определяющие параметры

По определению ИЮПАК, скорость-контролирующей (скорость- 
определяющей) стадией в брутто-реакции является элементарная реак
ция, константа скорости которой производит наиболее существенное — 
большее, чем другие константы скорости — влияние на результирую
щую скорость брутто-реакции [7].

Понятие (скорость-)лимитирующей стадии в последовательности хи
мических превращений намного сложнее, и его принято ассоциировать с 
понятием «узкого горла» для превращений. В рамках классический хи
мической кинетики дать последовательное математическое определение 
понятию «узкого горла» очень сложно. Этот вопрос будет обсужден ни
же.

Формально скорость-контролирующую стадию можно выявить путем 
сопоставления значений скорость-контролирующего фактора CF. для 
разных стадий брутто-процесса:

CFt =(d]nvz/d\nkt)Kl'kjtM , (19.62)

где оъ — результирующая скорость брутто-реакции, kt является констан
той скорости элементарной реакции i, Ki — константой равновесия эле
ментарной реакции /.  Скорость-контролирующей стадией является ста
дия с наибольшим значением CFt.

Заметим, однако, что в общем случае выражение (19.62) содержит 
математический нонсенс: так как реакционные группы прямой и обрат
ной реакций жестко зафиксированы, для элементарной реакции i всегда 
существует обратная ей реакция с жесткой взаимосвязью значений кон
стант скорости прямой и обратной реакции:

Ъ = kiKi = Ц, exp(-ArG°/7?r) = ^  exp [A^/RT) .

Здесь ArG° — разность между стандартными значениями энергий 
Гиббса для реакционных групп прямой реакции i. В результате в выра
жении (19.62) математически невозможно взять производную по ^  в

условиях фиксации значения kt .
Таким образом, для выполнения условий математической коррект

ности необходимо учитывать термодинамическую взаимосвязь значений 
некоторых констант скорости, что препятствует прямому использованию 
выражения (19.62).

В классической химической кинетике разрешение этой проблемы 
находят, разделяя все стадии брутто-процесса на две категории: быстрые 
обратимые (т. е. приводящие к парциальным термодинамическим рав
новесиям в соответствующих элементарных реакциях) и более медлен
ные кинетически необратимые. В таком случае скорость реакции оказы
вается функцией параметров kt только прямой реакции для кинетически
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необратимых медленных стадий и K t — для быстрых стадий. Как следует 
из предыдущего обсуждения, такое разделение стадий возможно только 
в ситуации, когда медленная элементарная реакция протекает вдали от 
термодинамического равновесия, что требует подтверждения специаль
ным термодинамическим анализом.

Если обсуждаемое разделение всех стадий на две категории оказыва
ется возможным, из выражения (19.62) можно получить два независи
мых выражения для скорость-контролирующего фактора:

= (Э1п1ъ/Э1пА0*.; щ, j*i, ш (19.63)

и
СРтет,1 = 9\пиъ/ЪЫК1)к.> Klt ш . (19.64)

Здесь символ СЕкин использован для обозначения влияния непосред
ственно кинетических параметров — констант скорости kt, контролиру
ющих скорость брутто-реакции. Параметр СЕтерм отражает влияние быст
рых равновесных стадий, которые контролируют скорость брутто- 
реакции не через кинетические, а через термодинамические параметры 
типа констант равновесия K t.

В общем случае разделить a priori элементарные реакции на катего
рии «быстрые» и «медленные» представляется обычно невозможным и, 
таким образом, проблема нахождения скорость-контролирующих стадий 
при известной схеме брутто-процесса оказывается достаточно неопреде
ленной.

Последовательный подход к нахождению скорость-определяющих 
параметров возможен при использовании термодинамической формы 
записи кинетических уравнений. Это связано с тем, что параметры etj 
определяются стандартными термодинамическими параметрами только 
переходных состояний, в то время как параметры nt — только термоди
намическими параметрами термализованных реактантов (которыми мо
гут быть как «внешние» исходные и конечные реактанты, так и интер
медиаты процесса). Такое разбиение скорость-определяющих парамет
ров на две означенные категории может быть очень существенным для 
решения многих практически важных проблем, поскольку конкретиза
ция общего вопроса: «Какие параметры определяют скорость процесса?» 
обычно сводится к вопросу: «Что является наиболее важным: энергети
ческие параметры переходного состояния или же энергетические пара
метры термализованных реактантов? »

Для ответа на поставленные вопросы целесообразно анализировать 
два типа скорость-контролирующих факторов CF':

1) факторы, зависящие от термодинамических параметров переход
ных состояний элементарных реакций ij:

CFnep,ц = (Э1пи£/Э1пе*у)еи> ^  кЫ. {k l m=h ) ; (19.65)
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2) факторы, зависящие от стандартных параметров термализованных 
реактантов А«:

с к Р«,« = № №>а), (19.66)

где А" = ехр( ц ° /  RT).

Существенно, что в указанном виде выражения для CF' не имеют от
меченных выше математических противоречий, обусловленных жесткой 
взаимосвязью констант скорости прямой и обратной реакций.

Продемонстрируем использование обсуждаемого подхода для нахож
дения скорость-определяющих параметров на примерах стационарного 
протекания брутто-реакции с простыми схемами превращений.

19.4.5. Скорость-определяющие параметры для стационарного 
протекания последовательности мономолекулярных реакций

Рассмотрим простейшую стехиометрическую брутто-реакцию:

R < = > P ,

осуществляющуюся через последовательность мономолекулярных пре
вращений интермедиатов. Здесь R и Р — исходный реагент и конечный 
продукт, соответственно.

Если схема превращений соответствует уравнениям (19.44) и вклю
чает только один интермедиат Y :

R ^ Y ,

Y f ^ P ,

то, как было показано выше, скорость брутто-реакции описывается 
простым выражением

_d[P]_ d[R]_ е1е2 *  *  по 671
V t~ dt ~ dt " е 1 + е2 (К Р>- (19-67)

При этом очевидно, что при условии ei «  г2

Vx «  M R  -  Р ),

т. е. скорость-определяющей является первая стадия.
Вторая стадия становится скорость-определяющей при е, » е 2. 

При этом

«  e2( R - P ) .

В более общем случае, когда рассматриваемый брутто-процесс состо
ит из т +  1 последовательных мономолекулярных превращений терма
лизованных интермедиатов Yt (i =  1, ..., т),

R < £l > < Ё2 > Y 2 < £з > ... < £m > Y m < £m+1 > P, (19.68)

стационарная скорость суммарного процесса выражается соотношением
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(19.69)

где

£/n m̂+1
1 (19.70)

Первым важным следствием справедливости соотношений (19.69)—
(19.70) является уже упоминавшийся вывод о том, что стационарная 
скорость последовательных мономолекулярных реакций не зависит от 
стандартных термодинамических параметров термализованных интер
медиатов. Единственными параметрами, которые влияют на стационар
ную скорость брутто-процесса, являются химические потенциалы ис
ходного реагента и конечного продукта, определяющие термодинамиче
ские напоры R и Р , а также входящие в параметры ег стандартные 
химические потенциалы переходных состояний.

Из термодинамических параметров термализованных реагентов на 
скорость в рассматриваемом примере наибольшее влияние оказывает 
(т. е. является скорость-определяющим) «внешний» реактант с наиболь
шим значением термодинамического напора. В случае протекания брут
то-реакции «слева направо» для обсуждаемого брутто-превращения этим 
реактантом будет исходный реагент R. Графическая интерпретация дан
ного утверждения представлена на рисунке 19.7.

Пример взаимосвязи «узкого горла» брут т о-процесса с падением ст ационарны х значений  
т ермодинамических напоров. Скорость-контролирующими параметрами для данного  

рисунка являют ся значение конст ант ы е2 и, следоват ельно, энергия переходного сост оя
ния для элемент арной реакции Y t ^ Y 2, а также т ермодинамические напоры исходного

реагент а R  и конечного продукт а Р

Видно также, что скорость-определяющей стадией для рассматрива
емой схемы является стадия с минимальной величиной ег, т. е. е ^ . Дей
ствительно, при этом е£ ~ emin. Формально можно проанализировать и 
легко находимое из выражения (19.65) значение CF êp?i:

А

R  Y i У 2 Y 3 Р реакции
^  координата

Рис. 19.7

С-Ср.г = Э 1п82/Э 1п8г = Э !п(1 / 82;)/Э1п(1 /ег) =
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8s d(l/£i) _  e£ _  '
e£ ' Э (1/e£) e£ I,

(19.71)

Максимальное значение величины CF„ep t , определяемое выражени
ем (19.71), также соответствует ег с минимальным значением.

Существенно, что в рассматриваемой схеме скорость-определяющая 
стадия характеризуется максимальным перепадом значений термодина
мических напоров между реагирующими партнерами.

Действительно, для последовательных мономолекулярных превра
щений стационарные скорости всех элементарных реакций одинаковы:

Поэтому перепад в значениях термодинамических напоров на ста
дии i равен:

Следовательно, наименьшему значению ег действительно соответ
ствует максимальное значение разности (п£_! -  Я£) .

Максимальный перепад в термодинамических напорах, очевидно, 
соответствует наличию в превращениях наибольшей преграды, т. е. «уз
кого горла». Это узкое горло в последовательности химических превра
щений, соответствующее элементарной стадии с наибольшим перепадом 
термодинамических напоров, естественно определить как лимитирую
щую стадию брутто-процесса. Нередко наибольший перепад термодина
мических напоров соответствует и наибольшему перепаду соответству
ющих химических потенциалов реакционных групп, участвующих в 
превращении. Впервые на последнюю особенность лимитирующих ста
дий как узкого горла превращений обратил внимание Д. Хориути.

Следует, однако, иметь в виду совершенно разные шкалы для анали
за таких перепадов в определениях Д. Хориути и приведенном выше вы
воде. Например, в рассматриваемых примерах при [Р] =  0 формально 
(Хр = —оо, и поэтому перепад химических потенциалов на последней ста
дии рассматриваемых схем является бесконечно большим: цт -  |ХР =  
из-за чего всегда превышает перепад потенциалов на любой иной стадии. 
В то же время при анализе перепадов в шкале термодинамических напо
ров в обсуждаемой ситуации Р = 0 , и поэтому Ym -  Р = Ym. Значение 
этой величины, конечно, может быть меньше значения напоров на ста
дии с наименьшим ег.

Отметим, что, в отличие от понятия скорость-определяющей стадии, 
понятие лимитирующей стадии (узкого горла) можно применять только 
для цепочки последовательных превращений.

В рассмотренных примерах лимитирующая («узкое горло») и ско
рость-определяющая стадии совпадают. Но такое совпадение может и не

= v1 = v 2 = ... = vm+1 = v t = е£(Я£ -  ni+1) .

щ_i -  щ = ехр( (х£_х/  RT) -  exp( jx*/ RT) = ^
i
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иметь места. Примеры с несовпадением скорость-лимитирующей и ско
рость-определяющей стадий обсуждаются в разделе 22.3 для случая ка
талитических брутто-процессов.

Очевидно, что при наличии в рассматриваемой цепи последователь
ных превращений (19.68) только одной ярко выраженной лимитирую

щей стадии у |Y/-i < j > j выполняется неравенство elim = еу«  ег, где

I  ■£ j. При этом

% -1 -%  » ^ ( й - Р ) « в - Р .

Следовательно, в обсуждаемой схеме превращений практически весь 
перепад в термодинамических напорах приходится только на одну ли
митирующую стадию — узкое горло. При этом в случае кинетической 
необратимости брутто-реакции (т. е. при R »  Р )

У/ -  Y;+1 ~ R ,

а все стадии, предшествующие узкому горлу (лимитирующей стадии), 
формально можно рассматривать как находящиеся в парциальном рав
новесии.

Анализ скорости стехиометрических некаталитических брутто- 
процессов обычно не требует анализа иерархии перепадов в значениях 
термодинамических напоров после лимитирующей стадии. Однако та
кой анализ оказывается необходимым при рассмотрении каталитиче
ских превращений, когда требуется знание концентраций всех форм ак
тивного центра катализатора (см. подраздел 22.2.2). При этом допуще
ние о парциальных равновесиях стадий после узкого горла уже может 
оказаться некорректным, что очевидно, например, в ситуации с нулевой 
концентрацией конечных продуктов каталитических брутто-превра- 
щений.

Существенно, что допущение об a priori кинетической необратимости 
каких-либо стадий брутто-процесса может привести к большим ошибкам 
в выявлении скорость-определяющей стадии. Покажем это на примере 
рассматриваемой последовательности мономолекулярных реакций.

Если, например, a priori сделано допущение о «кинетической необра
тимости» всех элементарных реакций в цепочке превращений (19.68), то 
прямым следствием этого предположения являются также следующие 
соотношения:

Us = ех R «  е2 Yx «  ... = е п+1 Yn .

В то же время поскольку, по определению,

Vz = EjR ,

то 8s = и, следовательно, скорость-определяющей стадией всего пре
вращения в рассматриваемой ситуации обязательно оказывается первая
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по ходу превращения реакция, которую a priori предположили кинети
чески необратимой. Видно, что данный вывод может не совпадать с ре
зультатом, полученным выше без каких-либо сделанных a priori предпо
ложений о кинетической необратимости отдельных стадий.

Таким образом, в общем случае априорное допущение о кинетиче
ской необратимости, например, всех стадий брутто-процесса, очевидно, 
является слишком грубым. Для обсуждаемого примера первая стадия 
была бы скорость-определяющей, если бы выполнялись неравен
ства ег «  ег для всех 1 ф 1.

19.4.6. Выявление узкого горла при наличии немономолекулярных 
стадий в линейном по интермедиатам брутто-превращении

Выше обсуждались выявление лимитирующей стадии (узкого горла) 
и ее особенности в ситуации, когда рассматриваемый брутто-процесс 
представляет собой цепочку последовательных мономолекулярных пре
вращений. Тем не менее, типичны ситуации, когда в общей схеме ли
нейного по интермедиатам брутто-процесса некоторые из стадий не яв
ляются мономолекулярными.

В качестве простейшего примера вновь рассмотрим стехиометриче
ский брутто-процесс

R1+R2<=>P,  

протекающий по схеме превращений (19.51):

Ri<=^=>Y,

y + r 2 <==±р.

Стационарная скорость этого процесса описывается выражением 
(19.52):

Ъ = ^  = - Щ г  = - Щ г  = г^ - Ч ) = г^ * - 2 - ‘Г)=  Е'£2 (R, R ;-P ) .
at dt dt -|- b2R 2

Для выявления лимитирующей стадии, т. е. узкого горла, рассмат
риваемого последовательного брутто-процесса надо выявить стадию с 
максимальным перепадом термодинамических напоров, что при нали
чии немономолекулярных превращений имеет свои особенности.

Необходимая для соответствующего анализа иллюстрация протека
ния обсуждаемого брутто-процесса в координатах текущих химических 
потенциалов приведена на рисунке 19.8. Обратим внимание на то, что 
рисунок 19.8 отображает полную энергетику брутто-процесса, учитыва
ющую «смещающий» химический потенциал реагента R2 при отобра
жении перепада химических потенциалов на стадии 1.

Поэтому соответствующий перепад термодинамических напоров ре
акционных групп, который надо рассматривать при анализе обсуждае
мой схемы, составляет:



405

Рис. 19.8
Графическая иллюстрация ст ационарного прот екания брутто-процесса, 

отображаемого схем ой (1 9 .5 1 ) в координат ах т екущ их значений  
хим ических пот енциалов

— для стадии 1:

R1-R2 - R - Y  = R2^ - ;
£i

— для стадии 2:
- ~ ~ Vt
r 2 y - p  = ^ .

Очевидно при этом, что стадия, отвечающая максимальному перепа
ду термодинамических напоров в рассматриваемом случае, определяется 
соотношением величин e2R-2 ие^ Это соответствует выявлению наи
большего члена в знаменателе выражения для стационарной скорости 
процесса.

При условии £j <e2R2 узким горлом оказывается стадия 1, при усло

вии 8! > e2R2 — стадия 2.
Легко проверить, что при этом, как и в предыдущих примерах, узкое 

горло для рассматриваемой схемы совпадает со скорость-определяющей 
стадией.

Существенно, что в ситуации, когда брутто-реакция протекает вдали 
от ее равновесия и является поэтому кинетически необратимой, наличие 
ярко выраженной стадии — узкого горла, т. е. выполнения неравенств 
8t <sc 82R2 и л и  »  £2^2 определяет кинетическую необратимость этой 
стадии.

Для кинетической необратимости стадии 1 необходимо выполнение 
неравенства

R i » Y ,

что обеспечивается, как следует из выражения для выполнением 
условия £1 e2R2 » когда стадия 1 оказывается узким горлом. При этом 
одновременно возможна и кинетическая необратимость стадии 2, по
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скольку, например, в предельном случае Р = 0 , для этого требуется вы
полнение равенств

Уц — eiRi — е2Y • R2 ,
что возможно при

Y _  eiRi 
е2^2

19.4.7. Нахождение кажущейся энергии активации 
стехиометрического брутто-процесса

Термодинамическая форма записи кинетических уравнений очень 
удобна для нахождения кажущейся энергии активации E j: стехиомет
рических брутто-процессов с известной схемой превращений, особенно в 
случае кинетической необратимости брутто-процесса.

Например, если брутто-процесс (19.44) протекает слева направо и 
кинетически необратим в целом, т. е. R »  Р , причем elim — наименьшая 
из величин в последовательности превращений, то

Г 1 = ^ Р  = ещД. (19.72)
Поскольку, по определению, кажущуюся энергию активации нахо

дят из соотношения

dT >

а температурная зависимость значений и R определяются выражени
ями типа (19.38)—(19.41) со слабо зависящими от температуры энтальпи
ей и энтропией соответствующих структур, для обсуждаемого примера

E&L -  AfHfc -  AfH$ + R T , (19.73)

где AfH £ и А — стандартные энтальпии образования исходного реа
гента R и переходного состояния скорость-определяющей элементарной 
реакции соответственно. Иными словами, результирующую энергию ак
тивации обсуждаемого брутто-процесса определяет разность стандартной 
энтальпии «наивысшего» по энергии Гиббса (в ряду превращений) пере
ходного состояния и стандартной энтальпии исходного реагента 
(рис. 19.9). Появление дополнительного членаRT в формуле (19.73) свя

зано с наличием предэкспонента в выражении (19.36).

Заметим, что выражение (19.73) соответствует известному правилу, 
согласно которому кажущаяся энергия активации стационарного проте
кания процесса, состоящего из последовательных превращений, равна 
энергии активации скорость-определяющей стадии минус сумма теплот 
(или, что то же, плюс сумма стандартных энтальпий, ^ А rHf предыду-

i

щих стадий, считающихся равновесными.
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Координата реакции 
R Y Р

а

Координата реакции 
R Y Р

Рис 19.9
Графическая инт ерпрет ация вывода от носит ельно величины каж ущ ейся энергии акт и

вации Е а£для прост ейш его брут т о-процесса R <=£ Р с одним инт ермедиат ом Y

(R ^ = ± Y < ^ -> p ;  в случае, когда процесс прот екает  «слева направо» и скорост ь- 
определяющ ей являет ся вт орая элем ент арная реакция  Y ?=> Р . Вариант ы а и б  соот вет 

ст вуют  разным  значениям энт альпий образования переходного сост ояния ст адии
Y ^  Р

Действительно, энергия активации кинетически необратимой эле
ментарной стадии i определяется выражением:

Eai=Af H f ° - A f H? +RT,

где AfH °  — энтальпия образования исходного реагента (группы реаген
тов) для этой стадии. Если эта стадия является скорость-определяющей, 
то, по определению,

Kai ~ Kalim, 
и из выражения (19.73) следует:

Ел = + Д/ЯР -Д /Я 2  = ЕаШ + £ д  , Щ . (19.74)
i

Данный вывод можно получить и с помощью классической химиче
ской кинетики: так как все стадии, предшествующие узкому горлу, 
можно считать находящимися в парциальном равновесии (см. 
разд. 19.4.4), то при протекании брутто-реакции (19.68) слева направо 
эффективная классическая константа скорости такой реакции выража
ется соотношением:

(19.75)
i

где символ и  Кг означает произведение констант скорости всех стадий,
/

предшествующих скорость-лимитирующей, a &lim — классическая кон
станта скорости стадии узкого горла для протекания реакции слева
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направо. Очевидно, что для выражения (19.75) кажущаяся энергия ак
тивации описывается выражением (19.74).

Заметим, что кажущаяся энергия активации брутто-процесса может 
быть меньше энергии активации элементарных стадий, составляющих 
этот брутто-процесс (см. рис. 19.9б).

19.4.8. Примеры выявления скорость-определяющих стадий, 
скоростъ-определяющих параметров и кажущейся энергии активации 

для простых схем брутто-превращений

Ниже рассмотрено несколько простых примеров нахождения ско
рость-определяющих стадий в схемах последовательных превращений, 
как линейных, так и нелинейных относительно интермедиатов.

Пример 19.4.1. Схема превращений, линейных относительно интер
медиата.

Найдем скорость-определяющие параметры для рассмотренной ранее 
(см. уравнения (19.50)-( 19.51)) простой бимолекулярной брутто-реак
ции

Ri +R 2 <=*Р,

где Rj h R2 — исходные реагенты, а Р — конечный продукт, в случае, ко
гда механизм брутто-реакции описывается простой схемой (19.51):

Ri<=^=>Y,

r 2+ y ^ = ± p ,

где Y  — термализованный интермедиат.
В соответствии с (19.52)-(19.53), стационарная скорость этой брутто- 

реакции в общем случае описывается выражением:

у  — -  <*[Ri] _  ^[R-г] _  £i£2 ^  _ т
ъ ~ dt dt dt 1 2

Очевидно, что скорость-определяющую стадию легко найти сопостав
лением слагаемых в знаменателе приведенного выражения.

При 8j <sc e2R2

>i»|L(RiR2-P)f
R2

т. е. скорость-определяющей является первая стадия.
В случае 8i »  e2R2

Fx-eafoRa-P),
и скорость-определяющей является вторая стадия.

Найдем кажущуюся энергию активации в случае, когда брутто- 
реакция протекает вдали от равновесия, 
т. е. при |4.z| = |pRl +цК2 - ц р| > RT .
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Если при этом брутто-реакция протекает «слева направо», 
то RiR2 »  Р и  RiR2 -  Р « RiR2 .

Поэтому если скорость-определяющей стадией является первая эле
ментарная реакция,то

Vx -  eiRi
и

E a - A f f f p - A f H l + H T .

Очевидно, что данное выражение для ЕаХ эквивалентно выражению 
для энергии активации Еа1 первой элементарной стадии, так как

Eal=A f H * ° -A f H l+ R T .

Если скорость-определяющей стадией является вторая элементарная 
реакция, то

Vx ~ £2RiR2

и

Eax ~ A f H * ° -A f H l  - A rH l2 +R T. (19.76)

В этом случае кажущаяся энергия активации не равна энергии акти
вации скорость-определяющей стадии. Действительно, в соответствии с 
определением энергии активации элементарной реакции, энергия акти
вации для элементарной стадии 2 равна:

Еа1 =Д/ Я | ° -Д / Я £ - Д / Я£2 , (19.77)

что не совпадает с соотношением (19.76).
Однако видно, что

Е ^ = Е ,  2 + 4 / Я» - Д  ,Н 1  = Е,2 +Д ,Я»_ у ,

где ДГЯ ^ Y = Д/Яу -  Д /Я ^ — энтальпия стадии 1. Таким образом, и в

данном примере энергия активации равна сумме энергии активации 
скорость-определяющей стадии и стандартной энтальпии предшествую
щей стадии.

В случае, когда брутто-реакция осуществляется «справа налево» и 
система находится вдали от равновесия,

R!R2- P « - P .

Поэтому, если скорость-определяющей является стадия 1,

V -  d[?] ~ £ Р

(знак « -»  отражает направление протекания реакции).
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При этом:

ЕаЪ «  А/Щ °  -  Агщ  + А/Я®2 + /гг = (А /Я *0 -  АГЩ  + RT) +

+ (AfHy — А /Я £2 — А/Яр) = Я] + АгЯрд2>у

где £*-[ обозначает энергию активации элементарной реакции 1 при ее

протекании «справа налево», т. е. от Y  к R1} а АгЩ ^г Y > как и ранее, —

тоже стандартная энтальпия предшествующей стадии, которой в рас
сматриваемом случае является стадия 2 «справа налево».

Если при таком же направлении брутто-процесса скорость- 
определяющей является элементарная реакция 2, то

и

ЕаЪ -  А/ Я|° -  Д,Я$ +RT = Е~2 ,

где Е~j — энергия активации элементарной реакции 2 при ее протека
нии «справа налево».

Пример 19.4.2. Схема превращений, нелинейных относительно ин
термедиата.

Найдем скорость-определяющую стадию для рассмотренной выше 
простой брутто-реакции (19.55)

2R < = ±P ,

протекающей по схеме (19.56), нелинейной относительно интермедиата Y:

R<=^±Y,

Y + Y<===±P .

Из соотношения (19.57) однозначно следует, что в ситуации

8i « : 4e2R

скорость-определяющей является стадия 1. Указанное неравенство эк
вивалентно соотношению

еД 4e2R2 ,

означающему, что при 5 ~ R потенциальная «пропускная способность» у 
элементарной реакции 1 меньше, чем у реакции 2.

Если при этом брутто-процесс протекает «слева направо» и вдали от 
равновесия, то R2 »  Р , и поэтому

Е 2
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При этом

ЕаЪ = Af H ?5 -  Af H l + RT ее Eal,

где Еа1 — энергия активации первой элементарной стадии, которая явля
ется скорость-определяющей.

Если 8! »  4e2R , то скорость-определяющей является вторая реакция. 
При этом при протекании реакции «слева направо» вдали от термоди

намического равновесия из соотношения (19.58) следует, что

где Еа2 = А /Щ °  -  2 А + RT — энергия активации второй элементарной 

стадии (для направления «слева направо»), a ArH^Y = A fH ^ -A fH ^  — 
стандартная энтальпия предшествующей реакции R Y .

Таким образом, в рассматриваемом случае кажущаяся энергия ак
тивации брутто-процесса равна энергии активации скорость-опре
деляющей стадии плюс удвоенная энтальпия предшествующей стадии.

Аналогично можно найти и кажущиеся энергии активации при про
текании рассматриваемого процесса «справа налево».

Как уже отмечалось выше, стехиометрия рассмотренной брутто- 
реакции (19.50) n p n R ^ R ^ R  полностью аналогична стехиометрии 
брутто-реакции (19.55). Тем не менее, в силу различия механизмов этих 
брутто-реакций результирующие значения Е^  у них оказываются раз
ными.

19.4.9. Смена скорость-определяющей стадии 
стехиометрического брутто-процесса при изменении температуры 

и иных внешних параметров. Кинетический компенсационный эффект

Константы скорости элементарных процессов, составляющих сте
хиометрический брутто-процесс, как правило, по-разному зависят от 
температуры. Поэтому вполне возможны ситуации, когда изменение 
температуры приводит к смене скорость-определяющей стадии и, соот
ветственно, скорость-определяющих параметров брутто-процесса.

и поэтому

F2 « e 2R2 .

Отсюда:
Е^ = АуЯ|° -  2 А +RT = (Af H%° -  2Аf H$ + RT) + 

+ (2Ау#у — 2A/i /£) = Ea2 + 2ArH^Y
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Рассмотрим следствие таких изменений на простейшем примере об
суждавшегося ранее брутто-превращения

R < =>P ,

состоящего из последовательности т +  1 мономолекулярных превраще
ний (19.68):

R<==±Y1 ̂ = ± Y 2 <==±.. .^ = ± Y m < £m+1 >Р .

Стационарная скорость такого превращения равна

Fz =ez(R -P ) ,

где 8х — эффективная усеченная константа скорости, определяемая 
уравнением

1 т+1 1 
— = Е 1 -

Скорость-определяющим параметром в этом случае является усечен
ная константа скорости ег с наименьшим значением emin = ппп{ег},
£ = 1, . . . ,7 п + 1 .  При этом в случае, когда elim намного меньше значений ег 
для других стадий, ez =

Поскольку температурная зависимость параметров в определяется

выражением (19.37),

квТег(Л = -т -ехр Sf_
R y

•exp А/Я?0'
RT

(19.78)

в случае различия энтальпий образования активированного комплек
са AfH f°  для разных элементарных стадий процесса изменение темпера
туры может привести к смене скорость-определяющей стадии. Напри
мер, рост температуры приводит к наиболее быстрому росту ег для стадии 
с наибольшим А/Н ?°.

Действительно, пусть при температуре Тг выполняется неравенство 
Bj <  е2, но энтальпия образования переходного состояния у стадии 1 
больше, чем у стадии 2. При этом при повышении температуры до значе
ния Т2 выше «изокинетической температуры» Т*, соответствующей ра
венству 8Х и е2:

£г(Т*) =  е2(Т*), (19.79)
значение константы скорости ех стадии 1 превзойдет значение констан
ты е2 для стадии 2 (см. рис. 19.10а). Поэтому если при температуре Tj 
стадия 1 была скорость-определящей («И т1») ,  то при температуре Т2 
выше изокинетической температуры Т* скорость-определяющей ока
жется стадия 2 («Ит 2»).
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а
Inc.

Invv

1ГГ* 1/T2

1 /Т

i/т; 1я, 1 /т

Рис. 19.10
Аррениусовские графики, иллюстрирующие возникновение кинетического компенсацион

ного эффекта при переходе температуры через изокинетические точки 7] и Т2 :
а — изменение значений e1(i = 1, 2, 3), б — соответствую щ ие изменения значений

При этом в точке Т* будет наблюдаться излом в температурной зави
симости результирующей скорости (рис. 19.106), соответствующий 
изменению (для рассматриваемого примера) кажущейся энергии акти
вации Ej; всего брутто-процесса, поскольку в случае кинетической необ
ратимости брутто-процесса, т. е. при (R »  Р ), ЕаЪ1 = Ealimi + Л,.#£ Yiimi •

Действительно, если при 7| < Т* кажущаяся энергия активации Еа̂  
была равна Е ^ ,  то при Т2 > Т* кажущаяся энергия активации изменится 
и будет равной Е ^2. Конечно, на самом деле смена скорость-лими- 
тирующих стадий происходит не скачкообразно, а достаточно плавно; 
тем не менее в эксперименте этого обычно не замечают.

Результирующую скорость анализируемого брутто-процесса обычно 
представляют в виде

= £2[R] = ехр
f тр \

RT [R],

где — температурно-независимый пред экспонент. Поэтому при пере

ходе через изокинетическую температуру Т* в силу равенства скоростей 
в этой точке мы получим:



414

1П&£1

В сложном процессе при продолжении поднятия температуры воз
можна следующая смена скорость-определяющей стадии 2 на стадию 3 
при превышении следующей изокинетической температуры Г2* до Тъ > Г2* 
(см. рис. 19.10) и т. д. наблюдается то же самое. Поэтому в силу, как пра
вило, достаточно небольших различий в температурах проведения экс
перимента и благодаря этому возможных значений Т* , в целом мы полу
чим приближенное соотношение

где у = 1 /  RT* . При Г*, лежащих в диапазоне 300-500 К, и измерении Еаъ 
в кДж/моль значение у достаточно постоянно и лежит в диапазоне

Соотношение (19.80) получило название кинетического компенсаци
онного эффекта: изменение энергии активации «компенсируется» до
статочно строго детерминируемым изменением предэкспонента эффек
тивной константы скорости. Очевидно однако, что истинная причина 
возникновения компенсационного эффекта заключается в непрерывно
сти изменения результирующей скорости брутто-процесса vх при непре
рывном изменении внешних параметров протекания процесса (в рас
сматриваемом случае — температуры) даже при смене скорость- 
определяющий стадий.

Сходные «компенсационные» эффекты могут наблюдаться при смене 
скорость-определяющих стадий и в более сложных схемах брутто- 
превращений, происходящих при изменении не только температуры, но 
и, возможно, концентрации «внешних» по отношению к интермедиатам 
реактантов. Более того, кинетические компенсационные эффекты не
редко наблюдают и при исследовании химических превращений с уча
стием серии гомологических реагентов, катализаторов и т. п. Природа 
возникновения компенсационных эффектов в последнем случае подроб
но рассмотрена в [8] и, как правило, связана с особенностью проведения 
экспериментов с помощью устройств, характеризующихся определенной 
чувствительностью.

19.4.10. Примеры качественного анализа некоторых особенностей 
протекания стехиометрических брутто-процессов

Рассмотренные выше приемы совместного кинетико-термодинами
ческого анализа протекания брутто-процессов, описываемых различны
ми схемами элементарных превращений, с успехом можно использовать 
для качественного анализа состояния интермедиатов в ходе, например, 
стационарного по интермедиатам состояния реакционной схемы. Пока
жем это на нескольких конкретных примерах.

ln&£ «  jEali + const, (19.80)

у= 0 ,3 -0 ,4 .
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Пример 19.4.3. Рассмотрим газофазную стехиометрическую брутто- 
реакцию

R<=>P

с Д х =  5 кДж/моль, которая протекает «слева направо» и осуществляет
ся по схеме:

2 Y 3 ^ P

где Yj — интермедиаты, а реакция Yj <=> 2Y3 — скорость-определяющая.
Найдем для стационарного состояния:
1) соотношение химических потенциалов интермедиатов;
2) соотношение концентраций интермедиатов.
Отметим, что в стационарных по интермедиатам условиях Y=Y2 , что

соответствует наличию динамического (парциального) равновесия для 
превращения Yt 2Y2. Поэтому в случае протекания реакции «слева 
направо» в силу необходимости понижения термодинамических напоров 
в цепочке превращений выполняются соотношения:

M-R >  M-Yj =  2 )1  y 2 >  2 Ц у 3 >  Цр •

Зная значения стандартных химических потенциалов реагентов, из 
приведенных неравенств для химических потенциалов можно найти и 
взаимосвязь стационарных концентраций интермедиатов. Для этого в 
термодинамически идеальных системах следует использовать соотноше
ние

Цое — Ца R T )iD .C a

и значение р£ = А /Я ^ ( Г ) - Г  • S ^ i T )  из термодинамических справочни

ков.
Выясним также, существует ли в рассматриваемой схеме кинетиче

ски необратимая стадия, если температуры протекания процес
са 7\ = 300 К и Т2 =  1000 К.

Для этого вычислим значения RT для обеих температур: 
RT1 =  2,49 кДж/моль, a RT2 =  8,31 кДж/моль. Поскольку для первой ситу
ации А г1 > RT, а для второй A r2 <R T , можно сделать вывод о том, что в 
первом случае какая-то из элементарных стадий действительно является 
кинетически необратимой, в то время как для второго случая необходи
мо учитывать кинетическую обратимость всех стадий.

Пример 19.4.4. Пусть брутто-реакция.

R<==±P

описывается схемой
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R < El >Y < £2 >P ,

Y  + D < = i E l

и протекает в растворе с образованием побочного твердого продукта Е. 
Здесь R и Р — исходные реагент и конечный продукт для брутто-пре- 
вращения,У — интермедиат, D — внешний реагент.

Выясним, при каких соотношениях концентраций компонентов при 
стационарном в отношении интермедиата Y протекании процесса твер
дое вещество Е не образуется. Для этого прежде всего запишем условие 
стационарности для интермедиата Y :

^ l  = e1( R - Y ) - e 2( Y - P ) - e 3( Y D - E )  = 0 .  
at

Отсюда

< т
dt

= e3( Y D - E )

Поскольку Е — твердое вещество, то в силу постоянства химического 
потенциала для чистого твердого вещества значение Е = const.

Очевидно, что вещество Е не будет формироваться, когда значение 
сродства для третьей стадии А г3 < 0 . В нашем случае это соответствует

<*[Е] п также неравенству ^ < 0 .

В стационарном по веществу Y состоянии

^  = EiR + в2Р + £3Ё 
Ei + е2 + e3D

Поэтому

d[E] _  ( (BiR + е2Р + £зЕ)П
dt -  ез - Е

+ В2 + £зО у В]̂ + В2 + B3D
е3 -{fiiR • D -  в2Р • D -  (б! + в2 )Ё} =

ез - { ei(R • D -  Ё) + в2(Р • D -  Ё)} .
6i + в2 + b3D

Знак данного выражения зависит от знака выражения в скобках. По
этому компонент Е не образуется при

Bj(R • D -  Ё) + в2(Р • D -  Ё) < 0

или, что то же,

(BiR + b2P)D < (£х + в2)Ё .
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19.5. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СИЛЫ В СИСТЕМАХ  
С ПРОСТРАНСТВЕННОЙ НЕОДНОРОДНОСТЬЮ

Реальные системы нередко обладают пространственной неоднородно
стью по значениям некоторых термодинамических параметров (давле
нию, температуре, концентрации компонентов и т. п.). Такие системы 
очевидно неравновесны в термодинамическом отношении, и в них воз
можно возникновение потоков вещества, теплоты, электричества и т. д. 
Очевидно, что потоки этих параметров имеют направленность в про
странстве, т. е. являются векторными величинами. Математические про
цедуры нахождения аналитических выражений для термодинамических 
сил, действующих в неизотропных системах, находятся вне основных 
задач данного курса и подробно рассмотрены в упомянутом выше учеб
нике В. Пармона и других учебниках по термодинамике неравновесных 
процессов.

Здесь мы приводим лишь результаты соответствующих расчетов для 
нескольких типичных ситуаций.

Перенос теплоты за счет теплопроводности в твердом теле

В случае пренебрежения изменением объема твердого тела вслед
ствие теплового расширения и отсутствия потока вещества в твердом те
ле плотность потока энтропии Js , вызванного теплопереносом, оказыва

ется связанной с плотностью потока теплоты через тело Jq :

где Т — температура тела в точке наблюдения потоков. Отметим, что оба 
потока являются векторными величинами.

Плотность источника энтропии, т. е. локальная скорость производ
ства энтропии за счет рассматриваемого процесса, при этом равна

ны ф, е — единичный вектор с компонентами et вдоль осей координат

Так как из определения термодинамической силы в случае векторных 
величин потока и термодинамической силы справедливо соотношение

°s  -  JqS  ^  •
V \  -I J J

(  ̂ _ ( 1 V\

V У 1 У У

(i =  1 ,2 ,3 ) .

получаем:
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или, что то же,

Здесь термодинамическая сила X Q — вектор, a X Qi — ее декартова
компонента, соответствующая декартовой координате i потока тепло-

Привлекая установленные многовековым опытом соотношения меж
ду потоками теплоты и градиентами температуры, можно показать, что в 
соответствии со вторым началом термодинамики всегда as > 0.

Действительно, в соответствии с законом теплопроводности Фурье,

Поскольку из повседневного опыта, лежащего в основе второго начала 
термодинамики, известно, что всегда X > 0, получаем: о > 0.

Для всей системы в целом также:

Перенос вещества за счет диффузии в конденсированной фазе

Если диффундирующее вещество характеризуется локальными зна
чениями моляльной концентрации с’ и соответствующего химического 
потенциала р, то, пренебрегая изменением внутренней энергии dU и ра
ботой pdV, совершаемой при диффузии вещества, плотность потока эн
тропии, Js , сопровождающего поток диффундирующего вещества Jc , 
оказывается равной величине

ТЫ Jq .

JQ = -XW T ,

где X — коэффициент теплопроводности. 
Отсюда:

a = A-(VT\VT) > 0 .

а локальная скорость производства энтропии —
-  |Л 1 -  -  

os = - ( j c , v £ J S ^ J eX e.
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Поэтому вызывающая поток вещества Jc термодинамическая си
ла Х с тоже является вектором и выражается соотношением:

x c = - T f ^ .

Существенно, что, как и в рассмотренном выше примере, поток Jc 
пропорционален градиенту некоторой величины, а именно градиенту 
отношения \i/T.

Проверим, что в рассматриваемом примере os >  0. По закону диффу
зии Фика,

Je = -D W c ,

где D > 0 — коэффициент диффузии, одинаковый для моляльной и моль
ной концентраций. Поскольку для термодинамически идеальных систем 
ц = (1° + RTlnc , и поэтому с =  ехр{(р-  \i)/RT}, в изотермической системе 
с не зависящим от концентрации коэффициентом диффузии D

Зс = - В У е х р { ( ц - ц » ) / Л 7 ’} = -Г ^ ')е х р { ( ц -ц » ) /Л Т } у | . (19.81)

Очевидно поэтому, что и для диффузии вследствие D > 0 выполняется 
соотношение as > 0.

Протекание электрического тока в твердом проводнике

Локальное значение удельной мощности выделения теплоты dq/dt в 
расчете на единицу объема твердого проводника при протекании через 
него электрического тока плотностью j описывается законом Джоуля*:

§  = - 7 - ? ф - 7 - - ё .

Здесь Уф — градиент потенциала электрического поля ф в проводни
ке, по определению равный локальному значению напряженности элек
трического поля Е  , взятому с отрицательным знаком. Таким образом, 
локальная скорость производства энтропии при этом:

ds _  ^ d q  _  -у-
dt Т dt Т 1 Т е е ’

то есть поток электричества (вектор) соответствует плотности тока:

Je ~ j >

* Джеймс Прйскотт Джоуль (Jam es P rescott Joule), 1818-1889, — выдающийся 
английский физик, внесший значительный вклад в становление термодинамики. Один 
из создателей концепции всеобщего сохранения энергии. Открыл связь между величи
ной постоянного тока, текущего через проводник с определенным сопротивлением, и 
выделяющимся при этом количеством теплоты.
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а термодинамическая движущая сила процесса переноса электричества 
соответствует напряженности электрического поля:

Х е = Ё =  -У ф  .

Известно, что в силу справедливости закона Ома** j =уЕ  , где у — ко
эффициент мольной электропроводности образца. Поэтому вследствие 
неотрицательных величин коэффициентов электропроводности у также 
обязательно выполняется соотношение as > 0.

Вопросы и задачи 
для самостоятельных упражнений

1. Какие дополнительные (по отношению к трем «началам» класси
ческой равновесной термодинамики) предположения используются в 
построении теории термодинамики неравновесных процессов?

2. Дайте определение потоку термодинамического параметра и дви
жущей силы, вызывающей этот поток. Какова пространственная раз
мерность термодинамических сил?

3. В каких случаях можно использовать понятие термодинамической 
силы для протекания химической реакции?

4. В чем смысл разделения химических процессов на стехиометриче
ский брутто-процесс и элементарные стадии, а реагентов — на исходные 
реагенты, конечные продукты и промежуточные продукты-интерме
диаты?

5. Когда применение методов термодинамики неравновесных процес
сов (т. е. кинетико-термодинамического анализа) является более предпо
чтительным, чем применение методов традиционного «чисто кинетиче
ского» описания? Почему? Как удаленность от термодинамического со
стояния проявляется в химической кинетике?

6. Почему при совместном кинетико-термодинамическом анализе 
сложных процессов желательно выделить стехиометрическую брутто- 
реакцию и превращения интермедиатов? Сколько кинетически необра
тимых стадий может быть в стационарной брутто-реакции со сродством 
10 кДж/моль? Температура системы 300 К.

7. В чем заключается особенность «термодинамической формы» за
писи кинетических уравнений? Что представляют из себя параметры, 
используемые для такой записи, и как они связаны с традиционными 
параметрами, используемыми в химической кинетике? Когда такая 
форма кинетических уравнений является особенно полезной?

Георг Симон Ом (G eorg  Sim on O hm ) (1 7 8 9 -1 8 5 4 )  — выдающийся немецкий 
физик. Теоретически вывел и экспериментально подтвердил закон, выражающий связь 
между силой постоянного тока в цепи, напряжением и сопротивлением.
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8. На примере мономолекулярной обратимой реакции А< >В по-
h

кажите, что вблизи равновесия полная скорость v реакции пропорцио
нальна сродству реакции А т. Как идентифицируется близость реакции 
к равновесию?

9. Для некоторой сложной кинетической схемы необходимо рассчи
тать зависимость от времени концентраций реактантов, участвующих в 
химических превращениях. Могут ли при этом быть полезными методы 
термодинамики неравновесных процессов? Почему?

10. Необходимо рассчитать кинетику брутто-реакции А — - —»В , 
происходящей по механизму А — -—» Y — -—>В с константами скорости

= 108 с-1, k2 =  107 с-1. В какой ситуации для решения данной задачи це
лесообразно использовать приемы термодинамики неравновесных про
цессов?

11. Необходимо рассчитать кинетику брутто-реакции А  + В— -—>С , 
происходящей по механизму:

А — » Y ,

Y + В— >С
с константами скорости k1=  108 с-1, k2 =  108 см8*с-1. В какой ситуации для 
решения данной задачи целесообразно использовать приемы термодина
мики неравновесных процессов?

12. Напишите выражение для скорости производства энтропии для

брутто-реакции + R2 < >Р , осуществляющейся по схеме:

i4 « = = * y i 5= = * z y , ,

R2 +2Y 2«= = > Y 3« = > P

в (1) стационарном и (2) нестационарном состояниях по интермедиа
там Y,.

13. Найдите в термодинамической записи скорость стехиометриче- 
ского брутто-процесса R< >Р , осуществляющегося по механизму:

1 7 я
R Y i 2 Y 4 Р,

1i
4

y 2
где Y ; — интермедиаты.

14. Как соотносятся между собой химические потенциалы и концен
трации для компонентов реакции в стационарном процессе превращения 
исходного реагента R в продукт Р?
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R Y-, Y 3 ^ = ^  P ■

4  1=
Y 2 2 Y 4

Здесь Y t — промежуточные соединения-интермедиаты. Напишите 
для этой системы выражение для скорости производства энтропии. При 
каких условиях в этой схеме присутствуют скорость-необратимые ста
дии?

15. Найдите, как соотносятся между собой химические потенциалы и 
концентрации компонентов реакции в стационарном процессе превра
щения исходных реагентов и R2 в продукт Р в процессах, отображае
мых следующей схемой:

а) R-i + R 2 1

4 4
б) Rj + R 2f = ^ Y j

б/

:Y3

Р
k

Здесь У г — промежуточные соединения-интермедиаты. Напишите 
для этой системы выражение для скорости производства энтропии в ста
ционарном и нестационарных по [YJ условиях. Присутствуют ли в дан
ной схеме скорость-необратимые стадии при температуре 1200 К, если

сродство брутто-реакции Rj + R2 < > Р равно 2 кДж/моль?
50 кДж/моль?

16. Найдите, как соотносятся между собой химические потенциалы и 
концентрации компонентов реакции в стационарном процессе превра
щения исходного реагента R в продукт Р в процессе, отображаемом схе
мой:

1
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Здесь Y ; — промежуточные соединения-интермедиаты. Напишите 
для этой системы выражение для скорости накопления продукта Р и 
скорости производства энтропии. Присутствуют ли в данной схеме ско- 
рость-необратимые стадии при температуре 800 К, если сродство брутто-

£
реакции R< >Р равно 2 кДж/моль? 50 кДж/моль?

17. Найдите, как соотносятся между собой химические потенциалы и 
концентрации компонентов реакции в стационарном процессе превра
щения исходного реагента R в продукт Р в процессе, отображаемом схе
мой:

Н*=5=ПГ, *=§=*Ya ?=!=>Y3 <=^=>Р ,

Yt + Н+ «= = >  Y4 < = = > Y, + Н* .

Здесь Y, — промежуточные соединения, Н+ — протон из растворите
ля. Напишите для этой системы выражение для скорости целевого про
цесса и скорости производства энтропии. Присутствуют ли в данной схе
ме скорость-необратимые стадии при температуре 300 К, если сродство

£
брутто-реакции R< >Р равно 2 кДж/моль? 50 кДж/моль? Напишите 
уравнение для скорости этого процесса.

18. Найдите, как соотносятся между собой химические потенциалы и 
концентрации компонентов реакции в стационарном процессе превра
щения исходного реагента R в продукт Р в процессе, отображаемом схе
мой:

R ?=*=*'Y, <=?=ПГ2 <=?=> Y3 <^ =>Р  ,

Y, + 2S<==>2Y4 <= =>Y 2 + 2S «= = > Y 6.

Здесь Y ; — промежуточные соединения-интермедиаты, S — молекула 
растворителя. Напишите для этой системы выражение для скорости 
накопления продукта Р и скорости производства энтропии. Присутству
ют ли в данной схеме скорость-необратимые стадии при температуре

300 К, если сродство брутто-реакции R< >Р равно 2 кДж/моль? 
30 кДж/моль?

19. Кинетически необратимая стехиометрическая брутто-реакция
R — - —>Р осуществляется по цепочке превращений

1 2 3
R  Y-] Y 2 Р

\  i
у з

для которой известны стандартные энтальпии образования интермедиа
тов Y t и соответствующих переходных состояний (указаны цифрами):
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AfH298,
кДжМОЛЬ

о

+10
+ 5 + 5  / + 5
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R Y Y■*■1 ■‘■3

-20

Р
Каково значение наблюдаемой энергии активации для стационарного 

протекания брутто-процесса, если скорость-контролирующей стадией 
является:

а) реакция R Yx;
б) реакция Yx Y2;
в) реакция Y2 Р ?
Решение аргументируйте расчетами.
Нарисуйте электротехнический эквивалент анализируемого брутто- 

процесса.
£

20. Стехиометрическая брутто-реакция Rj + R2 < >Р осуществля
ется при температуре 500 К по цепочке превращений:

R1 <- ±Y,

Yl + R2 <==>  Y2 < = t  Y3 < = > P  ,
для которой известны стандартные энтальпии образования интермедиа
тов и соответствующих переходных состояний (указаны цифрами):

AfH298,
кДж
моль

о

+ 3 0

-10

AfH298,
кДж
МОЛЬ

о

R i  Y ,

/

+ 4 0

/ '
/  '

/  '
1 '

1 ч
/

+ 1 5

+ 1 0

\'  /  ■» * \ 
'  '  N /

1
1

/

- 1 5

\  /  - 1  

- 1 5

\  - 5

R 2 +  Yj
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Каково значение наблюдаемой энергии активации для стационарного 
протекания брутто-процесса в случае кинетической необратимости, если 
скорость-контролирующей стадией брутто-процесса является:

а) реакция Yx + R2 Y2;
б) реакция Y2 Y3 ;
в) реакция Y2 Р ;
г) реакция Rx <=» Yj ?
Решение аргументируйте.
21. Стехиометрическая брутто-реакция R — -—>Рг + Р2 осуществляет

ся по цепочке превращений:

R<= = ^ Y 1<==+Y 2 <=?=>Р + Y3 

Y3 < = ± P 2 .

для которой известны стандартные энтальпии образования интермедиа
тов Х г и Y  соответствующих переходных состояний (указаны цифрами):

О
AfH298,

кДж
моль

R Y, Y 2 Р, +  Y 3

+ 5 0

/  \
/  \

/  \/ \
t \

/  \/ \/ \
+ю/ \

\ 0

Y Р■*■3 ± 2

Каково значение наблюдаемой энергии активации для протекания 
этой брутто-реакции, если скорость-контролирующей стадией является:

О
AfH298,

кДж
моль

о
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а) реакция R Yx;
б) реакция Y1 <=> Y2;
в) реакция Y2 ^ > P  + Y3;
г) реакция Y3 <=> Р2 ?
Ответ обоснуйте.
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ГЛАВА 20 
ТЕРМОДИНАМИКА СИСТЕМ ВБЛИЗИ 

РАВНОВЕСИЯ (ЛИНЕЙНАЯ 
НЕРАВНОВЕСНАЯ ТЕРМОДИНАМИКА)

20.1. ВЗАИМОСВЯЗЬ ВЕЛИЧИНЫ  ПОТОКА  
И ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОЙ СИЛЫ  

ВБЛИЗИ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ
Значения потоков J  термодинамических параметров являются в об

щем случае функцией термодинамических сил X , которые вызывают эти 
потоки.

Вблизи термодинамического равновесия, когда термодинамические 
силы весьма малы, а сами процессы протекают достаточно медленно, ве
личины термодинамических силХ и сопряженных с ними потоков J 
связаны простым линейным соотношением

J = LX, (20.1)
где L — некоторый коэффициент, не зависящий от значения термодина
мической силы X .

В случае, когда превращения в системе характеризуются потоком J 
одного термодинамического параметра и, следовательно, одной термо
динамической силой X , соотношение (20.1) является прямым следстви
ем разложения в ряд функции J(X) по малому параметру X  вблизи со
стояния равновесия, которое характеризуется значениями X  = 0 и 
<7(0) =  0:

J(X) = J( 0) +
1 I L x+i ( l ^ L x2+--

Пренебрегая членами второй и выше степеней малости поХ ,  полу
чим:

j (X )  «  4 ^  х ,

)х =одХ

что соответствует соотношению (20.1) с
dJ_]

4dxJx=0

С;

Возможность наличия линейных соотношений типа (20.1) подтвер
ждает, например, закон Ома, где значение потока электрического заря
да Je, т. е. величина тока I, пропорционально термодинамической дви



428

жущей силе — разности электрических потенциалов AU между разными 
точками цепи с сопротивлением R :

Je = I  = A U/R.
Таким образом, для данного случая коэффициент пропорционально

сти L = 1/R  и не зависит от термодинамической движущей силы Х е = AU.
Аналогичные линейные соотношения между скоростью процесса и 

движущей силой справедливы и в случае простой диффузии веществ или 
переноса теплоты за счет теплопроводности.

Так, по закону Фика, отражающему перенос вещества за счет диффу
зии,

Jс =  dc/dt =  DV с.

Поэтому, учитывая соотношения (19.81), действительно получим:

RT
D

RT
exp

RT
-T V = LX,C ’

где с и р  — концентрация и соответствующий ей химическии потенциал 
диффундирующего вещества, а

L = D
RT

ехр
RT

По закону Фурье, отражающему поток переносимой теплоты Q за 
счет теплопроводности,

JQ =  dQ/dt = -X  VT.
Поэтому, учитывая соотношение (19.80), получаем:

Je = -X V T  = C k T ) ( - ± V T = LXc

где L = XT.
Существенно, что коэффициенты D и X не зависят от градиентов ве

личин с и Т.
Вблизи термодинамического равновесия сходные линейные соотно

шения имеют место и для элементарных химических процессов, ско
рость которых пропорциональна разности термодинамических напоров 
исходной и конечной реакционной групп. Критерием близости к термо
динамическому равновесию здесь является соотношение \Arij \ <R T ,  где 
A Hj — значение сродства для превращения реакционной группы i в реак
ционную группу у.

Действительно, поскольку

Anj = М-г -Цу = ЛГ(1пл* -lnra,) = RTln(hj/hj),

то
hj = щ ехр( -A rij /RT)
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И

Vij = ( t t  i -U j) = е i jh  i [l -  exp(-Arij/RT)] . (20. 2)

При |ArtJ < RT

(20.3)

го сродстваА^., т. e. движущей силы реакции.
Очевидно, что вывод о пропорциональности между скоростью реак

ции и ее химическим сродством справедлив и в ситуации, когда вблизи 
термодинамического равновесия рассматривается не элементарная, но 
произвольная стехиометрическая брутто-реакция, которой можно при
писать определенное значение химического сродства (см., например, вы
ражение (19.52)).

Вдали от термодинамического равновесия, т. е. при |AriJ > RT или 
|Arz| > RT, линейное соотношение (20.1) может, как показано в разде
ле 19.3, не выполняться.

Все термодинамические процессы, которые сопровождаются измене
нием внутренних термодинамических параметров системы, могут быть 
охарактеризованы значениями скорости изменения (потока) этих пара
метров и значением соответствующей движущей силы. Однако если в 
системе одновременно протекает несколько термодинамических процес
сов, последние могут оказывать взаимное влияние друг на друга. 
В результате поток каждого термодинамического параметра может зави
сеть не только от «своей» термодинамической силы, но и от движущих 
сил всех других процессов, происходящих в системе. Возможность взаи
мовлияния термодинамических процессов является принципиальной 
для построения термодинамики неравновесных процессов. В частности, 
в ряде случаев это позволяет достаточно корректно описывать сложные 
и/ или трудно интерпретируемые иным способом явления.

Впервые принцип взаимодействия термодинамических процессов 
был выдвинут в 1931 г. JI. Онзагером. Согласно этому принципу, вблизи 
термодинамического равновесия скорости многих взаимодействующих 
необратимых процессов могут быть описаны простым линейными соот
ношением

20.2. ВЗАИМОДЕЙСТВИЕ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ  
И ЛИНЕЙНЫ Е СООТНОШ ЕНИЯ ВЗАИМНОСТИ ОНЗАГЕРА

т

(20.4)
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С постоянными и независимыми от Х г коэффициентами Ltj 
( i , j =  1, пг).

Данный принцип оказался очень плодотворным при рассмотрении 
многих необратимых процессов вблизи термодинамического равновесия 
системы, а соотношение (20.4) в общем виде получило наименование ли
нейного феноменологического уравнения взаимности Онзагера. При 
этом взаимодействующие термодинамические процессы называют со
пряженными .

При наличии взаимовлияния действующих в системе термодинами
ческих сил на все потоки термодинамических параметров причина появ
лений соотношений типа (20.4) очень естественна. Действительно, пусть 
значения потоков Jt являются функциями всех действующих в системе 
термодинамических сил X .(/ = 1, 2, ..., m): Jt = е/г({Х^}).

В состоянии равновесия Х 1 = Х г = . . .=  Х ш = 0 и j.({X^}) = 0 для всех г. 
Поэтому вблизи равновесия функцию Jt можно разложить в ряд относи
тельно малых величин Хг.

Учитывая, что в состоянии равновесия е/г(0) = 0, и ограничиваясь при 
этом первыми членами ряда, получим соотношение:

где Ltj — некоторая матрица, элементы которой не зависят от значе
ния Х г.

Коэффициенты Ltj называют феноменологическими коэффициентами 
взаимности Онзагера.

Соотношения типа (20.4) применимы, например, в случаях одновре
менных диффузии веществ и переноса теплоты, протекания электриче
ского тока и диффузии ионов, одновременного протекания в системе не
скольких химических реакций, и т. д.

В простейшем случае взаимодействие двух процессов 1 и 2 в соответ
ствии с принципом Онзагера можно записать с помощью соотношений:

где Jt, J2 и X lt Х 2 описывают потоки некоторых параметров и соответ
ствующие этим параметрам термодинамические силы, а перекрестные 
коэффициенты взаимности Онзагера Ь12 и L21 соответствуют возможной 
взаимосвязи двух потоков.

Исходя из инвариантности законов движения частиц относительно 
обращения времени, Онзагер установил, что между недиагональными
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коэффициентами взаимности Ltj и Ljt существует важное соотношение 
взаимности: L. = L„.ч J1

Это соотношение показывает, что если поток необратимого процесса i 
испытывает влияние термодинамической силы X j необратимого процес
са j посредством коэффициента Ltj, то и поток процесса j также испыты
вает влияние термодинамической силы посредством того же самого 
коэффициента Ljt =  Ltj. В случае взаимодействия химических процессов 
данное утверждение отражает принципы детального равновесия и массо- 
баланса реагентов, которые лежат в основе положений химической ки
нетики. Полная симметрия не диагональных коэффициентов взаимности 
может в ряде случаев нарушаться. Так, уже в 1945 году было установле
но, что при наличии взаимодействия с магнитным полем и ненулевых 
угловых скоростей для некоторых коэффициентов взаимности выполня
ется соотношение Ltj = —Ltj.

Рядом особенностей обладает и связь недиагональных коэффициен
тов взаимности для сопряженных химических брутто-превращений вда
ли от равновесия (см. разд. 20.3.6).

Существенно, что в соответствии с принципом Кюри* в изотропной 
среде значения коэффициентов взаимности Ltj могут быть отличны от 
нуля лишь в ситуации, когда взаимодействующие термодинамические 
силыХ; имеют одинаковую пространственную размерность (являются, 
например, либо скалярными, либо векторными, либо тензорными вели
чинами). В неизотропных системах, например, при взаимодействии про
цессов на функциональных мембранах или адсорбционно и/или катали
тически активных поверхностях, принцип Кюри может не работать.

Соотношение (20.4) позволяет описать общую скорость производства 
энтропии или диссипации энергии в сложных системах в виде простого 
функционала.

В общем случае, когда в системе одновременно протекают несколько 
процессов i ( i=  1, 2, . . . ,  т),

р = =  Ъ J‘x t > 0 • <20-5)
1=1

771

При Ji = y'^LjjXj и Ltj = Ljt отсюда следует простое выражение для
7=1

общей скорости диссипации энергии:
J  Q  771 171

р  = т ?£- = X Z ' - i / X > о . (20.6)
аТ £=1 ]=1

Пьер Кюри (Pierre Curie) (1859-1906) — известный французский физик, 
один из основателей учения о радиоактивности. До начала исследований радиоактивно
сти опубликовал много работ по физике кристаллов. В 1894 году предложил общий 
принцип симметрии, позже названный его именем: кристалл под внешним воздействием 
изменяет свою точечную симметрию так, что сохраняет элементы симметрии, общие с 
элементами симметрии воздействия.
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Данное положительно определенное квадратичное выражение назы
вают диссипативной функцией Релея** — Онзагера.

В силу того, что при протекании в системе необратимых процессов

модинамических сил произвольны, кроме соотношений взаимности для 
коэффициентов Онзагера справедливы также соотношения:

Знак недиагональных коэффициентов взаимности может быть про
извольным.

Размерности термодинамических сил и коэффициентов L.. следует 
подбирать таким образом, чтобы размерности правой и левой частей в 
выражениях типа (20.4) совпадали (например, Дж-с-1).

Очевидно, что в обсуждаемом линейном приближении скорость про
изводства энтропии (или диссипации энергии) можно выразить и как 
квадратичную функцию потоков Jt:

Коэффициенты Ly также называют коэффициентами Онзагера; эти
коэффициенты имеют те же свойства, что и коэффициенты Lir «Потоко
вое» представление функции Р num. dj3/dt является эквивалентным «си
ловому» представлению (20.6) и в некоторых случаях может быть более 
предпочтительно для математического анализа.

Феноменологические соотношения взаимности Онзагера играют 
важную роль в термодинамике неравновесных процессов и могут быть 
непосредственно использованы при анализе некоторых свойств мем
бранных, химических, каталитических, биологических и других систем 
вблизи термодинамического равновесия.

Так, используя эти отношения и экспериментально определяя значе
ния коэффициентов Ltj, можно установить количественную взаимосвязь 
между одновременно протекающими в системе процессами даже в отсут
ствие детальной информации о механизме рассматриваемых процессов. 
В ряде случаев (например, для сопряженных химических реакций с из
вестной схемой элементарных превращений, или для взаимодействую
щих физических процессов с хорошо известным математическим описа
нием происходящих явлений) можно раскрыть функциональную связь 
коэффициентов взаимности с физическими и химическими параметра

** Джон Уильям Стретт, лорд Релей (John William Strutt, Lord Rayleigh)
(1842—1919) — выдающийся английский физик, занимался в основном молекулярной 
физикой, акустикой, электричеством. В 1904 году награжден Нобелевской премией по 
физике «За исследование плотностей наиболее распространенных газов и за открытие 
аргона в ходе этих исследований». В 1878 году ввел в механику понятие диссипативной 
функции, характеризующей скорость рассеяния (диссипации) механической энергии в 
тепловую.

п rr^iSвеличина Р = Т ^ — 
dt

всегда положительна, а значения независимых тер-
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ми, описывающими систему, и можно вычислить эти коэффициенты, 
исходя из конкретного механизма рассматриваемого процесса (см. раз
делы 20.3.3-20.3.5). Однако нередко для проведения качественного ана
лиза коэффициенты Онзагера используют как феноменологические.

Существенно, что для многих типов химически реакционноспособ
ных систем соотношения, аналогичные феноменологическим уравнени
ям взаимности Онзагера, справедливы и вдали от термодинамического 
равновесия (см. разд. 20.3.4).

20.3. ПРИМЕРЫ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОГО СОПРЯЖЕНИЯ ПРОЦЕССОВ. 
ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОЕ СОПРЯЖЕНИЕ ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ

В настоящем разделе рассмотрены некоторые типичные примеры 
термодинамического сопряжения процессов. Особое внимание при этом 
уделено сопряжению химических стехиометрических брутто-превра- 
щений.

20.3.1. Транспорт вещества через мембрану при наличии осмоса

Рассмотрим проницаемую мембрану, разделяющую фазы «1» и «2» 
разбавленного, например водного, раствора некоторого вещества (см. 
раздел 13 и рис. 20.1). Очевидно, через мембрану могут проходить поток 
водыеТ̂  и поток J2 растворенного в ней вещества (под потоками здесь 
можно понимать количество соответствующего вещества, проходящее 
через мембрану в единицу времени). Движущей силой потока раствори
теля (воды) Jx является разность гидростатических давлений Ар в разде
ленных фазах, в то время как поток растворенного вещества относитель
но растворителя J2 обусловлен наличием разности (градиента) осмотиче
ских давлений этого вещества Ал по обе стороны мембраны (Ал = AcRT)*.

•Vi

Pi
Cl ° Р2

V;- с2
“ ^1

ь\ \
\\ J гг

V
8 . 

о° .V

\\ ft

2V
Рис. 20.1

Схематическое изображение процесса транспорта вещества растворителя ( поток и
растворенного вещества ( поток J2) через мембрану

В «чистом» виде явление осмоса заключается в диффузии молекул раствори
теля через полупроницаемые мембраны, пропускающие только растворитель.
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В соответствии с соотношениями Онзагера, каждый из рассматрива
емых потоков сопряжен с обеими термодинамическими силами Х г = Ар 
и X 2 =  Ал, и поэтому

= L11Х 1 + L12̂ 2 = LUAP + LiAK,
J 2 =  -̂ 21-^1 + L22X 2 =  L21Ap +  L22Ak.

Данная система уравнений означает, что поток воды Jlt проходящей 
через мембрану, в общем случае определяется не только разностью гид
ростатических давлений по обе стороны мембраны, но зависит также от 
потока растворенного в ней вещества, вызванного наличием разности 
осмотических давлений этого вещества. Система с осмотической мем
браной является классической для обсуждения термодинамического со
пряжения, и ее рассмотрение позволяет на феноменологическом уровне 
описать взаимосвязь обоих рассматриваемых процессов.

В частности, можно ввести коэффициент избирательности мембраны

Y = -L 2i/Ln,

который характеризует степень проницаемости мембран для избранных 
растворителя и растворенного вещества и одновременно указывает на 
некоторые особенности механизма переноса растворенного вещества.

Например, для грубой (крупнопористой) мембраны у —> О, и при 
Ln Ф 0 обязательно Ь21 —» 0. Следовательно, перенос растворенного веще
ства через грубую мембрану совершается независимо от движения воды. 
Для тонкопористой мембраны возможно у = 1 и, как следствие, Ln = ~Ь21, 
что свидетельствует о сильной взаимосвязи потоков растворенного веще
ства и растворителя — воды — и характерно для полупроницаемой мем
браны. Значение коэффициента у можно найти экспериментальным пу
тем, определяя величину потока воды в отсутствие гидростатического 
давления (Ар = 0) под действием лишь разности осмотических давлений 
(Ал Ф 0).

Подобным образом можно рассмотреть и более сложные процессы 
транспорта вещества и электрически заряженных частиц через мембра
ны.

20.3.2. «Активный» хемиосмотический транспорт вещества
через мембрану

Энергия сопрягающих процессов (например, метаболических в жи
вых организмах) позволяет осуществлять «активный» перенос вещества 
через частично проницаемую мембрану— явление «хемиосмоса». 
В принципе, этот перенос может идти против химического потенциала 
отдельных компонентов системы. В частности, эта возможность лежит в 
основе так называемой хемиосмотической гипотезы Митчелла*, предпо-

* Питер Денис Митчелл (Pieter Dennis Mitchell) (1920-1992) — выдающийся 
английский биохимик, внесший крупный вклад в решение проблемы окислительного и
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л ожившего, что синтез энергонасыщенных молекул аденозинтрифосфа- 
та(АТФ) из аденозиндифосфата (АДФ) внутри митохондрии осуществ
ляется за счет сопряжения этого синтеза с химически индуцированным 
транспортом протонов через мембрану митохондрии. При этом транспорт 
заряженных частиц-протонов обеспечивается разностью электрических 
потенциалов на внутренней и внешней поверхностях мембраны, возни
кающей за счет сопрягающей реакции «дыхания» — окисления пищево
го субстрата вне митохондрии (рис. 20.2).

Рис. 20.2
Схематическое изображение «активного» направленного ( т. е. векторного) транспорта 

вещества протонов 1Г через липидную молекулярную мембрану митохондрии ( по
ток J H+ ) с левой стороны мембраны на правую за счет протекания сопрягающего про

цесса ( поток J2) с правой стороны мембраны. —  поток, отвечающий индуцированному, 
за счет сопряжения с потоком J2, процессу превращений с левой стороны мембраны

Схожие процессы происходят на ион-проводящих мембранах топ
ливных элементов.

Отметим, что при рассмотрении процессов сопряжения на мембранах 
формально наблюдается нарушение принципа Кюри, запрещающего 
возможность сопряжения скалярного (синтез вещества) и векторного 
(транспорт протонов через мембрану) процессов. Тем не менее, это про
тиворечие устраняется за счет наличия специального устройства сопря
жения — мембраны.

Рассмотрим два сопряженных между собой процесса, характери
зующихся потоками J1n J 2:

J  х = L11X 1 + L12X 2,

^2 Ĵ21̂ 1 -̂ 22̂ 2 >
где процесс 2 является сопрягающим по отношению к сопряженному 
процессу 1 и термодинамически разрешен, т. е. J2X 2 >  0. При этом со
пряженный процесс 1, в принципе, может идти против движущей си
лы Х г этого процесса, т. е. в условиях J1X 1 < 0.

ф отосинтетического фосфорилирования в ж ивы х организмах. В  1978 году  присуждена Н обелевская 
премия по химии «за  внесенный им вклад в понимание процесса переноса биологической  энергии, 
сделанный благодаря созданию  хем иосм отической  теории».



436

В процессах энергетического метаболизма в живых организмах, про
исходящих на функциональных моно- или бислойных мембранах, пото
ки (скорости) сопряженного Jj (например, синтез АТФ из АДФ в мито
хондриях) и сопрягающего J2 (окисление пищевого субстрата) процессов 
контролируются механизмом сопряжения.

Так, в начальный период функционирования системы скорость J2 
может быть малой, что одновременно сопровождается установлением 
максимальных значений движущей силы Х г для сопряженного процесса 
синтеза АТФ. В установившемся стационарном по концентрации АТФ 
состоянии сопряженный поток J\ =  0, а значение Х 1 оказывается мини

мальным: X™in = -у ^ -Х 2.
Ц.1

При этом стационарное значение потока для сопрягающего процесса 
отображается соотношением

j 2 = L „X, +  L2,X , =  Ll2{ - ^ - X 2) + L22X 2 =

=  £ 22(1 -  - Д г ~ ) Х 2 m L J X -  q‘ )X ,.
LllLV2

Поэтому величину q = Li2j\JL11L22 можно использовать в качестве
количественной меры сопряженности рассматриваемых процессов.

При q =  О обязательно L12 = L21 = 0, и обсуждаемые процессы не зави
сят друг от друга, а потоки соответствующих им термодинамических па
раметров пропорциональны значениям «собственных» термодинамиче
ских сил:

J  j = L11X 1 и J2 = Ь22Х 2.

Значение q2 = 1 отвечает полной сопряженности систем.
Энергетическая эффективность сопряжения определяется соотноше

нием le/jXj/JjjXj (см. разд. 19.2.4) и в совершенных биологических си
стемах для окислительного фосфорилирования может достигать 8 0 - 
90%.

В стационарном по процессу 1 состоянии при q2 Ф 1 поток J2 также 
не равен нулю. Однако в полностью сопряженной системе, для кото
рой q2 =  1 , в стационарном по процессу 1 состоянии скорость окисления 
пищи падает до J2 = 0 .

Таким образом, система дыхательного контроля в митохондриях жи
вых организмов определяет скорость J2 окисления пищевого субстрата в 
зависимости от изменения отношения концентраций АДФ и АТФ, 
т. е. движущей силы Х г сопряженного процесса. При этом очевидно, что 
при q2 Ф 1 поддержание в организме даже небольшой, но постоянной ста
ционарной концентрации АТФ требует отличной от нуля скорости окис
ления пищевого субстрата.
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Подчеркнем, что использованные соотношения взаимности носят фе
номенологический характер и сами по себе не раскрывают конкретных 
механизмов функционирования систем окислительного фосфорилирова- 
ния.

20.3.3. Примеры сопряженных процессов 
в пространственно-неоднородных системах

В пространственно неоднородных системах возможно существование 
градиентов величин Т, р и др. Поэтому рассмотрение термодинамическо
го сопряжения процессов в таких системах должно учитывать эти гради
енты.

«Классическими» сопряженными процессами в системах без химиче
ских превращений являются широко обсуждаемые в физике термоэлек
трические явления в неоднородных электрических проводниках. След
ствием сопряженности термодинамических процессов в таких проводни
ках являются эффекты Зеебека*, Пельтье** и Томсона (Кельвина).

Эффектом Зеебека называют явление возникновения термоЭДС в за
мкнутой электрической цепи, составленной из проводников разной при
роды (состава), в случае поддержания спаев этих проводников при раз
ной температуре.

Это явление широко используют, например, для измерения темпера
туры с помощью термопары. Возникновение термоЭДС при этом обу
словлено перераспределением носителей тока по проводникам вслед
ствие наличия градиента температуры.

Очевидно, что при взаимодействии потока электронов (электрическо
го тока Je) и потока термодиффундирующих электрических зарядов JT 
величина протекающего по цепи тока зависит от термодинамической 
силы AU, непосредственно обеспечивающей протекание тока, и термоди
намической силы сопрягающего процесса термодиффузии электриче
ских зарядов, которая пропорциональна разнице (градиенту) температу
ры между спаями АТ = Т2~ Т 1:

Je = Le e AU + LeTAT,
где Lee и LeT — феноменологические коэффициенты взаимности Онзагера 
(см. рис. 20.3).

Поэтому в ситуации, когда протекающий по цепи ток Je равен нулю, 
измеряемая термоЭДС AU в точности пропорциональна значению АТ.

* Томас Иоганн Зеебек (Thomas Johann Seebeck) (1770-1831) — известный 
немецкий физик, член Берлинской (1814) и Парижской (1825) академий наук, родился 
в Ревеле (ныне Таллин). Работал в области электричества, магнетизма и оптики. 
В 1821 году открыл явление термоэлектричества и использовал это явление для изме
рения температуры, создав первую в истории термопару.

** Жан Шарль Пельтье (Jean-Charles Peltier) (1785-1845) — известный фран
цузский физик, автор трудов по термоэлектричеству, электромагнетизму и метеороло
гии. В 1834 году открыл явление выделения или поглощения теплоты при прохожде
нии электрического тока через контакт двух разнопородных проводников.
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Именно это лежит в основе измерений температуры с помощью термо
пар.

Функциональную взаимосвязь значений Ltj с природой проводников 
и т. п. можно найти, зная законы электродинамики сплошных сред.

1

Рис. 20.3
Возникновение термоЭДС в замкнутой электрической цепи, составленной из двух про
водников разной природы 1 и 2. Tt u Т2 — температуры спаев разнородных проводников, 
JT — сопряженный току Jе термодиффузионный поток электрических зарядов. При ра

боте цепи в режиме термопары цепь в правой части разомкнута вольтметром с высоким 
внутренним сопротивлением, в результате чего Je = О

Эффект Пельтье заключается в выделении или поглощении теплоты 
на контакте двух проводников разной природы при пропускании через 
проводники электрического тока. Эффект нашел практическое примене
ние в специальных «бесшумных» холодильниках, в которых охлажда
ющим элементом является один из контактов между двумя специаль
ным образом подобранными полупроводниками (рис. 20.4).

1

Рис. 20.4
Возникновение разности температур между спаями проводников разной природы 1 и 2 
при пропускании через замкнутую цепь электрического тока Je, вызванного внешним 

источником электрического напряжения, условно изображенным в правой части

Очевидно, что разность температур спаев в рассматриваемом случае 
будет пропорциональна току Jе в цепи.

Эффект Томсона заключается в выделении в проводнике дополни
тельной теплоты (сверх хорошо известной «джоулевой», выделяемой за 
счет конечного значения электропроводности) в результате взаимодей
ствия потока теплоты, контролируемого теплопроводностью, и потока 
электричества, контролируемого электропроводностью вещества.*

Подробнее о термоэлектрических явлениях можно узнать из книг, приведен
ных в библиографическом списке и обсуждающих применение термодинамики неравно
весных процессов к электрофизическим явлениям.
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В физико-химических явлениях с участием химически инертных 
веществ примерами сопряженных процессов в неоднородных системах 
являются термомеханический и механокалорический эффекты.

Подобно термоэлектрическому эффекту Зеебека, термомеханический 
эффект заключается в возникновении разности давлений А р =р 2~р 1 в 
соединенных капилляром резервуарах, наполненных подвижным веще
ством — «флюидом» (жидкостью или газом), при поддержании в резер
вуарах температур, различающихся на АТ = Т2 — Т1. В случае, когда ре
зервуары отделены один от другого пористой перегородкой, этот эффект 
называют термоосмосом.

Явление, обратное термомеханическому эффекту, т. е. появление раз
ности температур в результате создания разности давлений в сообщаю
щихся сосудах, называют механокалорическим эффектом.

Рассмотрим причину возникновения и ожидаемую величину термо
механического эффекта. Пусть два связанных между собой капилляром 
сосуда 1 и 2 заполнены некоторым флюидом (жидкостью или газом), 
причем вещество флюида в сосудах за счет внешних устройств поддер
живают при заданных, но различающихся постоянных температурах, Т 
и Т + dT соответственно. Обозначим через JQ поток теплоты, проходя
щий между сосудами через капилляр, и через Jc — возможный поток 
вещества флюида, проходящий через этот же капилляр за счет диффузии 
флюида (рис. 20.5).

Рис. 20.5
К возникновению термомеханического эффекта. Схематически изображен капилляр, 

который соединяет два сосуда и через который переходят потоки теплоты JQ и потоки 
вещества Jc. В установившемся режиме Jc = 0

Термодинамические силы, вызывающие эти потоки, согласно най
денным в разделе 19.5 соотношениям, определяются выражением

x 1 = x e = - ± V T ,  x 2 - x c = - r - v £ .

В соответствии с линейными соотношениями взаимности Онзагера,
Je =  LUX , +  L12X 2, Je = L21X , +  L22X 2. (20.7)

В стационарном по давлению флюида состоянии в рассматриваемой 
системе поток вещества Jc через капилляр равен нулю, но поток тепло
т ы ^  остается постоянной величиной. Поэтому для стационарного со
стояния указанного типа из приведенных выше формул получаем
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И Л И

Отсюда:

j  ( Ц ̂  _ -̂ 2i dTW  L22 г 2 •

Для моля однокомпонентного флюида

-A r d T  = ^ -а р -Ц гй Т ,у2 у  г  у  2 ’

где V, S и Н  — соответственно, мольные объем, энтропия и энтальпия 
флюида, так как в нашем случае (X = Н  -  ST.

Из этого выражения видно, что термомеханический эффект будет 
существовать только тогда, когда молярная энтальпия флюида не равна 
значению отношения L12/L 22.

Для выяснения смысла этого отношения рассмотрим два сосуда при 
одинаковой температуре (термодинамическая силаХ1 равна нулю). То
гда из уравнений (20.7) получаем:

т. е. величина L12/L 22 = Е*  соответствует некоторой удельной «энергии 
переноса» (количеству энергии, перенесенной единицей массы флюида 
из первого сосуда во второй при изотермическом процессе).

При таком переносе энергии температура Т и давление р в сосуде 1 
поддерживаются постоянными за счет поглощения теплоты Q* от внеш
него источника теплоты и совершения флюидом механической работы. 
Поэтому изменение внутренней энергии флюида в сосуде 1 при вытека
нии из него моля флюида в соответствии с первым началом термодина
мики равно:

Из сопоставления обоих выражений для d ^  находим:
\Т

dp _  Н  — L21 /  Х/22
dT VT

или, используя соотношение взаимности Онзагера L12 = L21,
dp _  I 42 /  L22 ~ Н
dT VTVT

U = Q *~ E* -  pV,
откуда:

Q* = E * - H .
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Теплоту Q* = Е* -  Н , поглощенную в сосуде 1 молем флюида, перене
сенного из сосуда 1 в сосуд 2 при постоянных температуре и разности 
давлений, называют мольной теплотой переноса.

Таким образом,

dp -  Q * /•Of) 91
d f ~ ~ V T ’ (20'8)

и, следовательно, при положительном значении Q* в стационарном со
стоянии более высокое давление устанавливается там, где более низкая 
температура.

В качестве конкретного примера использования уравнения (20.8) 
рассмотрим стационарное состояние сосудов с разреженным идеальным 
газом разной температуры и настолько малым отверстием между сосу
дами, что молекулы гораздо чаще сталкиваются со стенками отверстия, 
чем друг с другом, т. е. реализуется режим кнудсеновской* диффузии.

Используя элементы теории молекулярной физики газов, легко 
найти, что энергия переноса Е*, в пересчете на моль газа, равна 
Е* =  2 RT.

Действительно, в отсутствие столкновения молекул для движения 
молекулы через отверстие, находящееся перпендикулярно оси х,

Im v2 ™(v£+v|)7 т °} „
Jq = I ~2~Vxdn V̂x) = ----~2------1 v*dn(y * ) + у  i  v*dn(y*

0 0 0

оо

Jc = j v xdn(vx). 
о

Здесь т — масса молекулы; v — скорость движения молекулы; vt — 
составляющие этой скорости по соответствующей координате 
i (i =  х, у, г ); n(v) — количество частиц с заданным значением vt в едини
це объема. Отсюда:

оо

Г Г 2 24JQ _  т(у2 + vf) 2 Jo_________
Jc 2 7]v xdn(vx)

0

При наличии распределения Максвелла по скоростям молекул 

dn(v „ V v2) _ r т
п 2nkBT

* Мартин Ханс Кристиан Кнудсен (Martin Hans Christian Knudsen) (1871- 
1949) — известный датский физик и океанолог, член Датской академии наук, в 1930- 
1936 гг. — президент Международной ассоциации физической океанографии. 
В частности, ему принадлежат широко известные труды по кинетической теории газов. 
Экспериментально и теоретически показал, что при низких давлениях имеет место мо
лекулярное течение газов.
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и справедливости интегральных соотношении
00

f e~ax2x sdx = —Ц -,
1 М

ОО

f e~ax2xdx =
J 2 а

справедливо уравнение

dn(yx)
п

т
y2nkET j

1/2 тгау|
e2kBTdvx .

Следовательно,

j v zxdn(yx) = пг
2 nkuT

. 1/2  «о mx |

j e  2ksTvldvx = 
' о

С л!/2m
y2nkET j 2 (m /  2kET)2 ’

j\ xdn(yx) =
r \V2 m

2nkETJ 2(m /  2kET)

Поэтому для переноса одной молекулы
r2 kET
v m j

— 2kET .

Поскольку энтальпия моля молекул идеального одноатомного газа 
равна

Н  = U + pV  = | RT + RT = ,

мольная теплота переноса для такого газа равна

Q* = е * — H  = - \ R T ,
Z

то есть имеет отрицательное значение.
Считая, что температуры газов в сосудах близки, то есть Т1~ Т 2, и 

подставляя выражение для Q* в соотношение (20.8), получаем:

Р2~ Pi _  R _  Pi 
Т2 -  71 2V 271 ’

Р2 - Р 1 _  1 (Т2 -71)
или

Таким образом,

*L = 1 + 1 
Pi 2

А

7 2 -? !
. 71 у

71

72-711 +
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Отсюда следует соотношение Кнудсена:

Pi _  Р2
■Jn ■ № '

Данное соотношение говорит о том, что при соединении двух сосудов 
с разной температурой достаточно узким капилляром (длина свободного 
пробега молекул больше диаметра капилляра) давление будет больше в 
том сосуде, который горячее.

В случае капилляра с широким внутренним каналом, т. е. когда газ 
проходит через отверстие макроскопическим потоком, энергия перено
са Е* включает кроме внутренней энергии также работу pV. Поэтому для 
идеального газа

Е* = U + pV= Н , Q* = Е* -  Н  =  О,
откуда

dp/dT =  0 и, следовательно, pt =  р2.
Таким образом, термомеханический эффект в случае отверстий 

большого размера не наблюдается.

20.3.4. Термодинамическое сопряжение параллельно протекающих хи
мических реакций. Уравнения Хориути — Борескова — Онзагера 

для сопряженных химических превращений

Термодинамическое сопряжение в химически реакционноспособных 
системах также можно отобразить с помощью уравнений типа уравнений 
взаимности Онзагера. Однако при этом уравнения взаимности имеют не
которые особенности.

В практической кинетике сложных систем обычно рассматривают не 
потоки (скорости) химических переменных для элементарных реакций, 
а скорости изменения концентраций конкретных химических компо
нентов. В случае участия этих компонентов в нескольких каналах пре
вращений в общем случае ввести единую химическую переменную по 
веществу нельзя. Термодинамические силы в химических системах 
определены также только для отдельных элементарных реакций и сте
хиометрических брутто-превращений. Поэтому выявление термодина
мического сопряжения разных химических процессов путем рассмотре
ния скорости превращения отдельных компонентов является трудоем
ким. Тем не менее, последовательное рассмотрение термодинамического 
сопряжения возможно при анализе скоростей параллельно протекаю
щих и линейно независимых стехиометрических (т. е. стационарных 
относительно интермедиатов) брутто-превращений, каждое из которых 
характеризуется определенным сродством, т. е. термодинамической си
лой. При этом существенно, что величины потоков, соответствующих 
скорости изменения химических переменных для рассматриваемых 
брутто-процессов, в общем случае определяются, как показано в разде
ле 19.3, значениями разности термодинамических напоров реакционных
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групп, а не непосредственно термодинамических сил (значениями хими
ческого сродства реакций).

Рассмотрим простейшую схему параллельно протекающих превра
щений, включающую два параллельных канала независимых обрати
мых превращений исходного реагента R в продукты Р1 и Р2:

R <=^=*Pi,
(20.9)

R Ъ2
— Р9 •

Будем считать, что основным направлением процесса является само
произвольно осуществляемое превращение R в Pt (процесс Е1). Такое 
превращение возможно, когда химический потенциал |Хд соединения R 
выше химического потенциала соединения Pt и, следовательно, тер
модинамический напор R = exp(\LR/RT) больше термодинамического

напора Рх = ехр(ц^ /R T ) . Можно полагать, что аналогичное соотношение
между (Хд и (хр2 должно быть необходимым и для протекания превраще
ния соединения R в «побочный» продукт Р2 (рис. 20.6а).

а б

Исходный Продукты Координата
реагент реакции реакции

Исходный Интер- Продукты Координата
реагент медиат реакции реакции

Рис. 20.6
Графическая интерпретация процессов, происходящих в рассматриваемой системе (20.9) 
с двумя параллельно протекающими реакциями, в шкале текущих химических потенци
алов в случае: а — отсутствия, б — наличия общего интермедиата для получения про

дуктов Pj иР2. Звездочкой помечены ситуации, когда происходит обращение направления 
процесса и «побочный» продукт Р2 вовлекается в процессы получения «основного» про

дукта Р,

В случае, когда оба рассматриваемых превращения, 1 и 2, представ
ляют собой элементарные реакции и поэтому отсутствуют общие интер
медиаты превращений, скорости превращения описываются простой си
стемой кинетических уравнений:
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J l.1  -  и £1 -  “ 3 7 ^  -  e l ( R  -  P i ) »
ai (20.10)

^ 2 2  -  y 2 2  -  = E2(R -  P2).

В соответствии с основным постулатом химической кинетики скоро
сти обеих элементарных реакций не зависят друг от друга. Поэтому оче
видно, что явление термодинамического сопряжения химических про
цессов в данном случае не проявляется.

Обсуждаемые химические превращения можно наглядно изобразить 
в координатах текущих значений химических потенциалов (см 
рис. 20.6а), где химические потенциалы компонентов R, Рх и Р2 высту
пают в качестве «внешних» параметров. При отсутствии общих интер
медиатов влияние второй реакции на первую возможно лишь в ситуа
ции, когда химический потенциал щ,2 продукта Р2 (его термодинамиче
ский напор Р2) окажется выше химического потенциала исходного
реагента R (его термодинамического напора R ). В этом случае становит
ся возможным протекание последовательности реакций Р2 —» R —> Pt и, 
таким образом, вовлечение вещества Р2 в качестве дополнительного суб
страта для основной реакции R —> Рх.

Однако в ситуации, когда превращения XI и Х2 являются не элемен
тарными, а стехиометрическими брутто-процессами, имеющими общие 
интермедиаты, взаимовлияние этих брутто-превращений становится 
существенным. Покажем это на примере, когда параллельные реак
ции XI и Х2 описываются простейшей схемой с одним интермедиатом Y :

R <—f L _ l Y ,

Y (20.11)

Y<=J?=>P2 .

При этом скорость образования интермедиата Y выражается уравне
нием:

Vy = = M R  -  Y) -M Y  -  Pt) -e2(Y -  P2) .

В стационарном по концентрации интермедиата Y режиме vY =  0 и 
соответствующее стационарное значение Y выражается соотношением

у  _  ByR + BiPj + 8 2 Р2

B y  +  B i +  в 2

При этом в случае Й ^Р ^Р г} стационарное значение Y находится

между значением Й и наименьшим из значений Рх и Р2.
Используя найденное стационарное значение Y , найдем стационар

ную скорость накопления компонентов Pj и Р2:
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J n = O a = ^ 1 = eiO>-P 1) =

ei
£ y  +  £ i  +  E2

|ey(R -  Pi) + e2(p2 — Pi)};
(20.12)

Ê2 -  yE2 -  -  e2(Y -  P2) -

£2 -{ey(R -  P2) + £i(Pi -Рг)}-
(20.13)

£ y  +  +  £2

Видно, что эти скорости оказываются взаимосвязанными, 
т. е. сопряженными.

Видно также, что рост значения «внешнего» параметра Р2 всегда 
приводит к ускорению образования компонента Рх. При этом в случае

R > Р2 > Y , что имеет место при R > Р2 > —  (на рисунке 20.66
£ у  +  £ j

эта ситуация помечена звездочкой), скорость накопления продукта Р2 
принимает отрицательное значение. Это соответствует не накоплению, а 
расходованию побочного продукта Р2 и его вовлечению, вместе 
с веществом R, в реакцию получения вещества Р^

Формально это означает, что, несмотря на выполнение неравенства 
|Хр2, образования соединения Р2 из R не происходит. Иными словами, 

вследствие термодинамического сопряжения процессов XI иХ2 брутто- 
процесс Х2 с участием конечного продукта Р2 идет в «неположенном» для 
него направлении (см. подразд. 19.2.4).

Причина возникновения такого сопряжения заключена в возможно
сти вовлечения одного и того же интермедиата, стационарный химиче
ский потенциал которого является «внутренней» по отношению к основ
ным реактантам переменной, сразу в оба канала превращений. Рассмот
рение данного сопряжения методом классической химической кинетики 
также возможно, но является весьма трудоемким и не выявляет влияния 
термодинамических движущих сил.

Нетрудно обнаружить, что уравнения (20.12)-(20.13) можно преоб
разовать к виду

Jzi = ^  = Л11(Й -Р 1) + Л12(Й -Р 2) ,  (20.14)

J-L2 = ,3̂  = Л21(й -  Й) + Л22(Й -  Р2) ,

где

А _  e l ( e Y + e 2 )  А _  e 2 (e Y + e l )  А _  А _  е 1е 2 / О П  1 К\
Л п  -  р +  о +  о ’ Л 22 -  р +  о +  о ’  12 - Л 21 — — • ( ^ U . I D )с у  I I С2 fcy | c j  I С2 Ьу | с^ I С2

Систему уравнений (20.14) для рассмотренной выше совокупности 
реакций, сопряженных общим интермедиатом, можно обобщить в виде 
соотношения
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(20.16)

где i = l , 2 .  Очевидно, что полученное соотношение (20.16) является пол
ным аналогом уравнений Онзагера для сопряженных потоков термо
динамических параметров at (в нашем случае это скорости стехиомет
рических брутто-реакций Hi, относящиеся к химическим перемен
ным £̂.) и соответствующих этим потокам «динамических» движущих
сил Х %1 = R - P f . При этом Atj— «коэффициенты взаимности», которые 
так же, как и параметры Ьц, характеризуют степень сопряжения процес
сов.

Для диагональных элементов матрицы Л.у. выполняется необходимое 
для обычных коэффициентов взаимности Онзагера правило Лц> 0. Более 
того, в рассматриваемом случае выполняется также и соотноше
ние Лгу=Луг. Существенным отличием уравнений (20.14) и (20.16) от тра
диционных уравнений Онзагера является лишь одна особенность: в си
стеме уравнений (20.16) фигурируют не непосредственно характерные 
для «линейной» неравновесной термодинамики величины термодинами
ческих сил— термодинамические сродства Хщ =Агщ, равные разности 
химических потенциалов исходного реагента и продукта брутто- 
превращения для избранного сопряженного брутто-процесса Hj, а соот
ветствующие им «динамические» движущие силы X ^ — разности тер
модинамических напоров исходной и конечной реакционных групп 
брутто-превращений. В рассматриваемом примере X^j = R -  Р; .

Данная особенность уравнений (20.16) является чрезвычайно важ
ной, так как позволяет для химических превращений распространить 
действие уравнений взаимности на области, сколь угодно удаленные от 
состояния термодинамического равновесия и поэтому традиционно счи
тавшиеся уделом рассмотрения «нелинейной» неравновесной термоди
намики (см. главу 21), не поддающейся, как обычно полагают, суще
ственной алгоритмизации, а значит, обобщениям.

Рассмотренный простейший пример позволяет сделать важное обоб
щение: скорости параллельно протекающих и линейно независимых
стехиометрических брутто-реакций R2£ < д > Р2г (i =  1, ..., т) являются 
взаимозависимыми при наличии у этих брутто-реакций общих интерме
диатов. (Здесь R^ и Р2г — исходная и конечная реакционные группы для 
брутто-превращения Hi.) При этом в ситуации, когда схемы этих пре
вращений являются линейными относительно интермедиатов (или сво
димыми к линейным), уравнения (20.16) легко обобщаются в «модифи
цированные» уравнения взаимности Онзагера:

т т

4 ^ =  H A i t x h  s 2Х'<Й«-Рц). (20.17)
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где c72j = vTi = — скорость превращения по брутто-каналу Хг, a и

— термодинамические напоры соответствующих реакционных 
групп.

«Динамические» движущие силы X^j = R — Ру задаются внешними
(по отношению к процессам превращений интермедиатов внутри рас
сматриваемой системы) параметрами — термодинамическими напорами 
исходной и конечной реакционных групп для соответствующего брутто- 
превращения.

Уравнения типа (20.17) для взаимосвязи скорости сопряженных сте
хиометрических брутто-реакций справедливы для любых схем превра
щений, линейных относительно интермедиатов, включая каталитиче
ские реакции (см. упомянутый выше учебник В. Пармона). При этом 
значение А. может выражаться существенно более сложными, 
чем (20.15), соотношениями и зависеть не только от параметров еу, но и 
от термодинамических напоров отдельных реагентов брутто-реакций 
(см. пример в разд. 20.3.5). При этом всегда Ац>0. Однако связь между 
недиагональными перекрестными коэффициентами Ai; иЛуг может быть 
несколько более сложной, чем в традиционных уравнениях Онзагера 
(см. разд. 20.3.6).

Уравнения (20.17) можно рассматривать как обобщение рассмотрен
ных выше уравнений Хориути — Борескова (см. разд. 19.3.2) на произ
вольную систему параллельно протекающих стехиометрических брутто- 
процессов. Поэтому соотношения (20.17) можно называть соотношения
ми взаимности Хориути — Борескова — Онзагера. В каталитических 
системах данные соотношения описывают взаимосвязь, например, ско
ростей основного («целевого») катализируемого и побочных к нему про
цессов, вызывающих неселективность целевого каталитического пре
вращения. Существенно, что соотношения типа (20.17) можно использо
вать даже при отсутствии данных о конкретной схеме протекающих 
процессов, т. е. так же, как и феноменологические соотношения взаим
ности Онзагера.

Рассмотрим два параллельно протекающих стехиометрических брут
то-процесса XI и Z2:

20.3.5. Пример вычисления коэффициентов взаимности 
Хориути — Борескова — Онзагера для параллельных 

брутто-реакций с общими интермедиатами

(20.18)

Rx +R2<==>P2, (20.19)

которые осуществляются по схеме
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J k = » a  = il£ u  = e2 ( Y - P 1) - Л . / Й , - Р , )  +  Л1а(Й , Й2 - Р 2), 

•Га = ^  = £ ,(7  8 , 4 , )  - A J R j - P j J  + A ^ R ^ R j - P , ) .

R i « = = iP i .

Y ( = ^ P 1,

Y + R2<=!!=>P2
с общим интермедиатом Y и «внешними» реагентами R1? R2, Рх и Р2.

Динамические движущие силы рассматриваемых брутто-процессов 
выражаются соотношениями

X ^ R i - P x ,

Х-£2 = Rl • R2 — -р2 •
Выразим стационарные скорости обоих брутто-превращений в соот

ветствии с соотношениями взаимности Хориути — Борескова — Онзаге
ра:

dt

d [Fy
dt

В стационарных по интермедиату Y условиях

= Ei(Ri _ Y) _ e2(Y -  Pj) -  E3(Y Й2 -  P2) = 0 ,

и поэтому

Y _  SjRi + £2^1  + £3^ 2  

e l  +  e 2 +  е 3 ^ 2

Отсюда:

Чы = = ~ (  el^l + e2pl + e3p2 -  elPl -  e2pl -  e3^2 ' Pi) =

= E1R1 + £3 ^ 2  — £iPi — £3 ^ 2  • Pi ± £3 ^ 1  ' P2 ) =

= -̂ -{еДЬ̂  — Рх) —ê Rx • R2 -P2) + e3R2(Ri - Pi)} =

= e»<e i+ e»R»)(R1 -  P.) -  » (R, • R2 -  P2) ,

где a = Ex + e2 + £3R2 , и в ходе алгебраических преобразований в числи

теле был добавлен и вычтен член e3R!R2.
Аналогично:

%2 = • Rl + e2R2 • Pi +dt a
+  £3 ^ 2  ■ P 2 — £ iP 2 — £2 ^ 2  — £3 ^ 2  ■ P 2 — £2 ^ 2  ■ R i ) =
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= -  P,) + e»(s»g+e») (B1 . K2 -  P2) .

Следовательно,

Лц = + £3 ^ 2 ) »1Л

A -  8283a 12   »

Л-21 -  “  

Л22 =

a

8 2 8 3 ^ 2
9a

£2 (El +£ 3 )
a

Заметим, что для данного примера Л12 -£ Л21. Однако при близости рас
сматриваемой системы к равновесию и возможности использовать тра
диционные уравнения взаимности Онзагера симметрия традиционных 
недиагональных коэффициентов Ltj все же имеет место.

Действительно, реальные движущие силы брутто-процессов — это 
сродства брутто-превращений:

■̂ Ei — = M-ri Ми»
■̂ Ег — = Мш Mti Ш>2*

В случае близости рассматриваемой системы к равновесию Rx ~ Рх и 
Rx • R2 « Р2 . При этом X El < RT, Xz2 <  RT и

A12(Ri ■ R2 -  P2) = - ^ ( R i  ■ R2 -  P2) «
ОС

e 2e 3 в  т» A -E 2  _  £ г е з Й 1 • R 2 v
— ------------------ * I I I  * -Lvo • —ZTZZT" = -------------------ZTZZZ Л у о

a RT a RT £2
С другой стороны,

а / р  p  \ _  е 2е зЙ 2  , p  p  \ е 2е з й г  p  А г£1 _  £ 2£ l R l  • R 2 v

2 1 ( 1  “  Pl> -  (Bl “  P l) S- ' Rl ДТ = •
Иными словами, видно, что в случае близости обоих рассматривае

мых брутто-процессов к термодинамическому равновесию справедливы 
традиционные уравнения Онзагера:

Êi = i>zi = LnA rIll + L12ArГ2,
Е̂г Уе2 -̂ '21-̂ tEi 1'22̂ тЕ25

записанные через реальные движущие силы брутто-процессов X 2l = А ^  и 
X 2l = Агх2. При этом, как и требуется, недиагональные элементы матрицы 
взаимности Онзагера оказываются симметричными относительно пере
становки индексов:

т _  т _  е 2е зЙх • R 2
b21 a • RT
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Примеры нахождения коэффициентов Лг/. для большого числа разно
образных схем рассмотрены в упомянутом выше учебнике В. Пармона.

Приведенные выше выводы справедливы для стехиометрических 
брутто-превращений, которые линейны относительно интермедиатов. 
К сожалению, в ситуациях, когда параллельные стехиометрические 
брутто-процессы описываются схемами, нелинейными относительно ин
термедиатов, и протекают вдали от равновесия, в общем случае уравне
ния Хориути — Борескова — Онзагера оказываются неприменимыми.

20.3.6. Взаимосвязь значений недиагональных коэффициентов 
уравнений взаимности Хориути — Борескова — Онзагера

В классических уравнениях Онзагера коэффициенты взаимности Ltj 
обладают симметрией относительно перестановки индексов i и j. В то же 
время, как показано в выше приведенном примере, коэффициенты вза
имности Лу в общем случае такой симметрией могут не обладать. Тем не 
менее для схем параллельных стехиометрических брутто-превращений, 
линейных относительно интермедиатов, несложно найти взаимосвязь 
коэффициентов Лг; и Ап для 1Ф].

Действительно, рассмотрим уравнения взаимности Хориути — Бо
рескова— Онзагера (20.17) вблизи равновесия системы, т. е. в случае 
R Ху ~ Рzj (j = 1, ..., т). При этом, как показано в разделе 19.3.1,

Йх; -  Рх/ “  Rx; Am /R T  = ЙцХц/ДТ , (20.20)

где Хщ=Агщ— термодинамическая движущая сила (сродство) для кана
ла X/ стехиометрического брутто-процесса.

Поскольку при этом вблизи равновесия справедливы классические 
уравнения взаимности Онзагера

тп т

Vz, = £ А , Х ч = • (20-21)
/=1 /=1

где Ltj — симметричные относительно индексов феноменологические ко
эффициенты традиционного уравнения взаимности Онзагера, сопостав
ляя (20.20) и (20.21), сразу получаем:

Ay R / RT ~ Lij .

Поскольку Lt. = Ljt, отсюда следует соотношение

Ay Rz/« Aji Ra , (20.22)

позволяющее найти функциональную связь дляЛ^ иЛ_, даже не зная 
конкретных схем каталитических превращений для рассматриваемой 
группы параллельных стехиометрических брутто-процессов.
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20.4. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ КРИТЕРИИ ДОСТИЖЕНИЯ  
И УСТОЙЧИВОСТИ СТАЦИОНАРНЫ Х СОСТОЯНИЙ

При неизменных внешних условиях в неравновесной системе может 
установиться стационарное состояние. Особенностью такого состояния 
является неизменность во времени значений внутренних термодинами
ческих параметров, характеризующих состояние системы и, как след
ствие, отсутствие (равенство нулю) потоков этих параметров. Значение 
таких внутренних параметров определяется протеканием спонтанных 
процессов, возбуждаемых внутренними термодинамическими силами.

Например, в стационарном состоянии открытой химически реакци
онноспособной системы протекание внутренних процессов обеспечивает 
постоянство во времени концентрации промежуточных продуктов- 
интермедиатов, устанавливающееся за счет. При этом скорости измене
ния концентрации интермедиатов (потоки этих параметров) равны ну
лю, а само стационарное состояние системы достигается при определен
ных соотношениях между скоростями элементарных реакций, ответ
ственных за образование и исчезновение интермедиатов.

Суммарная энтропия открытой системы в стационарном состоянии 
также постоянна, т. е. dS/dt = deS/dt + dtS /dt = 0. Однако при этом чле
ны deS/dt и dtS /dt, соответствующие процессам обмена системы с окру
жающей средой и необратимым процессам внутри системы, могут быть 
отличны от нуля.

И. Пригожиным было обнаружено, что существует строгая взаимо
связь между скоростью производства энтропии за счет самопроизволь
ных необратимых процессов внутри открытой системы и установлением 
в ней стационарного неравновесного состояния. При этом во многих слу
чаях характер изменения во времени величины dtS /dt или сопряженной 
с этой величиной скорости диссипации энергии Р позволяет установить 
наличие спонтанной эволюции открытой системы к стационарному со
стоянию.

Проблема выявления критерия эволюции системы к стационарному 
состоянию сходна с проблемой классической термодинамики о предска
зании направления самопроизвольных необратимых процессов в за
мкнутых системах. Так, в изолированной системе в соответствии со вто
рым началом термодинамики необратимые изменения происходят толь
ко в направлении увеличения энтропии. При этом в конечном 
равновесном состоянии энтропия достигает своего максимального значе
ния. Аналогично в замкнутых системах, состояние которых описывается 
соответствующими термодинамическими потенциалами (например, 
функцией Гиббса для изобарических-изотермических условий, функци
ей Гельмгольца для изохорических-изотермических условий и т. п.) 
спонтанная эволюция к равновесному состоянию происходит по направ
лению достижения минимума соответствующего потенциала.

Общая теория термодинамики неравновесных процессов позволяет 
также ответить и на вопрос об устойчивости неравновесных стационар
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ных состояний системы по отношению к самопроизвольным флуктуаци
ям внутренних термодинамических параметров. При этом оказывается, 
что исследовать эту устойчивость можно также путем анализа измене
ния величины скорости производства энтропии или скорости диссипа
ции энергии при выводе системы из стационарного состояния.

20.4.1. Критерий эволюции (теорема) Пригожина для систем, 
близких к термодинамическому равновесию

Рассмотрим открытую изотермическую систему, в которой одновре
менно протекают т внутренних необратимых процессов, связанных с 
изменением термодинамических параметров at (i =  1 , . . . ,  т). Скорость 
диссипации энергии и связанная с этим скорость производства энтропии 
в такой системе определяются положительно определенным выражени
ем (20.5):

P = T ^ -  = f , J , x , > 0
dt . .

1=1

Пусть система находится вблизи состояния термодинамического 
равновесия. При этом справедливы линейные соотношения взаимности 
Онзагера между значениями потоков и сопряженных им термодинами-

т

ческих сил: Jt — ^L ijX j . Поэтому значение скорости диссипации энер-
7=1

гии в данном случае принимает вид функционала Рэлея — Онзагера, 
квадратичного относительно независимых термодинамических сил X ’.

т т

Р = P {X ltX 2,.. . ,X m} = TdiS/dt = • (20.23)
i=l у=1

Естественно предположить, что установление стационарного состоя
ния с е/г = 0 для потока внутреннего параметра аг является следствием 
самопроизвольных изменений внутренних термодинамических сил X.. 
Исследуем характер зависимости величины Р от силы X t, взяв частную 
производную dP/dXt при постоянных X j с, j Ф i.

В связи с особенностью конструкции функционала Релея — Онзаге
ра (20.23) и независимостью значений Ltj от внутренних сил X.

(№ ftX ,)XllM= 2 (Z L » X l) = 2 J,.
7=1

Следовательно, в области справедливости линейной термодинамики 
условие достижения стационарного состояния по некоторому внутрен
нему параметру аг (например, концентрации вещества-интермедиата), 
т. е. равенство нулю соответствующего этому параметру потока

— da,•с^_ = 0
dt
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и условие экстремума функционала Р, т. е.

(d P /d X ^ ,,, =  О, (20.24)

эквивалентны.
Существенно, что величина Р является положительно определенным 

квадратичным выражением во всей допустимой области изменения неза
висимой переменной X.. Поэтому равенство нулю производной 
(ЭР/ЭХ.)ХЛ;.*. = 0 является условием минимума функции Р{Хг, Х 2, ..., Х т} 
по независимой переменной Х г Данный минимум является единствен
ным.

Аналогично получаем условия стационарности и для потоков других 
внутренних переменных. Например, условие Jk = 0 дляk ^ i  эквивалент
но условию

<№/dXJXij, y =  0. (20.25)

Таким образом, вывод об эквивалентности условий минимума функ- 
п гг<ЪЗционала Р = Т - j — и достижения стационарности состояния справедлив 

at
для произвольной системы, в которой протекает любое количество внут
ренних термодинамических процессов, связанных между собой линей
ными соотношениям взаимности Онзагера. Очевидно также, что вместо 
изотермической системы можно рассмотреть аналогичным образом и ло
кальные процессы, осуществляющиеся в заданной точке системы. По
этому соотношения, подобные (20.24) и (20.25), выражают важное свой
ство необратимых процессов в любых открытых системах, находящихся 
вблизи термодинамически равновесного состояния. При неизменных 
внешних условиях в стационарном состоянии открытой системы, близ
кой к термодинамическому равновесию, скорость производства энтро
пии является постоянной, положительной и минимальной.

Этот вывод является основным содержанием теоремы И. Пригожина 
(1947 г.). Существенно также, что в связи с положительной определенно
стью функционала Релея — Онзагера по мере самопроизвольной эволю
ции системы к стационарному состоянию возможно лишь монотонное

г» №уменьшение величины Р и, как следствие, величины , т. е.
at

dP/dt <  0 и dtS2/d 2t <  0. (20.26)
Поэтому принцип минимума скорости производства энтропии явля

ется количественным критерием (т. е. необходимым и достаточным усло
вием) для выявления направления самопроизвольных изменений в от
крытой системе вблизи термодинамического равновесия или, иными 
словами, количественным критерием ее эволюции к стационарному со
стоянию. В изотермической системе принцип минимума скорости произ
водства энтропии полностью эквивалентен принципу минимума скоро
сти диссипации энергии, сформулированному Онзагером в 30-е годы 
X X  в. при рассмотрении частных задач электродинамики.
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Таким образом, для систем, находящихся вблизи равновесия, отсле
живание характера изменения скорости производства энтропии (или 
скорости диссипации энергии) позволяет обнаружить эволюцию системы 
в единственно возможное стационарное состояние. В самом деле, по мере 
эволюции системы из некоторого исходного состояния к стационарному 
величина Р = TdtS /dt монотонно уменьшается. Однако значение Р оста
ется при этом положительным и постепенно приближается к минималь
ному постоянному положительному значению, которое отвечает дости
жению конечного стационарного состояния.

Справедливость критерия эволюции Пригожина легко подтвердить 
прямым анализом эволюции систем с большим числом обратимых хими
ческих процессов вблизи их термодинамического равновесия. Известны 
положительные результаты экспериментальной проверки этого крите
рия и в биологии, например, путем исследования скорости удельной теп
лопродукции живого организма при развитии зародыша этого организ
ма: скорость удельной (на единицу массы организма) теплопродукции 
резко уменьшается при приближении развивающегося организма к ста
дии зрелости и достигает в стационарном состоянии зрелости наимень
шего значения [1]. Хорошо известным примером является и хороший 
аппетит растущих детей: удельное (на единицу массы тела) поглощение 
ими пищи существенно превышает потребность в питании здорового че
ловека зрелого возраста, организм которого находится в состоянии, 
близком к стационарному.

20.4.2. Устойчивость стационарного состояния 
вблизи равновесия

Как следует из теоремы Пригожина, вблизи термодинамического 
равновесия любое отклонение от стационарного состояния за счет слу
чайного возмущения (флуктуации) внутренних параметров вызывает 
увеличение скорости производства энтропии. Однако самопроизвольная 
эволюция системы вновь уменьшит скорость производства энтропии до 
минимального значения. Таким образом, стационарное состояние от
крытой системы вблизи равновесия является устойчивым. При этом оче
видно, что условием устойчивости стационарного состояния является 
неравенство ЪР = Р* — Р >  0 при любом случайном возмущении (флукту
ации) внутренних параметров от их стационарных значений; здесь Р 
и Р* — значения скорости диссипации энергии до и после произошедше
го возмущения.

Данный критерий устойчивости стационарного состояния с обяза
тельностью выполняется для любых открытых систем, в которых значе
ния потоков Jt и термодинамических сил X t для происходящих внутрен
них процессов связаны соотношением взаимности Онзагера. Покажем 
это.
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Пусть в результате некоторого возмущения в системе (например, 
флуктуации концентрации одного или нескольких интермедиатов) про
изошло изменение движущих сил X. (г = 1, 2, тп) относительно их 
стационарного значения X t на величину 8ХГ При этом стационарный 
поток Jt изменится на величину 5Jt и новое значение потока станет рав
ным

т _  т _  тп _  _  771

Jt = (Xi +SXj) = 2 l ,jX j + £ а (8Х; - j , + sj, = j , +  'ZUi&X,.
j =1 j =1 j =1 j= l

Однако в стационарном состоянии Jt = 0 . Поэтому

т

Jt ,

/=1

т. е. величины потоков bJt, возникших при возмущении системы, линей
но зависят от значения возмущений движущих сил bXj относительно их 
значения в стационарном состоянии. Очевидно, что приращение скоро
сти диссипации энергии 5Р, связанное с внутренними процессами, кото
рые возникают в системе вследствие любого малого возмущения, всегда 
положительно. Действительно, в силу положительной определенности 
функционала Релея — Онзагера:

тп пг _  т

SP = р- -  р = £  Jtix, + 8Х,) -  £  J, ■ х, = £  JT8X-, =
i=1 i=1 i= l

т m m

= £8J , • sx, = £ £ z „ - ъх.&х, > 0
i= l i=1 j= 1

Таким образом, неравенство
m

5P = £&7* bXt > 0  (20.27)
i=1

является критерием устойчивости стационарного состояния. Отметим, 
что для системы с одной внутренней переменной неравенство (20.27) 
соответствует ситуации, когда направление потока 5J, вызванного воз
мущением стационарного значения термодинамической силы дХ, сов
падает с направлением этого возмущения. Последующая спонтанная 
эволюция системы вызовет уменьшение возмущения ЬХ и возвращение 
тем самым системы в ее первоначальное стационарное состояние.

Графическая интерпретация полученных выше выводов относи
тельно устойчивости стационарных состояний, возникающих вблизи 
устойчивого термодинамического равновесия, представлена на рисун
ке 20.7.
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Рис. 20.7
Скорость диссипации энергии ( или, что то же, производства энтропии) вблизи стацио

нарной точки для системы, близкой к термодинамическому равновесию: а — зависимость 
величины Р  = TdJS/dt от величины термодинамических движущих сил X t около стацио
нарной точки ; б — зависимость от времени величин Р (1 ,3 )  и dP/dt (2 ,4 )  при при
ближении к стационарному состоянию вблизи равновесия; вертикальная пунктирная 
линия соответствует моменту практического достижения системой стационарного 
состояния, а волнистая линия — выводу системы из стационарного состояния за счет 

внутреннего возмущения ( флуктуации) стационарного значения параметра а,

Если в результате случайной флуктуации величины термодинамиче
ской силы X t около ее стационарного значения X t система незначитель
но отклонится от стационарного состояния, изображенного на рисун
ке 20.7а, то вследствие справедливости неравенства (20.26) в ней долж
ны произойти такие внутренние изменения, которые повлияют на 
значение X t и вновь возвратят систему к исходному стационарному со
стоянию (см. рис. 20.7). Таким образом, система, находящаяся в стацио
нарном состоянии, не может самопроизвольно выйти из этого состояния 
за счет внутренних необратимых изменений. Это и означает, что данное 
стационарное состояние является устойчивым. При этом самопроиз
вольное возвращение в стационарное состояние при незначительных 
возмущениях аналогично проявлению известного принципа Jle- 
Шателье, который является следствием устойчивости термодинамиче
ски равновесных состояний.

Из монотонного во времени (20.26) характера изменения величин Р 
и dtS /dt в ходе спонтанной эволюции системы следует, в частности, важ
ный вывод о том, что вблизи термодинамического равновесия в системе 
не могут происходить периодические автоколебательные процессы. 
В самом деле, периодические процессы описываются замкнутыми траек
ториями эволюции значений некоторых внутренних термодинамических 
параметров системы (например, концентраций интермедиатов, темпера
туры ит. п.). Следовательно, и величины Jt и X t должны периодически 
принимать одни и те же значения. Это несовместимо с однонаправлен
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ным и монотонным во времени изменением Р и ее постоянством в точке 
стационарности.

В соответствии с терминологией теории дифференциальных уравне
ний и теории устойчивости по А. М. Ляпунову*, устойчивому стационар
ному состоянию соответствует особая точка типа «устойчивый узел» 
(см. разд. 21.5.2).

Вопросы и задачи для самостоятельных упражнений

1. Какими свойствами обладают коэффициенты взаимности Онзаге
ра? Что можно сказать относительно значений коэффициентов Онзагера, 
учитывающих взаимовлияние диффузии и химических брутто-превра- 
щений?

2. Что можно сказать относительно значений коэффициентов Онзаге
ра, учитывающих взаимовлияние теплопроводности и химических брут- 
то-превращений? В чем отличие свойств коэффициентов для «классиче
ских» и «модифицированных» уравнений Онзагера?

3. Почему теорема И. Пригожина о скорости производства энтропии 
интересна для химии и каковы условия ее применимости?

4. Рассмотрите причину появления эффектов Зеебека, Пельтье и 
Томсона в неоднородных проводниках с помощью методов феноменоло
гической линейной термодинамики. Каков физический смысл парамет
ров, определяющих величину соответствующих эффектов?

5. Рассмотрите с помощью методов линейной термодинамики транс
порт ионов через мембрану с приложенным к ней электрическим потен
циалом.

6. Выведите уравнения для феноменологического описания активно
го транспорта вещества через мембрану (разд. 20.3.2) в случае сопряже
ния переноса вещества через мембрану с химическими процессами, про
текающими вдали от равновесия (т. е. при условии | A Hj \ >  RT).

7. Напишите феноменологические уравнения Хориути — Бореско
ва— Онзагера для трех параллельно протекающих и взаимодействую
щих стехиометрических брутто-реакций

R«==^Pi >

R < = = > P 2,

R<=^=>P3,
осуществляющихся в гомогенной изотермической системе через моно- 
молекулярные превращения интермедиатов. Объясните смысл всех вхо
дящих в эти выражения величин и напишите известные вам соотноше-

Александр Михайлович Ляпунов (1857-1918) — выдающийся российский 
математик, профессор Харьковского университета, создатель теории устойчивости дина
мических систем.



459

ния между ними. Как будут выглядеть эти уравнения, если компонент Р3 
является интермедиатом и его концентрация стационарна?

8. Найдите значение коэффициентов взаимности Ai; для скорости па
раллельных стехиометрических брутто-реакций, описываемых схемами:

Р1

a) R ^ = - Y l ^ = ^ Y 2

б)

251658240

R

251658240

Р2

Р 1 + Р3

Р 2
в) R-, +  R 2 < 1 » Y-| « 2 >»

251658240
Здесь R; и Рг — исходные реагенты и продукты брутто реакций. 
Символами «Уг» обозначены интермедиаты, по концентрации кото

рых устанавливается стационарное состояние.
Найдите выражение для уравнений взаимности Хориути — Бореско

ва — Онзагера, описывающих взаимовлияние рассматриваемых брутто- 
реакций при наличии диффузии реактантов. Коэффициенты диффузии 
для всех реактантов считать одинаковыми.

Е19. Стехиометрическая брутто-реакция R + R2 <= >Pj сопровожда
ется протеканием параллельной тоже стехиометрической брутто-

Z2реакции Rx + R3 < >Р2.
Найдите коэффициенты взаимности Лу для взаимовлияния этих 

брутто-реакций, если превращения в системе описываются схемой:

R ,« = ± X ,

R2+X<=±P,,

R, « = ±  Y, « = ±  Y2 « = ±  Y3 « = ±  Y4 « = ±  Ys ,

Y4+R34=>P 2,

где X  и Yj — интермедиаты. При каких условиях можно ожидать, что 
вместо образования побочного продукта Р2 он будет расходоваться?

10. Найдите значение коэффициентов взаимности Atj для параллель
ных стехиометрических брутто-реакций
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Z1
R-! + ^2 P1

^ p 2
9

осуществляющихся по схеме, которая включает интермедиаты X t и Y;:
Ki <=±=>Xj <=?=>x2 <=?=>x3 <=^=>x4,

X 2 + R2 <=^±Y, <==>Y2 <==>Y3 < = t iY ( <==>Y3 ,

Y, ,=“ = * * ,
y 2? = ^ p2 .

11. В реакционноспособной системе одновременно протекают парал
лельные стехиометрические брутто-реакции

R1 + R2 < = = > ? ! ,

Ri + ^2 < > Рг »
механизм которых описывается схемой:

R1 Y 2 ^ Y 3 ^  Y 4

Yg

Y , + R 2?=?=>Y5 ?=!=«>!,

Ye +R2«==>P2,
где Y. — интермедиаты. Одновременно происходит диффузия компонен
тов, вызванная пространственной неоднородности системы.

Найдите выражение для уравнений Хориути — Борескова — Онзаге
ра, описывающих взаимовлияние рассматриваемых брутто-реакций при 
наличии упомянутой диффузии. Коэффициенты диффузии для всех 
компонентов считать одинаковыми.

12. Биотехнологический синтез фермента AHD80 осуществляется хо
рошо клонированным штаммом микроорганизмов и является результа
том превращений, сопряженных с реакцией ассимиляции глюкозы, ко
торая характеризуется химическим сродством 42 кДж/моль. Оцените, с 
какой скоростью происходит ассимиляция глюкозы в замкнутом фер
ментере с температурой 37°С, если скорость убывания энтропии в фер
ментере за счет ферментативной реакции синтеза фермента составля
ет 8 Дж/(ч-К).
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ГЛАВА 21 
ТЕРМОДИНАМИКА СИСТЕМ 

ВДАЛИ ОТ РАВНОВЕСИЯ (НЕЛИНЕЙНАЯ 
НЕРАВНОВЕСНАЯ ТЕРМОДИНАМИКА)

21.1. ВОЗМОЖНОСТЬ САМООРГАНИЗАЦИИ ВЕЩ ЕСТВА В УСЛОВИЯХ  
УДАЛЕННОСТИ ОТ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ.

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЙ И КИНЕТИЧЕСКИЙ ПОДХОДЫ  
К ОПИСАНИЮ  ЭВОЛЮ ЦИИ СИСТЕМ ВДАЛИ ОТ РАВНОВЕСИЯ

Вдали от состояния термодинамического равновесия связь между 
термодинамическими потоками и силами может стать нелинейной, и по
этому линейные соотношения взаимности Онзагера в общем случае не 
выполняются. Это не позволяет в полной мере использовать развитый 
в главе 10 формализм для анализа состояния и эволюции открытых си
стем, удаленных от термодинамического равновесия. Анализ таких си
стем является предметом нелинейной неравновесной термодинамики.

Развитие теории термодинамики сильно неравновесных систем было 
начато в основном работами И. Пригожина и П. Гленсдорфа* (1954 г.). 
Особый интерес к этой области термодинамики возник после того, как 
было обнаружено, что при наличии сильной нелинейности во взаимосвя
зи термодинамических сил и потоков открытые системы вдали от их 
равновесия в ряде случаев способны к самоорганизации, т. е. спонтан
ному возникновению упорядоченных в пространстве или во времени 
структур, не описываемых классической равновесной термодинамикой.

Отдельные примеры самоорганизации в сильно неравновесных си
стемах были известны и до работ И. Пригожина. Это процессы образова
ния ячеистой структуры в неоднородно нагретом горизонтальном слое 
жидкости, возникновения турбулентности и вихрей в потоках быстро- 
движущегося газа или жидкости и т. д. С конца 50-х гг. X X  в. «нелиней
ные самоорганизующиеся» процессы стали известны и в химии. Наибо
лее яркими примерами такой самоорганизации стали «осциллирующие» 
каталитические реакции.

Во всех явлениях образования упорядоченных структур при проте
кании необратимых процессов в сильно неравновесных открытых систе
мах общим является совместное (кооперативное) движение или химиче
ское превращение больших групп молекул. Иногда для подчеркивания 
особенностей таких процессов используют термин «синергетика» (от

* Пауль Гленсдорф (Paul Glansdorff) (1904-1999) — известный немецкий физик, 
долгие годы работавший вместе с И. Пригожиным.
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греч. synergia — совместное, или кооперативное, действие). Физическая 
природа синергетики состоит в том, что в нелинейной области, вдали от 
равновесного состояния, система может потерять устойчивость, в ре
зультате чего малые флуктуации внутренних параметров способны ини
циировать установление нового режима существования системы — со
гласованного движения или химического превращения сразу многих ча
стиц.

Возможность самоорганизации в сильно неравновесных системах 
имеет важнейшее значение для катализа и биологии. Это связано с тем, 
что любые функционирующие катализаторы, а также живые организмы 
представляют собой открытые неравновесные химически реакционно
способные системы, для которых характерны большие значения срод
ства протекающих химических или биохимических превращений и в 
которых могут существовать большие градиенты концентраций (хими
ческих потенциалов) реагирующих веществ, а иногда и большие гради
енты температуры, давления, электрического потенциала и т. п.

Вывод о возможности спонтанной самоорганизации материи в усло
виях сильной неравновесности имел большое мировоззренческое значе
ние, поскольку выявил путь, по которому законы природы вызывают в 
неравновесных системах появление определенного порядка, а затем — 
и усложнение и развитие образовавшихся упорядоченных структур. 
М. Эйген* в 6 0 -70-е гг. X X  в. показал, что в сильно неравновесных хи
мических системах с особыми каталитическими свойствами их элемен
тов возможно возникновение процесса записи информации в виде неко
торого молекулярного кода (Нобелевская премия по химии 1967 года). 
Такой процесс обеспечивает возможность самовоспроизведения этих ка
талитических структур. В результате нелинейная неравновесная термо
динамика стала неотъемлемым элементом физико-химического обосно
вания всех современных гипотез о путях возникновения и эволюции 
жизни.

Существенно, что нелинейная термодинамика неравновесных про
цессов коренным образом изменила статус второго начала термодинами
ки и роли энтропии. Действительно, оказалось, что в открытых системах 
вдали от равновесия это начало определяет не только необходимость раз
рушения упорядоченных равновесных структур, но и возможность со
здания новых, неравновесных, но также упорядоченных структур. От
ражая необратимость всех реальных процессов, второе начало термоди
намики выявляет закон и направление развития материи вдали от 
термодинамического равновесия. Такое понимание второго начала тер
модинамики снимает кажущееся противоречие между декларируемой 
этим началом необходимостью возрастания энтропии и, следовательно, 
беспорядка в изолированной системе и, например, теорией биологиче

* Манфред Эйген (Manfred Eigen) (1927-2019) — крупнейший немецкий физико- 
химик. В 1967 году присуждена Нобелевская премия (вместе с Р. Норришем 
и Дж. Портером) по химии «за развитие релаксационных методов исследования быст
рых химических реакций».
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ской эволюции, предполагающей возможность возникновения самовос- 
производящихся и постепенно усложняющихся структур в живой при
роде, которая существует только в условиях интенсивного обмена веще
ством и энергией с внешней средой. В настоящее время общепринятым 
стало понимание того, что причины возможности как прогрессивной, так 
и адаптивной эволюции живых систем заключены не только в том, что 
живая система является открытой, поскольку вместе с окружающей 
средой она образует закрытую систему, энтропия которой также возрас
тает при усложнении живой системы, но и в свойстве материи самоор- 
ганизовываться в условиях больших потоков энергии и вещества.

Для химических превращений строгое выполнение линейных соот
ношений взаимности Онзагера обеспечивается при малости (по сравне
нию cRT) значений сродства этих превращений (см. разд. 20.1). Напри
мер, при комнатной температуре это соответствует очень небольшой ве
личине RT ~ 2,5 кДж/моль. В то же время для обеспечения возможности 
полного («количественного») протекания типичных лабораторных или 
промышленных химических реакций (например, «количественного» 
синтеза разнообразных соединений путем прямых либо катализируемых 
превращений) обычно используют условия, когда термодинамические 
равновесия для интересующих превращений сдвинуты в сторону образо
вания целевого продукта. Поэтому исходные значения сродства прово
димого брутто-процесса оказываются значительными и составляют не
редко 40-100 кДж/моль, что намного превышает значение ДТ7. Сродство 
многих биохимических превращений в живых организмах составляет 4 -  
8 кДж/моль, что также превышает значение RT.

Таким образом, практически важные химические и биохимические 
превращения происходят обычно вдали от термодинамического равнове
сия, т. е. вне области применимости соотношений линейной неравновес
ной термодинамики. Это значительно усложняет проведение анализа 
таких процессов термодинамическими методами и нередко требует при
менения прямых кинетических методов описания эволюции системы с 
использованием дифференциальных уравнений.

Для анализа эволюции динамических систем, описываемых жестки
ми кинетическими схемами с детерминированным во времени поведени
ем — «динамических машин», понятие скорости производства энтропии, 
в отличие от систем вблизи равновесия, не имеет решающего значения. 
Действительно, траектории эволюции таких систем и поэтому возмож
ность и пути достижения того или иного конечного состояния определя
ются здесь начальными условиями и конкретным набором дифферен
циальных уравнений, задающими правила движения и описывающими 
кинетику превращений, и потому жестко детерминированы. Следова
тельно, конечный результат такой эволюции однозначно обусловлен и 
его обычно нельзя предсказать путем сравнения термодинамических 
свойств начального и конечного состояния системы. Траектории эволю
ции таких неравновесных систем и свойства особых, например стацио
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нарных, точек и состояний могут быть определены обычно только путем 
анализа исходной системы кинетических уравнений. При этом необхо
димым условием адекватности результатов анализа, получаемых пря
мыми кинетическими методами, являются справедливость априорных 
представлений о схеме исследуемых химических превращений и доста
точно точное знание констант скорости отдельных элементарных стадий 
таких превращений.

Например, особенностью превращений в химически реакционноспо
собных системах, функционирующих вдали от термодинамического 
равновесия, является кинетическая необратимость как брутто-процесса 
в целом, так и отдельных его стадий (см. разд. 19.4.3). В то же время, 
как было показано в разделе 19.4.4, используемые при написании кине
тических схем априорные предположения о кинетической необратимо
сти конкретных стадий процесса нередко могут оказываться несостоя
тельными и, следовательно, приводящими к ошибочному результату ки
нетического анализа.

Целесообразность распространения идей термодинамики на сильно 
неравновесные динамические системы связана с тем, что термодинами
ческий подход позволяет дать ответы на целый ряд вопросов о состоянии 
системы или направлении ее эволюции даже в условиях ограниченных 
или далеко не полных знаний относительно реальной кинетической схе
мы анализируемого динамического процесса. Типичными являются при 
этом задачи о нахождении возможных стационарных состояний и их 
устойчивости. Такие задачи связаны обычно с решением другой основ
ной проблемы: можно ли, зная хотя бы некоторые особенности кинети
ческого поведения системы реакций, но исходя из термодинамических 
соображений, предсказать такие свойства стационарного состояния, как 
его единственность или множественность и, безусловно, устойчивость 
или, наоборот, возможность самопроизвольного перехода системы из 
одного стационарного состояния в другое при небольших возмущениях 
либо же найти условия установления устойчивого периодического во 
времени, например колебательного режима.

21.2. КРИТЕРИИ ЭВОЛЮ ЦИИ В НЕЛИНЕЙНОЙ ТЕРМОДИНАМИКЕ. 
УНИВЕРСАЛЬНЫ Й КРИТЕРИЙ ЭВОЛЮ ЦИИ  

ГЛЕНСДОРФА —  ПРИГОЖИНА

В главе 20 показано, что в области справедливости линейной нерав
новесной термодинамики (т. е. действия линейных соотношений взаим
ности Онзагера) и постоянстве во времени внешних условий спонтанная 
эволюция открытой системы за счет внутренних необратимых процессов 
характеризуется монотонным уменьшением скорости производства эн-

dPтропии (скорости диссипации энергии): dP < 0 и —— < 0 .
dt
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В открытых системах, находящихся вдали от равновесия, линейные 
соотношения Онзагера не выполняются. Как следствие, в общем случае 
нельзя утверждать, что спонтанная эволюция таких систем сопровожда
ется уменьшением скорости производства энтропии. При этом универ
сальным критерием эволюции систем вдали от равновесия служит обоб
щение принципа минимизации скорости производства энтропии с уче
том специфики нелинейной термодинамики. Ниже рассмотрено содер
жание этого критерия для систем как пространственно однородных 
(изотропных), так и имеющих пространственную неоднородность.

Вдали от положения термодинамического равновесия направление 
спонтанной эволюции открытой системы определяется конкретным по
ведением функции Р в фазовом пространстве термодинамических сил X i 
и потоков Jj (г, j =  1, ..., т). При этом в условиях постоянства во времени 
внешних условий конечное значение функции Р в точке, описывающей 
стационарное состояние системы в таком фазовом пространстве, не зави
сит от начальных условий и пути перехода в эту точку.

Для пространственно однородной системы

где слагаемые dxP и d3P обусловлены изменением величины термодина
мических сил и потоков, соответственно.

Для систем, близких к равновесию, справедливы соотношения вза
имности Онзагера:

т. е. каждое из слагаемых d3P и dxP также является полным дифферен
циалом.

Соответственно, в общем случае вблизи равновесия

т

i=1

Полный дифференциал функции Р может быть расписан в виде
т т

dP =  J^JtdX, + ^X tdJt = dxP + dj>,
i=1 i=1

иЦ , =  Ь,„

и поэтому

d j > - d f = \ d p ,

1 dt dt dt ’
dJj _  dxP ^ djP

(21.1)

где
dxP _  djP _  1 dP
dt dt 2 dt
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Последнее соотношение выполняется и в случае пространственной 
неоднородности открытой системы, в которой полная скорость диссипа
ции энергии в системе описывается соответствующим интегралом по 
пространству.

Вдали от равновесия линейные соотношения Онзагера не выполня
ются, и поэтому dxP и djP уже не являются полными дифференциалами. 
Следовательно, изменения величины Р во времени зависят от пути пере
хода и не могут служить однозначным критерием эволюции системы. 
Тем не менее, Гленсдорф и Пригожин показали, что вдали от равновесия 
самопроизвольная эволюция характеризуется монотонным уменьшени
ем величины селективного «силового» дифференциала dxP. Это соответ
ствует неравенству

Равенство нулю соответствует достижению стационарного состояния, 
после чего дальнейших самопроизвольных изменений dxP уже не проис
ходит (йхРстац = 0). Это состояние, как и ранее, соответствует равенству 
нулю тех потоков, которые вызваны внутренними термодинамическими 
силами и которые отражают изменения во времени значений внутренних 
термодинамических параметров.

Доказательство неравенств (21.2) и (21.3) в общем случае достаточно 
трудоемко (см., например, [1]). Однако для произвольной химической 
пространственно однородной реакционноспособной системы доказатель
ство теоремы Гленсдорфа — Пригожина является несложным.

Действительно, для произвольной реакционноспособной системы, 
содержащей k реагирующих компонентов Аа (а = 1 , . . . ,  k) и п реакцион
ных групп:

dxP <  0 (21.2)
или

dt
(21.3)

<кР _  l v v  7 d X 4 _ l v v  d A «i

( d\nnj dlnn,N

(см. выражение (19.46) для скорости превращения химического

компонента Аа).
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Поскольку обязательно выполнение неравенства
dna <Ипйа п 
dt dt ~ ’

то с необходимостью выполняется и искомое неравенство

dt
При этом очевидно, что, в связи со взаимной независимостью всех 

значений па , условие

%  ̂= 0dt
экстремума (минимума) неполного дифференциала функции Р во време
ни с необходимостью соответствует выполнению условия

dna
dt

для всех а, то есть условию стационарного состояния по всем интермеди
атам:

^  = 0 .
dt

Совпадение условий минимума неполного дифференциала функции Р 
и стационарности по интермедиатам можно установить и иным спосо
бом. Для произвольной реакционноспособной химической системы 
«внутренними» параметрами являются концентрации интермедиатов 
химических превращений. Поэтому любые спонтанные изменения си
стемы (и, таким образом, изменения величины внутренних движущих 
сил) связаны с изменением концентраций именно интермедиатов. При 
этом «селективный силовой» дифференциал dxP следует заменить на его 
полный аналог, связанный с термодинамическими напорами (концен
трациями) линейно независимых интермедиатов А„ брутто-превра
щений:

k п п

dxP ^ d aP = ^ ' £ ^ iJii-J -d A a =
а=1 i=l ;'=1 “Дх

k

= R T Z
а=1

Д А  _ чЭ[1п(тгг)-1п(пу)]
£ 2 > Л п* - ”;) Д1т1, Л v------
i= l 7=1 0 1 П(  Д х  )

_

= -Vja)(ni -Лу)
а=1 [ i= l 7=1

Л х  

dlnAv,

(21.4)

где Д* — термодинамические напоры этих интермедиатов. В случае до
стижения приведенным «селективным силовым» дифференциалом абсо
лютного минимума
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daP = 0.

При этом выражение (21.4) становится тождественным кинетическо
му условию стационарности по всем интермедиатам Аа в любых реакци
онноспособных системах, включая системы вдали от термодинамическо
го равновесия, поскольку

(см. выражение (19.40) для «/(ос)).
Неравенства (21.2) и (21.3) являются обобщением принципа мини

мума скорости производства энтропии при спонтанной эволюции систе
мы к стационарному состоянию и в условиях локального равновесия не 
зависят от предположений о взаимосвязях между значениями потоков и 
сил. Ввиду большой общности соотношение (21.2) называют универ
сальным критерием эволюции Гленсдорфа — Пригожина. Согласно 
этому критерию, в любой неравновесной системе с фиксированными 
граничными условиями самопроизвольные процессы идут так, что ско
рость изменения скорости производства энтропии, обусловленного са
мопроизвольным изменением термодинамических сил за счет процессов 
внутри системы (т. е. за счет изменения значений «внутренних» пере
менных), уменьшается. Знак равенства в выражении (21.2) относится к 
стационарному состоянию.

Очевидно, что универсальный критерий эволюции Гленсдорфа — 
Пригожина (21.2) является косвенным следствием второго начала тер
модинамики для неравновесных процессов. Критерий эволюции (21.2) 
определяет только ту часть прироста скорости производства энтропии, 
которая связана с изменением внутренних термодинамических сил 
за счет самопроизвольных процессов внутри системы. Поэтому в общем 
случае данный критерий не позволяет ввести некоторую функцию состо
яния, которая в стационарном состоянии имела бы экстремум, подобно 
энтропии, энергии Гиббса или иным термодинамическим потенциалам 
при равновесиях в соответствующих внешних условиях. Тем не менее, в 
некоторых случаях dxP или сходные с этим дифференциалом функции 
приобретают свойства полного дифференциала и в сильно неравновесной 
области, что также позволяет ввести функции типа локальных потенци
алов с экстремальными свойствами. Соответствующим примером для 
химически реакционноспособных систем являются функции Ляпунова, 
обсуждаемые в разделе 21.4.

Принципиально важным следствием существования четкого крите
рия эволюции системы в открытых системах вдали от равновесия явля
ется возможность возникновения в области нелинейной термодинамики 
упорядоченных структур при протекании необратимых процессов. Такие 
структуры, возникающие при превышении некоторыми «управляющи
ми» параметрами системы определенных критических значений, При-

d[Aa] _ dca п п

J(a) = va =
dt dt
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гожин назвал диссипативными структурами. Различают пространствен
ные, временные и пространственно-временные диссипативные структу
ры. Некоторые из них рассмотрены в разделах 21.5 и 21.6.

21.3. ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ КРИТЕРИИ УСТОЙЧИВОСТИ  
СТАЦИОНАРНЫ Х СОСТОЯНИЙ ВДАЛИ ОТ РАВНОВЕСИЯ

Типичной задачей термодинамики систем вдали от равновесия явля
ется анализ устойчивости возможных стационарных состояний системы.

Алгоритм нахождения термодинамических критериев устойчивости 
стационарных состояний вдали от термодинамического равновесия ана
логичен тому, как это делается для систем вблизи равновесия (см. 
разд. 20.4). А  именно, анализируются знаки термодинамических сил, 
возникающих в системе при малом отклонении от анализируемого ста
ционарного состояния: если система находится в устойчивом стационар
ном состоянии, то при малом отклонении из этого состояния в системе 
должны возникнуть силы, стремящиеся вернуть систему в первоначаль
ное положение.

Рассмотрим алгоритм таких рассуждений на примере простейших 
химических реакций.

Допустим, что в стационарном состоянии значения скорости v пре
вращения некоторого вещества и соответствующее сродство этого пре
вращения А г были функциями внутренних переменных и задавались 
значениями v = v; Ar = A r . При небольшом возмущении (флуктуации)
некоторых из этих переменных, определяющих термодинамические си
лы в системе (например, флуктуации концентрации одного из интерме
диатов) значения v* is. А *  в возмущенном состоянии станут равными:

v* = v + bv, A r* = Ar +8Ar,

где bv и 5Аг — величины инициированных возмущениями отклонений от 
стационарных значений v и А г.

Как показано в разделе 20.4, в случае, когда стационарное состояние 
находится вблизи термодинамического равновесия и поэтому является 
устойчивым, происходящее при обсуждаемой флуктуации внутренних 
параметров приращение скорости диссипации энергии ЬР в первом при
ближении равно произведению величин 8и(= 6J) и 8Ar(= 5Х) и оказывает
ся положительным:

ЬР = Ы ЬХ =  ЬиЬАг >  0. (21.5)
Положительность величины ЬР соответствует тому, что система в 

возмущенном состоянии начинает диссипировать энергию с большей 
скоростью, и поэтому вследствие необходимости следовать критерию 
эволюции ЬР < 0  самопроизвольно возвращается из возмущенного состо
яния к исходному устойчивому стационарному состоянию.
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В случае удаленности системы от состояния равновесия критерием 
эволюции в химической системе с постоянными внешними условиями 
является неравенство

тп

<кР = Y<VidAri < 0 ,
i=1

причем стационарное состояние отвечает условию d j3 =  0. Здесь 
i =  1, т — независимые химические превращения.

Поэтому рассмотренное выше изменение скорости диссипации энер
гии ЬР за счет флуктуаций внутренних термодинамических сил соответ
ствует изменению величины d j3. Следовательно, положительность вели
чины

т

ЬХР = ЬР = -8АН
i=1

также свидетельствует об устойчивости стационарного состояния, 
так как спонтанная эволюция системы за счет уменьшений 8ХР вернет 
систему в исходное состояние. Если же величина изменения скорости 
диссипации энергии (производства энтропии) отрицательна:

т

ЬР = ^Ь ц-Ь А н < о , (21.6)
i=1

то возникшая в стационарном состоянии флуктуация будет развиваться 
и «уводить» систему от исходного состояния еще дальше. Это означает 
неустойчивый характер исходного стационарного состояния. Это воз
можно лишь в случае, когда по крайней мере для одной из элементарных 
реакций флуктуация в величине движущей силы реакции вызывает в 
скорости реакции флуктуацию противоположного знака. Существенно, 
что вблизи состояния равновесия возникновение ситуации ЬР < 0  невоз
можно.

В качестве примера влияния флуктуации внутренних термодинами
ческих сил, обусловленных флуктуациями концентраций интермедиа
тов, на параметр ЬР рассмотрим обратимую бимолекулярную химиче
скую реакцию

^1 + -̂2 < > А  + -̂4>
где Аа — разные независимые реагенты-интермедиаты более сложного 
брутто-процесса. Будем полагать, что система, в которой осуществляется 
реакция, находится в некотором стационарном состоянии по концентра
ции этих интермедиатов, определяемом, например, скоростью подачи в 
систему исходных реагентов.

Скорость и сродство для рассматриваемой реакции определяются вы
ражениями

Т = | = ! ( Л Л - Л Л ) ,

Аг = р.! + (i2 -  Из ~~ Ш = RT(ln А1 + In Л2 -  In А3 -  In А*).
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Найдем изменение скорости диссипации энергии (производства эн
тропии) в данной реакции при небольшой флуктуации концентрации, 
например, вещества Ах в условиях постоянства концентрации остальных 
реагентов. Флуктуация концентрации А г имеет следствием флуктуацию 
параметра на величину 8АХ, в результате чего

5u = eA25A1 , 8Аг = -R T S fln A i)  = R T ^ j^ - .

Поэтому для рассматриваемой реакции при любых 8At

ър = e r t a 2 > 0 .
А

Положительность величины 8Р соответствует устойчивости состоя
ния рассматриваемой бимолекулярной реакции при условии взаимной 
независимости реакционных групп безотносительно нахождения систе
мы вблизи или вдали от состояния равновесия и вне зависимости от того, 
концентрация какого именно компонента претерпела флуктуацию.

Нарушение условия устойчивости (21.5) оказывается возможным в 
автокаталитических превращениях, в которых в составе реакционных 
групп как исходных реагентов, так и продуктов превращений входят 
одинаковые компоненты.

Рассмотрим простейшую бимолекулярную реакцию автокаталитиче- 
ского образования вещества-интермедиата Аг в процессе, сходном с 
предыдущим:

А  + А г < > 2Ai-
Очевидно, что для рассматриваемого примера

v = ^  = e(A1 A2 -  Af),

Ar = p.! + ц2 -  2pi = p2 -  Hi = RT (In. A2 -  ln Ax) .
При этом флуктуация концентрации вещества А2 при условии посто

янства концентрации вещества А г приведет к значениям:

8и = eAi 8А2,

8АГ = ДГ8(1пА2) = RTjr?- 

и, как следствие, к значению

8Р = еД г4Ц 8А 2)2 > 0 .
А

Таким образом, состояние рассматриваемой реакции устойчиво по 
отношению к флуктуации концентрации вещества А2.
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Напротив, при флуктуации концентрации вещества-автокатализато- 
ра при условии постоянства концентрации А2

dv = е(А2 -  2А1)8А1,

5Ar = -RTb\nA1 = - R T^ .А
Следовательно, для рассматриваемой автокаталитической реакции

6Р = - eRT(A2 -  2А1) ^ А} ^  .А
Видно, что при А2 > 2Ai значение 8Р становится отрицательным. По

следнее означает нарушение условия устойчивости состояния в данной 
автокаталитической химической системе при возникновении флуктуа
ции концентрации А х относительно ее исходного значения при усло
вии А2 > 2 A i . Нарушение устойчивости происходит потому, что при об
суждаемых условиях флуктуация в величине движущей силы реакции и 
приращение скорости реакции за счет этой флуктуации имеют разные 
знаки.

Обратим внимание, что условие А2 > 2А1? вообще говоря, близко к

условию А2 »  A j, т. е. условию кинетической необратимости автоката
литической реакции или, что то же самое, удаленности рассматриваемо
го процесса от равновесия.

Использование термодинамических критериев устойчивости для ана
лиза простых конкретных схем типичных модельных химических брут
то-процессов рассмотрено в последующих разделах.

Очевидно, что для анализа устойчивости стационарного состояния 
системы, в которой протекает несколько элементарных химических ре
акций, необходимо анализировать знак величины

SP = ± £ £ s v llSArll-
Z i=1 j=l

При этом должна быть принята во внимание возможность одновре
менной и независимой флуктуации концентраций сразу всех реагентов- 
интермедиатов. Такой многопараметрический анализ обычно бывает до
статочно трудоемким. Поэтому для сложных схем превращений, вклю
чающих сразу несколько независимых интермедиатов, вместо термоди
намических критериев устойчивости обычно используют кинетические 
критерии устойчивости по Ляпунову (см. разд. 21.5.2). Использование 
кинетических критериев нередко оказывается существенно более про
стым, чем термодинамических.
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21.4. ФУНКЦИОНАЛЫ  СТАЦИОНАРНОГО СОСТОЯНИЯ  
(ФУНКЦИИ ЛЯПУНОВА) РЕАКЦИОННОСПОСОБНЫ Х СИСТЕМ  

ВДАЛИ ОТ ТЕРМОДИНАМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ
Удаленность состояния реакционноспособной системы от термоди

намического равновесия не позволяет непосредственно использовать 
следствия теоремы Пригожина, выведенные для «линейной» неравно
весной термодинамики. Тем не менее, даже для сильнонеравновесных 
систем аналитические приемы термодинамики неравновесных процессов 
позволяют делать важные заключения о свойствах системы, в том числе 
в ряде случаев — об устойчивости стационарных состояний сложных 
брутто-процессов. Для некоторых частных случаев возможно доказа
тельство теорем, аналогичных теореме Пригожина.

Использованный в теореме Пригожина функционал Релея — Онзаге
ра (20.6) соответствует скорости диссипации энергии и минимизируется 
при достижении системой стационарного состояния только при справед
ливости условий линейной неравновесной термодинамики. Поэтому этот 
функционал невозможно использовать для анализа направления эволю
ции и устойчивости химически реакционноспособной системы, находя
щейся вдали от равновесия. Тем не менее в ряде случаев и здесь можно 
сконструировать положительно определенные (знакопостоянные) функ
ционалы, значения которых монотонно убывают при самопроизвольной 
эволюции системы и достигают, как и функционал Релея — Онзагера, 
своего минимума в стационарном состоянии. Указанные функционалы 
принято называть функциями Ляпунова. Возможность сконструировать 
такой функционал соответствует наличию у стационарного состояния 
устойчивости даже вдали от равновесия.

Особенно легко найти функцию Ляпунова для систем с произволь
ным набором химических превращений, которые линейны по интерме
диатам. Для систем вблизи термодинамического равновесия обсуждае
мая функция становится эквивалентной функционалу Релея-Онзагера и 
соответствует принципу минимальной скорости производства энтропии.

Для нахождения типичного вида интересующего нас функционала 
рассмотрим химически реакционноспособную систему с произвольной 
совокупностью молекулярных превращений вблизи термодинамическо
го равновесия.

Скорость диссипации энергии в такой системе с т реакционными 
группами описывается выражением:

i=i j=1
В случае близости системы к термодинамическому равновесию хи

мические потенциалы взаимодействующих реакционных групп близки, 
т. е. ~ h j. Следовательно,
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Поэтому в условиях близости к равновесию

Здесь индексы i, j пробегают по всем реакционным группам системы.
Таким образом, для обсуждаемых систем вблизи термодинамическо

го равновесия, согласно теореме Пригожина о минимальной скорости 
производства энтропии, стационарному состоянию должен соответство
вать минимум положительно определенного функционала:

ременных — термодинамических напоров всех линейно независимых 
компонентов А„, присутствующих в системе. В открытой системе термо
динамические напоры компонентов, очевидно, могут либо задаваться 
внешними условиями вследствие фиксации концентраций исходных ре-

ми переменными), либо определяться внутренними процессами в сис-

Легко проверить, что для системы с произвольной совокупностью 
мономолекулярных (или сводимых к ним) реакций значению функцио
нала (21.7) соответствует минимум в стационарном состоянии по кон
центрации интермедиатов даже в условиях, когда система находится

для такой системы по определению функцией Ляпунова.
Действительно, в системе с мономолекулярными реакциями в стаци

онарном по интермедиату Аа состоянии

где индексы i и j и параметры щ и hj заменили, соответственно, на ин-

кулярных процессов (при этом ос, Р = 1, ..., т). Таким образом, производ
ная функционала Ф по термодинамическому напору независимого ин
термедиата даже вдали от термодинамического равновесия пропор
циональна скорости изменения концентрации этого интермедиата.

i=i j =1

Здесь под символом Ф понимается функция от независимых пе-

агентов и конечных продуктов реакции (при этом Д* являются внешни-

теме (таковы внутренние переменные Ап для компонентов-интермедиа
тов).

вдали от равновесия. Иными словами, функционал Ф является

г _ d[Av\ _  dc{
—  Г"  =  “ Г

т

dt dt
а ^^£сф(Дх Дз)

Р=1

дексы а и Р и параметры Д* и Д , что всегда допустимо для мономоле-
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Поэтому в стационарном по концентрации интермедиата Д* состоянии
эта производная, как и в случае функционала Релея — Онзагера, обра
щается в нуль. Одновременно это означает и экстремум в значении 
функционала Ф по соответствующей переменной.

Очевидно при этом, что

dO _ у 1 ЭФ O b  _ d[Aa] dAg < q (219)
dt t - a i o ' dt ^  dt ' dt

в связи с обязательной положительностью произведения в

случае как термодинамически идеальных, так и неидеальных систем.
Таким образом, функционал, отображаемый выражением (21.7), об

ладает всеми необходимыми свойствами функции Ляпунова, и его нали
чие свидетельствует о единственности и устойчивости стационарного 
состояния кинетической системы, являющейся произвольной совокуп
ностью мономолекулярных (или сводимых к мономолекулярным) пре
вращений даже вдали от состояния равновесия.

Существенно, что в электротехническом эквиваленте рассматривае
мой системы (см., например, эквивалентную схему (19.46)) выраже
ние (21.7) описывает диссипацию энергии (выделение джоулевой тепло
ты) при протекании через схему электрического тока. Действительно, 
диссипируемая системой тепловая мощность

1 т  тп - . m m  ( Т Т  _ Т Т  \ 2  - . m m

W'=f  Z Z " i = f  Z Z ^ ^ S r^ =fZ Z  w  - u , ) .
i=1 y=l i= l 7=1 ч i= l 7=1

При этом легко проверить, что для рассмотренного в подразде
ле 19.3.2 брутто-процесса

R « = H Y , < = > Y ,} < = > P

в стационарном состоянии

Ф ({Л ,}) =  Е х (Й -Р )2 -

что также полностью соответствует электротехнической аналогии, так 
как

w  = (UE- UPf
Ik

Здесь UR и Up — электрическое напряжение на концах эквивалентной 
электротехнической схемы, а и — эффективные значения усечен
ной константы скорости для брутто-превращения (19.45) и суммарного 
эффективного электрического сопротивления эквивалентной электро
технической схемы.

Несложно проверить, что если интермедиаты превращений входят 
только в одну из взаимодействующих реакционных групп, то свойствами
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функции Ляпунова для совокупности превращений, линейных относи
тельно интермедиатов, обладает функционал

® (R J )  = (й< - й;)2 - <21-10)
i j

где коэффициенты Atj = А.г > 0 подобраны таким образом, чтобы частная 
производная от выражения (21.10) по термодинамическим напорам 
каждого из интермедиатов была пропорциональна скорости изменения 
концентрации этого интермедиата (см. примеры в упомянутом выше 
учебнике В. Пармона). Для совокупности мономолекулярных превраще
ний всеА .̂ равны между собой, причем для выражения (21.7) Atj = 1 для 
любых i и j.

Легко проверить справедливость (21.20) на примере брутто-процесса

R, +  R, «= = >  Pi + Р„ (21.11)
который осуществляется по схеме:

R . ^ Y ;

Y  + R, г "6*-» Z; 

Z < Е' > Р, +  W ;

W  <=§!=> Р„,
где Y, Z и W  — независимые интермедиаты. В этом случае функцию Ля
пунова удобно представить в виде:

Ф = -1ЧЙ! -  Y)2 + ,  1 ,  | £2^ 2 ' ^ ~ +} + - l ^ ( W - P 2)2. (21.13) 
Pi R 2 P il+ e 3( Z - P 2 W )2 j  R 2

Найденная функция Ф монотонно убывает во времени, как это требу
ется для функции Ляпунова. Действительно, дифференцируя выраже
ние (21.13) по времени, легко убедиться, что

аФ _  ЭФ dY | ЭФ dZ, | ЭФ dW  _
dt dY dt 0Z dt dW dt

2 d[Y] dY 2 d[Z] dZ 2 d[W] dW  <Q
px dt dt r 2 . px dt dt r 2 dt dt

вследствие симбатности значений концентраций и термодинамических 
напоров интермедиатов:

dt dt
Все кинетические схемы, для которых существует положительно 

определенная (знакопостоянная) функция Ляпунова, имеют единствен
ное стационарное состояние, устойчивое по отношению к концентрации
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интермедиатов независимо от того, близко или далеко состояние систе
мы от термодинамического равновесия.

Функции, имеющие нулевое значение первой производной по напору 
интермедиата в стационарном состоянии по этому интермедиату, можно 
найти и для некоторых нелинейных схем, включая автокаталитические. 
Например, для брутто-процесса

R < = = >  Р,
осуществляющегося по схеме с простейшей автокаталитической стадией

R + Y < £l > 2Y,
 Ег > Р, (21.14)

интегрированием выражения для скорости накопления интермедиата Y
d m = ej (R • Y -  Y2) -  е2 ( Y - P )

dt

по параметру Y нетрудно найти функцию

' Y 3 R • Y2Ф = 2ex + £2 (y  -  p )

Для этой функции Ф также выполняется соотношение
d[Y]_ 1 ЭФvY =

dt 2 9Y

v  Эф ли, следовательно, в стационарном по интермедиату Y состоянии = О.

Найденная функция Ф монотонно убывает во времени:

<2Ф _  ЭФ dY_ _  _ 2 <ЦТ\ dY о 
dt 0Y dt dt dt

Тем не менее, данная функция все же не является функцией Ляпуно
ва. Действительно, первая скобка в выражении для Ф может менять

2 ~знак, становясь отрицательной при Y < — R . Поэтому может менять знак
О

и вся функция Ф. Таким образом, найденный функционал Ф не является 
положительно определенным во всем возможном диапазоне изменения 
внутренних параметров, т. е. не отвечает требованиям, предъявляемым к 
функциям Ляпунова. Как следствие, наличие функции Ф в данном слу
чае не гарантирует устойчивости стационарного состояния по интерме
диату Y. Действительно, в разделе 21.3. показано, что система с автока
талитической стадией может быть неустойчивой в случае кинетической 
необратимости стадии 2.

Более сложные схемы с автокаталитическими стадиями анализиру
ются в разделе 21.5.
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Таким образом, для многих типичных реакционноспособных систем, 
которые функционируют вдали от равновесия, могут существовать 
функции Ляпунова — аналоги функционалов Релея — Онзагера, исполь
зуемых в линейной неравновесной термодинамике. Физический смысл 
положительно определенных (знакопостоянных) функций Ляпунова, 
подобных функционалам (21.7), (21.10) и (21.13), нередко может быть 
интерпретирован как диссипация энергии в соответствующих электро
технических эквивалентах рассматриваемой реакционной системы. Ста
ционарные состояния реакционноспособных систем, для которых можно 
найти функцию Ляпунова, являются с необходимостью устойчивыми 
аналогично стационарным состояниям динамических систем, функцио
нирующих в области «линейной неравновесной термодинамики». При 
этом существенно, что в случаях существования обсуждаемых функций 
Ляпунова справедливость вывода об устойчивости распространяется и на 
состояния, находящиеся сколь угодно далеко от термодинамического 
равновесия. Заметим, что отсутствие функции Ляпунова не является 
условием, достаточным для заключения о том, что стационарное со
стояние системы с необходимостью неустойчиво (см. пример 21.5.1 в 
разделе 21.5.1).

Из приведенных выше рассуждений следует, что необходимыми 
условиями для отсутствия устойчивости стационарного состояния хими
чески реакционноспособной системы являются:

1) наличие как минимум одной элементарной химической реакции, 
которая осуществляется вдали от термодинамического равновесия 
(т. е. кинетически необратимой стадии);

2) наличие как минимум одной стадии с нелинейными по интермеди
атам превращениями.

21.5. УСТОЙЧИВОСТЬ НЕЛИНЕЙНЫ Х КИНЕТИЧЕСКИХ СИСТЕМ  
И ТЕРМОДИНАМИКА. МНОЖЕСТВЕННОСТЬ СТАЦИОНАРНЫ Х  

СОСТОЯНИЙ, ТОЧКИ БИФУРКАЦИИ И ВОЗНИКНОВЕНИЕ  
ДИССИПАТИВНЫ Х СТРУКТУР

В соответствии с теоремой Пригожина, вблизи термодинамического 
равновесия, т. е. в области линейной термодинамики, стационарное со
стояние любой динамической системы всегда является устойчивым и 
характеризуется особой точкой, для которой эволюция системы при ее 
незначительном отклонении из этой точки обязательно приведет систему 
снова в эту же точку. Справедливость этого вывода может нарушаться 
при удалении состояния системы от равновесия.

Тем не менее, как отмечено в разделе 21.4, в реакционной химиче
ской системе с линейными (или сводимым к линейным) по интермедиа
там превращениям в случае распределения этих интермедиатов по вза
имно независимым реакционным группам всегда существует единствен
ное и устойчивое стационарное состояние даже вдали этого состояния от
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равновесия. Это состояние соответствует минимуму функции Ляпуно
ва Ф, описываемой выражением типа (21.7) или (21.10). Если условие 
независимости реакционных групп не выполняется, то реализуется «не
обходимое условие» возникновения неустойчивости стационарного со
стояния: один и тот же интермедиат (концентрация которого не фикси
рована внешними условиями) входит сразу в несколько реакционных 
групп, и таким образом выполняет в схеме брутто-реакции две или более 
различные функции. Для сложных кинетических схем с большим чис
лом независимых интермедиатов анализ устойчивости термодинамиче
ским методом может оказаться затруднительным. В такой ситуации 
устойчивость стационарного состояния, если таковое, конечно, возмож
но при заданных и постоянных внешних условиях, анализируют с по
мощью кинетического критерия устойчивости динамических систем. 
Этот критерий был предложен выдающимся российским математиком 
А. М. Ляпуновым и основан на анализе эволюции малых отклонений 
внутренних переменных от значений этих переменных в стационарном 
режиме.

Согласно А. М. Ляпунову, изменения в характере устойчивости не
линейных кинетических систем и в их термодинамических свойствах 
удобно анализировать путем рассмотрения соответствующих изменений 
как функций некоторых внешних «управляющих» параметров. В ка
честве такого «управляющего» параметра, имеющего общий характер, 
для химически активной системы нередко выбирают значение химиче
ского сродства брутто-процесса или связанные с этим сродством величи
ны, которые характеризуют удаленность системы от положения равно
весия.

В настоящий момент известно множество примеров химических про
цессов с нелинейными по интермедиатам схемами превращений, обла
дающих в изотермических условиях неустойчивостью стационарного 
состояния. Некоторые из таких процессов вдали от равновесия способны 
к образованию временных и пространственно-временных диссипативных 
структур как в гомогенных, так и в гетерогенных системах. Практиче
ски все известные системы такого рода являются каталитическими, 
причем неустойчивость стационарного состояния системы в целом свя
зана с неустойчивостью стационарных концентраций каталитических 
интермедиатов.

21.5.1. Нелинейные схемы превращений с одним интермедиатом

Если внутренние превращения в динамической системе связаны с 
эволюцией единственного внутреннего параметра У  (например, концен
трации единственного существующего интермедиата), стационарное со
стояние системы вдали от состояния равновесия может быть как устой
чивым, так и неустойчивым. Однако периодические во времени процес
сы (осцилляции) в такой системе возникнуть не могут. Покажем это.
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Рассмотрим систему, динамика параметра Y в которой описывается 
уравнением

§  = «Y ,a ),

где Q(Y, а) — некоторая функция параметра Y, зависящая также от зна
чения управляющего параметра а или даже набора управляющих пара
метров.

Пусть эта система находилась в стационарном состоянии по обсуж
даемому внутреннему параметру Y и этот параметр имел стационарное 
значение Y , соответствующее условию

^ = « Y , a )  = 0 .

Если произошла малая случайная флуктуация величины Y на вели
чину у, значение внутреннего параметра станет равным Y = Y + у . При
этом эволюция малой величины у  во времени будет описываться некото
рым кинетическим выражением

% = ( №  + У,а) .

В силу малости величины рассматриваемой флуктуации вблизи ста
ционарного значения Y данное выражение обычно можно привести к 
линейному дифференциальному уравнению относительно у:

^ = « Y , a )  +  f ^ l  y=qy- (2 1 .1 5 )
dt dY Y = Y ,a

  / "j
Здесь q=q(Y ,a) = — некоторый эффективный коэффици-

/ Y = Y ,a

ент, не зависящий от времени, но зависящий от конкретного вида функ
ции Q и значения Y при заданном а.

Решение уравнения (21.15) имеет вид
у = y0exp(qt),

где у0 — начальное значение флуктуации. Очевидно при этом, что 
в случае q <  0 при t —> °° всегда у  —» 0, т. е. флуктуация исчезает и система 
возвращается в исходное стационарное состояние. В случае q > 0 при 
t —» оо значение у  всегда растет; это эквивалентно удалению системы от 
стационарного состояния и, очевидно, отражает неустойчивость состоя
ния системы. Поскольку q является функцией значения управляющего 
параметра сс, в принципе изменение значения сс может привести к изме
нению знака q, то есть к изменению характера устойчивости.

Несложно показать, что для кинетических схем, линейных относи
тельно единственного интермедиата, условие q <  0 выполняется всегда. 
В силу обязательной устойчивости стационарных состояний систем
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вблизи состояния равновесия условие q <  0 выполняется в этой ситуации 
и для систем, нелинейных относительно параметра Y.

Поэтому выполнение неравенства q >  0, то есть неустойчивость ста
ционарного состояния, возможна только для систем, находящихся вдали 
от термодинамического равновесия и одновременно описываемых схе
мами, нелинейными относительно параметра Y. Существенно при этом, 
что просто нелинейности системы для выполнения неравенства q >  О 
оказывается недостаточно. Отметим также, что осциллирующих (перио
дических) во времени решений для переменной!/ уравнение(21.15) не 
допускает, то есть временные диссипативные структуры в обсуждаемых 
системах возникнуть не могут. Тем не менее, стационарные состояния 
систем с одним интермедиатом могут иметь существенные особенности, 
допуская не только их устойчивость или неустойчивость, но и, напри
мер, множественность.

Покажем это на примере анализа простых нелинейных кинетических 
схем в пространственно изотропных и изотермических системах. Для 
простоты анализа, как и ранее, будем считать, что компоненты системы 
являются термодинамически идеальными.

Пример 21.5.1. Система, нелинейная относительно интермедиатов, 
но имеющая одно стационарное состояние, устойчивое во всем диапазоне 
изменения внешних параметров.

Проанализируем устойчивость стационарного состояния брутто-ре
акции

которая нелинейна относительно интермедиата Y, но не включает авто- 
каталитических превращений. Здесь R и Р — исходный реагент и конеч
ный продукт, соответственно.

Для схемы (21.17) нельзя найти функцию Ляпунова в виде выраже
ния (21.10). Тем не менее стационарное состояние этой схемы устойчиво.

Действительно, стационарное значение Y = Y находится из квадра
тичного по Y уравнения

2R Р (21.16)
осуществляющейся по простои схеме:

R ^ Y ,

Y + Y < £2 > Р (21.17)

которое имеет два решения
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Очевидно, что в силу обязательной неотрицательности значений Y 
физический смысл имеет только одно решение:

Yi = -

Проведем анализ устойчивости этого стационарного состояния кине
тическим методом, рассматривая динамику эволюции малой флуктуа
ции у относительно стационарного значения Y . При этом

Y  = Y  + у

и
[Y] = [Y] + A,y у ,

где [Y] — стационарное значение концентрации интермедиата Y, 
a XY = ехр(-Цу/-КТ) — положительный коэффициент, не зависящий 
от у.

Тогда, сохраняя члены, линейно зависящие от малой величины у, 
получаем:

З Р  =  X, % = - *  (В  -  ?  -  у) -  2е2 [ ( t  -  „ )*  -  р ]  -  - (в ,  +  4* , * ) „ .

Таким образом, эволюция у  во времени передается экспоненциальной 
от времени функцией:

у = у0 • expj-^i + 4e2Y ) • ^ -J ,

где у0 — начальная величина флуктуации у. Очевидно, что найденный 
показатель экспоненты всегда отрицателен, то есть значение у  всегда 
экспоненциально убывает со временем. Следовательно, стационарное
состояние Yi рассматриваемой нелинейной схемы всегда является 
устойчивым.

Очевидно, что для обсуждаемой схемы изменение управляющих па
раметров R и Р в любых диапазонах значений не приводит к измене
нию характера устойчивости стационарного значения термодинамиче
ского напора (т. е. концентрации) интермедиата Y .

Пример 21.5.2. Простейшая система с двумя стационарными состоя
ниями, бифуркацией и неустойчивостью одного из стационарных состо
яний.

Рассмотрим кинетически необратимый брутто-процесс

R -> Р,
осуществляющийся по нелинейной схеме с автокаталитическим пре
вращением единственного интермедиата-автокатализатора Y :
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R + Y < £l > 2Y, (21.18)
Y 82 > P,

где R и P — исходный реагент и конечный продукт брутто-превращения, 
соответственно. Анализ этой схемы в разделе 21.4 показал отсутствие 
для нее знакопостоянной функции Ляпунова.

Введение кинетической необратимости во второй стадии (Р = 0) 
означает, что эта стадия, а следовательно и весь брутто-процесс в целом, 
a priori далеки от термодинамического равновесия. Таким образом, для 
рассматриваемого примера выполняются оба необходимых условия для 
возникновения неустойчивости стационарных состояний.

Покажем, что стационарное состояние этой системы может быть дей
ствительно неустойчивым.

Эволюция концентрации интермедиата Y во времени описывается 
выражением

^ P  = ei( R Y - Y 2) - e 2Y .  
at

Отсюда видно, что стационарному состоянию = 0 отвечают две
at

— — р
ветви решений: Yi = 0 h Y2 = R  — - ,  причем управляющим параметром

£i
оказывается здесь значение внешнего параметра R .

Физический смысл имеют только неотрицательные решения, для ко
торых выполняется Y >0. Поэтому при R < е2 /  8! существует только

одно действительное решение Yj = 0 . Однако при R > е2 /  Вх возможны 

два действительных решения: Yl = 0 и Y2 = R - —  > 0  (рис. 21.1). Та-
ei

w р w
ким образом, точку R = —  = RKp можно рассматривать как точку неко-

ei
торого критического значения управляющего параметра R , в которой 
решение раздваивается. В рассматриваемом случае это значение R , эту 
точку называют точкой бифуркации (раздвоения) стационарных реше
ний.

Покажем, что в условиях существования только одного решения 
(т. е. при R < RKp) это решение описывает устойчивое стационарное со

стояние, в то время как при наличии двух решений (т. е. при R > RKp)
одно из найденных стационарных состояний является устойчивым, а 
второе — неустойчивым. Как и в предыдущем примере, это можно сде
лать, рассматривая, например, кинетический критерий устойчивости.

Для выявления устойчивости стационарного состояния кинетиче
ским методом рассмотрим кинетику релаксации флуктуации у относи
тельно стационарного значения % :
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Рис. 21.1
Зависимость стационарного значения термодинамического напора интермедиата Y  для 

стационарных состояний схемы (21.18) (а ) и соответствующей скорости брутто- 
процесса (б ) от управляющего параметра — термодинамического напора исходного реа
гента R . Точка RKp = z 2/el — точка бифуркации стационарных состояний. Индексы 1 

и 2 обозначают различные ветви стационарных состояний

d[Y]
dt = XY = El (в» - 2%у) - е2у = { El (в -  2%) ~ ег} у ,

где XY = ехр(-ц.^/ДТ).
Решением этого уравнения является экспонента от времени

У = УоexPi ei ( R - 2 Y , ) - е 2

где у0 — начальное значение флуктуации.
Очевидно, что неустойчивость возникает при

ei ( R - 2 Y , ) - е 2 >  О

Таким образом, действительно, для Y! = О это стационарное состоя
ние является устойчивым только при R < Rкр в то время как

~ ~  ~  ~  с
при R > RKp устойчивым является стационарное состояние Y2 = R — - .

ei
Можно показать, что этот результат полностью совпадает с результа

том термодинамического рассмотрения устойчивости состояний Yx 

И % .

В рассмотренной схеме (21.18) была a priori предположена кинетиче
ская необратимость последней стадии. Можно показать, что к множе
ственности стационарных состояний в рассматриваемой схеме приводит 
именно это предположение.

Приведенный выше пример демонстрирует возможность наличия у 
открытой системы с нелинейными по интермедиатам превращениям 
множественности стационарных состояний. При этом число возможных 
стационарных состояний может быть и большим, чем два.
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Пример 21.5.3. Простейшая «триггерная» система с тремя стацио
нарными состояниями.

Рассмотрим кинетически необратимый брутто-процесс

R Р,
протекающий по автокаталитической схеме, в которой автокатализ обу
словлен действием димера автокатализатора Y :

Y + Y < = >  Y2,

y 2 + r < = >  y  + y 2.

В случае установления быстрого динамического равновесия по обра
зованию димера Y2 схема обсуждаемого процесса сводится к автокатали
тической «схеме Шлёгля»:

R + 2Y < £l > 3Y,

Y 82 > Р. (21.19)
Кинетика изменения концентрации интермедиата Y для данной схе

мы превращений описывается уравнением

^ i  = 8!(R Y 2 - Y ^ - e a Y ^ f o R -  Y - e xY 2 - e 2)Y .  (21.20)
Сл/С

Очевидно, что данное уравнение имеет три стационарных решения:

% = 0,

Физический смысл имеют только не имеющие мнимой части дей

ствительные решения с Y > 0 . Это означает, что при R < RKp = У

системы существует только одно стационарное состояние 0 ^ = 0 .  Одна

ко при R > RKp = 2^^- существуют сразу три действительных решения:

%  = 0 ,

R <==^ Р ,

R + К ^ ^ Ш ^ ^ К  + Р,  
и поэтому рассматриваемая система обладает тремя стационарными со-

т

стояниями (рис. 21.2). Как и в примере 21.5.2, точка ^ [ К г] здесь тоже
1=1

является точкой разветвления, т. е. бифуркации стационарных состоя
ний.
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б

Рис. 21.2
Стационарные состояния для автокаталитической схемы Шлёгля (21.19) (а ) и опреде
ляемая этим состоянием «S-образная» зависимость скорости брутто-процесса (б). По

яснения см. в тексте

Проанализируем устойчивость этих стационарных состояний кине
тическим методом, анализируя эволюцию малой флуктуации термоди
намического напора относительно стационарного решения .

Пусть Y = Y\+ у  , где у  — малая флуктуация. Сохраняя линейные
члены по у, из (21.20) получаем кинетическое уравнение для эволюции 
флуктуации у  во времени:

Ху ^  = Et(R • 5 2 + 2R • % ■ у -*■> -  З ?2 • - е2(?, +

= { M 2 R - t  - 3 * ? ) - е 2}у.

Здесь XY = ехр(-Ц у/-^) •

Для стационарного состояния Yi = 0 это уравнение превращается в:

1 dy -  р //л-у —  -  - г 2у  •

Положительность параметра е2 означает устойчивость стационарного 
состояния Yj при любых значениях R .

—  J „ /1 ~ £
Для стационарных состояний Y0 3  = — R+. I — R2 — -  кинетика изме-

2 \14 8!
нения малой величины у подчиняется уравнению

XY §  = { El [ 2 R . (1 r  + Ji-R2 - -  3 (1 r 2 + r 2 I I r 2 - & )  +

+ j R 2]  -  4 »  s  {  [ ^  й Л R2 - -  3e2}  ! / -

4 8!

фг/*
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Очевидно, что для Y3 при R > 2 1—  всегда выполняется неравенство
V ei

ф < 0. Это означает устойчивость этого стационарного состояния. В то же 
время нетрудно проверить, что при К0 во всем диапазоне изменения 
для \ь°к выполняется неравенство ф > 0, т. е. стационарное состоя

ние XKl = ехр[(р^ - [ i 0Ki)/RT] неустойчиво.

Таким образом, попав на ветвь стационарного решения 0^ = К / К 0 , 
система оказывается неустойчивой, и при небольшой флуктуации значе
ние 0^ = A -̂R  ̂/ К0 переходит либо на ветвь

0
е *

либо на ветвь

[ К , ] _  Кг _
к

£jR + £2 ?    £iR + £2 ?
Xi “I —“ —  = ~ — exP

K  = QK K n =

£1 + £ 2

K0

£1 +  £2

K n

1 + A, £]R + E2P
£l + £2

Такое поведение системы сходно с поведением электронного пере
ключателя («триггера»), и поэтому его называют «триггерным». Управ
ляющим параметром при этом, как и в примере 21.5.2, можно считать 
термодинамический напор исходного реагента R.

Заметим, что при

Ot=er К° (R -  Р) = Е‘Е2

1 + YИ*
£l + £ 2

1 + Ак1
£tR + £2Р

£i +£2

переход с ветви (R -  Р) на

ТО^ = иг/[Х]0 =(у!:/ х 0) е х  р
RT

£i£2
(r  -  P)exp ' м г

RT

t l + 4 i + xKl E»R + ^ P
1 £1 +  £2

CL " - 0  К  , ^ k Aлась достаточно большой и значение —— = ------1-----  —
У к У к,

« перешагнуло »

в случае малых значений флуктуаций концентраций интермедиата не
возможен. Для такого перехода необходимо, чтобы флуктуация Оказа

ло
УК0

кривую Ук0 •

Триггерные свойства являются характерными для целого ряда хими
ческих реакционноспособных систем с так называемыми «S-образными» 
кинетическими характеристиками.
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Пример 21.5.4. Множественность устойчивых стационарных состоя
ний при S-образных кинетических характеристиках брутто-системы 

Аналогичным образом можно проанализировать свойства реакцион
носпособных систем с сложным характером брутто-превращений, стаци
онарная скорость которых описывается S-образной зависимостью от не
которого управляющего параметра а, например, сродства брутто- 
реакции (рис. 21.3). Как показано в примере 21.5.3, при некоторых зна
чениях управляющего параметра такие системы могут обладать двумя 
устойчивыми стационарными состояниями и способны к скачкообраз
ным переходам между этими состояниями. То есть такие системы также 
обладают триггерными свойствами.

а б

Пример сложной брутто-системы с S-образными динамическими характеристиками, 
способной к триггерному переключению, в координатах: ог  <->АгЕ (а ) и <->Arz  (б). Кри
вые 1 и 2 построены при пробегании параметром 0 ^  всей области возможных значений 
и соответствуют разным значениям некоторого второго ( в дополнение к A rZ) управляю

щего параметра /?

Пусть процессы, происходящие в системе с S-образными динамиче
скими характеристиками, связаны со значением только одной независи
мой внутренней переменной (одним интермедиатом) Y. При этом в каче
стве критерия устойчивости стационарного состояния (21.5) при малой 
флуктуации значения Y относительно стационарного значения Y  может 
выступать знак выражения

8Р = 5vz • 5АгЪ =

Эух
ydArz jy • (8Аг1) -

ЭАг 

Эуе
удАг% jy

• 8АГ£ ■ 8Агу —■гЪ

\ 2
(21.21)

Эуе
ydArZ jy .(8Y)2

Здесь и?, — скорость брутто-процесса, А г1/ — его сродство. Параметры v% 
и А гх взаимосвязаны вследствие зависимости от одной общей перемен
ной Y, например концентрации (термодинамического напора) интерме-
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диата (см. разд. 20.3). Пусть скорости изменения параметра Y в системе 
соответствует некоторое дифференциальное уравнение общего вида

nY = dY/dt = v y( Y ,  А д ,  Р ), ( 2 1 . 2 2 )

где Р — управляющий параметр, дополнительный к параметру Ад и ока
зывающий влияние на форму зависимости «и  ̂о  Ад». Стационарные 
значения 0^ ~ 1 находят из уравнения

оу( У ,А д ,  Р) = 0.
Если при заданном значении управляющего параметра Р стационар

ная скорость брутто-процесса во всей области изменения параметра Y 
оказывается симбатной управляющему параметру Ад (кривая 1 на ри
сунке 21.3а), то, как следует из (21.21), значение 8Р оказывается поло
жительным. Это означает устойчивый характер рассматриваемого состо
яния для всех Y .

При изменении параметра Р на определенном отрезке значений Y 
стационарное значение V'z может перестать быть симбатным значению 
Ад (часть кривой 2 между точками Yx и Y2 или А х и А 2 на рис. 21.3, ана
логичная ветви Уе2 на рис. 21.2 б). Если при этом в случае гладкой зави
симости значения Y от параметра А гъ точке А 1 соответствует значение 
Y i, а точке А2 -  значение Y2, то на интервале Y от Yx до Y2 стационар
ное состояние системы, соответствующее «антибатному» участку кривой 
2, перестает быть устойчивым. В то же время при Y < Y2 для нижней 
части кривой 2 на рисунке 21.3 и Y >  Y1 -  для верхней стационарное 
состояние является устойчивым. Это означает, что при значениях срод
ства брутто-процесса А2 < Ад < Ах система обладает множественностью 
устойчивых стационарных состояний (в данном конкретном случае их 
два).

Для кривой 2 на рисунке 21.3 а в точках А г и А2 при гладкой зависи
мости Y = Y(ArZ,P) значение производной Эа^/ЭАд обращается в беско
нечность.

С термодинамической точки зрения значение функционала диссипа
ции энергии Р (или положительно определенной функции Ляпунова Ф) в 
устойчивых стационарных состояниях имеет локальные минимумы. Тем 
не менее между локально устойчивыми стационарными состояниями 
возможны скачкообразные самопроизвольные переходы, реализующие
ся в том случае, когда два состояния обладают одинаковыми «входны
ми» параметрами, например одинаковым и задаваемым «извне» значе
нием сродства Ад, обеспечивающим протекание процесса. Можно счи
тать поэтому, что такие переходы связаны с преодолением некоторого 
«потенциального» барьера (см. ниже).

Подводя итог данному разделу, можно сделать вывод о том, что осо
бенностью динамических систем с одним интермедиатом при нелиней-
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ном характере динамики превращении этого интермедиата вдали от тер
модинамического равновесия может быть множественность стационар
ных состояний с разным характером устойчивости этих состояний. 
Обычно такая особенность возникает в связи с наличием некоторой авто
каталитической стадии или S-образного характера динамических харак
теристик брутто-системы.

21.5.2. Нелинейные схемы превращений 
с несколькими интермедиатами.

Устойчивость кинетических схем по Ляпунову

Рассмотрим алгоритм анализа динамических систем на предмет 
устойчивости их стационарных состояний в общем случае, когда эволю
ция системы является функцией более чем одной внутренней перемен
ной. Пусть система включает две «внутренние» переменные У vlZ, дина
мика которых описывается системой дифференциальных уравнений:

dY/dt = P(Y, Z, а),

dZ/dt = Q(Y, Z, a). (21.23)

Здесь P и Q — некоторые функции, a a — некоторый внешний 
«управляющий» параметр (например, сродство брутто-процесса, темпе
ратура, общее давление и т. п.), характеризующий удаленность точ
ки (У, Z) от положения равновесия.

Пусть исходно система находится в стационарном состоянии (У , Z ),

для которого выполняются равенства P(Y,Z,a) = 0 и Q(Y,Z, a) = 0 .
Эволюцию рассматриваемой системы («фазовые траектории») вблизи 

стационарного состояния (У, Z ) при выводе системы из этого состояния

можно найти, полагая Y  = Y  + у  и Z = Z + z и линеаризуя систему урав
нений (21.23) по малым параметрам у  и г. Такая линеаризация позволя
ет получить систему характеристических уравнений

dy/dt = а ■ у  + Ь ■ г,
dz/dt =  с ■ у + d ■ г, (21.24)

где

a = дРЛ
Эу ]

ъ =
Y .Z

ЭРЛ
ъ г

с = dQ
ЭУ

d =
J y ,z

3Q
dZ Y ,Z

Управляющий параметр a может влиять на значение параметров а, Ь, 
en d , меняя, например, их соотношение.

Общее решение системы уравнений (21.24) можно записать в виде:

(21.25)У _ V eXlt + ГУг



491

Здесь (yit z)  — зависящие от начальных условий собственные векторы 
для данной системы уравнений, а и Х2 являются характеристическими 
числами «векового» уравнения, задаваемого определителем:

а -Х  Ь
с d -X

Раскрывая определитель, находим
X2 -  (а + d)X + a d - be =  0

или
X2 + jX + А = 0,

где у= -(а + d), А = ad -  be. 
Приведенное квадратичное уравнение имеет два корня:

4,2 = 2 [~У± '1У2 “ 4А (21.26)

Характер устойчивости решения зависит от величины характеристи
ческих чисел и отражается диаграммой, представленной на рисунке 21.4 
в координатах у, А. На диаграмме помечены пять областей, I—V, которые 
характеризуются разными типами устойчивости решения.

V I  ) )  Устойчивые )
/ .,< 0 : Х ,= 0

узлы

Ку >0; X? < 0

,  ■ Неустойчивые

/ ? 1 й  у з л ы

X, > 0; Х,= 0

Рис. 21.4
Диаграмма типов уст ойчивост и особы х т очек сист ем ы линейны х дифференциальных  

уравнений (2 1 .2 4 ) (п о  А . М . Л япунову). Стрелки показывают  направление эволюции зна
чений у  и г . Ост альные пояснения даны  в т екст е

Устойчивые решения характеризуются релаксацией значений у  и z 
до нулевого значения с течением времени и возвращением, таким обра
зом, состояния системы в исходную стационарную точку.
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Пусть \  — действительная, а А4 — мнимая части характеристическо
го числа X. Устойчивые точки характеризуются отрицательной действи
тельной частью чисел А, (Аг < 0) и располагаются в областях /  и II  (у>0 , 
А > 0), которые разделены параболой / / 4  = А. Для точек в области I, 
кроме того, 'f -  4А > 0 и, следовательно, Xi = 0. Поэтому при небольшом 
начальном отклонении от исходной точки система неизбежно вернется 
(проэволюционирует) в эту же точку по кривым, схематически поме
ченным на рисунке 21.4. По определению, предложенному А. М. Ляпу
новым, область I  соответствует устойчивым узлам.

В области II  уУ4 < А, и поэтому Хг < 0, но XL Ф 0. Эта область соответ
ствует устойчивым фокусам, в которых эволюция системы в исходную 
точку описывается спиральной кривой.

Неустойчивые фокусы и узлы расположены соответственно в обла
стях III  и IV  (Аг > 0) и также разделены кривой / / 4  = А. На оси у = 0 рас
положены точки типа центр, для которых Хг = 0, ^  Ф 0, то есть Х12 =  ±iX, 
где X — действительная величины.

Область V соответствует особым неустойчивым точкам типа седло. 
Здесь X. = 0, а Хг имеют разные знаки > 0 ,Х2 <  0).

Положение точки устойчивого термодинамического равновесия си
стемы всегда находится в области I. Изменение управляющего парамет
ра а может привести к изменению величины коэффициентов характери
стического уравнения (21.24), описывающего поведение системы после 
ее вывода из равновесия, и, следовательно, к изменению значений и Х2 
(см. рис. 21.4). Такое изменение может привести не только к изменению 
координат особой точки «устойчивый узел», но и к изменению самого 
типа устойчивости стационарного состояния, если при этом система по
кинет область I  устойчивых узлов.

Отметим, что, как следует из приведенного выше анализа, в качестве 
необходимого (но далеко не достаточного) условия для возникновения 
осцилляций в эволюции концентрации интермедиатов (т. е. наличия 
мнимой части в показателе экспоненты) кроме условий, необходимых 
для возникновения неустойчивости стационарного состояния, необхо
димо также наличие не менее чем двух интермедиатов.

Сходный анализ можно провести и для динамических систем с более 
чем двумя независимыми внутренними переменными. При этом можно 
использовать аналогичную классификацию устойчивости точек фазовой 
диаграммы, исходя из значения характеристических решений соответ
ствующего «векового уравнения». Положения устойчивых и «притяги
вающих» к себе состояний динамической системы нередко принято 
называть «аттракторами». В курсах математики аттрактором называют 
компактное подмножество фазового пространства динамической систе
мы, к которому стремятся все траектории эволюции рассматриваемой 
системы, исходящие из некоторой окрестности этого подмножества. Ат
трактором может являться как притягивающая неподвижная точка, так 
и периодическая траектория или некоторая ограниченная область с не
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устойчивыми траекториями внутри (как у так называемого «странного 
аттрактора»).

Переходы между областями I —V  устойчивости особых точек можно 
соотнести с изменением значения управляющего параметра а. На типич
ной диаграмме рисунка 21.5а по оси ординат отложены значения коор
динат стационарной точки Y, а по оси абсцисс — значения управляюще
го параметра а, отражающего степень удаленности системы от исходного 
равновесия.

Рис. 21.5
Типичнаядиаграм м а зависимост и ст ационарного значения некот орого внут реннего па

рамет ра Y  ( например, концент рации или т ермодинамического напора инт ермедиат а)  
( а )  и соот вет ст вующ его изменения скорост и диссипации энергии Р  (б )  от управляющ его 

параметра а  при от клонении от точки Y  (а0) исходного уст ойчивого ст ационарного 
сост ояния и переходе через т очки бифуркации а*:

1 — «термодинамическая» ветвь, 2  — «нетермодинамическая» ветвь.

Пусть увеличение ос соответствует удалению от равновесия. Допу
стим, что исходное значение а = ао соответствует стационарной точке 
«устойчивый узел» системы (21.23) (область /  на рисунке 21.4). При уве
личении а мы проходим по некоторой ветви стационарных состояний 
Y  =  У(сс).

Эта ветвь состояний устойчива, т. е. она будет включать устойчивые 
стационарные точки до тех пор (участок 1 кривой), пока а не достигнет 
критического бифуркационного значения а*. При значении ос = ос* си
стема теряет устойчивость (например, за счет того, что обсуждаемый 
в разделе 21.4 функционал Ляпунова перестает быть положительно 
определенным). На рисунке 21.4 при непрерывном изменении характе
ристических параметров это означает переход системы из области устой
чивых узлов I  в одну из областей (II или V) с иным характером устойчи
вости. При дальнейшем увеличении а движение пойдет вдоль «нетермо
динамической» ветви (участок 2 кривой Y(cc)), где также возможны 
переходы между областями неустойчивости. Критический момент в из
менении свойства системы достигается при бифуркационном значе
нии ос = ос*, когда система теряет устойчивость. Существенно, что ско
рость диссипации энергии Р при переходе в новое устойчивое состояние
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также скачкообразно изменяется (см. рис. 21.5б); обычно при переходе 
на нетермодинамическую ветвь значение Р увеличивается.

Стационарные состояния, расположенные на участке 1 кривой ри
сунка 21.5, при малых отклонениях а от ао устойчивы в силу теоремы о 
минимуме скорости производства энтропии в таких состояниях. При 
дальнейшем удалении от точки равновесия ос = ао мы можем выйти за 
пределы применимости линейной термодинамики, оставаясь тем не ме
нее на «термодинамической» ветви, описываемой, например, «функ
ционалом стационарного состояния» типа положительно определенной 
функции Ляпунова (см. разд. 21.4.1). При этом для термодинамического 
анализа устойчивости состояния необходимо использовать критерий 
устойчивости стационарных состояний (21.5) по положительному харак
теру избыточной диссипации энергии 8Р при возможной флуктуации 
внутренних параметров в системе. Согласно этому критерию, все состоя
ния на термодинамическом участке 1 кривой Y (а) до точки бифурка
ции ос* (ао< а <  ос*) устойчивы:

8Р >0. (21.26)
Потеря устойчивости и переход на так называемую «нетермодинами

ческую» (т. е. описываемую уже детерминистическими кинетическими 
или иными динамическими уравнениями) ветвь происходит при а = ос*, 
если, например, при ос > ос* избыточная диссипация энергии для «термо
динамической» ветви становится отрицательной:

8Р < 0. (21.27)
Точка бифуркации а = а* соответствует термодинамическому порогу 

появления неустойчивостей. В этой точке величина избыточной дисси
пации энергии при флуктуациях внутренних параметров обращается 
в нуль:

8Р = 0.
На «нетермодинамической» ветви в области неустойчивых стацио

нарных состояний свойства системы зависят от конкретного вида диф
ференциальных уравнений, описывающих ее поведение при значениях
параметров за точкой бифуркации. Например, система может вести себя 
как «химическая машина» с четко детерминированным начальными 
условиями поведением; однако это поведение может соответствовать и 
так называемому «хаосу», при котором малейшие флуктуации вызыва
ют сильные и нерегулярные изменения состояния системы.

Причиной неустойчивости является развитие случайно появляющей
ся термодинамической флуктуации в связи с выполнением неравенства
(21.27). Такая эволюция флуктуации может оказаться причиной распада 
системы (см., например, область V «неустойчивых седел» на рис. 21.4). 
Однако возможны случаи, когда развитие флуктуации приводит к появ
лению нового состояния системы, которое стабилизируется во времени и 
пространстве. Примером этого может служить образование «предельного 
(ограниченного) цикла» в области II, характеризующейся точками типа
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«неустойчивый фокус». Замкнутость изолированной траектории систе
мы в фазовом пространстве динамической системы, то есть ее «орбиталь
ная» устойчивость, означает существование стабилизированного во вре
мени определенного типа изменения термодинамических параметров 
(например концентрации реагентов), поддержание которого достигается 
за счет непрерывного обмена с окружающей средой энергией и веще
ством (см. схему Лотка — Вольтерра в примере 21.5.5 в данном разделе).

Существенно, что неустойчивость нелинейной динамической систе
мы по отношению к начальным, иногда не вполне точно задаваемым, 
условиям и параметрам в ряде случаев может привести к такому ее пове
дению, которое внешне выглядит как случайное, несмотря на то, что оно 
определяется детерминистическими законами или уравнениями. При 
этом говорят, что в эволюции системы наступает динамический или де
терминированный хаос. Если при этом фазовые траектории эволюции не 
выходят из ограниченной области фазового пространства, то с течением 
времени происходит полное перемешивание близких траекторий. 
В таком случае состояние системы приходится характеризовать не по 
точной координате нахождения системы в фазовом пространстве, а по 
вероятности ее нахождения в интересующей точке фазового простран
ства.

При изменении параметра ос для системы с двумя независимыми пе
ременными, исходно находившейся в области /  устойчивых узлов (см. 
рис. 21.4), возможны два типа переходов: (1) с полной потерей устойчи
вости при переходе в область седел V, когда на границе устойчивости 
один из действительных корней «векового уравнения» обращается в 
нуль; (2) с возникновением осциллирующих решений при переходе в об
ласть устойчивых фокусов II, где корни становятся комплексно сопря
женными числами. Ясно, что переход из области I  в область V с потерей 
общей устойчивости \  < О, Ах > О должен сопровождаться нарушением 
«термодинамической» устойчивости стационарных состояний. Поэтому 
он может произойти за точкой бифуркации а = ос* и сопряжен с перехо
дом системы на «нетермодинамическую» ветвь. Наоборот, переход 
из области I  в область II  не приводит к потере устойчивости стационар
ных состояний, но сопряжен с нарушением условия монотонности (апе
риодичности) релаксационных процессов приближения системы к ста
ционарному состоянию. Следовательно, при увеличении ос переходы с 
нарушением условия апериодичности могут происходить и при а < а* до 
достижения точки бифуркации а*, т. е. совершаться на «термодинами
ческой» ветви без нарушения критерия устойчивости (21.26). Пример 
соответствующей системы приведен в разделе 21.5.7. При дальнейшем 
увеличении ос возможны потеря устойчивости в точке а* и переход 
в область III  неустойчивых фокусов.

Таким образом, изменение значения управляющего параметра ос мо
жет нарушать либо условие апериодичности в релаксационных процес
сах при сохранении общей устойчивости системы, либо, наоборот, уело-
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вие устойчивости стационарного состояния за счет перехода на «нетер
модинамическую» ветвь.

Существенно, что изменения свойств состояния системы при перехо
де через точку бифуркации происходят скачкообразно, и поэтому такие 
изменения называют иногда кинетическими фазовыми переходами.

В реальных системах, особенно гетерогенно-каталитических и биоло
гических, реагенты часто распределяются в пространстве неоднородно. 
Поэтому при возникновении неустойчивости может происходить одно
временная диффузия веществ от одной точки к другой внутри системы, 
вследствие чего колебания концентраций реагентов в нелинейных реак
циях будут определенным образом распределены в пространстве. В ре
зультате возникает новая «диссипативная» структура с пространственно 
неоднородным распределением концентраций различных химически 
реакционноспособных компонентов. Это является следствием взаимо
действия процесса диффузии, стремящейся привести состав системы к 
однородности, и локальных процессов изменений концентраций в ходе 
кинетических нелинейных реакций. Возникновению такой диссипатив
ной структуры также предшествует нарушение условий термодинамиче
ской устойчивости вдали от равновесия в точке бифуркации а* и переход 
в неустойчивое состояние на «нетермодинамическую» ветвь.

Очевидно, что система не сможет самопроизвольно выйти из «ло
кально» устойчивого стационарного состояния до тех пор, пока на нее не 
будет оказано внешнее воздействие в виде концентрированного подвода к 
системе (или отвода от системы) некоторой мощности, превышающей 
некоторое значение Da (рис. 21.6). Кроме того, чтобы тепловое движение 
вещества внутри системы не смогло привести к такому же следствию, 
необходимо выполнение условия Da»  RTv, где V — частота процесса, 
способного привести к выводу системы из устойчивого стационарного 
состояния.

Рис. 21.6
И зм енение значения функционала диссипации энергии Р  при переходе меж ду локально 

уст ойчивыми ст ационарными сост ояниями I  и I I  на кривой б ( см. также рис. 21 .5 )

Одной из форм локально устойчивых стационарных состояний явля
ется метастабильное состояние — состояние неустойчивого физико-хи
мического равновесия макроскопической системы, в котором система 
может находиться длительное время. Каждому из относительных мини
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мумов диссипативных функций Р, а также, возможно, G, А  и др., соот
ветствует состояние, устойчивое к малым внутренним и внешним воз
действиям или флуктуациям. При небольшом отклонении системы от 
метастабильного состояния система возвращается в исходное состояние, 
однако по отношению к большим отклонениям от равновесия система 
ведет себя как неустойчивая и переходит в состояние с абсолютным или 
другим локальным минимумом соответствующей диссипативной функ
ции.

Пример 21.5.5. Простейшая система с устойчивой осцилляцией — 
схема Лотка — Вольтерра.

Простейшим примером кинетической системы с устойчивой осцил
ляцией вокруг стационарного состояния, соответствующего точке 
«центр» по Ляпунову, является автокаталитическая схема Лотка* —
тч **Вольтерра с двумя интермедиатами, впервые предложенная и проана
лизированная в 30-х годах прошлого столетия для описания динамики 
распространения эпидемий при инфекционных заболеваниях [2].

Действительно, рассмотрим устойчивость стационарного состояния 
для брутто-процесса

R — Р,
осуществляющегося по схеме с двумя интермедиатами Y и Z и двумя 
элементарными автокаталитическими реакциями:

R + Y 81 > 2Y,

Y + Z 82 > 2Z, (21.28)

Z 83 > Р.
В схеме (21.28) все стадии a priori считаются кинетически необрати

мыми, то есть протекающими вдали от термодинамического равновесия.
Данная схема носит название схемы Лотка— Вольтерра и может 

описывать, не только динамику эпидемий, но и, например, взаимозави
симую эволюцию популяций травоядных животных («зайцев» — интер
медиат Y) и питающихся ими хищников («волков» — интермедиат Z).

Кинетика изменения концентрации интермедиатов описывается 
для схемы (21.28) системой двух дифференциальных уравнений:

^ P  = eiR Y - e 2Y Z ,  
at

* Альф ред Дж еймс Л от ка (A lfred  Jam es L otk a ) (1 8 8 0 -1 9 4 9 )  — известный американ
ский математик, физико-химик, статистик, демограф. Родился во Львове, поляк по 
происхождению. С 1924 года руководил математическими исследованиями в крупней
шей страховой компании Metropolitan Life Insurance. В 1925 году предложил математи
ческую модель эволюции популяций.

** Вит о Вольт ерра (V ito  V olterra ) (1 8 6 0 -1 9 4 0 )  — известный итальянский математик 
и физик, с 1908 г. член-корреспондент Петербургской академии наук, а с 1926 — по
четный член Академии наук СССР. В 1926 г. независимо от А. Лотка предложил мо
дель эволюции сообщества морских организмов с учетом наличия хищников.
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d[ Z]
dt

-  e2 Y • Z -  e3Z

Для этой системы существует единственное ненулевое стационарное 
решение:

Y = 83 /  е2,

Z = e1R /e 2. (21.29)

Развитие малой флуктуации (у, г) вокруг найденной стационарной 
точки ( Y ,Z ) описывается системой линейных дифференциальных урав
нении

~ 1Т У  — ( e l R  — е 2Z ) y  ~  е 2 Y • Z — — 8 3 2 ,  dt

Xz -%-z = e2Z • e + (e2Y - e 3)z = e2Z y  = 8iR • y, 
dt

(21.30)

где XY = exp(-py/RT) , Xz = exp(-p|/R77) . Ниже для простоты будем

полагать XY =  Xz = 1.
Выше было показано, что решение системы уравнений (21.30) можно 

представить в виде:

У rVi eXlt + ГУг

= 0

где векторы (уг, г г) и (у2, z2) определяются начальными условиями, a 
и Х2 являются корнями векового уравнения

0 — X - Бз 
8xR 0 -  X 

Из последнего уравнения находим:

А-1,2 = ±iV8l83R •
Это соответствует ситуации «центр» по Ляпунову (см. рис. 21.4) и 

предельному циклу, то есть решению, в котором концентрации интерме
диатов Y h Z осциллируют вокруг стационарного состояния (21.38)
с частотой ю = лу/е̂ з-К . При этом кинетика эволюции полного решения
(предполагается, что значения величин у и г  малы) описывается выра
жением:

'r T
X X

+ ГУ\
v2L

costot + ГУ2Л
\Z2y

sin CD# (21.31)
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В качестве управляющего параметра для рассматриваемой системы 
можно использовать термодинамический напор (концентрацию) исход
ного субстрата R .

Эволюция термодинамических напоров (концентраций) Y и Z , опи
сываемая решением (21.31), соответствует синусоидальным осцилляци
ям с одной частотой, но смещенным по фазе (р:

Y = Y + у" • sin(co£ + фу) ,

Z = Z + z* • sin(o)f + фz ) •

Здесь у" и г", а также значения фаз (pY и ф2 зависят от начальных зна
чений рассматриваемой малой флуктуации (см. рис. 21.7).

Найденное незатухающее динамическое решение можно рассматри
вать как возникновение временной диссипативной системы, поддержи
ваемое постоянными внешними параметрами.

Заметим, что при этом значения Y и Z все время остаются локали
зованными вокруг точки (y , z | , то есть точка  ̂Y, Z j обладает свойством

аттрактора, т. е. точки «притяжения» для периодических решений.
Пример 21.5.6. Простейшая система с затухающими во времени ав

токолебаниями — схема с автокаталитической реакцией и одним «бу
ферным» интермедиатом.

Рассмотрим кинетически необратимую брутто-реакцию

R — Р,

протекающую по схеме, включающей «буферную» стадию образования 
интермедиата Y и последующую автокаталитическую стадию взаимо
действия Y с интермедиатом-автокатализатором Z, a priori предположив 
кинетическую необратимость двух стадий:

R — > Y,

Y + Z < £2 >. 2Z, (21.32)

Z 83 > Р.

Модель, очень близкая к данной простейшей кинетической схеме, 
была предложена А. Лотка еще в 1910 году [2] и впоследствии была мо
дифицирована в рассмотренную выше схему Лотка — Вольтерра. При 
определенных соотношениях внешних параметров R ие1 схема (21.32) 
способна описывать затухающие релаксационные автоколебания. Пока
жем это.

Найдем значения Y и Z в стационарном по этим интермедиатам со
стоянии:



Рис. 21.7
Типичные кинет ические кривые (а , б, в )  и соот вет ст вую щ ие фазовые траектории ( г, д, 

е )  эволюции т ерм одинам ических напоров инт ермедиат ов Y  ( сплош ная кривая) u Z  
( пункт ирная кривая)  в схем е Л от ка  — Волътерра (2 1 .2 8 ). П риведены  расчет ы  для си

туаций с пост оянными значениями R  =  1, е, =  е2 =  1, е3 =  5, но при р азн ы х начальны х от 
клонениях системы, от ст ационарного сост ояния. Н ачальны е условия: диаграммы а и  б  — 
Y0 = 2  , Z 0 = 2 ; в и г -  Y0 = 4  , Z 0 = 2 ;  d u e  — Y0 =4 ,5  , Z 0 = 0,5 . Видно, что во в сех  слу

чаях фазовые траектории предст авляют  собой зам кнут ую кривую ( периодические ос

цилляции )  вокруг одного и того же аттрактора — т очки ст ационарного сост ояния  Y = 5,

Z  =1. П ри больш их начальных от клонениях от  ст ационара ( кривые на рис. б и г )  форма 
замкнут ой кривой может сущ ест венно от личат ься от правильной окруж ност и
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^  = e1R -e 2( Y -Z -Z 2) = 0 ,

= £2 (Y • Z -  Z2) -  e3Z = 0 .

Из второго уравнения следует, что интермедиат Z имеет два стацио
нарных состояния:

Zj = 0

и

Zo = Y - £3

£ 2
(21.33)

(сравните с решениями в Примере 21.5.5).
Очевидно, что формальное стационарное значение 7 ^ —0 не может 

описывать стационарное состояние системы по второй внутренней пере
менной Y . Поэтому найдем стационарное значение Y2 для ненулевого

значения Z2 , подставив выражение (21.33) в уравнение для скорости 
изменения концентрации Y :

8i Е -  е2 %■
( -  p >
( y 2 -  —  ]

( — 
%

2'
>

I £2; \ 82>
= 0 .

Отсюда:

Y> = — R + —
е3 е2

Следовательно, ненулевое стационарное значение Z2 равно:

Z2 = — R .
£з

Проанализируем устойчивость этого стационарного состоя
ния ^Y2,Z2j, рассмотрев эволюцию малых независимых флуктуаций у

и z стационарных значений Y2 и Z2

А-у - j -  — — 82 (у ■ Z2 + 2  • Y2 — 2 2  • Z2 ] — —82 —  R • у — 82 
at \ / 8а

dz
dt

у  ■ z 2 + 2  • y 2 — 2 2  • z 2 

= £ 2  [у ' 22 + z • Y2 — 2 2  • Z2 j —

' - « M U * '

у ■ Z2 + 2  • Y2 -  2z ■ Z2) -  e3 2  = e2 — R • у + e2
£3

£2

V
-& -R

E3 .
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Здесь XY = ехр(-Цу/ДТ), Xz = exp(-р | /Д Т ).

Полагая для простоты анализа XY =  XZ = 1, получим вековое уравнение 
для нахождения показателей зависящих от времени экспонент:

£1£ 2

£3
R -X

е 1е 2

£3
R

£1£2
£3 
е1е2 
£3

R -  £3

R -X
=  0

или

- А - Х  А  - е3 
А  - А - Х

=  0 ,

. £1̂ 2 т»где А  = R и е3 — положительные величины.
£з

Отсюда следует квадратичное уравнение:

А,2 + 2АХ + £jA = 0.

Решение последнего уравнения записывается в простом алгебраиче
ском виде:

Очевидно, что при

A S M 2 .R > e3
£3

оба значения Хг и Х2 являются действительными и отрицательными, 
то есть найденное ненулевое стационарное состояние (y2,Z2) представ
ляет устойчивый узел (см. рис. 21.5).

При А  = £l£2 R < е3 значенияА,. и X, имеют отрицательную действи- 
£з

тельную часть и мнимую компоненту, что соответствует устойчивому 
фокусу, то есть затухающему во времени (релаксационному) осцилли
рующему решению. При изменении управляющего параметра R точ-

«* 6̂
ка RKp = —— является точкой бифуркации для устойчивости стацио- 

£1£ 2

нарных состояний (см. рис. 21.8), а частота осцилляции ю равна:

ex82R
р 2

У ь 3

- £ 3 ЙЙ-Ё. 1 -
8!82R
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6  Y

Я “w "w
Y,Z

Рис. 21.8
Типичные кинет ические кривые ( а , в , д ) и  соот вет ст вую щ ие фазовые траектории ( б, г, 

е )  эволюции т ерм одинам ических напоров инт ермедиат ов У ( сплош ная кривая) u Z  
( пункт ирная кривая)  в схем е (2 1 .3 2 ) с зат ухающ им и осцилляциями. П риведены  расчет ы  

для сит уаций с пост оянными значениями et =  2, ег =  0,5, е3 =  5 и  начальным условием  
У = 2 , Zo = 1, но разным и значениями управляющ его параметра R : для диаграмм а и б -

R  =  1 ( соот вет ст венно точка ст ационарного сост ояния Y  = 10,4, Z  = 0,4 ) ;  в и г -  R =  

30 ( ст ационарное сост ояние Y  = 22 , Z  =12 ) , д и е  -  R =  50 ( ст ационарное сост ояние 

Y = 30, Z  = 20 ). Биф уркационное значение управляющ его параметра R  для всех  пара
метров равно R = 2 5
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Пример 21.5.7. Брюсселятор.
Важную роль в выяснении природы в изучении кооперативных эф

фектов в химических процессах и, в частности, осцилляций в рассмат
риваемой ниже (см. разд. 22.6) гомогенной каталитической реакции Бе
лоусова— Жаботинского сыграл анализ схем превращений, получив
ших название «брюсселятор».*

Наиболее простая версия брюсселятора соответствует кинетически 
необратимому брутто-процессу

R — Р,
осуществляемому по схеме:

R — > Y,

Y £2 > Z,

2Y + Z £з > 3Y,

Y 84 > Р. (21.34)
Здесь, как и ранее, Y и Z — интермедиаты, а стадия 3 соответствует 

кинетически необратимой автокаталитической стадии, соответствующей 
модели Шлёгля и обладающей триггерными свойствами (см. при
мер 21.5.3).

Анализировались и более сложные версии брюсселятора, включаю
щие дополнительные «внешние» реагенты.

Кинетика изменения концентрации интермедиатов для схемы (21.34) 
описывается уравнениями:

= exR -  е2 Y + е3 Y2 • Z -  е4 Y, 
at (21.35)

= в2 Y -  е3 Y2 • Z.

Из второго уравнения в стационарных условиях по концентрации Z 
условиях получаем:

Подставляя это выражение в предыдущее кинетическое уравнение, в 
стационарных по концентрации Y условиях получим:

8jR f е2 л 
е2 -е з -^  + е4

ез
Y = 0 .

Следовательно, ненулевыми стационарными решениями для систем 
кинетических уравнений (21.35) являются

* Аббревиатура от имени города Брюссель, где работал коллектив исследователей под 
руководством И. Пригожина, и слова «осциллятор».
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Y = — R
8 4

И

Z = e 2e 4

8!83R

Обозначим найденное значение Y = A  . Тогда Z = 82/(e3A ) .
Проанализируем устойчивость найденного стационарного состояния, 

рассмотрев эволюцию малых флуктуаций переменных Y и Z относи
тельно их стационарного значения:

Y  = Y  + y ,  Z = Z + z .

Сохраняя, как и ранее, первые порядки по величинам у и г ,  получаем 
систему дифференциальных уравнений:

XY ^  = - г 2у + е3 (2Z • Y y + Y 2 • 2 ) - Е4у  =

— Е2у + 83 

dz

2 ■ У + A 2Z\ - Е±У = (e 2 - E 4)y + E3A 2Z
. e 3 J

Xz  = E2y -  e3 (2Y  • Z • у + Y 2z) = -e2 у - e 3 ■ A 2 z .

Данной системе линейных дифференциальных уравнений соответ
ствует вековое уравнение:

е2 -  е4 -  X е3А 2 
- е2 —е3А 2 -  X

=  0

или, что то же,
Хг +  (е4 + е3А2 -  е2)Х +  е3е^ .2 =  0.

Корнями последнего квадратичного уравнения являются два реше
ния:

^ -1 , 2  -  -

е4 + г3А* - е2'I± J (e4 + е3Л ° -е 2) _
(21.37)

Отсюда видно, что при е2 > е4 + БдА2 действительная часть обоих кор
ней положительна, ^г>0, что соответствует неустойчивости стационар
ного состояния.

При е2 = е4 + 8дА2 действительная часть корней равна 0, но под корнем 
квадратным в выражении (21.37) при этом остается отрицательная вели
чина, что соответствует особой точке типа «центр» с регулярной осцил
ляцией флуктуации вокруг стационарной точки.

При е2 < е4 + 8gA2 действительная часть обоих корней отрицательна, 
Хг < 0, что соответствует устойчивости стационарного состояния.
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а

в

д

t

Рис. 21.9
Типичные кинет ические кривые ( а , в , д ) и  соот вет ст вую щ ие им фазовые т раекто

рии ( в , г , е )  эволюции параметров Y  ( сплош ны е кривы е)  и Z  ( пункт ирные кривы е)  в 
брюсселяторе. П арамет ры, использованные для расчет ов, приведены в т екст е

На рисунке 21.9 изображен характерный пример расчета динамиче
ской эволюции внутренних параметров Y и Z в обсуждаемой системе в 
упрощенном, как и ранее, предположении =  1.

В представленном конкретном варианте расчета были использованы 
следующие значения параметров: R = 1 , = 10, е3 = 0,1, е4= 1 . В такой
ситуации «критическое» значение параметра в2, соответствующее стаци
онарному состоянию системы с особой точкой типа «центр», равно
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е2 = 11. Эволюция значения параметров Y и Z и соответствующая фазо
вая траектория для такой ситуации (с начальными значениями 
Y = Z = 0) приведены на диаграммах в и г .  Видно, что, как и следовало 
ожидать, система выходит на достаточно простое по форме осциллиру
ющее во времени решение с аттрактором — расчетным стационарным
состоянием Y = 10, Z = 11.

Диаграммы а и б  рассчитаны для этих же начальных значений Y 
и Z , но е2= 11, 4, что соответствует неустойчивому стационарному со
стоянию. Решение здесь также осциллирующее, но имеет чрезвычайно 
сложную форму, даже близко не напоминающую синусоиду. Однако и 
здесь динамическое решение оказывается локализовано вокруг аттрак
тора Y = 10, Z = 11,4 .

Диаграммы д и е также рассчитаны при тех же значениях входящих 
параметров, за исключением того, что использовано £2 = 10,6, соответ
ствующее устойчивому стационарному состоянию. Действительно, рас
чет показывает наличие затухающих во времени колебаний, соответ
ствующих особой точке типа «устойчивый фокус», и эволюцию системы
к устойчивому стационарному решению Y = 10, Z = 10,6 .

21.6. ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ ПРОЯВЛЕНИЯ  
ДИССИПАТИВНЫ Х СТРУКТУР

Типичными высокоорганизованными диссипативными структурами 
являются живые организмы, которые существуют только вдали от рав
новесия и в условиях больших потоков вещества (пищи) и/или энергии 
(для фотосинтезирующих бактерий и растений — света). Однако суще
ствуют и более простые абиогенные диссипативные структуры. Для хи
мически реакционноспособных систем такие структуры наиболее часто 
наблюдают в системах с каталитическими превращениями, как гомо
генными, так и гетерогенными. Эти системы рассмотрены в главе 22. 
Здесь же мы ограничимся описанием некоторых типичных диссипатив
ных структур, возникающих без участия химических превращений.

21.6.1. Пространственные диссипативные структуры.
Ячейки Бенара

Простейшие устойчивые пространственные диссипативные структу
ры были описаны французским исследователем Бенаром* в 1900 г. [3]. 
Эти структуры хорошо известны любому наблюдательному человеку, 
занимавшемуся приготовлением пищи на сковородке. Если не очень тол

* Генри Бенар (H en ri BUnard) (1 8 7 4 -1 9 3 9 )  — французский исследователь, впервые 
описавший в 1900 году в своей кандидатской диссертации образование в вязкой жидко
сти упорядоченных структур, позже названных его именем.



508

стый горизонтальный слой вязкой жидкости подогреть снизу, то между 
нижней и верхней поверхностями возникает разность температур 
АТ = Т2~ Тг>  0 (рис. 21.10а). При значении АТ меньше некоторой кри
тической величины АТкр подводимая снизу теплота распространяется 
вверх путем теплопроводности, и жидкость остается неподвижной. Од
нако при разности температур выше критической АТ > АТкр начинается 
спонтанная конвекция жидкости: холодная жидкость опускается вниз, а 
нагретая поднимается вверх разными макроскопическими потоками. 
Пространственное распределение этих двух противоположно направ
ленных потоков жидкости оказывается самоорганизованным (см. 
рис. 21.10а), в результате чего возникает система правильных шести
угольных ячеек (рис. 21.106, в). В центре ячейки находится восходящий 
поток жидкости, а по периферии ячеек жидкость опускается.

а б в

Рис. 21.10
«Я чейки Бенара» в плоском сосуде с вязкой ж идкост ью:

а — схема возникновения ячеек за счет самоорганизации конвекции подогреваемой жидкости; б — вид 
на эти ячейки сверху. Конвективный поток жидкости в вертикальном направлении снизу вверх сосре

доточен в центре шестигранников, наблюдаемых сверху; в — фотография системы с реальными ячейка
ми Бенара, взятая из Интернета

Качественная зависимость величины полного потока теплоты JQ от 
нижней поверхности к верхней от разности температур АТ1 изображена 
на рисунке 21.11. ПриА71>А71кр состояние неподвижной теплопроводя
щей жидкости становится неустойчивым (пунктирная линия на рисун
ке 21.11); вместо него устойчивым становится новый режим в виде кон
векционных ячеек Бенара. Обусловлено это тем, что при большой разно
сти температур покоящаяся жидкость уже не обеспечивает перенос 
возросшего количества теплоты, и поэтому вынужденно устанавливается 
новый конвекционный режим, обеспечивающий перенос теплоты в необ
ходимом количестве за счет упорядоченного движения больших коли
честв жидкости.

Очевидно, что перенос теплоты является здесь сопрягающим процес
сом по отношению к установлению сопряженного конвективного процес
са. При этом роль управляющего параметра а выполняет разность тем
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ператур АТ; точка АГкр соответствует точке бифуркации возможных ста
ционарных состояний системы.

При переходе от докритического режима к надкритическому спон
танно меняется симметрия системы, что аналогично термодинамиче
ским фазовым переходам. Именно поэтому переходы с образованием 
пространственных диссипативных структур в неравновесных системах 
иногда называют динамическими фазовыми переходами.

Рис. 21.11
Зависимост ь общего пот ока т еплот ы J Q, передаваемого верт икально в сист еме, изобра
ж енной на рисун к е 21.10, от разност и т емперат ур АТ ниж него и верхнего слоев ж идко

сти

Диссипативные структуры возникают лишь в сильнонеравновесных 
системах, состояние которых описывается нелинейными уравнениями 
для макроскопических величин. Для описания возникновения ячеек Бе- 
нара в вязкой жидкости используют нелинейные дифференциальные 
уравнения гидродинамики с анализом неустойчивости решений этих 
уравнений по Ляпунову. Показано, что при АТ >АТкр решение уравнений 
гидродинамики, соответствующее покоящейся жидкости и обычной теп
лопередаче, становится неустойчивым, и жидкость переходит в новый 
устойчивый конвекционный режим [4].

В последние годы установлено, что явления, аналогичные тому, что 
происходит в описанной выше системе, определяют даже геодинамику 
континентов на нашей планете. Тектонические плиты, составляющие 
континенты, «плавают» на поверхности расплавленной магмы и нахо
дятся в постоянном горизонтальном движении, вызываемом восходя
щими «плюмами» вязкой магмы. При этом в месте нисходящих потоков 
происходит столкновение тектонических плит, что привело к созданию 
современного облика континентов.

Другим широко известным примером устойчивой диссипативной си
стемы является возникновение турбулентности (образование внутренних 
вихрей) при быстром течении жидкости или газа. Система, находящаяся 
в ламинарном режиме при низких скоростях течения, скачком перехо
дит в турбулентное состояние при повышении скорости течения и пере
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ходе через точку бифуркации, определяемую числом Рейнольдса*, кото
рое зависит от комбинации кинетических и вязкостных параметров те
кущей среды.

Диссипативной структурой являются и воронки, образующиеся при 
быстром сливе воды из раковины или ванны. Быстро крутящиеся ворон
ки смерчей, а также хорошо наблюдаемые из космоса вихри торнадо и 
ураганов — еще более масштабные проявления диссипативных струк
тур, возникающих при сильной неравновесности атмосферы (см. 
рис. 21.12).

а б в
Рис. 21.12

П римеры природны х диссипат ивны х ст рукт ур в атмосфере Земли: т ипичный вид воро
нок крупного атмосферного смерча (а , б )  и вид на центр т орнадо вблизи полуост рова  

Флорида из космоса ( в ) .  Фото взят ы из И нт ернет а

Классическим примером пространственных диссипативных структур 
является так называемая решетка вакансионных пор, экспериментально 
обнаруженная Дж. Эвансом** в 1971 г. при исследовании микрострук
туры молибдена, облученного при температуре 870°С ионами азота с 
энергией 2 МэВ [5]. Известно, что облучение металла ионизирующими 
частицами (нейтронами, быстрыми ионами) приводит к образованию в 
кристаллической решетке точечных дефектов — вакансий и межузель- 
ных атомов. При повышении температуры эти вакансии, перемещаясь 
внутри кристалла, образуют сложные кластеры дефектов в виде сфери
ческих вакансионных пор и плоских дислокационных петель. Обычно 
такие кластеры образуют пространственно однородную систему. Однако 
при определенных условиях облучения вакансионные поры располага
ются упорядоченно в виде правильных «сверхрешеток», тип которых 
совпадает с типом кристаллической решетки металла, но имеет период, в 
сотни раз превышающий период решетки металла. Образование таких 
упорядоченных структур вакансионных пор вызвано нелинейным дина
мическим взаимодействием точечных дефектов с мелкими вакансион- 
ными кластерами и диффузионным взаимодействием между порами.

* Осборн Рейнольдс (O sborne R eyn old s) (1 8 4 2 -1 9 1 2 )  — английский механик, физик и 
инженер, специалист в области гидромеханики и гидравлики, основоположник теории 
турбулентности.

** Дж. Эванс (J . Н . E va n s) — американский исследователь, занимавшийся пробле
мами влияния мощного ионизирующего излучения на материалы.
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Сходное пространственное структурирование в результате динамиче
ского фазового перехода можно наблюдать и в «запыленной плазме», ко
гда сильно ионизированные твердые наночастицы образуют устойчивую 
и «висящую» в пространстве объемную решетку типа кристаллической 
(см. [6] и рисунки 21.13 и 21.14).

Рис. 21.13
Типичный вид самоорганизующ егося плазменно-пылевого «крист алла» в запыленной  

плазме. Фотография взят а из И нт ернет а

1>/а р/а

Рис. 21.14
Типичное прост ранст венное распределение частиц пыли в запыленной плазме в цилин

дрическом объеме. (Д анны е т еорет ического расчет а, любезно предст авленные
С. Г. П са хъе, [ 7 ] )

Полагают, что к числу пространственных диссипативных структур 
принадлежат также рукава спиральных галактик, кольца Сатурна и 
других больших планет Солнечной системы (современная аппаратура 
различает у Сатурна более 90 колец). На ранних стадиях формирования 
Солнечной системы именно из рукавов исходного протоплазменного га
зопылевого облака сконденсировались планеты, в том числе Земля. Об
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разование обсуждаемых диссипативных структур обусловлено гравита
ционной неравновесностью состояния вращающегося вокруг планеты 
дисперсного вещества и притяжением его к центральному массивному 
телу при наличии взаимодействия отдельных частиц вещества между 
собой.

Для высокоорганизованных живых систем типичный пример вре
менной диссипативной структуры — явление сердцебиения.

Образование диссипативных структур типично и для сложных хими
ческих систем, особенно каталитических. Классическим и легко распо
знаваемым типом таких структур являются многочисленные «осцилли
рующие» каталитические реакции и «химические волны», наблюдаемые 
при исследовании сильно неравновесных реакционных систем методами 
in situ, которые позволяют детектировать состояние катализатора и си
стемы в целом непосредственно в ходе реакции. Наблюдаемые изотерми
ческие осцилляции скорости каталитической реакции и нередко образо
вание «химических волн» следует отнести к разряду временных и про
странственно-временных диссипативных структур. Оба типа структур 
наблюдаются как для гомогенных, так и для гетерогенных каталитиче
ских систем (см. разд. 22.6). Устойчивые во времени пространственные 
диссипативные структуры для катализа известны пока намного меньше 
в связи с трудностями их экспериментальной дискриминации на фоне, 
например, «равновесной» реконструкции поверхности катализатора под 
действием реакционной среды и т. п.

Вопросы и задачи для самостоятельных упражнений

1. Что называют диссипативными структурами? В чем заключается 
различие обычного стационарного состояния и диссипативной структу
ры? Какова причина образования диссипативных структур?

£
2. Брутто-реакция Н2 + С12 < > 2НС1 осуществляется по цепному

механизму через активные интермедиаты — атомарные Н и С1:

Cl,*.
ei -> 2С1,

С1 + Н2 _̂ Ег -» НС1 + Н,

Н + С12 _̂ Ез -> НС1 + С1,

Н2 *.
е4

-» 2Н.

Нарисуйте диаграмму химических потенциалов для интермедиатов 
данной реакции. Является ли стационарное состояние данной реакции 
устойчивым, если реакция проводится при температуре 400 К и парци
альных давлениях р(С12) = р(Н2) = 10 бар, р(НС1) = 2 бара. Из таблиц из
вестно, что:
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Вещество Ду> .Z?2 9 g , кДж/моль *®298 ’ ДжДмоль К) Ср,  298 * ДжДмоль К)

н 2 0 130,52 29,13
ci2 0 222,9 34,94
НС1 -92,3 186,8 29,13

3. Кинетически необратимая брутто-реакция

R — Р
осуществляется по схеме:

R + Y < £l > 2Y,

Y <===^ Z,

Y 83 > Р,
где Y и Z — интермедиаты.

Найти стационарное по интермедиатам состояние для данного про
цесса и проанализировать его устойчивость.

4. Могут ли возникнуть осцилляции или иные виды неустойчивости 
по интермедиатам при протекании:

£
а) автокаталитической брутто-реакции А + В < > ЗВ, осуществля

ющейся по схеме:

А  <------> 2Х,

2Х + В < > ЗВ;
£

б) автокаталитической брутто-реакции А + В < > 2В, осуществля
ющейся по схеме:

А  < > X  + Y,

X  + Y + В <------> 2В;
£

в) автокаталитической брутто-реакции А + В < > 2В + С, осу
ществляющейся по схеме:

А  <------> 2Х,

2Х < > 2Y + С,

2Y + В < > 2В;
£

г) автокаталитической брутто-реакции 2А + В < > 2В, осуществ
ляющейся по схеме:

А  < = ^  X ,
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Х + А  + В <-------> Y + 2B,

Х < = >  Y,

А < = >  Y;
£

д) брутто-реакции А  + 2С < > В, осуществляющейся по схеме:

А  + X  <-------» ЗХ,

X  + 2С ------ > В;
£

е) брутто-реакции 2А + С < > В, осуществляющейся по схеме:

А  + 2Х < > ЗХ,

2Х + С <----- » В;
£

ж) брутто-реакции А  + С < > В, осуществляющейся по схеме:

А  + X  <-------» 2Х,

X  + Y < » 2Y,

Х  + С <— » В.
Во всех приведенных схемах X  и Y — интермедиаты. Сколько стаци

онарных состояний у рассматриваемых брутто-реакций, если реакции 
протекают при температуре 300 К и характеризуются сродством 
20 кДж/моль? Ответ аргументируйте.
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ГЛАВА 22 
КАТАЛИТИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ 

И ТЕРМОДИНАМИКА 
ФУНКЦИОНИРУЮЩЕГО КАТАЛИЗАТОРА

22.1. ОСОБЕННОСТИ Ф УНКЦИОНИРУЮ Щ ИХ КАТАЛИЗАТОРОВ  
КАК ОБЪЕКТОВ ТЕРМОДИНАМИКИ

Явление химического катализа — ускорения химических процессов 
в нужном направлении не расходуемым при этом веществом-катализа
тором — имеет важнейшее значение в самых разных аспектах жизни че
ловека, начиная от процессов превращения веществ в живых организмах 
и неживой природе и кончая большинством технологических процессов 
в химической промышленности.

По определению катализатором называют вещество, способное уско
рить или инициировать химическое превращение путем вступления в 
промежуточные химические взаимодействия с участниками этого пре
вращения и регенерации своего исходного состава после осуществления 
полного цикла превращений (см., например, [1, 2]).

Таким образом, основная особенность катализа как физико-хими
ческого явления заключается в циклических процессах образования и 
превращения интермедиатов катализируемой брутто-реакции. При этом, 
как показано в разделе 19.2.4, катализируемая брутто-реакция оказыва
ется сопрягающей по отношению к сопряженному с этой реакцией цик
лу превращений каталитических интермедиатов, а вещество активного 
компонента катализатора находится в неравновесном состоянии.

Результатом анализа термодинамических основ каталитических 
процессов явилось хорошо известное и подтвержденное многочисленны
ми экспериментами правило Борескова о примерном постоянстве удель
ной каталитической активности: «Твердые катализаторы под воздей
ствием реакционной смеси меняют химический состав, структуру по
верхности и каталитические свойства. Каждому составу реакционной 
смеси и температуре отвечает определенное состояние катализатора, не 
зависящее от его исходного состояния». В основе данного правила лежит 
термодинамическое рассмотрение каталитической системы и естествен
но вытекающее из такого рассмотрения предположение о связи состава 
и, следовательно, свойств поверхности катализатора с внешними усло
виями, определяемыми реакционной средой. Справедливость правила 
Борескова для огромного числа каталитических систем свидетельствует 
о том, что структурные и химические изменения поверхности катализа
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тора под действием реакционной среды действительно являются неотъ
емлемой частью гетерогенного катализа.

Кроме правила Борескова, хорошо известны и некоторые другие тер
модинамические утверждения общего характера, которые часто исполь
зуют при рассмотрении каталитических процессов. Во-первых, это зна
комый по элементарным курсам катализа и считающийся тривиальным 
постулат о том, что катализатор не может изменить термодинамическое 
равновесие между реагентами и продуктами катализируемой реакции. 
Другой термодинамический принцип выражается соотношениями Хо
риути — Борескова, определяющими скорость обратимой каталитиче
ской реакции как разность скоростей в прямом и обратном направлении 
(см. разд. 19.3.2).

Кроме того, в науке о катализе часто используют различные корре
ляционные соотношения между скоростями реакций и энергетическими 
характеристиками каталитических интермедиатов, образующихся при 
взаимодействии катализатора с исходными реагентами и конечными 
продуктами превращений. Многие из таких соотношений известны как 
соотношения Бренстеда — Поляни.

Любой стехиометрический каталитический процесс — это стехиомет
рическая брутто-реакция, которая осуществляется посредством проме
жуточных химических взаимодействий реагентов с активными центра
ми катализатора, сопровождаемых образованием и последующей эволю
цией интермедиатов превращений — реакционных комплексов «реа
гент— активный центр катализатора». Определим некоторые понятия, 
которые будем использовать при обсуждении каталитических процессов.

Активный центр катализатора — химическое соединение (один атом 
или группа атомов катализатора), обеспечивающее возможность образо
вания упомянутых интермедиатов. В гетерогенных катализаторах ак
тивные центры расположены обычно на поверхности активного компо
нента или активной фазы. В закрепленных катализаторах активные 
центры закреплены на носителе (подложке). В идеальной ситуации но
ситель можно рассматривать как каталитически инертное вещество.

Особенность большинства гетерогенных катализаторов — многообра
зие одновременно функционирующих активных центров с отличающи
мися физико-химическими свойствами (активностью и т. п.) и, как след
ствие, возможность множественности путей (маршрутов) каталитиче
ских превращений. Для большинства гомогенных, гетерогенных и 
ферментативных процессов общее количество активных центров катали
затора в ходе реакции сохраняется, и поэтому существует баланс по сум
марной концентрации всех форм активного центра. Из этого правила 
есть и исключения. Например, для специфического кислотного катализа 
число активных центров соответствует количеству Н30 + ионов в жидкой 
фазе, что контролируется pH среды.

В ситуации, когда существуют балансы по концентрации возможных 
форм активных центров катализатора, значения концентраций и, соот
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ветственно, термодинамических напоров каталитических интермедиатов 
оказываются связанными между собой соотношением баланса по каждо
му типу активных центров. Наличие балансовых соотношений приводит 
к ряду очень существенных особенностей в стационарной кинетике ка
талитических брутто-процессов и принципиальным отличиям кинетиче
ского описания каталитических схем от рассмотренных выше схем нека
талитических реакций.

Например, в простейшем случае каталитического брутто-превраще- 
ния вещества R в вещество Р

R <==^ Р ,

осуществляемого по механизму

Ъ + К < = > Ш < = > К  + -р,

где К — «свободная» форма активного центра катализаторов, {KJ — со
вокупность реакционных комплексов (каталитических интермедиатов) 
(г = 1, ..., т), т. е. промежуточных термализованных соединений моле
кулы (или молекулярного фрагмента) реагента с активным центром, при 
сохранении числа активных центров выполняется баланс

т
[К ] .- [К ]+ £ [ * , ] ,  (22.1)

i=1

где [К]о — общая концентрация активных центров.
В ряде случаев химический состав активных центров и их количество 

могут эволюционировать во времени под воздействием реакционной сре
ды. При этом число активных центров в ходе процесса, вообще говоря, 
может не только убывать (например, за счет их необратимого отравле
ния), но и возрастать (пример — развитие или размножение живых ор
ганизмов, функционирующих за счет ферментативных каталитических 
процессов, и т. п.).

Основные свойства катализатора определяются образованием и эво
люцией реакционных комплексов, то есть термически индуцированны
ми превращениями интермедиатов каталитических реакций. Разнообра
зие и кинетическая или даже термодинамическая специфика каталити
ческих реакций заключаются в основном именно в разнообразии типов 
таких реакционных комплексов.

На рисунке 22.1 изображены циклическая схема простейшей ката
литической реакции, описываемой схемой Михаэлиса— Ментен (см.
(19.27)-(19.28) и ниже, (22.3)-(22.4)), и соответствующая схеме энерге
тическая диаграмма превращений, выраженная через химические по
тенциалы исходного и конечного реагентов, реакционного интермедиата 

и свободного состояния активного центра К. Из диаграммы с очевид
ностью следует, что для протекания реакции слева направо значение хи
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мического потенциала интермедиата \iKl обязано находиться между
значениями химических потенциалов исходной и конечной групп реа
гентов:

(М в  +  М х )  •>  M-Xi ^  (Мр  +  М х )*  ( 2 2 . 2 )

Следовательно, текущее значение химического потенциала катали
тического интермедиата определяется химическими потенциалами реа
гентов катализируемой реакции и активного центра катализатора, а 
промежуточные химические взаимодействия реагентов с катализатором 
сопряжены с протеканием основной катализируемой реакции.

Рис. 22.1
Ц иклическая схем а кат алит ических превращ ений по М и ха эл и су  — М ен т ен  (а )  и диа

грамма превращ ений в координат ах т екущ их значений хим ических пот енциалов (б )

Таким образом, в ходе любого каталитического превращения актив
ный компонент катализатора с необходимостью находится в термодина
мически неравновесном состоянии (стационарном или любом ином), ко
торое определяется термодинамическими силами, действующими в не
равновесной системе, т. е. текущими значениями сродств всех задей
ствованных элементарных химических превращений.

Кроме динамической неравновесности активного компонента ката
лизатора, связанной с его функционированием, возможна, конечно, и 
статическая неравновесность этого компонента, обусловленная «биогра
фией», т. е. предысторией приготовления и/или активации катализато
ра. Такова, например, неравновесность, обусловленная быстрым охла
ждением («закалкой») вещества твердого катализатора в ходе его приго
товления, неравновесность координационно ненасыщенных соединений, 
получаемых вытравливанием (например, путем растворения) части мат
рицы с предварительно включенным в эту матрицу предшественниками 
(прекурсорами) активных центров, и т. п. Многие виды биографической 
неравновесности могут сохраняться даже в условиях длительного функ
ционирования катализатора в реальной реакционной среде.
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С точки зрения термодинамики неравновесных процессов концен
трацию и химический потенциал реакционных комплексов — каталити
ческих интермедиатов можно рассматривать в качестве внутренних па
раметров, а для исходных реагентов и продуктов брутто-реакции — 
внешних. При этом протекание каталитического процесса или, по край
ней мере, части его стадий обычно можно считать стационарным по от
ношению к концентрации каталитических интермедиатов.

Обсужденные в предыдущих главах приемы совместного кинетико
термодинамического анализа можно использовать для выяснения целого 
ряда важных особенностей протекания каталитических процессов и со
стояния непосредственно катализатора в ходе его функционирования, в 
частности, для ответа на следующие принципиальные вопросы.

1. Как описывается важнейший параметр катализатора— скорость 
каталитической реакции с заданной схемой превращений через термо
динамические и кинетические параметры элементарных стадий и можно 
ли применять полученное кинетическое описание при наличии множе
ственности возможных путей протекания реакции в присутствии ката
лизатора?

2. Какие стадии каталитического процесса являются скорость-опре- 
деляющими и какие именно параметры реагирующей системы влияют 
на скорость каталитического процесса?

3. Какова зависимость важнейшего параметра каталитического брут
то-процесса— кажущейся энергии активации от энергетических пара
метров системы и ее элементов при стационарном протекании каталити
ческого процесса?

4. Является ли стационарное состояние катализатора устойчивым?
5. Может ли наблюдаться реконструкция (поверхности) катализатора 

и каковы движущие силы этой реконструкции?
6. Существует ли взаимозависимость скоростей каталитических пре

вращений по разными каналам (маршрутам), если катализатор не явля
ется селективным, и есть ли возможность повлиять на эту селектив
ность?

22.2. «МИКРОКИНЕТИЧЕСКОЕ» ОПИСАНИЕ СТАЦИОНАРНОГО  
ПРОТЕКАНИЯ КАТАЛИТИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

22.2.1. Некоторые особенности стационарного протекания
каталитических реакций

Возможная множественность типов (неоднородность) активных цен
тров катализатора и поэтому путей протекания реальных каталитиче
ских и, особенно, гетерогенных каталитических реакций, вообще гово
ря, требует рассматривать все возможные каналы (маршруты) протека
ния процесса и эволюцию всей совокупности возможных ката
литических интермедиатов. В разделе 19.3.1 было показано, что методы 
неравновесной термодинамики позволяют рассматривать протекание
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таких процессов с неизвестным или плохо известным механизмом путем 
проведения совместного кинетико-термодинамического анализа, в кото
ром активно используются понятия термодинамических движущих сил 
процесса.

В приложении к катализу наибольшее распространение получил 
микрокинетический анализ протекания каталитических реакций, кото
рый является инструментом идеализированного описания сложных ка
талитических процессов и не рассматривает процессы массопереноса, 
способные оказать существенное влияние на наблюдаемую кинетику ка
талитических превращений. Несмотря на наличие многих недостатков, 
микрокинетический анализ все же способен давать существенную ин
формацию о возможном влиянии самых различных термодинамических 
факторов.

Ниже обсуждаются некоторые особенности стационарного протека
ния каталитических реакций, выявляемые с помощью микрокинетиче- 
ского анализа и связанные, как правило, с необходимостью учета балан
са концентрации всех форм активного центра катализатора. Среди таких 
особенностей, качественно отличающих каталитические реакции от не
каталитических, следует упомянуть, прежде всего, возможность несов
падения лимитирующих стадий («узкого горла» процесса) и скорость- 
определяющих стадий, т. е. стадий, параметры которых непосредствен
ным образом входят в выражение для стационарной скорости брутто- 
процесса.

Кроме того, в отличие от некаталитических брутто-реакций, стацио
нарная скорость которых не зависит от стандартных термодинамических 
параметров термализованных интермедиатов, в случае каталитических 
реакций такие параметры могут входить в число скорость-определя- 
ющих параметров и, как следствие, оказывать существенное влияние на 
кажущуюся энергию активации всего процесса и т. п.

Кажущаяся энергия активации каталитического брутто-процесса 
может определяться не только энергией активации скорость-опре
деляющей стадии и энтальпией предыдущих к этой стадии элементар
ных реакций, но и энтальпией стадий, следующих после скорость- 
опред е ляющих.

Ниже приведены примеры анализа простейших каталитических си
стем, в которых элементарные превращения, как правило, линейны в 
отношении концентрации каталитических интермедиатов. Поэтому вы
воды такого анализа относятся к таким катализаторам, в которых можно 
пренебречь взаимодействием между активными центрами как разными, 
так и одинаковыми. Тем не менее, в ряде случаев излагаемые выводы 
могут быть распространены и на более сложные каталитические систе
мы, функционирующие в устойчивом стационарном состоянии, даже в 
случае существования латерального взаимодействия активных центров.

Ниже показано, что для каталитических брутто-реакций R > Р схе
мы, которых линейны по интермедиатам, стационарная скорость Vj, ре-
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зультатирующего брутто-процесса оказывается в широком диапазоне 
условий протекания пропорциональной разности термодинамических 
напоров исходных реагентов и конечных продуктов катализируемой 
реакции. Это совпадает с уже упоминавшимся в разделе 19.3.2 соотно
шением Хориути — Борескова (19.36), которое описывает зависимость 
стационарной скорости многих каталитических процессов от степени их 
термодинамической неравновесности. Одновременно справедливость со
отношения Хориути — Борескова свидетельствует о том, что наличие 
значительного числа различающихся по свойствам центров не меняет 
общей функциональной зависимости скорости каталитического брутто- 
процесса от термодинамических напоров «внешних» реактантов и отра
жается лишь в эффективной константе скорости е̂ . Поэтому можно 
утверждать, что микрокинетический анализ, предпринятый только на 
одном гипотетическом активном центре, легко обобщается на возмож
ность существования широкого набора различающихся активных цен
тров.

В случае близости каталитической системы к термодинамическому 
равновесию для любой сколь угодно сложной каталитической схемы, в 
том числе включающей и стадии, нелинейные относительно превраще
ний интермедиатов, стационарная скорость каталитического брутто- 
процесса, очевидно, с необходимостью пропорциональна сродству сопря
гающей, т. е. катализируемой, реакции (см., например, пример 19.3.1).

22.2.2. Стационарная микрокинетика и скорость-определяющие 
параметры для простейших каталитических реакций со схемами 

превращений, линейными относительно 
каталитических интермедиатов

Как отмечено выше, особенностью расчета стационарной скорости 
для большинства типичных схем каталитических превращений являет
ся необходимость учета баланса концентрации всех форм, в которых мо
гут находиться активные центры катализатора. Типичным примером 
простейших схем каталитических реакций является каталитическая 
реакция с одним каталитическим интермедиатом.

R < = ± P ,  (22.3)

осуществляющаяся по схеме Михаэлиса — Ментен:

R + К < £l > Кх,

К, < 82 > Р + К, (22.4)

где К — свободная форма активного центра катализатора, Кх — катали
тический интермедиат (см. также (19.33)-(19.34)).

Выявим скорость-определяющие параметры для стационарного про
текания данного каталитического брутто-превращения. Для определен-
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ности будем считать, что общий брутто-процесс протекает слева направо, 
т. е. R >Р.

Очевидно, что для брутто-реакции (22.3) на самом деле исходной и 
конечной реакционными группами являются группы с участием свобод
ного состояния активного центра: R + К и Р + К. Поэтому в связи с ли
нейностью схемы (22.4) по интермедиату Кг следует ожидать, что

Ъ = es(R • К -Р  • К) = еД (Ё  -  Р ).

Это выражение получается путем несложных математических опера
ций, учитывающих, что

^  = ^ 1  = Е2(К1- К Р ) ,

и соотношения

Кх = + , (22.5)
8 i + 82

следующего из условия стационарности схемы (22.4) по каталитическо
му интермедиату Кх (или, что то же, по интермедиату К). Поэтому в ста
ционарном по интермедиату Кх состоянии скорость каталитической 
брутто-реакции:

£l£2 к (Й -Р )= е Д (Й -Р )  . (22.6)
8i + е2 v ' v '

Очевидно при этом, что узким горлом реакции, т. е. стадией, на кото
рой происходит максимальный перепад термодинамических напоров 
взаимодействующих реакционных групп, в рассматриваемом процессе, 
как и в случае цепочки некаталитических превращений, является ста
дия с минимальным значением ег (см. (19.53)).

Тем не менее существенно, что выражение (22.6) содержит значение 
термодинамического напора К свободной формы активных центров ка
тализатора; это значение определяется стационарной концентрацией 
свободной формы активного центра и поэтому тоже является «внутрен
ним» параметром. В то же время для проведения кинетико-термоди
намического анализа окончательное выражение для должно содер
жать только «внешние» параметры. Для активных центров таким пара
метром является их полная концентрация. Обозначим эту концен
трацию [К]0. Связь между [К] и [К]о легко найти из баланса между 
количеством (концентрациями) различных форм активного центра. Для 
схемы (22.4) это соответствует равенству

[К] + [KJ = [К]о, (22.7)
которое нередко записывают в виде

0к +  ек1=  1 , (2 2 .8 )
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где 0К1 = [KJ/fK^ — степень заполнения активного центра реакционным 
интермедиатом К1? 0К = [К]/[К]о — доля активных центров, оставшихся 
свободными.

Поскольку в случае термодинамически идеальных систем

Лх = ехр Ц-а
RT

= [Ах] ехр ' j * '

соотношение (22.7) эквивалентно равенству

К ехр J 4 ''
Д Т

+ Кх ехр
RT

= К0 ехр '
v R T у

или

K + ^KlKi = К 0 . (22.9)

Здесь К0 — термодинамический напор свободной форы активных 
центров катализатора в случае, когда все активные центры катализатора 
являются свободными, т. е. в состоянии с 0К = 1; (1̂  и — стандарт
ные химические потенциалы свободной формы активного центра К и 
комплекса-интермедиата Кх. Соответственно, ,̂Kl = ехр[(Рк ~ к 1У кт]-

Из сопоставления (22.7)-(22.9) очевидно, что

ек = к / к „ ,

eKl = 4 * 1  / к „

Поэтому с учетом (22.5)

Ч  _  [Кх] К,
0к

. г\.1 . £i R + 82Р 8iR + 8оР
ГТГ1 = AKl - ^  = ЛК1 —------- —  = — — ехр
[К] К El + £2 е1 + е2

и

К = 0К • К0 = К. к г

0к Ki
^exR + e2P  ̂

61 +е 2

Следовательно,

tj — г 0 ГР Р'1 — 1̂̂ 2 д (К -  Р) -  _ , _- °К! е1 + е2
1 +  ХK i

(22.10)
£jR + б2Р

V 8 i  +  е 2 у
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Как и следовало ожидать, стационарная скорость рассматриваемого 
каталитического брутто-процесса действительно пропорциональна 
разности (R -  Р).

Следует подчеркнуть, что значение v%, поделенное на общую концен
трацию активных центров [К]0, дает важнейшую характеристику ката
лизатора — частоту оборотов активного центра, TOF (turnover fre
quency):

TOF = Uz/[K]0 = (^е/К0) • exp ^ к Л
KRT j

e l e 2
(R -  Pjexp

yR T ;

£ l + £ 2 i + 4  £ l R + £ 2 P4  el +e2

(22.11)

Соотношения баланса, сходные с (22.9), можно получить и для тер
модинамически неидеальных систем. При этом учет термодинамической 
неидеальности активных центров в балансе числа активных центров 
отображается равенством

Yk g

К |
Yk  YKl

где Yko , ук и yKl — коэффициенты активности соответствующих форм и 
состояний активного центра, зависящие обычно от значений 0К и 0Kl . 

Отсюда

К = К„
Yk 0 i + 0K* Yk 0
Yk  1  0 к  j  У к  [

1 + А,Ki Yk

Yk x

8jR + 8 2 P
8 i + 8 2

что можно использовать для дальнейшего анализа стационарных свойств 
системы.

Для упрощения рассмотрения модельных систем далее мы, как и ра
нее, ограничимся рассмотрением термодинамически идеальной системы 
с у =  1.

Параметры ег и, соответственно, эффективное значение в выраже
ниях (22.10) и (22.11) не зависят от стандартных значений химических 
потенциалов взаимодействующих реагентов. Тем не менее, вследствие 
существования балансного соотношения (22.7), в отличие от некатали
тических реакций, значение vz для каталитической брутто-реакции мо
жет оказаться зависимым от стандартных термодинамических харак
теристик каталитических интермедиатов К,.

Покажем это, проанализировав отдельно случаи малой и большой 
степеней заполнения активных центров каталитическим интермедиатом 
К1? т. е. случаи 0Kl «  1 и 0Kl « 1.
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Малая степень заполнения активных центров интермедиатом Кх

При малом заполнении активных центров интермедиатом неравен
ство 0Kl « 1  эквивалентно неравенству 0Kl /  0К « 1  . При этом из
(22.10) получаем:

Отсюда видно, что при малых степенях заполнения активных цен
тров интермедиатом стационарная скорость рассматриваемой каталити
ческой реакции независима от стандартных термодинамических пара
метров термализованных интермедиатов, как это имеет место и для не
каталитических схем превращений. Помимо линейной зависимости от 
разности термодинамических напоров исходного реагента и конечного 
продукта, стационарная скорость v2 пропорциональна также термоди
намическому напору свободной формы активного центра катализатора и 
зависит от стандартных термодинамических параметров переходных со
стояний элементарных реакций схемы (22.4). При этом скорость- 
определяющая стадия и узкое горло общего каталитического процесса 
совпадают, т. к. обе соответствуют стадии с минимальным значением ег.

Как и для некаталитических схем превращений (см. раздел 19.4) ка
жущуюся энергию активации Е ^  результирующей каталитической брут
то-реакции (22.3) проще всего найти при кинетической необратимости
брутто-процесса, т. е. при R » Р  . При этом

Е *  = AfHfc -  А -  А + R T ,

где A — стандартная теплота образования переходного состояния
для скорость-определяющей стадии.

При этом при в, « е 2
Ej. =  Еа 1,

а при Ej»  е2.

Eaz = Еа1 + ArHJ.

Таким образом, как и для некаталитических брутто-превращений, 
кажущаяся энергия активации равна энергии активации скорость- 
определяющей стадии плюс энтальпия предшествующей стадии (если 
таковая существует).

Большая степень заполнения активного центра интермедиатом Кх

В этом случае 0^ * 1 ,  что эквивалентно неравенству 0Kj/0 k » 1 .  
Поэтому

Ki= K „(R -P ). (22.12)
(eiR + егР)' ^Ki
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Анализ выражения (22.12) целесообразно осуществить, рассматривая 
две предельные ситуации для выражения в скобках в знаменателе:

— случай а:

BxR »  е2Р , (22.13)
что соответствует контролю степени заполнения активного центра со 
стороны исходного реагента R;

— случай б:

EjR «  е2Р , (22.14)
что соответствует контролю степени заполнения активного центра со 
стороны конечного продукта Р.

В случае а:

Ъ =£2 К<’̂ й Р) = е2 К° (Р ~ Р)ехр{(|4, - ц | ) /д т }  .

Очевидно, что в рассматриваемой ситуации скорость-определяющей 
стадией является стадия 2 схемы (22.4), т. е. десорбция (элиминирова
ние) конечного продукта Р из интермедиата Кх. Полученное выражение
для стационарной скорости зависит от стандартных значений не толь
ко функции Гиббса образования переходного состояния элементарной 
реакции 2, но и функции Гиббса образования интермедиата Кх.

Специально отметим, что при R > Р неравенство (22.13) может вы
полняться как при £х »  е2, так и при £х « е2. Это означает, что в случае а 
стадия 2 является скорость-определяющей независимо от того, какая 
стадия в брутто-процессе является узким горлом!

Как и в примерах, рассмотренных выше в разделе 19.4.7, найдем ка
жущуюся энергию активации для случая кинетической необратимости 
катализируемой реакции, когда выполняется R »  Р :

ib = е2К0ехр{{\l°Ki -ц °  ) /R t } = е2 •[К]0ехр(р^1/Л Г ) . (22.15)

Кажущаяся энергия активации брутто-реакции при этом:
Еа2 = Д,НГ -  AfH°Ki + RT = Еа2 . (22.16)

Это соответствует энергии активации упомянутой элементарной ста
дии элиминирования (десорбции) продукта Р из интермедиата К1? что 
примерно (с точностью до RT) равно теплоте образования этого переход
ного состояния из стандартного состояния интермедиата Кх (рис. 22.2а).

В случае б при протекании брутто-процесса слева направо выполня
ется условие R > Р , и поэтому выполнение неравенства (22.14) соответ
ствует одновременно ситуации £t «  е2 когда узким горлом является ста
дия 1 схемы (22.4):

lb = EiK0 (R Р)ехр{(ц^ - ц £ ) /д г }  ,
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Координата реакции 
R+K К! Р+К

■*

а

Координата реакции 
R+K К1 Р+К

б

Рис. 22.2
Графическая инт ерпрет ация каж ущ ейся энергии акт ивации Е а£для прост ейш ей кат а

лит ической реакции в случае большого заполнения акт ивного центра инт ермедиат ом К ,
( см. т екст )

т. е. скорость определяется значением и, следовательно, узкое горло 
процесса и скорость-определяющая стадия совпадают. При этом в случае 
R »  Р и термодинамической идеальности всех термализованных участ
ников превращений:

В этом случае скорость-определяющими параметрами являются 
стандартное значение функции Гиббса образования переходного состоя
ния элементарной реакции 1 схемы (22.4), а также стандартные значе
ния функций Гиббса образования «внешних» реагентов R и Р и интерме
диата Кх. Кажущаяся энергия активации катализируемой брутто-ре
акции при этом:

то есть равна сумме энергии активации первой стадии и стандартной эн
тальпии десорбции (элиминирования) продукта Р из интермедиата К17 
при этом энтальпия десорбции равна минус теплоте хемосорбции про
дукта Р (рис. 22.2б). Подчеркнем, что десорбция является стадией, сле
дующей после скорость-определяющей.

Скорость-определяющие параметры и кажущиеся энергии актива
ции для каталитических брутто-реакций с более сложной, чем (22.4),

us » e ^ K L ^ e x p fp ^ /R r ) = ех[К0]И ехр[(р^ + р ^ ) /  ДТ] .

ЕаЪ «  AfH*> -  А + AfH ° -  AfH ^  + RT =
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схемой элементарных превращений можно выявить путем аналогичных 
рассмотрений. При этом, как и для рассмотренного примера, в случае 
большой степени заполнения активного центра каталитическими интер
медиатами узкое горло процесса может не совпадать со скорость- 
определяющей стадией, а расчет кажущейся энергии активации может 
включать не только энтальпии предшествующих стадий. Конкретные 
примеры большого числа простых модельных схем, нередко применяе
мых для микрокинетического анализа особенностей некоторых катали
тических превращений и позволяющих отразить влияние тех или иных 
факторов превращений, рассмотрены в упомянутом выше учебнике 
В. Пармона.

22.2.3. Стационарная микрокинетика для простейших 
каталитических реакций, нелинейных относительно 

каталитических интермедиатов

Выше были рассмотрены схемы каталитических брутто-процессов, 
линейные относительно хемосорбированных каталитических интерме
диатов. В случае, когда реакционные группы каталитического брутто- 
процесса включают по несколько «внешних» реагентов, указанное выше 
условие линейности для гетерогенного катализа эквивалентно предпо
ложению о том, что схема процесса соответствует «ударному» механизму 
Или* — Ридила**. В то же время исследования реального механизма ка
талитических реакций свидетельствует о том, что большинство гетеро
генных каталитических брутто-процессов протекает по механизму 
Ленгмюра — Хиншельвуда , который предполагает взаимодействия 
сорбированных каталитических интермедиатов. При этом каталитиче
ские брутто-процессы оказываются нелинейными относительно этих ин
термедиатов.

Анализ схем, нелинейных относительно каталитических интермеди
атов, всегда намного сложнее, чем анализ линейных схем. Достаточно 
простые аналитические решения, как правило, при этом отсутствуют, в 
связи с чем целесообразно проводить анализ для узко оговоренной обла

Д аниэль Д углас И ли (D an iel D ouglas E ley ) (1 9 1 4 —2 0 1 5 )  — известный английский 
специалист в области катализа. В 1938 году, работая вместе с Э. К. Ридилом, предложил 
«ударный» механизм каталитических превращений. Долгое время был главным редак
тором одного из самых высокорейтинговых журналов по катализу A dvances on Catalysis.

** Эрик Кейт ли Ридил (E ric  K eigh tley  R idea l) (1 8 9 0 -1 9 7 4 )  — профессор Кембридж
ского университета, известный английский физико-химик, специалист в области элек
трохимии, химической кинетики, катализа, электрофореза, коллоидной химии и химии 
поверхности. В 1938 году вместе с Д. Д. Или предложил «ударный» механизм каталити
ческих превращений.

И рвинг Ленгмюр (Irv in g  L angm uire) (1 8 8 1 -1 9 5 7 )  — выдающийся американский 
физико-химик, лауреат Нобелевской премии 1932 года по химии «за открытия и иссле
дования в области поверхностных явлений».

•**** Сирил Н орм анн Х и н ш ел ьвуд  (C yril N orm an H inshelw ood)  (1 8 9 7 -1 9 6 7 )  — выдаю
щийся английский физико-химик, лауреат Нобелевской премии по химии 1956 года 
вместе с Н. Н. Семеновым «за исследования механизма химических реакций».
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сти условий. Так, если это позволяет конкретная задача, целесообразно 
рассматривать предельные ситуации, предполагая кинетическую необ
ратимость определенных стадий, а также доминирование на поверхности 
той или иной формы интермедиата. Существенную пользу при таком 
анализе оказывают решения, полученные для некаталитических брутто- 
превращений, но дополненные условиями баланса по концентрации воз
можных форм активных центров.

Рассмотрим простую каталитическую брутто-реакцию димеризации 
исходного реагента R с образованием продукта Р

2 R < = ± P ,  (22.18)

осуществляющуюся по схеме:

R + К < 81 > К,,

2К, < 82 > Р + 2К, (22.19)

которая нелинейна относительно каталитического интермедиата Kt. 
В некаталитическом варианте данная схема была рассмотрена в разделе
19.3.4.

Согласно результатам анализа в разделе 19.3.4, вблизи термоди
намического равновесия, т. е. в случае R2 ~ Р (или, более конкретно,

( Л2
К2 (R2-  Р) «  К • R + ), стационарная скорость каталитического

v ' I 2e2J
брутто-процесса описывается выражением

we = ^  = E2(K?-PK2) = | ei ( R K - K 1) »
(22.20)

 ----- 8 1 8 2  .  .  К2(Й2 -р )
81+4e2KR v '

(см. (19.63)).
Уравнение баланса по концентрации всех форм активного центра ка

тализатора при этом записывается в виде:

К0 = К + А^К! -  К(1 + A-KlR ), (22.21)

поскольку в условиях близости системы к равновесию « К • R . Здесь,

как и ранее, AKl = ехр Дк -  К , Л

RT

Поэтому в случае, когда узким горлом является первая реакция схе
мы (22.19), т. е. выполняется неравенство

8! «  4 e2 K  R ,

скорость каталитической реакции выражается соотношением:



BiKCR2 -  P)
s  -

C учетом уравнения баланса (22.21) окончательное выражение для 
стационарной скорости запишется достаточно легко анализируемым об
разом:

Очевидно, что выражения (22.22) и (22.23) достаточно легко проана
лизировать, например, на предмет нахождения кажущейся энергии ак
тивации в случае как малой ( A,KlR « 1 ) ,  так и большой ( A,KlR »  1) сте
пени заполнения активного центра каталитическим интермедиатом.

Существенно сложнее анализировать предельные ситуации, когда 
процесс (22.18) осуществляется вдали от равновесия, т. е. при условии 
R2 »  Р (процесс протекает «слева направо») или Р »  R2 (процесс про
текает «справа налево»). Наиболее сложным элементом анализа при 
этом является нахождение стационарного значения Кх как функции от
К , что необходимо для расчета стационарной степени заполнения ак
тивного центра каталитическим интермедиатом.

Проанализируем эти ситуации в случае R2 »  Р .
Если узким горлом является стадия 1 (£х «  4 b2K R ) ,  то, согласно 

рассмотрению в разделе 19.3.4,

(22 .22)

Если узким горлом является стадия 2, то

£х »  4 е2 К • R .

и

(22.23)

d[P] £]KR

В случае Р ^ О

К2 « Р • К2

и, как следствие, 

При этом

Кх = К V ? «  KR .
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Данное выражение также легко анализируется, например, на пред
мет нахождения кажущейся энергии активации, и проч.

Если узким горлом является стадия 2 ( 4е2К • R «  8х), то

~ 2 ~ 2 е2К2 R2 Uy « e2K2R2 = — 2 0 ,— ,
(l + ^KlR)2

поскольку при этом Кх ~ R • К . Как и следовало ожидать, это выражение 
полностью соответствует выражению (19.54).

Аналогично анализируется протекание реакции «справа налево» при 
условии Р »  R2 .

Существенно, что стационарное состояние для схемы (22.19) всегда 
является устойчивым (см. ниже).

Другим примером может быть кинетически необратимое и нелиней
ное по интермедиатам каталитическое превращение двух реагентов Rx и 
R2 в продукт 3 по механизму Ленгмюра — Хиншельвуда с двумя интер
медиатами.

Рассмотрим стехиометрический кинетически необратимый катали
тический брутто-процесс

Rx + R2 ^ ^ P ,  (22.24)
осуществляющийся на одном активном центре по схеме:

R1 + K < = ^ z > K 1,

R2 + К <=?=> К2, (22.25)

К, + К2 < ез > Р + 2К.

Здесь, как и ранее, К — свободная форма активного центра, Kj и К2 — 
каталитические интермедиаты.

Очевидно, что в стационарном по концентрации интермедиатов ре
жиме

= HZ1 = _ СШЫ = _ d[R2] = ^  К2 -  Р К2) =
z dt dt dt зк l 2 t ^

= e1(R1 K - K 1) = e2(R2 K - K 2)

d[ KJ
dt 

d[ K2]

= e^R, • К -  К,) -  8 3 (Kx • K2 -  P • К2) = 0 , 

= e2(R2 • К -  K2) - e 3(K! • K2 -  P • К2) = 0 .
dt

Уравнение баланса по концентрациям всех форм активного центра, 
как и ранее, можно записать в виде

К + Ь к А + Х к Д з  = К „ ,
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где XKl = ехр V k - ^ k^
RT

, XK9 = expV k  - ^ к 2Л 
RT

Рассмотрим некоторые предельные ситуации для схемы превраще
ний (22.25).

Случай а

Пусть узким горлом, и потому кинетически необратимой, будет ста
дия 1. Существенно, что при этом стадия 2, параллельная стадии 1, ки
нетически необратимой быть не может, так как такая необратимость 
нарушила бы заданную условием стехиометричность брутто-процесса
(22.24).

В случае кинетической необратимости стадии 1: 

uz = ejRi • К = ei^ ‘ ’ -  El®1 '
+***  1 *1  К1 * 1  к 2 

1+я- ^ т  + ч Т
Анализ полученного выражения при малой степени заполнения ак

тивного центра интермедиатами очень прост и не требует дополнитель
ных комментариев. Более сложен анализ при необходимости учета этого 
заполнения, поскольку для этого необходимо знать значение отношений
К1у/К и/или К2/К  . Попробуем сделать такой анализ.

Из условий стационарности по концентрации интермедиатов и ра
венства скоростей стадий 1 и 2 имеем:

£ 2  • К — К2 j = £iRi • К ,

то есть

рг _ £2 ^ 2  ~ EiRi рг

2 е2
Естественно, последнее выражение имеет физический смысл лишь 

при e2R2 > .
В предельной ситуации £2R2 »  £iRi устанавливается парциальное 

равновесие на стадии 2, и поэтому К2 = К • R2 . Это позволяет сразу найти 
скорость брутто-процесса при условии, когда доминирующей формой 
активного центра является интермедиат К2.

При этом

EiRi • К0
А-к2 ̂ 2

и, следовательно, кажущаяся энергия активации брутто-процесса ока
зывается равной
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ЕаХ = AfH ?  -  А -  АгЩ 2 + А ,Я °2 + RT =

= (д fH ?  -  Д,Я£_ -  A ,H i + RT) -  (д ,Я «2 -  Д ,Н ^ -  Д,Я|) = Еа1 -  АГЩ,

где Ео1 — энергия активации элементарной стадии 1, а АГН% — энталь
пия стадии 2.

Анализ оказывается существенно более сложным, если доминирую
щей формой активного центра является интермедиат Кх и, следователь
но, необходимо знать значение Кх/К  .

Исходя из равенства скоростей стадий 1 и 3, получаем:

exRi - К = г3 (к х К2 -  Р К2).

Подставляем сюда найденное выше выражение для К2 и при условии 
e2R2 »  находим:

т> _  EiRi + £3Р • К
j\-i —----------- ~----------- •

е3К2
Очевидно, что в связи с балансом концентраций разных форм актив

ного центра данное выражение справедливо лишь при [KJ < [К]о. Это де
лает математически громоздким анализ даже при Р —» 0 , то есть кине
тической необратимости и стадии 3. Действительно, в этом случае в чис
лителе было бы EjRi »  е3Р • К и, следовательно, формально

тг _  eiRi
1 e3R2 ’

что не связано с концентрацией свободной формы активного центра и 
имеет смысл лишь при [KJ < [К]0.

Анализ другой предельной ситуации с е ^ !  «  е3Р • К несколько про

ще, поскольку при этом связь К2 и К сохраняется:
р  _

Кх =  4 - К .
R 2

При К2 =  К ■ R2 э т о  соответствует парциальному равновесию и ста
дии 3, и контролю концентрации интермедиата Кх со стороны концен
трации продукта Р.

При этом

£iRi ■ R2 ■ R0Vy =

ч р
и, соответственно,
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где Еа1 — энергия активации стадии 1, а ^ ГН 2 и ^ rH 3 — энтальпии ста
дий 2  и 3, соответственно.

Пусть кинетически необратимым узким горлом будет стадия 3, а 
предшествующая ей стадия 1  близка к парциальному равновесию.

При этом

Наличие соотношений (22.26) и (22.27) позволяет провести последу
ющий анализ полученного выражения для скорости в некоторых пре
дельных по заполнению поверхности интермедиатами ситуациях и 
найти при необходимости кажущуюся энергию активации всего брутто- 
процесса. Однако попадание величины К в знаменатель выражений
(22.27) и (22.28) позволяет провести последующий анализ в простой ана
литической форме лишь при е2 »  £3 ^ 1  ■ К .

При выполнении последнего неравенства

что означает установление парциального равновесия не только на стадии 
1, но и на стадии 2. В такой ситуации

В случае, когда доминирующей формой активного центра является, 
например, интермедиат К2,

Случай б

Кх = К • Rx (22.26)
и, из равенства скоростей стадий 2  и 3,

£2 ( ^ 2  • К — К2) — ЕзК̂  • К2 — е3К • К2 • Rx.

Следовательно,

К 2
£2 ^ 2  ' К (22.27)

е2 + £3 ^ 1  • К

и, таким образом,

е2ез^2 ‘ Rl ‘ ^2 (22.28)
£2 + £3Ri ’ К

К2 » r 2 k ,
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_ e3Kg-R1 -R2 _ e3K g R 1 

(^K2 -R2)2 ■*.

И

Eaz = AfH ?  -  AfH ^  + АГЩ 2 -  2AfH ^  + RT =

= (AfH * ° - A fH°K i- A fH°K 2+RT) +

+AfH°Ki -  AfH°Kz -  AfH°Ri + AfH ^  ± AfH°K = Ea3 + АГЩ  -  АГЩ  ’

где Ea3 — энергия активации элементарной реакции 3, а АГЩ  и А гЩ  — 
стандартные энтальпии предшествующих стадий 1 и 2, соответственно.

Очевидно, что рассматриваемая ситуация симметрична относительно 
индексов 1 и 2. Поэтому если доминирующей формой активного центра 
является интермедиат Кх, а не К2, то

езК? • R2
V1 ~

К .  • Bi•Ki 
И

Eaz = Еа3 + АГН$ -  АГЩ  .

Другая предельная ситуация в знаменателе выражения (22.27) отве
чает неравенству е2 «  £3 ^ 1  * К . Это означает, что «пропускная способ
ность» стадии 3 много выше, чем стадии 2. При этом

т> _ £2 ^ 2

2 E3R! ’

что, однако, может иметь место лишь при [К2] < [К]0. Если последнее со
отношение выполняется, то

= £ 2  К • R2 .

Если при этом доминирующей формой активного центра является, 
например, интермедиат Кх, то, используя (22.26), сразу получаем:

EaL = Д/Щ ° + R T - A ,H £ -  Д,Я«2 -  A, H I  =

= (д,Щ ° -  A,Я »2 -  Д,Я”2 + ВТ) + (Д,Я«2 -  A ,H I  -  А ,Щ г) =

= Еа 3 + А ГН ° .

_ £2К0 • R2

Ч « 1  ’

то есть несмотря на то, что узким горлом является стадия 3, скорость- 
определяющей является стадия 2.
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При этом
Е а  = А ,Н ?  -А ,Н ^  -  А ,Н ^  + Д,Щ г + R T  =

= (Д, H f  -  AfH ^  -  А,Н1 + RT) -  (A ,H I -  А -  А ,Н •_) = Еа2 -  АГЩ .

где Еа2 — энергия активации стадии 2, а АГЩ  — стандартная энтальпия 
стадии 1.

Рассмотрение некоторых иных нелинейных каталитических процес
сов также приведено в вышеупомянутом учебнике В. Пармона.

22.3. УСТОЙЧИВОСТЬ СТАЦИОНАРНОГО СОСТОЯНИЯ КАТАЛИЗАТОРА
Выше рассмотрено несколько типичных примеров микрокинетиче- 

ского анализа стационарной скорости каталитических брутто-превра- 
щений. Очевидно, однако, что такой анализ имеет смысл только в случае 
устойчивости стационарных состояний обсуждаемых схем превращений 
по отношению к концентрации каталитических интермедиатов.

Устойчивость стационарного состояния системы с каталитическими 
превращениями при большом числе интермедиатов, как и в случае нека
талитических превращений, легче всего анализировать либо путем рас
смотрения эволюции небольших флуктуаций концентрации (термоди
намических напоров) каталитических интермедиатов относительно их 
стационарных значений, либо путем построения функций Ляпунова для 
рассматриваемого каталитического брутто-превращения. В последнем 
случае возможность построения функции Ляпунова для анализируемой 
системы, как и ранее (см. разд. 21.4), однозначно свидетельствует об 
устойчивости ее стационарного состояния.

При этом в системах с превращениями, линейными относительно ка
талитических интермедиатов, наличие катализатора с постоянной кон
центрацией активных центров и, как следствие, необходимость выпол
нения балансных соотношений типа (22.1) относительно концентраций 
всех форм этих центров в общем случае обычно не препятствует построе
нию функций Ляпунова и тем самым не влияет на устойчивость стацио
нарного состояния. Покажем это.

22.3.1. Функции Ляпунова для схем каталитических превращений, 
линейных относительно каталитических интермедиатов

Вследствие наличия балансных соотношений типа (22.1) число неза
висимых внутренних переменных в системах каталитических брутто- 
превращений меньше, чем число возможных форм активных центров 
катализатора. В частности, для катализаторов, обладающих только од
ним типом активных центров и k типами каталитических интермедиа
тов, наличие балансного соотношения дает возможность использовать в 
качестве независимых внутренних переменных отношения типа Кt/K  
или 0кг/ 0к 0  = 1» •••> k) вместо непосредственно термодинамических
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напоров свободной формы активного центра К и самих интермедиа
тов К*.

Покажем, как можно использовать эту особенность для нахождения 
функции Ляпунова Ф для каталитических брутто-реакций.

Рассмотрим, как всегда, каталитическое брутто-превращение
хR *  Р ,

осуществляющееся по простейшей схеме каталитических превращении 
(22.4) с участием свободной формы активного центра К и единственного 
каталитического интермедиата Кх:

ElR + К

К £2 ± р.1 <-
Нетрудно обнаружить, что функцию Ляпунова, соответствующую 

этой схеме, можно записать в виде:

Ф = 8!
~  \ 2  
К1Л

+ £ 2

л2

К
(22.29)

у

где отношение Kj / к  фигурирует в качестве независимой внутренней
переменной, которая описывает самопроизвольную эволюцию системы 
при ее стремлении к стационарному состоянию.

Действительно,
/  ~ л /УУ \ЭФ

э (K j / к )^  = “ 2е1 й - Vк
+ 2е9% - р

К у

_  2 d[KJ
К dt

т. е. положительно определенный функционал Ф (22.29) минимизирует

ся (как функция переменной / К ) в точке ^-^l] = 0 , соответствующей

стационарности по концентрации интермедиата Кх. Нетрудно показать, 
как и ранее для некаталитических превращений (см. разд. 21.4), что 
найденная функция Ф монотонно убывает во времени.

Поскольку наличие положительно определенной (знакопостоянной) 
функции Ляпунова является необходимым и достаточным условием для 
единственности и устойчивости стационарного состояния любой дина
мической системы (см. разд. 21.4), обсуждаемая каталитическая брутто- 
реакция имеет единственное стационарное состояние, которое является 
устойчивым.

Интересно, что функцию (22.29) проще всего получить путем фор
мального преобразования схемы каталитических превращений (22.4) в 
схему

£1R

(К, -  К)

> (К, -  К),

^ —> р
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с формальной реакционной группой (Кх -  К). Существенно, что термоди
намический напор такой группы следует действительно записывать как
K i /K .

При фиксированной концентрации активных центров функцию Ля
пунова Ф в виде положительно определенного квадратичного выражения 
типа (22.29) можно сконструировать для любых схем каталитических 
превращений, линейных относительно интермедиатов.

Например, для каталитического брутто-превращения, описываемого 
схемой

R + К <------> {К.} <------> Р + К

С произвольным набором мономолекулярных превращений катали
тических интермедиатов К. (i = 1, ..., k, см. также разд. 21.4), являю
щихся различными формами промежуточного комплекса «реагент — 
активный центр», стационарному протеканию каталитической реакции 
соответствует минимум выражения

ф = Z Z E«
i=1 j= l ч к  к , 1=1 1=1

,(22.30)

где индексы при усеченных константах скорости соответствуют по
нятным элементарным процессам. В качестве независимой внутренней 
временной, по которой минимизируется функционал, здесь, как и в вы
ражении (22.29), следует использовать не отдельные термодинамические 
напоры Кг, а отношения К * /К .

Независимые внутренние переменные К*/К можно назвать приве
денными значениями термодинамических напоров каталитических ин
термедиатов:

K t/K = е х р { (р Кг -  M / Я Т] .

Физический смысл введения приведенных величин термодинамиче
ских напоров очень нагляден и соответствует простому сдвигу шкалы 
диаграмм, отражающих химические потенциалы каталитических
интермедиатов К., на одинаковую величину (î .

Выражение (22.30) также является положительно определенной ве
личиной и монотонно убывает в ходе спонтанной эволюции каталитиче
ской системы. Поэтому наличие функции Ф соответствует наличию 
единственного и при этом устойчивого стационарного состояния системы 
по интермедиатам.

Интересно, что при достижении системой стационарного состояния 
значение функции Ляпунова достигает своего минимального значения

Ф = ех( К -Р ) 2 ,
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где эффективное значение определяется, как и ранее (см., например, 
разд. 19.3.2), алгебраической комбинацией только значений усеченных 
констант скорости.

Таким образом, значение функции Ф в стационарном состоянии лю
бой достаточно «простой» каталитической системы (с мономолекуляр- 
ными либо сводимыми к ним превращениями каталитического комплек
са «реагент — активный центр катализатора») соответствует скорости 
диссипации энергии в электротехническом эквиваленте схемы катали
тических превращений, но со «смещенным» электрическим потенциа
лом на концах эквивалентной схемы (см. разд. 19.3.2). Действительно, 
вместо электрических потенциалов на концах схемы

^ r+k = R ■ К и С/р+к = Р • К 
надо рассматривать потенциалы

£/r = R и Up = Р .

Вывод о стремлении рассмотренной системы к стационарному состо
янию с минимумом функции Ф, аналогичной минимуму диссипации 
энергии, позволяет сделать серьезное заключение: в условиях постоян
ства концентрации активных центров катализатора и при фиксирован
ных внешних условиях обратимая эволюция каталитической системы к 
стационарному состоянию во многих случаях должна приводить к ми
нимизации скорости превращений внутри катализируемой брутто- 
реакции.

Описанный выше алгоритм позволяет найти функции Ляпунова и 
для несколько более сложных схем каталитических превращений, ли
нейных относительно каталитических интермедиатов, т. е. при отсут
ствии взаимодействия между различными формами активного центра 
катализатора. Такие схемы соответствуют каталитическим превращени
ям на изолированных активных центрах ферментов, невзаимодейству
ющих активных центрах гомогенных катализаторов и на поверхности 
гетерогенных катализаторов, обеспечивающих катализ по «ударному» 
механизму Или — Ридила.

Вывод справедлив и для более сложных схем превращений, включа
ющих возможность образования и сосуществования интермедиатов 
брутто-превращений, выходящих с поверхности катализатора в газовую 
(жидкую) фазу при условии также отсутствия взаимодействий между 
различными формами активного центра катализатора.

Отметим, что при этом единственность и устойчивость стационарного 
состояния катализатора сохраняется и в случае, когда катализируемая 
стехиометрическая брутто-реакция является автокаталитической по от
ношению к исходным реагентам и конечным продуктам брутто-пре
вращений, т. е. к внешним параметрам.
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22.3.2. Устойчивость стационарного состояния катализатора 
с превращениями, нелинейными относительно 

каталитических интермедиатов

Стационарное состояние систем с каталитическими брутто-превр- 
ащениями, нелинейными по отношению к интермедиатам (т. е. допус
кающими их взаимодействие, как это предполагается, например, при 
протекании каталитического процесса по механизму Ленгмюра — Хин- 
шельвуда), в общем случае может быть и неустойчивым. Анализ условий 
устойчивости стационарных состояний таких систем вдали от термоди
намического равновесия всегда надо рассматривать конкретно, посколь
ку нелинейность системы является необходимым, но не достаточным 
условием для неустойчивости стационарного состояния. При этом воз
можны как ситуации, когда стационарное состояние является устойчи
вым, так и ситуации, когда стационарное состояние является неустойчи
вым и может даже эволюционировать с образованием диссипативных 
структур в объеме системы или на поверхности катализатора. Математи
ческий анализ проведения таких каталитических систем, как правило, 
довольно сложен. Примеры соответствующего анализа можно найти в 
литературе, предлагаемой для более глубокого изучения вопросов, об
суждаемых в настоящей главе.

Некоторые типичные примеры явлений, наблюдаемых в случае не
устойчивости стационарного состояния катализатора, приведены в раз
деле 22.6.

22.4. СОПРЯЖЕНИЕ КАТАЛИТИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ.
СВЯЗЬ ТЕРМОДИНАМИКИ КАТАЛИТИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ  

И ИХ СЕЛЕКТИВНОСТИ

Реальные каталитические процессы не бывают строго селективными 
по отношению к целевому продукту превращений. Кроме целевых про
дуктов каталитических реакций, обычно в большем или меньшем коли
честве образуются также и побочные (нецелевые) продукты. Образование 
целевых и побочных продуктов нередко происходит через общие интер
медиаты, что позволяет рассматривать целевые и побочные каналы ка
талитических превращений как термодинамически сопряженные про
цессы. Наличие такого сопряжения особенно очевидно для каталитиче
ских систем, в которых селективность получения целевого продукта 
требует предотвращения его более глубокого и термодинамически более 
предпочтительного превращения, например окисления или гидрирова
ния.
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22.4.1. Соотношения Хориути — Борескова — Онзагера 
для параллельных каталитических реакций 

с общими интермедиатами

В разделе 20.3.4 было показано, что скорости достаточно простых па
раллельных некаталитических брутто-реакций, протекающих вдали от 
равновесия и сопряженных через общие интермедиаты, в стационарном 
по отношению к этим интермедиатам состоянии связаны между собой 
соотношениями Хориути — Борескова — Онзагера (20.17) с феноменоло
гическими коэффициентами взаимности А1Г

Рассмотрение сопряжения каталитических процессов аналогично 
анализу сопряжения некаталитических брутто-процессов. При этом сле
дует, однако, учитывать, что в исходной и конечной реакционных груп
пах присутствуют свободные формы активного центра катализатора.

Проиллюстрируем это утверждение, рассмотрев простейший пример 
из двух параллельных каталитических брутто-реакций £1 и £2:

R < = ^ P i ,

R < Х2 >Р2 , (22.31)
где «основной» продукт Рх и «побочный» продукт Р2 формируются из 
общего начального реагента R с протеканием элементарных стадий через 
общий интермедиат Кх:

R + К <~~̂ —>Кх,

Кк  £2 >Р ! + К ,  (22.32)

Ki <====>Р2 + К .
В стационарном по каталитическому интермедиату режиме

= M R  ■ К -  Kt) -  е2 (Kj -  Й К) -  е3 (К2 -  Р2 К) = 0 .

При этом скорости образования продуктов по заданному маршруту 
определяются выражением:

ки = = е2(К, - Р, ■ К) = ЛПК (Й -Й )  + Л12К(Й- Р2)

V£2 = -  Й К) = Л21К(Й -  Й) + Л22К(Й -  Р2) . (22.33)

Повторив вычисления, сделанные для схемы (20.11), найдем значе
ния модифицированных коэффициентов взаимности Онзагера Л.у. для 
рассматриваемого примера*:

Без потери общности результатов анализа во многих случаях величину К можно 
включать в коэффициенты A tj.
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А _  е 1е 2 +  е 2 е 3 ^ п  А _  8 1е 3 +  е 2 е 3 ^ п А _  А _  е 2е 3А ц  — ■ ■ >  U , А 22 — ; ; >  U , A j 2  — Л 21 —
£i + 82  + £3 £1 + £2 + £3 £1 + £2 + £3

При этом значение внутренней переменной К можно выразить, как 
и в разделе 22.2, через термодинамический напор свободных активных 
центров К0 и степень заполнения активного центра интермедиатом. По
скольку

Ki = K(£jR + £2 ^ 1  + £3 ^2 ) /  (ei + е2 + ез ) »

К= К 0

1 + ®к' 
® к

где

®К! _ ^ £jR + £2 ^ 1  £3 ^ 2

0 К Kl £1 + £2 + £ 3

A,Kl = ехр RT

В общем случае наличия нескольких параллельных каналов Ei (i = 1, 
..., N) для каталитических брутто-превращений

RZi<=^=>PZi

с линейной относительно каталитических интермедиатов схемой пре
вращений, стационарные скорости uz. по каждому из каналов описыва
ются модифицированными уравнениями Хориути — Борескова — Онза
гера:

v u  =  =  f > „ K ( R s  -  ps ) (22 .34 )

(см. разд. 20.3.4), где > 0, а недиагональные элементы Atj и Ап вблизи 
равновесия связаны соотношениями

AtjRу  * A^Rb (22.35)

(см. разд. 20.3.6).
Выражения типа (22.34)-(22.35) могут оказаться полезными при по 

крайней мере предварительном микрокинетическом анализе поведения 
сложных каталитических систем с заранее неизвестным механизмом. 
При этом кинетика стационарных брутто-превращений в анализируемой 
системе определяется только через значения эмпирических коэффици
ентов Atj, в то время как эволюцию системы в заданном направлении 
определяют знак либо отсутствие тех или иных термодинамических 
сил X..
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Анализ последствий выполнения модифицированных соотношений 
взаимности Хориути— Борескова— Онзагера (22.34) для скоростей по 
разным каналам каталитических превращений позволяет сделать не
сколько важных выводов.

Вывод 1. Справедливость общепринятого утверждения о том, что ка
тализатор не смещает установившееся термодинамическое равновесие 
между исходными реагентами и продуктами каталитического превра
щения, ограничена системами, находящимися в полном термодинами
ческом равновесии (т. е. когда R2£ = для любых i и j). В системах с

«парциальным равновесием» (т. е. при Rs  = Р^ по выделенным г и у)
присутствие катализатора не влияет на парциальное равновесие лишь 
при условии 100% -й селективности катализатора по отношению к пре
вращению, по которому предполагается наличие данного равновесия. 
Существенно, что оба случая обычно не реализуются на практике, по
скольку типичные катализаторы не являются идеально селективными, и 
в системах обеспечиваются не полные, а лишь «парциальные» термоди
намические равновесия. Обсуждаемое смещение парциального равнове
сия происходит из-за инициации реальным катализатором побочных 
каналов превращения.

Данный вывод уточняет применимость общепринятого постулата об 
отсутствии влияния катализатора на термодинамические равновесия в 
реакционноспособной системе и является очевидным следствием много
численности термодинамических сил, действующих в неравновесной 
системе и вызывающих параллельные реакции.

Вывод 2. Для сопряженных каталитических процессов, протекаю
щих на одном активном центре по схемам, линейным относительно ин
термедиатов, селективность превращения по разным каналам

мало зависит от степени заполнения активного центра интермедиатами. 
Это является прямым следствием выполнения соотношения (22.34).

Вывод 3. Селективностью сопряженных каталитических брутто- 
превращений в ряде случаев можно управлять, не меняя состав актив
ных центров катализатора, но изменяя химические потенциалы не толь
ко исходных реагентов, но и продуктов этих превращений. Более того, в 
некоторых случаях возможны обращение направления побочной брутто- 
реакции и даже «утилизация» побочных продуктов с получением целе
вых продуктов.

Возможность изменять селективность или даже направление побоч
ного каталитического процесса в случаях, когда основная и побочная 
реакции сопряжены через общий интермедиат, прямо следует из сопо
ставления стационарных значений химических потенциалов каталити



544

ческих интермедиатов и также химических потенциалов основных и по
бочных продуктов полной каталитической реакции. Существенно, что 
рассматриваемый феномен имеет «пороговый» характер по отношению к 
концентрации побочного продукта, т. е. проявляется при концентрациях 
такого продукта выше строго определенных.

Интерпретация данного явления подробно обсуждена в разделе 
20.3.4 для термодинамически сопряженных некаталитических превра
щений. Для случая каталитических превращений графическая интер
претация обсуждаемого влияния сопряжения через общий каталитиче
ский интермедиат представлена на рисунке 22.3. В случае параллельных 
реакций без общих интермедиатов (рис. 22.3а) обращение протекания 
реакции получения побочного продукта Р2 происходит при гораздо более 
жестких условиях на значение химического потенциала |Др2, чем при 
наличии общего каталитического интермедиата Kj (рис. 22.36). Действи
тельно, для обращения направления протекания побочной реакции R —» 
Р2 в случае, показанном на рисунке 22.3а, необходимо, чтобы выполня
лось неравенство |ip2 > (iR, в то время как в случае, показанном на рисунке 
22.3б, обращение направления реакции получения Р2 происходит при 
значительно более мягком условии |1р2 > рК1 -  поскольку исходное тре
бование к протеканию реакции превращения R с необходимостью требу- 
6Т И В Ы П О Л Н вН И Я  У С Л О ВИ Я  JkIjq ^  Ми-

Исходный Продукты Координата Исходный Продукты Координата
реагент реакции реакции реагент реакции реакции

Рис. 22.3
Графическая инт ерпрет ация процессов, происходящ их в сист ем е с двум я сопряж енными  
кат алит ическими реакциями, в ш кале т екущ их хим ических пот енциалов в случае: а — 

от сут ст вия; б — наличия общ его кат алит ического инт ермедиат а K t для получения  
продукт ов Pj и Р 2. Звездочкой помечены сит уации, когда начинает ся обращение направ
ления процесса и «побочны й» продукт  Р 2 вовлекает ся в процессы  получения «основного»

продукт а Р,

Важным следствием кинетико-термодинамического анализа сопря
женных процессов оказывается возможность получить более коррект
ные, чем это позволяет классический равновесный термодинамический 
анализ, условия обращения направления протекания некоторых из воз
можных каналов брутто-превращений и создать новые, в том числе 
практически важные каталитические системы, даже не обладая наличи-
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ем знаний о детальном механизме действия катализаторов. Ниже приве
дены простые примеры такого анализа процессов закоксовывания ката
лизатора, вовлечения легких молекул (типа С02, СН4 и т. д.) в реакции с 
более тяжелыми углеводородами и др.

22.4.2. Применение уравнений взаимности 
Хориути — Борескова — Онзагера для нахождения условий обра

щения направления каталитических превращений

Пример 22.4.1. Реакции коксообразования.
Отложение кокса на катализаторе в ходе его функционирования яв

ляется типичной причиной дезактивации катализаторов и одновременно 
может быть рассмотрено как проявление неселективности в процессах 
конверсии различных органических соединений. Поэтому практически 
важной задачей является нахождение условий, в которых можно в 
принципе предотвратить образование кокса.

В качестве примера найдем условия отсутствия отложения кокса на 
катализаторах при углекислотой конверсии метана, описываемой брут- 
то-превращением

СН4 + С02 < а  > 2Н2 + 2СО. (22.36)
Механизм отложения кокса (элементарного углерода) в ходе данного 

процесса на металлических катализаторах нередко можно описать через 
систему линейно независимых параллельных реакций:

СН4 < £2 > С + 2Н2, (22.37)

С + С02 < г3 > 2СО, (22.38)

где С — отлагаемый кокс.
Очевидно, что из трех рассматриваемых брутто-процессов линейно 

независимыми являются только два. В равновесной системе очевидным 
условием отсутствия коксоотложения по брутто-реакциям (22.37) и 
(22.38) является одновременное выполнение двух неравенств:

Не + 2Нн2 > Исн4> Не + Исо2 >  2 Исо> (22.39)
которые эквивалентны выполнению неравенств

С Н| > CHI, С • С02 > (СО)2. (22.40)

Покажем, что в условиях протекания основного каталитического 
брутто-процесса (22.36) условия отсутствия коксоотложения могут от
личаться от условий (22.39)-(22.40).

Для проведения конкретного анализа предположим, что более по
дробная схема процесса коксообразования включает в себя, например, 
два общих одноуглеродных Cj-интермедиата К4 и К2:

СН4 +  К  К 4 +  Н 2,
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к ,  <=Ё =* к 2 +  н 2,

К2 < = = > К  + С, (22.41)

К2 + С02 < 64 > 2С0 + К.
Здесь под символом С подразумевается кокс в его окончательной кон

денсированной форме, близкой по термодинамическим свойствам к гра
фиту. Поэтому следует полагать, что цс ~ цграф = const и, как следствие, 
значение

С « ехр(-р®раф / RT)

также является фиксированным по величине параметром.
Очевидно, что условием отсутствия отложения кокса является по

тенциально отрицательное значение скорости его образования:

Ъ .= * Р <  о -dt
Найдем условия выполнения этого неравенства, выполнив кинетико

термодинамический анализ схемы (22.41) в предположении стационар
ности по интермедиатам Kj и К2:

dt
d[ К2]

= e1(CH4 - K - K 1 -H2) - e 2(K1- K 2 -H2) = 0 ,

dt = е2 ( к х -  К2 • Н2) -  е3 ( к 2 -  К • С) -  е4 | к 2 • С02 -  СО2 • к |  = 0 .

Отсюда получаем:

£jS2 СН4 • Н2 + 82£4Н2 • СО2 -Ь £2£зН2 ■ С + £j£g СН4 + £j£̂  СН4 ■ СО2= к -
eie 2 (Йг) + (£3 + е 4 СО2 ) (eiH2 + е2 j 

£l£2 C H 2  +  ^£3 +  £4-^2 ■ ( с о )  ^ (e 1 ^ 2  +  £2)

к 9 = к
£i£2 ( н 2) + (£3 + £4 СО2) (eiH 2 + £2)

При этом

^ = ^ Г  =  Е з ( Й 2 ‘ й е )  =  — 7 ^ ?  е з К£i£2 (Н2 j + (£3 + £4 СО2) (eiH2 + £2)

(СН4 -  С • Н|) + (EiHa + £2)е4 (со)2 -  С02 • С |. (22.42)

Как и следовало ожидать, скорость v ĉ определяется термодинамиче
скими движущими силами двух линейно независимых брутто-реакций, 
в конкретном случае реакций £2 и £3.

Из выражения (22.42) следует, что кокс не образуется при условии
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£]82 (с • Н| -  СН4) + (eiH2 + е2)е4 С С02 -  (со) >0

Видно, что полученное условие отсутствия коксообразования в ходе 
протекания целевого брутто-превращения (22.36) значительно отличает
ся от необходимости одновременного выполнения более жесткой систе
мы сразу двух неравенств (22.39) или (22.40).

Пример 22.4.2. Каталитические реакции прямого встраивания мета
на и малых алканов в более длинные линейные алканы. Процессы «Би- 
форминг» и «Бициклар»

В последние годы были разработаны и в ряде случаев доведены до 
уровня промышленного использования некоторые каталитические про
цессы, активно использующие возможность термодинамического со
пряжения параллельных каналов каталитических реакций. Наиболее 
показательны здесь считавшиеся ранее невозможными каталитические 
процессы прямого встраивания легчайшего из углеводородов — метана в 
более длинные углеводороды.

Основой разработки таких процессов явились общеизвестные данные 
о том, что во многих процессах переработки нефти или ее фракций кроме 
целевых продуктов за счет протекания нежелательных процессов кре
кинга (расщепления) углеводородов в качестве побочного продукта обра
зуется метан. Это означает, что существуют общие интермедиаты про
цессов образования метана и процессов получения целевых продуктов 
нефтепереработки. Таким образом, можно пытаться сохранить протека
ние превращений по основному (сопрягающему) каналу целевых пре
вращений углеводородов и одновременно обратить направление превра
щений по каналу образования метана, что приведет к прямому встраива
нию метана в более длинные углеводороды. Существенно при этом, что 
детального знания механизмов протекающих каталитических превра
щений для нахождения условий возможность протекания желаемых 
превращений не требуется. Однако требуется знание условий, когда воз
никают термодинамические силы, способствующие такому встраиванию 
метана.

Так, например, одним из наиболее распространенных процессов 
нефтепереработки является процесс риформинга прямогонных бензино
вых фракций, направленный на повышение октанового числа бензинов. 
Это достигается, прежде всего, за счет дегидроциклизации линейных 
парафинов С5+ при температурах ~450°С на платиносодержащих катали
заторах по реакциям типа:

+  4  Н 2

В обычных условиях проведения риформинга эта целевая реакция 
сопровождается нежелательными процессами крекинга (расщепления
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углеродной цепочки в исходной молекуле) с образованием метана и лег
ких алканов С2-С 4.

Было предположено, что указанная реакция дегидроциклизации ли
нейных парафинов С5+ может быть сопряжена, например, с метанирова- 
нием линейных алканов:

+ сн4 +  5  Н 2

(в общем виде:

спн2п+2 + сн4 Сп+1Н2(п+1)+2 + 5Н2) (22.43)
или встраиванием в линеиныи алкан другого легкого алкана, например 
бутана, по уравнению:

С « Н 2П+2 +  С 3Н 8 > С п+3Н 2(я+3)+2 +  5 Н 2* (22.44)
Поскольку все упомянутые брутто-превращения типа (22.43) и

(22.44) являются эндотермическими с А^  > 0, но протекают с большим 
увеличением числа молекул, то есть идут с увеличением энтропии, 

> 0 (см. таблицу 22.1), то существует температура сдвига равновесия 
этих брутто-превращений:

АГН°
ArS°

(630 + 790) К  ~ (400 + 500) °С ,

выше которой ArG° < 0 и, таким образом, равновесие процессов (22.43) и
(22.44) оказывается сдвинутым вправо за счет возникновения соответ
ствующих движущих сил.

Таблица 22.1
Термодинамические параметры некоторых реакций совместной дегидроцикли

зации легких и длинных линейных алканов

Реакция Дгн “98
кДж/моль

Дг®298
кДж/моль

Г* К

1 н"С5Н12 + СН4 -»  С6Н6 + 5Н2 304,2 386,0 790
2 н-С6Н14 + СН4 -> С6Н5СН3 + 5Н2 291,6 401,6 730
3 н-С6Н14 + С3Н8 -»  С6Н5С3Н7(кумол) + 5Н3 275,6 439,1 630

Поэтому в традиционном процессе риформинга бензиновых фракций 
при температурах выше найденных Т* легко возбудить и движущие си
лы, обеспечивающие прямое встраивание легких углеводородов, вклю
чая метан, в тяжелые углеводороды. Примечательно, что в этом же тем
пературном диапазоне протекает и основной сопрягающий процесс ри
форминга. Используя обсуждаемый принцип возбуждения необходимых 
движущих сил, Институт катализа СО РАН и его бывший Омский фили
ал, а ныне Институт проблем переработки углеводородов СО РАН, разра
ботали процесс «Биформинг». Процесс ориентирован на утилизацию ма
лоиспользуемых «нефтезаводских» газов — легких углеводородов С4-С 4,
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образующихся в различных процессах нефтепереработки (например 
крекинга, риформинга и т. д.) и доведен до промышленной реализации с 
использованием стандартных платиновых катализаторов риформинга. 
Для создания необходимых термодинамических движущих сил, обеспе
чивающих обращение нежелательной побочной реакции крекинга тяже
лых углеводородов на легкие алканы и метан включительно через стан
дартный реактор риформинга бензиновых фракций, был осуществлен 
рецикл нефтезаводских газов при повышенном давлении. Крупномас
штабные испытания процесса «Биформинг» подтвердили дееспособность 
обсуждаемой идеи прямого встраивания легких углеводородов в тяже
лые. При этом было получено увеличение выхода высокооктановых бен
зинов на 3-4 ,5%  без дополнительного расхода нефтяного сырья при 
мощности единичных реакторов риформинга порядка 70—100 тыс. т в 
год.

Идеи, заложенные в процесс «Биформинг», оказалось возможным 
реализовать и для еще более актуального для России процесса — прямой 
со-ароматизации метана с легкими алканами типа С2-С 4, являющимися 
типичными и пока малоутилизируемыми (вследствие трудностей транс
портировки) компонентами попутных газов нефтедобычи или компонен
тами так называемого «жирного» природного газа.

Действительно, в настоящее время хорошо известны процессы «аро
матизации» С2-С 4-алканов на цинк-замещенных цеолитах типа Zn-ZSM- 
5 и т. п., также при температурах 450-520°С. Примером такой реакции 
«ароматизации» является реакция

2С ,н , — г->  с ,н „  + 5Н2.
Очень существенно, что процессы «ароматизации», как и процессы 

риформинга бензиновых фракций, сопровождаются побочными процес
сами частичного крекинга легких алканов до метана.

Мольное отношение С-|/С4 
Рис. 22.4

Зависимост ь скорост и образования ( зона помечена знаком « - » )  — поглощ ения ( зона, 
пом еченная знаком  «+» )  мет ана от  концент рации ( давления)  мет ана в ходе со- 

ароматизации парциального м ет ана и пропана на цеолит ах Z n -Z S M -5  при т емперат уре
400°С ( по работ е [ 7 ] )
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В то же время термодинамические данные, представленные в таблице
22.2, говорят о том, что при температурах 830-940 К (~550-650°С) при 
повышении давления метана в ходе стандартной ароматизации С2-С 4- 
алканов возникают движущие силы для встраивания метана в аромати
ческие углеводороды по реакции типа:

г о д ,  +  с н 4 - д а  с д а н ,  +  б н ,.
Таблица 22.2

Термодинамические параметры некоторых реакций ароматизации легких ал-
канов (по [3])

№ Реакция А/-Н298
кДж/моль

/̂•^298
кДж/моль Г* К

1 6СН4 -> С6Нв + 9Н2 532,0 326,3 1630
2 2С3Н8 -»  С6Нв + 5Н2 290,6 382,0 760
3 2 п-С4Н10 —» р-С6Н4(СН3)2 + 5Н2 278,6 279,7 800
4 С3Н8 + п-С4Н10 -> С6Н5СН3 + 5Н2 278,6 393,4 710
5 ЗС2Н8 -»  С8Н6 + 5Н2 336,9 363,9 930
6 СН4 + 2С3Н8 —» С6Н5СН3 + 6Н2 332,6 377,8 880
7 СН4 + С3Н8 + п-С4Н10 -»  р-С6Н4(СН3)2 + 

6Н2
279,0 264,1 1060

8 СН4 + С2Н6 + С3Н8 —» С6Н6 + 6Н2 346,3 366,7 940
9 СН4 + ЗС3Н8 —» С10Н8 + 10Н2 537,4 644,9 830

Прямые эксперименты по со-ароматизации метана и С3-С 4-алканов 
на стандартных катализаторах ароматизации С2-С 4 Zn-ZSM-5 подтвер
дили этот вывод, обнаружив, как и ожидалось, «пороговый» характер 
явления обращения направления процесса образования — поглощения 
метана (см. рис. 22.4).

Зафиксированная при этом доля углерода метанового происхожде
ния в жидкой фракции со-ароматизации достигла 70% по весу. Наличие 
прямого встраивания метана в ароматические углеводороды в обсуждае
мых процессах позже было доказано и прямыми изотопными методами с 
использованием метана, меченного изотопами 13С [4].

Процессы сопряженной со-ароматизации метана с алканами С2-С 4 
протекают в намного более мягких условиях, чем труднореализуемый 
процесс прямой ароматизации метана в бензол (сравните, например, 
значения Т* для реакции 1 и реакций 6 -9  в таблице 22.2.). Это свиде
тельствует о безусловной практической перспективности процессов об
суждаемой со-ароматизации, получивших условное наименование «Би- 
циклар».

22.4.3. Использование уравнений Хориути — Борескова — Онзаге
ра для приближенного описания кинетики 

сложных каталитических превращений

Феноменологические уравнения Хориути — Борескова — Онзагера в 
ряде случаев позволяют сделать первое приближение для описания ки
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нетики каталитических превращений в системах, характеризующихся 
наличием многих параллельных каналов превращений.

Рассмотрим возможное применение этих уравнений на примере про
цесса алкилирования бензола этиленом.

Целевой процесс алкилирования бензола (Б) этиленом (Э) с целью по
лучения этилбензола (ЭБ)

Б + Э < Е1 > ЭБ (22.45)
на цеолитных катализаторах сопровождается получением нежелатель
ного побочного продукта— диэтилбензола (ДЭБ), появление которого 
вызвано «переалкилированием» целевого продукта:

ЭБ + Э < Е2 > ДЭБ. (22.46)
В промышленности для удаления нежелательного ДЭБ и повышения 

результирующей эффективности переработки бензола в целевой продукт 
ЭБ применяют специальный процесс «трансалкилирования»:

ДЭБ + Б < Е3 > 2ЭБ, (22.47)
который проводят в отдельном реакторе с использованием катализатора 
и условий, практически идентичных используемым для проведения це
левой реакции.

Покажем, что наличие термодинамического сопряжения целевого и 
нежелательного побочного каналов превращений позволяет, в принципе, 
проводить целевой процесс со 100% -й селективностью превращения бен
зола в этилбензол при условии добавления в исходную реакционную 
смесь определенного количества нежелательного продукта ДЭБ.

Действительно, рассмотрим первый и второй брутто-процессы алки
лирования (22.45) и (22.46) как термодинамически сопряженные (тре
тий брутто-процесс (22.47) является линейно зависимым по отношению 
к первым двум).

В такой ситуации кинетические уравнения получения этилбензола и 
диэтилбензола можно записать в виде соотношений Хориути — Бореско
ва — Онзагера:

иа = ^ ^  = Л11(вэ-эв)+л12(эвэ-дэв),

«и = = Л 21 (в • Э -  эб) + л22 (эб • э  -  д е в ) ,

где, согласно (22.35),

Л12Э Б Э  = Л21Б Э .
Данные соотношения можно использовать в качестве первого при

ближения для расчета, например, кинетики превращения этилена и бен
зола при проведении процесса в трубчатом реакторе идеального вытесне
ния. Для этого можно использовать приведенные выше кинетические 
уравнения в обычной «классической» форме с использованием концен-
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траций «внешних» реагентов Б, Э, ЭБ и ДЭБ, а не их термодинамических 
напоров, и констант равновесия для обсуждаемых брутто-процессов:

с*[ЭБ]
dt

4ДЭБ]
dt

= л;11 [Б] • [Э] - [ЭБ]
К - л ;12

= -л;12 [ЭБ]
[Б]

[Б] [Э] -

г1 у 
[ЭБ]

[ЭБ] • [Э] - [ДЭБ] 
К

\

р2

Л
к pi

+ л ;22 [ЭБ] [Э] - [ДЭБ] 
К р2

В полученной системе уравнений имеется три феноменологических 
коэффициента Л-; .

На рисунке 22.5 показаны результаты типичных расчетов эволюции 
реакционной смеси при ее протекании в реакторе идеального вытесне
ния, сделанных с учетом вышеуказанных соотношений и необходимых 
уравнений массобаланса и с использованием известных из литературы 
значений Kpi для температуры 210°С.

Время,  отн.ед.

Рис. 22.5
Результаты типичного расчета изменения стационарной концентрации компонентов 
реакции алкилирования бензола (Б ) этиленом (Э ) в проточном реакторе идеального вы

теснения, проведенные для температуры 210°С с учетом уравнений взаимности Хо
риути —  Борескова —  Онзагера в целях оптимизации состава исходной реакционной сме

си. Видно, что при избранном составе исходной реакционной смеси концентрация ди- 
этилбензола (ДЭБ) на выходе из реактора равна концентрации ДЭБ на входе реактора. 
Это соответствует 100%-й селективности процесса алкилирования в отношении целе

вого продукта этилбензола ( ЭБ )

Видно, что эволюция во времени концентраций исходных продуктов, 
в число которых входит и ДЭБ, может действительно приводить в конце 
концов к ситуации, когда концентрация ДЭБ на входе оказывается рав
ной концентрации ДЭБ на выходе из реактора. Это эквивалентно тому, 
что процесс при избранном составе исходной реакционной смеси проис
ходит со 100%-й селективностью расходования исходных реагентов —
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бензола и этилена— на получение ЭБ (см. рис. 22.5) даже без примене
ния отдельного реактора трансалкилирования.

22.4.4. Выводы

Каталитические брутто-превращения, осуществляемые на одном и 
том же катализаторе, обычно сопряжены через общие интермедиаты, что 
позволяет во многих случаях активно использовать приемы термодина
мики неравновесных процессов для управления селективностью пре
вращений, не меняя химический состав катализатора.

Существенно, что приемы такого управления базируются на измене
нии термодинамических движущих сил для каталитических брутто- 
превращений и поэтому обычно не требуют детального знания о меха
низмах самих каталитических процессов.

22.5. ОСОБЕННОСТИ УСТОЙЧИВЫХ НЕРАВНОВЕСНЫХ СОСТОЯНИЙ 
ФУНКЦИОНИРУЮЩЕГО КАТАЛИЗАТОРА

Явление катализа основано на возможности образования умеренно 
прочных промежуточных соединений активного вещества катализатора 
с реагентами катализируемой реакции. Вследствие этого состояние ак
тивного вещества катализатора неизбежно контролируется взаимодей
ствиями с реакционной средой и при функционировании катализатора 
претерпевает определенные изменения. Для гетерогенных катализато
ров такие изменения обычно называют реконструкцией поверхности ка
тализатора, которая может быть значительной. Например, гладкая по
верхность благородных металлов под воздействием больших давлений 
СО может «фасетироваться», образуя достаточно регулярную поверх
ностную шероховатость надмолекулярного размера. Для медьсодержа
щих оксидных катализаторов в присутствии водорода известны случаи 
обратимой миграции ионов меди из объема оксидной фазы с образова
нием эпитаксиальных наночастиц металлических меди на поверхно
сти, и т. д.

Функциональный результат такой неизбежной адаптации катализа
тора к реакционной среде был сформулирован Г. К. Боресковым в 1947 г. 
в виде особого правила, согласно которому в стационарных условиях 
удельная каталитическая активность, УКА, гетерогенного катализатора 
(т. е. скорость каталитической реакции, отнесенная к единице доступной 
поверхности каталитически активной фазы) является для заданной тем
пературы и состава реакционной среды величиной примерно постоянной 
и зависящей только от химического состава активной фазы. В настоящее 
время вместо величины УКА при знании общего числа активных цен
тров обычно используют прямо пропорциональную ей величину частоты 
оборотов активного центра катализатора, TOF. Очевидно, что правило 
Борескова сохраняет свою силу и в отношении величины TOF.
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С точки зрения термодинамики неравновесных процессов суще
ственно, что обычно катализатор функционирует при больших значени
ях сродства для катализируемого брутто-процесса (Лг£ > RT), т. е. вдали 
от термодинамического равновесия. Поэтому ниже будут отмечены неко
торые проявления не только равновесной реконструкции катализатора, 
к числу которых относятся отмеченные выше примеры «фасетирования» 
поверхности и миграции ионов меди, но и отмеченные примеры сопря
женности процессов с участием вещества катализатора и сопрягающей 
катализируемой реакции.

Наиболее ярко и легко наблюдается неравновесная реконструкция 
катализаторов, которая проявляется при неустойчивости стационарных 
состояний катализатора вдали от термодинамического равновесия. Это 
обусловлено, как указывалось в главе 21, возможностью возникновения 
легко распознаваемых временных и пространственно-временных дисси
пативных структур и явлений типа осцилляции скорости химических 
реакций и возникновения химических волн в объеме системы или на по
верхности катализатора. Примеры таких структур приведены ниже, в 
разделе 22.6.

Тем не менее, в условиях существенной удаленности от термодина
мического равновесия стационарное состояние катализатора способно 
оставаться и устойчивым. Это присуще, например, всем каталитическим 
процессам, для которых существуют знакопостоянные функции Ляпу
нова для анализируемого процесса (см. разд. 22.3).

Экспериментально регистрируемые проявления неравновесности 
устойчивого стационарного состояния катализатора обычно менее ярки, 
чем проявления неустойчивых состояний с образованием диссипативных 
структур. Наиболее известны такие проявления неравновесности устой
чивых стационарных состояний в гомогенных каталитических системах, 
что выражается в существенном отличии стационарных концентраций 
интермедиатов каталитических реакций в ходе каталитического процес
са от таковых в равновесной системе.

В более общем случае, в том числе в гетерогенных системах, наиболее 
типичными проявлениями неравновесности устойчивого стационарного 
состояния катализатора являются:

а) отличие температуры активного компонента функционирующего 
катализатора от температур инертного носителя катализатора и/или 
окружающей реакционноспособной среды;

б) существенное уменьшение стационарного значения химического 
потенциала (концентрации) наиболее активных свободных форм реак
ционного центра катализатора (за счет вовлечения в превращения про
межуточных комплексов «реагент — реакционный центр») по сравне
нию с их химическим потенциалом (концентрацией) в условиях термо
динамического равновесия реакционной среды;

в) «неравновесная» обратимая реконструкция поверхности или объ
ема активного компонента катализатора;
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г) изменение температуры фазовых переходов активного компонента 
катализатора по сравнению с температурой соответствующих переходов 
в термодинамически равновесных условиях, т. е. смещения положения 
кривых сосуществования различных фаз активного компонента катали
затора по сравнению с равновесными р-Т-диаграммами, включая воз
можность изменения агрегатного состояния активного компонента;

д) возможность возникновения метастабильных состояний активного 
вещества катализатора, в том числе в виде пространственных диссипа
тивных структур, на поверхности или в объеме активного компонента 
катализатора.

Некоторые конкретные примеры таких проявлений неравновесности 
описаны ниже.

22.5.1. Температура активного компонента 
функционирующего катализатора

Наиболее характерным примером неравновесности гетерогенного ка
тализатора является существенное отличие реальной температуры ак
тивного компонента функционирующего катализатора от температуры 
окружающей среды или объема гранулы катализатора. Для экзотерми
ческих каталитических процессов это отличие возникает за счет конеч
ной скорости теплообмена активного компонента, на котором выделяет
ся основное количество теплоты катализируемой реакции, с окружаю
щей средой.

Действительно, в результате протекания экзотермического брутто- 
процесса на активном компоненте происходит взаимодействие потоков 
выделяемой теплоты JQ и превращаемого вещества (реагентов) Jc. При 
стационарных потоках Jc это вызывает ненулевое значение JQ, т. е. появ
ление термодинамической силы для отвода выделяемой теплоты от ак
тивного компонента, например, в гранулу катализатора и затем в окру
жающую среду. В результате возникает градиент температуры между 
активным компонентом, химически неактивным носителем катализато
ра и окружающей средой. Для сильно экзотермических реакций и высо
кодисперсных частиц активного компонента данное отличие можно за
фиксировать экспериментально, например, по «аномально» большому 
увеличению параметра кристаллографической решетки активного ком
понента катализатора в момент протекания реакции по сравнению с тер- 
мически-индуцированным увеличением в реакционно-инертной среде. 
На рисунке 22.6 представлены экспериментальные данные для высоко
экзотермической ( ArH®gg = -206  кДж/моль) реакции метанирования 
синтез-газа

на катализаторе Ni/Si02.
ЗН2 +  СО > СН4 +  Н 20
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Рис. 22.6
Температурная зависимость параметра кристаллической решетки а наночастиц Ni в 
катализаторе Ni/Si02 в среде одного газа Н2ив реакционной смеси Н 2 + СО. По шкале 

абсцисс приведена температура гранул катализатора, измеряемая термопарой ( по ра
боте [5 ]  )

Видно, что параметр кристаллической решетки функционирующего 
активного компонента катализатора соответствует температуре, на де
сятки градусов превышающей температуру, измеряемую термопарой 
внутри гранулы катализатора.

22,5,2. Стационарное состояние твердой фазы активного компо
нента катализатора в условиях контакта с реакционноспособ

ным флуидом неравновесного состава и постоянства состава фаз

Фазовое состояние частиц активного компонента катализатора обыч
но контролирует свойства находящихся на их поверхности активных 
центров и поэтому имеет ключевое значение для гетерогенного катализа. 
Выявление конкретной природы этого состояния в момент функциони
рования катализатора всегда является очень трудоемкой как экспери
ментальной, так и, тем более, теоретической задачей вследствие воз
можности сильного влияния реакционной среды на катализатор.

Действительно, для многофазной системы с заданным числом реак
ционноспособных компонентов в условиях термодинамического равно
весия состояние твердой фазы находят обычно путем построения фазо
вых диаграмм и использования правила фаз Гиббса, определяющего 
число термодинамических степеней свободы в термодинамически равно
весной системе (см. разд. 9.2). Для гетерогенного катализа особый инте
рес представляют системы со «вполне подвижными» (по Д. С. Коржин-
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скому*) компонентами, способными мигрировать между фазой твердого 
активного компонента катализатора и реакционной средой — подвиж
ным флуидом (жидкой или газообразной фазой), окружающим катали
затор. Такими активными компонентами катализатора являются, 
например, оксиды, карбиды, халькогениды и галогениды многих метал
лов, в качестве подвижных компонентов которых можно рассматривать 
соответственно кислород, углерод, серу и галогены. В условиях равнове
сия состояние этих твердых фаз является функцией равновесного соста
ва и других физико-химических параметров флуида, который находится 
в контакте с твердой фазой и способен принимать или связывать неме
таллические компоненты этой фазы. Фазовая диаграмма таких систем во 
многих случаях может быть найдена путем использования стандартных 
термодинамических таблиц для участников превращений.

В случае протекания каталитической реакции принципиальным для 
системы условием является неравновесность химического состава флуи
да, окружающего катализатор. Аналогичная ситуация типична и для 
многих геохимических систем, в которых твердые породы взаимодей
ствуют с наполняющим породы реакционноспособным флуидом нерав
новесного состава. Отсутствие равновесия в таких многокомпонентных 
системах нередко исключает возможность построения традиционной фа
зовой диаграммы состояния активного компонента катализатора или 
вмещающей породы и использования правила фаз Гиббса и, как след
ствие, делать аргументированные выводы относительно конкретного со
стояния твердой фазы даже при известных составе, температуре и общем 
давлении флуида. В то же время недавние прямые in situ эксперименты 
для целого ряда металлических катализаторов, функционирующих, 
например, в реакциях окисления легких алканов, зафиксировали воз
можность скачкообразных обратимых изменений фазового состояния 
активного компонента, сходных с фазовыми переходами в равновесных 
системах и связанных с переходом компонента из оксидной в металличе
скую форму и обратно при очень незначительном изменении состава ре
акционной среды. Существенно, что такие изменения сопровождаются и 
кардинальным изменением каталитических свойств системы.

Попытаемся описать стационарное фазовое состояние активного 
компонента катализатора на примере идеальных систем, не допускаю
щих образование фаз переменного состава за счет образования твердых 
растворов подвижного компонента и т. п. В качестве объекта конкретно
го анализа можно выбрать фазовое состояние достаточно простой систе
мы с так называемым «лабильным» каталитически активным компонен
том — платиной, которая, как известно, легко вступает в обратимую ре
акцию окисления с образованием оксида

РЮ2 ё = = ^  Pt + 0 2, (22.48)

* Дмитрий Сергеевич Коржинский, 1899-1985 , —  академик АН СССР, крупнейший 
советский геолог и геохимик, специалист в области петрографии, геохимии и геологии 
рудных месторождений, один из основоположников физической геохимии.
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т. е. способна обмениваться с окружающей средой кислородом. Саму 
платину следует считать неподвижным (по Коржинскому — «инерт
ным») компонентом.

В ситуации, когда давление кислорода является «внешним» пара
метром, число К  независимых химических компонентов в данной систе
ме равно 2 и, вследствие наличия в системе трех фаз, согласно правилу 
фаз Гиббса данная система обладает в равновесии только одной термоди
намической степенью свободы С: С = 2 + К  -  3 =  1.* Это означает, что при 
заданных давлении кислорода р02 и температуре Т твердая фаза может 
находиться только в состоянии либо Pt, либо РЮ2. Кривую сосущество
вания двух твердых фаз, делящую на фазовой диаграмме р02 <-> Т области 
разных фазовых состояний системы в условиях равновесия, находят из 
условия равновесия гетерогенной реакции XI:

А-ш = -A rG>Zi = (ipto2 -  (Mpt + Ио2) = 0 , (22.49)

где ArSl — текущее термодинамическое сродство стехиометрического 
превращения XI, ArGrSl — изменение потенциала Гиббса при протекании 
реакции (22.48), а символом цг обозначены химические потенциалы ком
понентов i — участников превращения XI. При небольших общих давле
ниях для газообразных компонентов можно полагать щ = ц°г + RTlnpt, а 
для твердых — ц, = ц°г, где р( — парциальное давление компонента г, — 
стандартный химический потенциал соответствующего компонента. По
этому в этих условиях равенство (22.49) эквивалентно равенству

М-pt + ^о2 + RTlnРо2 = Мтю* ’ (22.50)

позволяющему легко найти кривую сосуществования двух твердых фаз в 
упомянутых выше координатах. При этом очевидно, что вне кривой со
существования фаз, т. е. , например, при ArEl > 0, равновесное состояние 
твердой фазы соответствует металлической платине, а при ArSl < 0  — ее 
оксиду.

На рисунке 22.7а представлена соответствующая диаграмма в коор
динатах Т <-> р02, рассчитанная в упрощенном варианте по данным таб
лицы 22.3. Как следует из таблицы 22.3, реакция XI является эндотер
мической (АГЩ98Х1 =+134 кДж/моль) и сопровождается увеличением

энтропии (ArS298zl =+177,7 Дж/моль-К). Поэтому, вопреки обыденному
мнению об инертности платины в кислородной атмосфере, в области 
температур, представляющих интерес для катализа (Т < 500-1000 К), 
равновесным состоянием твердой платиносодержащей фазы должен 
быть ее оксид даже при очень малых парциальных давлениях кислорода.

Настоящее рассмотрение дается в упрощенном варианте и не рассматривает воз
можность пространственной анизотропии давления и, соответственно, химического по
тенциала в твердой фазе. Не рассматриваются также возможные смещения кривых 
равновесия и каталитических свойств при диспергировании вещества до нанометровых 
размеров.
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Рис. 22.7
Упрощенные фазовые диаграммы для брутто-превращений Е1 и 12 (а  и б, соответствен

но ). Жирные сплошные кривые —  расчет по данным таблицы 22.3 без учета реальных 
теплоемкостей взаимодействующих соединений. Заливкой выделены зоны, которые со

ответствуют условию \АгЪ11 <  RT , т. е. близости систем к термодинамическому равно
весию обсуждаемых брутто-превращений. Светлые области вокруг выделенных зон соот
ветствуют удаленности соответствующих превращений от термодинамического рав

новесия и, как следствие, их кинетической необратимости (по [ 6 ] )

Таблица 22.3
Термодинамические параметры веществ, задействованных в брутто- 

превращениях (22.48) и (22.51)

Соединение Ay^H^gg , кДж/моль S^gg, ДжДмоль К)

Pt (тв) 0 4 1 ,6
РЮ 2 (тв) -1 3 4 69 ,1
Н 2 (г) 0 130 ,7
0 2(г) 0 2 0 5 ,2
Н 20  (г) -2 4 1 ,8 188 ,8

В ситуации, когда фаза Pt02 находится в среде, содержащей молеку
лярный водород, возможно инициированное водородом восстановление 
оксида Pt до металла по реакции:

РЮ2 + 2Н2 < £2 > Pt + 2НаО. (22.51)
При рассмотрении парциальных давлений газообразных компонен

тов в качестве независимых термодинамических параметров число тер
модинамических степеней свободы С для равновесного состояния этой 
системы оказывается равным двум, а кривая равновесного сосущество
вания твердых фаз для этого процесса находится из условия

А -е 2 =  - A rGrE2 =  (|ipto2 +  2ц«2 ) -  (|ipt +  2|1н2о ) =  0  ,

где приняты обозначения, сходные с вышеприведенными.
В условиях небольших общих давлений последнее равенство можно 

представить в виде:



560

^Pt02 + 2(^H2 + RTlnPu2) = M-Pt + 2( Ц н 2о  + ЛГ1прн2о) • (22.52)

Очевидно, что соответствующая фазовая диаграмма должна быть по
строена в координатах Т <-> (рН2/р Ш0) (см. рис. 22.76), т. е. она качественно 
не совместима с фазовой диаграммой на рисунке 22.7а. При этом при Дх2 
> 0 равновесное состояние твердой фазы также соответствует металличе
ской платине, а при A rJd2 < 0  — ее оксиду. В отличие от реакции XI, реак
ция Х2 является сильно экзотермической (ЛГЩ982.2 = —350 кДж/моль), но
тоже сопровождается увеличением энтропии

( ArS298>5;2 = +88,7 кДЖ/моль К).

Вследствие этого в области типичных для катализа условий (Т <1000 
К, lg(pH2Q/p H2) < 5) равновесным состоянием платиносодержащей фазы 
должна быть металлическая платина.

Как результат, фазовые диаграммы на рисунке 22.7 не позволяют в 
общем случае сделать заключение о том, в каком именно конкретном со
стоянии находится твердая платиносодержащая фаза, если в газовой фа
зе Н2 и 0 2 присутствуют одновременно.

Конечно, в газовой фазе возможно протекание катализируемого пла
тиной превращения

2Н3 +  О, <=?!=> 2Н30 , (22.53)

при достижении равновесия по которому устанавливается определенное 
соотношение парциальных давлений (концентраций) вовлеченных в 
брутто-превращение ХЗ субстанций. Однако это соотношение не соответ
ствует соотношению парциальных давлений в исходно неравновесной, по 
условию задачи, газовой фазе.

Таким образом, вопрос о реальном состоянии твердой платиносодер
жащей фазы при ее нахождении в газовой среде, одновременно содер
жащей Н2, 0 2 и Н20  в неравновесных концентрациях, необходимо решать 
с помощью приемов, отличных от приемов равновесной термодинамики.

Вполне обоснованным подходом к решению данной проблемы явля
ется совместный кинетико-термодинамический анализ, позволяющий 
анализировать состояние неравновесных химически реакционноспособ
ных систем путем выявления термодинамических движущих сил пре
вращений и корректно отображать по крайней мере направление физи
ко-химический превращений даже без знания их детального механизма.

Действительно, при однонаправленности термодинамических сил 
для превращений XI и Х2, то есть в случае одновременно выполнения не
равенств ArSl > 0 иД.22 > 0 или, напротив, < 0 иДх2 < 0, вопросов отно
сительно стационарного фазового состояния активного компонента не 
возникает. В первом случае это будет металлическая платина, а во вто
ром — оксид платины, поскольку в первом случае все термодинамиче
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ские силы направлены на образование металлической платины, а во вто
ром — ее оксида.

Проблема с выявлением состояния платиносодержащей фазы возни
кает в ситуации, когда термодинамические силы, характеризующие 
превращения XI и Х2, действуют в разных направлениях. В нашем кон
кретном случае типичных для катализа условий наиболее интересна си
туация А тЪ1 <  0, но А гх2 >  0.

Поскольку реакции XI и Х2 являются независимыми стехиометриче
скими брутто-превращениями на поверхности платиносодержащей фа
зы, для кинетики накопления металлической платины на поверхности 
можно использовать кинетическое соотношение Хориути — Борескова:

= еи (РЮ^ -  Pt -62) + zx2(Pt02 ■ П2 -  Pt • Н^02). (22.54)

Здесь ss. обозначает эффективную усеченную константу скорости сте
хиометрического брутто превращения Х£ (т. е. реакций XI или Х2), а сим
волы А  обозначают, как и ранее, термодинамические напоры компонен
тов А.

Для конденсированных фаз Pt и Pt02 с постоянным составом 
Pt « exp(ppt /  R T ) , Pt02 ® ехр(ц°Юг /  R T ) .

Для газообразных компонентов А г = pt exp((i® /  RT) .
Существенно, что в (22.54) знак выражений в скобках эквивалентен 

знаку сродства соответствующего превращения, т. е. направленности 
действующих термодинамических сил этих превращений. Поэтому в 
рассматриваемом случае ArSl < 0 и Аг£2 > 0 выполняются неравенства

Pt02 -  Pt • 0 2 < 0, (22.55)
но

РЮ2 • Н2 -  Pt • Н20 2 > 0. (22.56)
Видно, что в условиях отсутствия равновесия в газовой фазе направ

ление химических превращений с участием поверхности платиносодер
жащей фазы определяется общим знаком выражения (22.54). Например, 

<2[Pt]  ̂ .в ситуации — —- > 0 на поверхности идет накопление металлической 
dt

фазы, и наоборот. Как следствие, при установившемся неравновесном, 
но стационарном состоянии системы в случае положительности выраже
ния (22.54) вся платина окажется в металлическом состоянии системы, и 
наоборот.

Таким образом, для рассматриваемой системы критерием перехода 
твердой фазы в металлическое состояние является неравенство

Apt = eSl(Pt02 -  Pt • 0 2) + 8Е2(РЮ2 • Н2 -  Pt • Н20 2) > 0. (22.57)
Иными словами, в условиях отсутствия равновесия в фазе флуида, 

окружающего твердое тело постоянного состава, стационарное фазовое 
состояние тела определяется не только термодинамическими, но и кине
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тическими параметрами взаимодействия этого тела с компонентами 
флуида.

Соотношение (22.57) заметно упрощается в ситуации, когда система 
находится вдали от равновесия стехиометрических брутто-реакций Z1 и 
Ъ2, что соответствует ситуации |Ar£i > RT\ при одновременном выполне
нии условий (22.55) и (22.56). Это соответствует нахождению системы на 
фазовой диаграмме рисунка 22.7а в области гарантированной устойчиво
сти фазы РЮ2, а на диаграмме рисунка 22.7б — в области устойчивости 
фазы Pt.

В условиях удаленности от термодинамического равновесия стехио
метрические брутто-превращения являются кинетически необратимы
ми. Поэтому для установления состояния платиносодержащей фазы вда
ли от равновесия превращений Е1 и Е2 требуется провести анализ знака 
более простого, чем (22.57), выражения:

= £12Щ  • Н| - exlPt б ;  . (22.58)

Учитывая взаимосвязь усеченных и классических констант скорости 
реакций, получаем:

£ы = h i  exp[-(jipt + р°2) /  Д77]

и

£х2 = h 2 exp[-(fiptc,2 + 2р°2) /  ДТ7] ,

где ĥ i обозначает эффективную «классическую» константу скорости
брутто-процесса i «слева направо», a hi — «справа налево». Поэтому 
неравенство (22.58) можно записать в более привычной и очень простой 
«кинетической» форме:

Apt = &£2[PtO2]0 • Рщ -  £n[Pt]o ‘ Ро2 > 0 > (22.59)

где [Pt]0 и [РЮ2]о — мольные поверхностные концентрации Pt и РЮ2.
Таким образом, ответ на вопрос о фазовом состоянии твердой плати

носодержащей фазы сводится к выяснению вопроса о том, что происхо
дит быстрее при заданных температуре и составе флуида: оксигенация 
моля поверхности металлической Pt или же восстановление моля по
верхности оксида платины водородом.

В принципе, выражение (22.59) позволяет строить «фазовые диа
граммы стационарного состояния», аналогичные «равновесным» фазо
вым диаграммам типа приведенных на рисунке 22.7. Действительно, ес
ли бы e Sl и £ е 2 ( и л и ,  ч т о  т о  же, h± и  Й £ 2 ) были независимыми от парци
ального давления компонентов в фазе флуида, удобными координатами
такой диаграммы были бы Т <-» (p0z j р° 2).
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На самом деле ситуация, конечно же, намного сложнее, поскольку 
константы скорости и  не являются константами скорости элемен
тарных превращений и могут включать различные скорость-контроли- 
рующие параметры, в том числе парциальные давления некоторых из 
реагентов и продуктов реакции. Более того, возможны и известны слу
чаи катализа окислительно-восстановительных превращений поверхно
сти твердого тела путем, например, спиловера атомарных водорода и 
кислорода, получившихся при диссоциации молекул на активных цен
трах или дефектах поверхности, и т. п.

Аналогично можно найти ожидаемое состояние платиносодержащей 
фазы при условии A rXl <  RT и А г̂ 2 >  RT.

К сожалению, в литературе отсутствуют количественные данные о 
скоростях реакций XI и Z2 для идентичных условий, что не позволяет 
сделать достаточно аргументированный расчет положения реальной 
кривой сосуществования рассматриваемых фаз в стационарных услови
ях в общем или хотя бы каком-либо конкретном случае. Поэтому выра
жения (22.58)-(22.59) на настоящий момент следует рассматривать как 
полуколичественные, отражающие в основном лишь тенденции в изме
нении состояния платиносодержащей фазы при изменении внешних 
условий.

Тем не менее, рассмотренный пример показывает, что привлечение 
методов термодинамики неравновесных процессов позволяет, по край
ней мере концептуально, решить вопрос о стационарном состоянии кон
денсированных фаз в контакте с реакционноспособным флуидом нерав
новесного состава. Применение получаемых результатов для количе
ственного анализа конкретных систем требует многих уточнений, 
основными из которых являются уточнения термодинамических харак
теристик и состава рассматриваемых конденсированных фаз, суще
ственно зависящих, как известно, от степени кристалличности и размера 
частиц этих фаз, а также значений эффективных констант скорости 
брутто-процессов, вызывающих изменение состава рассматриваемых 
конденсированных фаз.

Представленное выше рассмотрение позволяет сделать и некоторые 
обобщения. Действительно, в стационарных условиях критериями обра
зования и, как следствие, существования определенной твердой фазы 
являются неравенства типа (22.57). Поэтому если в системе возможно 
образование т твердых фаз F; (i =  1, 2, ..., т) разного, но постоянного со
става с заданным набором и массой (концентрацией) «неподвижных» 
компонентов, способных за счет одного или нескольких линейно-неза
висимых стехиометрических брутто-процессов обмениваться с флуидом 
«вполне подвижными» компонентами и осуществлять за счет этого пре
вращения фаз F; F} (г, j =  1, 2, ..., т), число независимых неравенств 
типа (22.57) окажется равным (т -  1). Это число отражает наличие ба
лансовых соотношений для неподвижных компонентов и соответствует 
числу фаз разного состава, способных сосуществовать в стационарных 
условиях. Очевидно, что указанное число не изменится и при возможной
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идентичности химического состава некоторых из упомянутых фаз, т. е. 
ситуации, когда обсуждаемые фазы являются кристаллографическими 
модификациями одного и того же соединения.

В простейшем случае число линейно-независимых брутто-процессов 
для превращения F4 F. с участием компонентов флюида, влияющих 
на состав конденсированной фазы, не превышает единицы (таковы, на
пример, процессы образования кристаллогидратов гигроскопических 
соединений за счет абсорбции воды из реакционной среды и т. п.). При 
этом знак неравенства типа (22.57) определяется знаком сродства только 
одного такого брутто-превращения и поэтому может быть найден без 
учета кинетических особенностей превращения. Именно такой анализ 
позволяют делать хорошо зарекомендовавшие себя в геохимии фазовые 
диаграммы Коржинского.

22.5.3. Изменение агрегатного состояния активного компонента 
функционирующего катализатора при растворении 

в нем подвижного компонента системы без образования 
фазы постоянного состава

В случае, когда подвижный компонент способен к образованию в 
конденсированной фазе раствора переменного состава, совместный кине
тико-термодинамический анализ позволяет найти стационарную кон
центрацию растворенного подвижного компонента в частицах катализа
тора, что также может существенно влиять на свойства последнего. 
В настоящем разделе рассмотрены некоторые примеры, связанные с рас
творением атомов углерода и водорода в металлах VIII группы.

Примером растворения подвижного компонента в твердой фазе без 
образования фазы постоянного состава и связанного с этим появления 
устойчивой неравновесности активного компонента катализаторов мо
жет служить аномально низкотемпературное плавление металлических 
частиц, наблюдаемое в ходе катализируемого ими процесса графитиза- 
ции аморфного углерода (см. рис. 22.8), происходящей по брутто- 
реакции

С  _____ 1 s г;
аморф Fe,Ni,Co графит'

Брутто-процесс графитизации аморфного углерода протекает через 
промежуточное растворение углерода в металлической наночастице 
катализатора (рис. 22.8б) и характеризуется сродством

А гх = -ДrGx ~ 12 кДж/моль,
что намного превышает значение ВТ  при температурах ниже 1000 К.

Протекание такого процесса обычно интерпретируют в рамках «ме
ханизма карбидного цикла», который для рассматриваемой системы 
можно отразить упрощенной схемой

Г1 > р > р
аморф ^ V  ^ графит*
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Рис. 22.8
Микрофотография (а ) и схема (б ) каталитической графитизации аморфного углерода в 
присутствии наночастицы металла, растворяющей углерод. Стрелка вверху указывает 

направление движения флуидизированной частицы

где Cv — растворенный в металле углерод с образованием нестехиомет
рического карбида и являющийся интермедиатом каталитического брут- 
то-превращения.

В ходе графитизации стационарное значение химического потенциа
ла |1 с углерода, растворенного в металле, \1Су , с необходимостью должно
подчиняться условию

(см. рис. 22.9). Поэтому стационарная концентрация углерода в металле 
оказывается выше концентрации углерода в эвтектическом растворе, 
характеризующемся равновесием

Г =  г
граф и т F *

Существенно, что упомянутая эвтектика означает установление тер
модинамического равновесия раствора именно с графитом, а не более 
энергонасыщенными формами углерода, например, обсуждаемым 
аморфным углеродом.

В случае, когда узким горлом процесса каталитической графитиза
ции является стадия образования частичек графита из углерода, раство
ренного в металле,

V-Cy ~ ] tee •

Полагая, что раствор углерода в металле близок к идеальному рас
твору, химический потенциал растворенного углерода можно оценить 
соотношением

Vcv «  V°cv +  RTlnx, 
где х — мольная доля растворенного углерода в металле. Поэтому
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Рис. 22.9
Схема изменения химического потенциала /1 углерода в ходе каталитической графити- 

зации аморфного углерода в присутствии наночастицы металла, растворяющего углерод 
( см. рис. 22.86). Для равновесного состояния значения химического потенциала раство

ренного углерода определяется равенством U r  ^ >  U r v  >  U r  ^
± г  ^ а м о р ф  г  г  ^ гр а ф и т

Uĉ  “ Jkv -R T ln x ,

откуда следует равенство
Uc ~R T ln xaBT =iic R T ln x.* ^ гр а ф  o o l  г  ^ а м о р ф

Поэтому в случае установления парциального равновесия раствора 
углерода с аморфным углеродом величину х можно оценить как

х = хЭВТ • ехр(-ДrGx/RT) ,

что значительно превышает, например, значение хэвт = 9,4 ат.% для рав
новесия эвтектического раствора никеля с графитом.

Например, при температуре Т < 1000 К величина
А &  > 12000 
RT “  8,3 1000 * '

Это соответствует примерно четырехкратному стационарному пере
сыщению металла углеродом по сравнению с равновесием раствор — 
графит в точке эвтектики. Оценку температуры плавления такого пере
сыщенного, но динамически устойчивого раствора можно провести по 
рассмотренному в разделе 12.8 уравнению Шредера*:

Д1п(1-х) = Дп1Я » Г 1 -^ г ], (22.60)
\Л 1о)

где АпяН° и То — энтальпия и температура плавления чистого металла при 
х =  0, Т — температура плавления обсуждаемого раствора (AmH° для Fe, 
Со и Ni равны 13,8, 15,5 и 17,5 кДж/моль, соответственно). Этот расчет 
показывает, что температура плавления такого пересыщенного раствора

Шредер Иван Федорович (1858-1918) —  российский физико-химик, специалист в 
области растворов. Вывел и экспериментально подтвердил (1890 г.) названное его име
нем уравнение, связывающее растворимость, температуру плавления и теплоту плавле
ния кристаллических тел.
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оказывается на 500-900 К (!) ниже, чем для соответствующих равновес
ных эвтектик каталитически активных металлов (см. рис. 22.10 и гла
ву 12).

Мольная доля углерода

Рис. 22.10
Сильно упрощенная диаграмма плавления для системы Fe —  С при образовании метаста- 

бильной фазы в ходе каталитической графитизации аморфного углерода. Fe3C ( «цемен
тит» ) и FejC означают стехиометрические карбиды железа:

А  — точка эвтектики (Т =  1420 К, х  =  0,173), В — пересыщенное стационарное состояние (920 К).

Явление аномально низкотемпературного плавления каталитически 
активного металла легко регистрируется экспериментально, например, 
прямыми методами электронной микроскопии in situ (рис. 22.11 и 
табл. 22.4).

Разделение капелек

К  М '  f 4  •

Время Ос 0,15
Слияние капелек

0,35 0,95 1,5

1зо нм

Время 0 с 0,25 0,75 1,0

Рис. 22.11
Электронная микроскопия зафиксированного in situ видеофильма о миграции флуидизиро- 

ванных Fe-C-частиц в слое аморфного углерода при 650°С ( по работе [ 7 ] )

Есть основания полагать, что сходное явление ожижения (флуидиза- 
ции) наночастиц каталитически активных металлов может происходить 
и в ряде других каталитических процессов, сопровождающихся образо-
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ванием графитизированного углерода. Такими процессами являются, 
например, каталитический пиролиз метана

Таблица 22.4
Температуры (°С) плавления чистых металлов и их эвтектических смесей с уг
леродом, а также температуры плавления стационарных метастабильных со

стояний катализатора в ходе графитизации аморфного углерода

Металл
Чистый
металл

Эвтектическая смесь с 
углеродом

Стационарное
состояние

АШЯ*, кДж/моль

Fe 1539 1147 640 13,8
Со 1493 1320 600 15,5
Ni 1453 1318 670 17,5

СН4  > С + 2НгТ
при температурах 800-850 К, а также диспропорционирование монок
сида углерода

2СО > С + С02
при температурах ниже 800 К. Вследствие флуидизации активный ком
понент практически не «отравляется» путем «зачехления» образуемым 
графитом, в результате чего образуются длинные нитевидные («фила- 
ментарные») графитоподобные структуры и даже графитовые «нано
трубки». Подробно практические следствия флуидизации активного 
компонента рассмотрены в разделе 2.4.

Рис. 22.12
Наблюдение регулярных слоев внутри кобальтовой частицы диаметром более 20 нм после 
воздействия на нее СО с давлением 1 бар при температуре 700 К. Светлые зоны —  тонкие 

( толщиной около пяти атомов)  слои кобальта в гексагональной модификации, тем
ные —  тонкие слои кобальта в кубической модификации (по [ 8 ] )

Для кобальтовых катализаторов диспропорционирования СО после 
протекания этой реакции регистрируется возникновение внутри актив
ной металлической частицы упорядоченных метастабильных структур, 
являющихся, вероятно, аналогом пространственных диссипативных 
структур (рис. 22.12). Эти структуры представляют собой чередование 
тонких (толщиной около пяти атомов) слоев кобальта различной кри
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сталлографической модификации. Следует отметить, что возникновение 
таких структур для термодинамически равновесных состояний вещества 
катализатора противоречит правилу фаз Гиббса для равновесий различ
ных фаз твердого тела, для которых термодинамическая степень свободы 
равна единице.

22.6. ВРЕМЕННЫЕ И ПРОСТРАНСТВЕННО-ВРЕМЕННЫЕ 
ДИССИПАТИВНЫЕ СТРУКТУРЫ В КАТАЛИТИЧЕСКИХ СИСТЕМАХ

В разделе 21.5.2 было показано, что образование временных и простран
ственно-временных диссипативных структур в пространственно
изотропных и изотермических системах может возникать только в слу
чае брутто-превращений, в которых участвует не менее двух интермеди
атов, имеются стадии, нелинейные относительно интермедиатов, и хотя 
бы одна элементарная реакция является кинетически необратимой. 
Четкие минимально достаточные требования к схеме процесса, в кото
ром возникают временные неустойчивости, пока не сформулированы. 
Однако практически во всех известных к настоящему времени примерах 
таких брутто-превращений присутствуют одновременно автокаталити- 
ческие и так называемые «буферные» стадии. Примеры таких систем 
рассмотрены в разделе 22.6.1.

Как вполне изотермические обычно можно рассматривать гомоген
ные каталитические системы.

Одновременно следует отметить, что одним из наиболее интенсивных 
факторов, вызывающих нелинейность кинетических схем и, как резуль
тат, возникновение неустойчивости стационарного состояния, является 
не обсуждавшаяся выше возможная неизотермичность системы. Такая 
неизотермичность особенно характерна для гетерогенных каталитиче
ских систем, в которых, например, скорость генерации теплоты на ак
тивном компоненте катализатора за счет протекания экзотермической 
брутто-реакции или ее экзотермических стадий может быть не скомпен
сирована скоростью отвода теплоты от активного компонента. В разделе 
22.6.2 приведены примеры временных диссипативных структур, возникаю
щих за счет неизотермичности системы.

22.6.1. Осцилляции и химические волны 
в гомогенных каталитических системах

Классическим примером возникновения легко наблюдаемых времен
ных и пространственно-временных диссипативных структур в изотерми
ческих гомогенных химических системах является реакция Белоусо
ва* — Жаботинского**. Реакция была открыта в 1951 г. советским хими-

Борис Павлович Белоусов (18 9 3 -19 7 0 )  — крупный советский военный химик, от
крыватель осциллирующей гомогенной каталитической реакции, сопровождающейся 
периодическим изменением цвета реакционной смеси.
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ком Б. П. Белоусовым при исследовании гомогенного окисления лимон
ной кислоты броматом калия КВг03 в разбавленной серной кислоте в 
присутствии сульфата церия Ce(S04)2 как катализатора окислительно
восстановительных процессов. Было обнаружено, что при определенных 
условиях проведения этого процесса в реакционной системе происходят 
осциллирующие во времени синхронные по объему или части объема 
изменения химического состава системы. При этом цикл превращения 
катиона-катализатора заключается в восстановлении ионов церия (4+) 
до церия (3+) с появлением бромид-аниона

Се4+ > Се3+(+ /Вг“) (22.61)
и последующим замыкающим цикл окислении образовавшихся ионов 
церия (3+) до церия (4+):

Се3+ -> Се4+ (22.62)

[О 3*

7.5 10.0 12.5 15.0 17.0 24.0
бремя, мми
Рис. 22.13

Результаты одного из первых потенциометрических измерений концентраций Вг и от
ношения концентраций Се4+/Се3+ при 25 °С в реакции Белоусова-Жаботинского. Концен

трация лимонной кислоты 0,032 М, [КВЮ3]  = 0,063 М, [ Ce(NH4)2(NO3)5] 0= 0,01 М, 
[H ^ O J  = 0,8М и  [КВг]  = 1,510 5М  (по [ 9 ] )

Рис. 22.14
Горизонтальные зоны в реакции Белоусова-Жаботинского, являющиеся следствием обра
зования пространственно-временных диссипативных структур в реакционной пробирке. 

Светлые полоски соответствуют стадии образования слабоокрашенных комплексов
иона Се4+ (по [ 9 ] )

** Анатолий Маркович Жаботинский (1938-2008) —  советский и американский биохимик и физи- 
ко-химик, в ходе аспирантской работы в 1961 году первым детально исследовавший механизм осцил
лирующей реакции, открытой Б. П. Белоусовым.
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И нтенсивность  о --------------------------------------- ►  40
сигнала ЯМР Время, мин

Рис. 22.15
Концентрационные волны, соответствующие изменению степени окисления иона 

Мпг+ Мп3+, наблюдаемые в цилиндрическом реакторе ( см. слева) ЯМР-томографией в
реакции Белоусова —  Жаботинского. Темные полосы соответствуют более высокой кон

центрации Мпг+. Общая концентрация Мп = 0,006 М  (поработе [1 0 ] )

Рис. 22.16
Спиральные волны, наблюдаемые при протекании реакции Белоусова —  Жаботинского в 

чашке Петри. Кадры а -е  сняты в последовательные моменты времени (по [ 9 ] )

В (22.61) /<  1 — формальный стехиометрический коэффициент.
Впервые осцилляции химического состава смеси были зарегистриро

ваны как периодическое изменение цвета раствора, сопровождающее 
упомянутые синхронизированные во времени изменения степени окис
ления гомогенного катализатора. Кроме изменения цвета, осцилляции 
концентраций различных форм катализатора в реакциях типа Белоусо
ва — Жаботинского регистрируются также путем потенциометрических 
измерений, ЯМР-спектроскопии и т. п. (рис. 22.13-22.16). Как и следо
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вало ожидать, осцилляции наблюдаются в процессе циклических ката
литических превращений, сопряженных к основной катализируемой 
реакции — реакции окисления лимонной кислоты.

Вследствие принципиальной новизны полученного результата иссле
дования Б. П. Белоусова своевременно не были поняты. Так, его статьи 
не принимались к опубликованию редакциями двух ведущих отече
ственных научных журналов ни в 1951-м, ни позже, в 1957 г., «ввиду 
теоретической невозможности» описываемых в ней осциллирующих ре
акций [11]. Исследования Б. П. Белоусова были продолжены и детально 
развиты А. М. Жаботинским. В 1980 г. группе авторов — Б. П. Белоусо
ву (посмертно) и А. М. Жаботинскому с сотрудниками — была присуж
дена высшая научная награда СССР — Ленинская премия «за открытие 
нового класса автоволновых и автоколебательных процессов». Исследо
ванный ими тип реакций в мировой научной литературе получил назва
ние реакций Белоусова — Жаботинского (BZ-reactions).

Формально реакции Белоусова— Жаботинского описываются про
стой брутто-реакцией гомогенного каталитического восстановления 
бромноватой кислоты НВг03 до бромистой кислоты НВг02 органическим 
восстановителем D:

2НВг03 + D катализатор >В0Х + 2НВг0 2 + Н20 , (22.63)

где ТУох — окисленная форма D.
В системах, в которых возникает осцилляция концентрации разных 

форм катализатора, в качестве органического восстановителя D высту
пают различные легко бромирующиеся органические соединения типа 
лимонной ((НООС-СН2)2С(ОН)-СООН) и малоновой (НООС-СН2-СООН) 
кислот, ацетилацетона (СН3-СО-СН2-СО-СН3) и т. п. Общая формула 
этих соединений содержит способную к бромированию группу -СН2-  в 
составе молекулы Rj-CHjj-R,,, где Rt и R2 — органические радикалы до
вольно разнообразного состава. В конечной форме окисленной Т)ох группа 
-СН2-  окисляется с образованием карбонильной группы -С О -. В каче
стве гомогенного катализатора, вызывающего осциллирующие реакции, 
можно использовать способные иметь разные степени окисления водо
растворимые ионы церия Се3+/4+, марганца Мп2+/3+, а также фенантроли- 
нового и аналогичных комплексов железа Fe(phen)32+/3+ и других пере
ходных металлов.

В сложной схеме превращений, имеющих место в реакции Белоусо
ва— Жаботинского, реакция (22.63) оказывается автокаталитической 
относительно одного из продуктов восстановления аниона бромноватой 
кислоты Вг03 , этот продукт — Вг02 — ускоряет протекание самой реак
ции (см. ниже). Свободный ион Вг”, появляющийся в нестехиометриче
ских количествах в реакции (22.61), действует как сильный ингибитор 
реакции (22.62). Поэтому вначале протекает только реакция (22.61), до 
тех пор, пока все ионы Се4+ не превратятся в Се3+. Затем начинается само- 
ускоряющаяся реакция (22.62), практически все ионы Се3+ превращают
ся в Се4+, и процесс начинается сначала. В результате система переходит
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в состояние, для которого характерно периодическое изменение цвета 
раствора от бесцветного (избыток Се8+) к желтому (избыток Се4+) и обрат
но. В первых изученных системах осцилляции окраски происходили с 
периодом около 4 мин. Осцилляции продолжаются до тех пор, пока не 
израсходованы основные реагенты — окисляемое органическое соедине
ние и бромат-анион, т. е. пока система находится вдали от термодинами
ческого равновесия и существует движущая сила для протекания общего 
сопряженного процесса.

Принятые ныне схемы основных элементарных превращений в ходе 
реакции Белоусова — Жаботинского содержат от 9 до почти 80 различ
ных стадий (см., например, [12, 13]).

Достаточно наглядно причину неустойчивости стационарного состо
яния реакции Белоусова— Жаботинского можно проиллюстрировать 
простой схемой основных превращений в системе:

В этой схеме выделяются следующие стадии:
1) автоускорение образования бромат-анионов, помеченное как (+) и 

сопряженное с окислением восстановленных ионов катализатора Мп+:
ВгО§ + Вг02 + 2Н+ < > 2Вг0 2 + Н20  ,

Вг02 + Мп+ < > М п+1 + Вг02 .

Формально эта последовательность реакций соответствует образова
нию бромистой кислоты путем автокатализа:

Вг02 + ВгОз +2 М п+ >2Вг0 2 + 2 М п+1.

Как показано ранее в разделе 21.3 на примере автокаталитической 
реакции

А, 4- А2  > 2А2,

При достаточно большом удалении этой стадии от равновесия автока- 
талитическая схема может вызывать неустойчивость стационарного со
стояния системы;
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2) ингибирование автокаталитической стадии, помеченное как (-), за 
счет реакции

2H+ +B r-+B rO i < >2НОВг.

Эта реакция снижает концентрацию автокатализатора ВЮ2 и тем 
самым устраняет условия возникновения неустойчивости системы;

3) бромирование субстрата-восстановителя RH образовавшимся 
НОВг:

RH + НОВг > RBr + Н20

(эта реакция — бромирование группы -СН 2

V H V Brс — ► с
);4) восстановление окисленной формы иона катализатора Mn+1 до Мп 

бромированным субстратом и образование ингибитора Вг”:
Mn+1 + RBr <=> RBr + Mn+ + H+ ,

RBr + H20  -> ROH + H+ + B r-,
ROH + RBr г=> ROH + RBr

./OH H Br OH XH . Br
С + С 5— -  с + с

(эта реакция — превращение /  4 /  4 /  4

Ми+1 + ROH -> ------- > R=0 + Мл+1 + Н+
./ОН ft
с — - с

(последняя реакция — превращение /  \ /  \).
Очевидно, что изменения в степени окисления каталитических ин

термедиатов — ионов Мп+ и Mn+1 — сопрягаются основной реакцией вос
становления бромноватой кислоты. Поэтому в силу неустойчивости ста
ционарного состояния для стадии автоускорения 1 и наличия большого 
числа интермедиатов при некоторых соотношениях между концентра
циями реагентов даже в исходно гомогенной системе могут возникать 
осцилляции концентраций различных по степеням окисления форм ка
тализатора, что легко детектируется визуально или специальной техни
кой (см. рис. 22.13-22.16). При этом глубина изменения степени окис
ления иона катализатора может достигать 90% и более.

Наблюдаемые осцилляции концентраций различных форм катализа
тора в реакции Белоусова — Жаботинского в гомогенных растворах яв
ляются примером временных диссипативных структур. В негомогенной 
системе (например, при проведении реакции в мелком бюксе или внутри 
влажной фильтровальной бумаги) могут возникать движущиеся «хим и
ческие» волны , что соответствует появлению пространственно-вре
м енны х диссипативных структур (см. рис. 22.14-22.16). Иногда эти 
структуры могут иметь вид кольцевых и спиральных волн (см. рис.
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22.16). Возникновение таких структур в нелинейных химических реак
циях связано с локальными флуктуациями концентраций реагентов и их 
диффузией; при этом наблюдение за процессом в фиксированной в про
странстве малой части системы обнаружило бы просто осциллирующую 
во времени систему.

Наиболее простые и при этом вполне корректно описывающие осо
бенности реакции Белоусова — Жаботинского формальные математиче
ские модели включают в схему превращений реакции-триггеры (см. раз
дел 21.5.1).

К настоящему времени известно достаточно много типов осциллиру
ющих каталитических реакций, наблюдаемых в гомогенных средах. Од
на из них — реакция Брэя* — Либафского** — была открыта еще в 
1921 г. Реакция представляет собой разложение пероксида водорода

2Н20 2 — ю_ н+—>2Н20  + 0 2

в присутствии гомогенного катализатора — анионов Юз- . В ходе реакции 
этот катализатор может участвовать в большом количестве промежуточ
ных превращений, образуя различные формы каталитических интерме
диатов, например Ю3- , I20 2, HI02, 120 , НЮ, 12, Г. Разнообразие промежу
точных форм катализатора, характеризующихся разными степенями 
окисления иода, способствует развитию сильных нелинейностей процес
са и, таким образом, возникновению осцилляций концентрации этих 
форм, легко детектируемых, например, методами электрохимии. Мень
шая известность реакции Брэя — Либафского по сравнению с реакциями 
типа Белоусова — Жаботинского связана с невозможностью визуального 
наблюдения осцилляций из-за отсутствия заметной окраски промежу
точных форм катализатора.

Есть сведения о наблюдениях осциллирующих каталитических реак
ций еще в XIX веке, например, «ритмически-периодического пульсиру
ющего» каталитического разложения пероксида водорода на ртути [14].

Следует отметить, что многие математические модели, описывающие 
сложные превращения, не опираются на сопрягающие брутто-процессы 
и поэтому нередко не выявляют параметры, определяющие термодина
мические движущие силы в реагирующей системе. Последний недоста
ток, как указывалось выше, характерен для многих формальных кине
тических схем, используемых для анализа методами классической хи
мической кинетики.

* Вилльям Кроуэлл Брэй (W illiam  Crowell B rey) (18 7 9 -19 4 6 )  — известный американ
ский и канадский физико-химик, описавший в 1921 году гомогенную осциллирующую 
каталитическую реакцию, названную затем его именем и именем его аспиранта Либаф
ского.

Герман А. Либафский (H erm an A. Liebhafsky) — американский физико-химик. Бу
дучи аспирантом В. К. Брэя, изучал гомогенную осциллирующую каталитическую реак
цию, названную реакцией Брэя — Либафского.
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22.6.2. Осцилляция скорости каталитических реакций 
на гетерогенных катализаторах и химические волны 

на поверхности катализатора

Возможность возникновения изотермических осцилляций в скорости 
реакций существует не только для гомогенных, но и для многих гетеро
генных каталитических реакций. Впервые осциллирующие гетероген
ные реакции были описаны в 1970-72 гг. немецкими специалистами в 
области химической инженерии [14, 16]. Практически одновременно (в 
1973 г.) и независимо осцилляцию скорости каталитического окисления 
СО кислородом на Ni наблюдали и в Институте катализа Сибирского от
деления АН СССР [17].

В настоящее время описано уже более сотни осциллирующих гетеро
генных каталитических процессов, протекающих как в изотермических, 
так и в неизотермических условиях (см., например, [18]). Наиболее изу
ченными примерами являются реакции окисления Н2 и СО кислородом 
на нанесенных платиновых металлах, а также индивидуальных кри
сталлографических гранях монокристаллов этих же металлов 
(рис. 22.17).

Рис.22.17
Изотермические автоосцилляции скорости реакции СО +  % 0 2 ->С 02 на монокристалле 
P t( 100), сопровождающиеся реконструкцией поверхности монокристалла и вследствие 
этого изменением режима осцилляций. Температура 450 К, давление СО 4,5 10Г3 Па, дав

ление кислорода 1 ,710 2 Па ( по работе [1 9 ]  )

Полагают, что, например, окисление водорода на платиновых метал
лах по брутто-реакции

0 2 + 2Н2 — £-» 2НаО
осуществляется по механизму Ленгмюра— Хиншельвуда с участием 
кислорода и водорода, хемосорбированных как в молекулярной, так и в 
атомарной формах. Одна из самых упрощенных схем этого процесса 
представлена ниже:

0 2 + 2К Кх,

Н2 + 2К > 2К2,
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К, + 2К2 Н20  + ЗК, (22.64)

Н2 + К, Н20  + К.

Здесь символами Кх и К2 обозначены поверхностные каталитические 
интермедиаты — хемосорбированные атомы кислорода и водорода, соот
ветственно, а символом К — свободная форма активного центра катали
затора.

Анализ нелинейных кинетически схем, подобных приведенной (см. 
также разд. 22.2.3), объясняет многие критические явления, в том числе 
множественность стационарных состояний, наблюдаемых, например, 
при проведении реакции на никеле и платине, а также возникновение 
при определенных соотношениях давлений реагентов осциллирующих 
режимов протекания реакции. Существенно однако, что анализ приве
денной схемы в предположении об идеальной адсорбции на однородной 
поверхности не выявляет осциллирующие во времени решения. Поэтому 
для объяснения возникновения осциллирующего режима к схеме (22.64) 
оказалось необходимым вводить дополнительные предположения. Од
ним из вариантов таких дополнительных предположений было, в част
ности, предположение о том, что в приведенной схеме энергии актива
ции (и, таким образом, скорости реакций) обеих элементарных стадий с 
образованием воды зависят от покрытия поверхности катализатора ад
сорбированными атомами кислорода за счет латеральных взаимодей
ствий интермедиатов.

Отметим, что включение в рассмотрение латеральных взаимодей
ствий молекул адсорбата эквивалентно признанию термодинамической 
неидеальности адсорбции каталитических интермедиатов и, естествен
но, усилению нелинейности схемы превращений. При этом решение си
стемы кинетических уравнений общей схемы в определенном интервале 
параметров действительно приводит к автоколебаниям.

Возможны и другие качественные объяснения причин возникнове
ния обсуждаемых осцилляций. Так, в той же схеме (22.64) можно сохра
нить представления об идеальности адсорбции однородности поверхно
сти, но добавить «буферную» стадию диссоциативной адсорбции моле
кулярного кислорода

0 2 + 2К <=> 2К3
с образованием инертного интермедиата К3, который не участвует в ста
диях 3 и 4 образования воды. Анализ получаемой при этом совокупности 
кинетических уравнений при определенных значениях параметров так
же приводит к возможности возникновения автоколебаний поверхност
ных концентраций интермедиатов процесса, а значит, и общей скорости 
гетерогенно-каталитической реакции образования воды.

Сходные рассуждения используют и для объяснения наблюдаемых 
осцилляций при гетерогенно-каталитическом окислении СО по брутто- 
реакции
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СО + УтОя — 2-> со 2.

При этом обычно предполагают, что окисление СО осуществляется в 
основном также по схеме Ленгмюра — Хиншельвуда, т. е. через взаимо
действие адсорбированных интермедиатов. Однако и здесь для получе
ния условий возникновения осцилляций необходимо делать дополни
тельные предположения о возможности существования «буферных» ста
дий процесса, замедляющих возможность вступления в реакцию 
определенных форм интермедиатов. Кроме того, рассматривают воз
можность и определенной реконструкции поверхности катализатора.

Причину синхронизации осцилляций в скорости реакций, происхо
дящих на различных микроскопических активных центрах или гранях 
микрокристаллов, в наблюдаемые макроскопические осцилляции общей 
скорости процесса пытаются объяснить через важную роль диффузии 
вещества компонентов газовой фазы по поверхности и т. п.

Для многих катализаторов, способных вызывать осцилляции в ско
рости катализируемых реакций, зарегистрированы также поверхност
ные «химические» волны, т. е. «организованное» движение фронтов 
участков поверхности, заполненных молекулами разных адсорбатов 
(рис. 22.18). В образование химических волн оказываются вовлеченны
ми процессы диффузии, имеющие пространственную ориентацию. Хи
мические волны на поверхности катализаторов являются примером воз
никновения пространственно-временных диссипативных структур и мо
гут наблюдаться как на «мезоскопическом» (с характерными размерами 
в несколько микрон— рисунок 22.19), так и на атомно-молекулярном 
(с характерными размерами в единицы нанометров — рисунок 22.20) 
уровнях.

Наблюдение и исследование подобных изотермических диссипатив
ных структур на поверхности гетерогенных катализаторов было призна
но принципиально важным достижением современной физической хи
мии, а автор и инициатор первых работ в этом направлении Г. Эртль* был 
удостоен в 2007 году Нобелевской премии по химии.

Следует отметить, что описанные выше гетерогенные каталитиче
ские реакции являются сильно экзотермическими. Поэтому во многих 
экспериментах по наблюдению осцилляции скорости этих реакций про
цессы могли сопровождаться и существенной осцилляцией температуры 
активного компонента катализатора, которую иногда регистрировали и 
экспериментально. Безусловно, температурная зависимость констант 
скорости элементарных химических реакций эквивалентна возникнове
нию еще большей нелинейности в обсуждаемых схемах превращений.

* Герхард Эртль (Gerhard E r tl)  (родился в 1936 году) — выдающийся немецкий фи- 
зико-химик, лауреат Нобелевской премии 2007 года по химии «за исследование химиче
ских процессов на твердых поверхностях». В 2011 году избран иностранным членом 
Российской академии наук
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Рис. 22.18
Схема изотермической «химической волны». Изображенные профили отображают кон

центрации конкретного каталитического интермедиата в последовательные моменты 
времени При наблюдении за системой в фиксированной точке пространства а
пробегание химической волны через эту точку соответствует простой осцилляции кон

центрации интермедиата

а б  в

г  0,1 мм д  е

Рис. 22.19
Последовательные фотоэмиссионные электронные микрографии распространения хими
ческих волн, наблюдаемых на мезоскопическом уровне в ходе реакции СО +  Vi02 —>С02 на 

поверхности монокристалла P t( 110). Температура 398 К, давление кислорода 4 10~2 Па,
давление СО 1,810~3П а ( п о [ 2 0 ] )

Самой простой из наблюдавшихся гетерогенных осциллирующих ре
акций, сопровождающихся синхронной осцилляцией тепловыделения, 
пропорционального градиенту температуры на поверхности твердого те
ла, является, вероятно, диссоциативная сорбция водорода на металличе
ском палладии (см. рис. 22.21).

Можно полагать, что основным фактором, вызывающим осцилляцию 
скорости данного процесса, является разогрев поверхности палладия, 
происходящий при сильно экзотермической диссоциативной адсорбции 
(или даже абсорбции) водорода на палладии. Такой разогрев, естествен
но, приводит к замедлению сорбции и остыванию поверхности, после 
чего сорбция вновь ускоряется, и т. д.

Свидетельством существенной роли тепловыделения в обсуждаемом 
процессе является отмеченная на рисунке 22.21 сильная зависимость 
амплитуды осцилляции тепловыделения от природы инертного газа,
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находящегося вместе с водородом в газовой фазе и обеспечивающего 
конвективный съем выделяющейся при сорбции теплоты с поверхности 
палладия.

а б в

разреш ение  
0,6 нм

Рис. 22.20
Движение изотермических химических волн при осциллирующем режиме окисления СО на 
платине, зарегистрированное с атомным уровнем разрешения с помощью метода полевой 
ионной микроскопии (FIM); кадры сняты последовательно с периодом в несколько секунд

(по [2 1 ] )

m

ооQ.
Sо

Время, с
а

Время, с

Рис. 22.21
Осцилляция тепловыделения при диссоциативной сорбции водорода на поликристалличе- 
ском палладии в присутствии в газовой фазе гелия (а ) и молекулярного азота (б). Темпе

ратура 106°С, общее давление 0,55 бар, мольная доля Н2 в смеси —  0,92 ( по [2 2 ] )

Следует отметить, что исследование и описание осциллирующих го
могенных и гетерогенных кинетических реакций до сих пор опирается в 
основном на прямой анализ кинетических схем. При этом обнаружено, 
что некоторые явления поддаются удовлетворительному кинетическому 
моделированию лишь при использовании специальных математических
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приемов типа метода Монте-Карло*, позволяющих уйти от формальной 
записи очень сложных пространственных дифференциальный уравне
ний и их решения. Методы термодинамики неравновесных процессов 
здесь пока используются явно недостаточно.

Можно полагать, что методы совместного кинетико-термодина
мического анализа неравновесных процессов окажутся достаточно про
дуктивными и для описания еще одного важного физико-химического 
явления, относящегося к возникновению пространственно-временных 
диссипативных структур — возникновению упорядоченных «тепловых» 
волн, движущихся в неподвижном слое зерен катализатора или инертно
го материала при фильтрации через него реакционноспособной химиче
ской смеси. Так, показано, что распространение стационарной тепловой 
волны в изотропной химически реакционноспособной среде подчиняет
ся, как и следовало ожидать, принципу минимума скорости диссипации 
энергии [23].

Вопросы и задачи для самостоятельных упражнений
1. Кинетически необратимый каталитический брутто-процесс

R Р
осуществляется по схеме

R + К к , <=!=> к , <=!=> к» < = > . . .  <=?=> к„ к  +  р.
Здесь К — свободная форма активного центра катализатора, а Кг (i = 

1, ..., п) — каталитические интермедиаты.
Найти выражение для стационарной скорости данного процесса и 

значения кажущейся энергии активации при условии, что:
а) узким горлом является стадия 3 и активный центр в основном за

полнен интермедиатом К3;
б) узким горлом является стадия 1 и активный центр в основном за

полнен интермедиатом Кп.
2. Каталитическая брутто-реакция

R Р
осуществляется по механизму

R + К Н~~> К,,

К, <=§=> К2,

К2 <==> К + Р,

М ет од Монте-Карло — общее название группы численных методов, основанных 
на получении (с помощью ЭВМ) большого числа реализаций стохастического (случай
ного) процесса таким образом, чтобы его вероятностные характеристики совпадали с 
аналогичными величинами решаемой задачи.
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где К — свободная форма активного центра катализатора, а К, и Б2 — 
каталитические интермедиаты.

Найти кажущуюся энергию активации при стационарном протека
нии каталитического процесса, когда узким горлом процесса является 
стадия 1 и при этом велико заполнение активного центра интермедиатом 
К2. Что является в данном случае скорость-определяющими параметра
ми процесса?

3. Каталитический брутто-процесс

Ri  +  R 2 — +  Р 2

осуществляется по схеме

R. + K <==>!£„ 

К, + R, *==* К, + Р„
К, <=*=> К + Рг.

Здесь R4 и Р. — исходные реагенты и продукты каталитической реак
ции, а Кх и К2 — каталитические интермедиаты.

При каких соотношениях параметров узким горлом процесса оказы
вается стадия 2? То же для стадии 3. Каковы значения кажущейся энер
гии активации этой реакции в условиях сильного и слабого заполнения 
активного центра каталитическими интермедиатами?

4. Каталитическая брутто-реакция

R < = = >  Р ,  +  Р г

осуществляется по схеме

R + K <-*-> К, + Р„
к , < = = г р ,  +  к ,

где К и Kj — свободная форма активного центра и каталитический ин
термедиат, соответственно.

В систему дополнительно добавлено химически инертное вещество А, 
прочно сорбирующееся на активном центре К и образующее каталитиче
ски неактивную форму К2:

К + А  К2.

Найти зависимость кажущейся энергии активации катализируемой 
брутто-реакции от термодинамических параметров рассматриваемых 
процессов в условиях, когда активный центр катализатора преимуще
ственно покрыт сорбированным веществом Кх. Рассмотреть случай, ко
гда узким горлом процесса является реакция 1 и при этом известно, что в 
отсутствие вещества А  степень заполнения активного центра интермеди
атом Kj мала.

5. Могут ли образовываться углеродные отложения (кокс в виде гра
фита) в ходе стационарного протекания каталитической брутто-реакции
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СН4 + 2Н20  С02 + 4 Н2,
осуществляющейся по механизму

СН, с , +  2На,

С, +  2НаО < = >  СО, +  2Н„

где С4 — углерод-содержащий интермедиат, способный кристаллизо
ваться с образованием графита? Условия проведения процесса: темпера
тура 900 К, р(СН4) = 0,5 бар, р(С02) = 0, р(Н20) = 10 бар, р(Н2) = 0,1 бар.

Из термодинамических справочников известно, что

Вещество A^Higgg , кДж/моль S ^ gg , ДжДмоль-К) р, г/см3
графит 0 5,740 2,265
сн4 -74,85 186,19 —
н 2 0 130,52 —

О о -393,51 213,68 —
Н20  (г) -241,82 188,72 —

Рассмотреть отдельно ситуации, когда узким горлом является: 
(а) стадия 1; (б) стадия 2.

6. Реакция диспропорционирования СО

2СО <=!=> с о а + с „
На железном катализаторе протекает по механизму

2 СО <------> Cv + С02,

c v < = = >  с гр,
где Cv — углерод, растворенный в частицах железа, С  ̂— фаза графита 
на поверхности катализатора. Найти максимально и минимально воз
можные концентрации углерода, растворенного в железе в ходе протека
ния реакции при температуре 800 К, если рсо = рС02 =  1 бар, |ГСО>800 = 
= -245 кДж/моль, |ГС02800 = -512 кДж/моль, Ц°Сгр>800 = -5  кДж/моль, 
M'CFe.soo= 25 + RTlnx кДж/моль (здесь х — мольная доля углерода, раство
ренного в железе).

7. Алкилирование бензола (Б) этиленом (Э) в этилбензол (ЭБ)

Б + Э Х1 > ЭБ 
На цеолитах протекает по схеме

Б + К К4,

К4 + Э < Е2 > ЭБ + К
и сопровождается «переалкилированием» этилбензола в диэтилбен- 
зол (ДЭБ)
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ЭБ + Э Z 2 ДЭБ
по схеме

ЭБ + К ез
2’

к 0 + э е4 ДЭБ + К.

Здесь К, К1 и К2 — свободное состояние активного центра и катали
тические интермедиаты, соответственно.

Для стационарного относительно каталитических интермедиатов Кх 
и К2 протекания процесса найти выражение для скорости реакции по 
каждому из брутто-каналов и выражение для селективности процесса по 
эти л бензолу. Как эта селективность будет меняться при подаче в реактор 
ДЭБ в качестве дополнительного исходного реагента?

8. Предполагают, что гидрирование бензола в циклогексан на Ni- 
содержащем катализаторе осуществляется по последовательной схеме

е1
+Н2

-н,

где все соединения II-IV могут быть выделены в виде индивидуальных 
продуктов превращения.

Можно ли, не прибегая к нестационарным кинетическим экспери
ментам, подтвердить или опровергнуть справедливость указанной по
следовательной схемы, а не, например, схемы с последовательностью

+ЗН2   — Н2   —Н2
I

-зн,
IV

+Н,
III +н5 II?

При каких соотношениях между вг и химическими потенциалами за
действованных в схеме соединений в режиме, стационарном относитель
но интермедиатов, можно достичь максимально возможной селективно
сти образования циклогексена (соединение III)? Что следует сделать для 
повышения этой селективности?

9. Дегидрирование метанола на медь-содержащих катализаторах в 
области температур 200-400°С осуществляется по двум линейно
независимым брутто-каналам:

СН3ОН < 11 > 2Н2 + СО,

Н
Z2 '2СН,ОН -> 2Н2+ СНз- о - С = 0 .

Можно ли, не прибегая к нестационарным кинетическим экспери
ментам, ответить на вопрос, какой из каналов общего процесса можно 
рассматривать в качестве первичного? Что следует сделать для повыше
ния селективности получения метилформиата?
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ГЛАВА 23 
НЕРАВНОВЕСНАЯ ТЕРМОДИНАМИКА 

И МАТЕРИАЛОВЕДЕНИЕ

23.1. ОСОБЕННОСТИ ТЕРМОДИНАМИКИ 
ПРОЦЕССОВ ПОЛУЧЕНИЯ МАТЕРИАЛОВ

Практическая жизнь человека связана с использованием огромного 
количества самых разных веществ и материалов.

Заметим, что понятие «материал» не является тождественным поня
тию «вещество». Под веществом (химическим соединением) понимают 
совокупность большого числа атомов, молекул, ионов и/или радикалов, 
определяющих физико-химические свойства вещества как объекта ис
следования. В то же время материалы — это фазообособленные формы 
веществ (химических индивидов) или их совокупности (например, спе
циального рода смеси и «композиты»), которые обладают набором 
свойств, необходимых для практического применения вещества.

Для того, чтобы материал обладал комплексом необходимых для 
практики свойств, вещество должно быть получено и стабилизировано 
именно в той форме, которая требуется для конкретного практического 
применения. При этом нередко требуемая форма отвечает метастабиль- 
ному состоянию вещества, не соответствующему состоянию, термодина
мически равновесному для условий хранения или эксплуатации матери
ала, но, тем не менее, сохраняющему необходимые свойства в масштабе 
времени, характерном для практического применения, или его превы
шающем.

Так, например, алмаз является метастабильной формой углерода, по
скольку устойчивому термодинамическому равновесию при нормальных 
внешних условиях соответствует иная форма углерода — графит. Равно
весная форма многочисленных материалов, объединяемых под понятием 
«стекло», — кристаллические фазы; однако как материалы стекла инте
ресны именно благодаря тому, что они находятся не в кристаллическом, 
а в термодинамически неравновесном аморфном состоянии. Для некото
рых лекарств характерен полиморфизм твердой фазы активной субстан
ции, причем требуемым или наиболее сильным биологическим действи
ем также может обладать фаза, не равновесная для условий хранения 
лекарства и его приема пациентами. Серьезнейшая проблема последних 
десятилетий Юга России и Казахстана — это миллионы тонн скопив
шейся и не находящей практического применения элементной серы, вы
деленной из высокосернистых нефтей и природного газа и несущей 
большую экологическую угрозу из-за химической нестойкости при кон
такте с атмосферными газами и влагой. Эта проблема могла бы быть в
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значительной мере решена, если бы складируемую серу удалось переве
сти из состояния орторомбической серы, равновесной для нормальных 
условий, и стабилизировать в полимерной модификации — химически 
более инертную полимерную серу можно с успехом использовать как 
важный компонент целого ряда крупнотоннажных композиционных ма
териалов типа серобетона, сероасфальта и т. п.

Таким образом, материаловедение и термодинамика неравновесных 
процессов имеют много общих точек соприкосновения. В этой главе за
тронуты лишь аспекты, связанные с возможностью использования при
емов термодинамики неравновесных процессов для решения некоторых 
проблем синтеза материалов.

Многие материалы получают путем химического синтеза из веществ- 
прекурсоров» в «маточном» растворе либо «маточной» газовой смеси. 
При этом практический интерес представляют такие условия синтеза, 
которые обеспечивают «количественный» выход необходимой формы 
вещества по крайней мере по одному из исходных реагентов.

Количественный выход означает существенный сдвиг равновесия в 
брутто-реакции синтеза в сторону образования необходимой формы ве
щества. Это соответствует значительному удалению начального состоя
ния используемой реакционноспособной маточной системы от равнове
сия и, как следствие, условию кинетической необратимости процесса 
синтеза.

Материалы в своем большинстве представляют собой твердофазные 
состояния индивидуальных веществ или их смесей (композитов). С тер
модинамической точки зрения важно, что химический потенциал твер
дофазных компонентов материалов |1м лишь в малой степени зависит от 
количества рассматриваемого вещества в этой фазе и зависит в основном 
от температуры и давления в системе. Поэтому исходные концентрации 
веществ-прекурсоров са (а = 1, 2, ...), определяющих химический потен
циал р,д реакционной группы R, из которой ведется синтез материала, в 
маточной смеси должны быть не ниже, чем требует неравенство

\iR(p, Т, са) -  \ijp, Т) >  RT. (23.1)
Нередко эти условия соответствуют насыщенным или пересыщенным 

жидким растворам или газовым смесям.
Существенно при этом, что исходные неустойчивые состояния ма

точной системы в условиях синтеза материала принято классифициро
вать на уже упомянутые метастабильные, способные существовать необ
ходимое для синтеза время (например, переохлажденный раствор и т. 
п.), и истинно неустойчивые, «лабильные», для которых любое совме
стимое с условиями синтеза бесконечно малое воздействие или флуктуа
ция вызывает необратимый процесс изменения системы, вследствие, 
например, потери механической устойчивости системы.

Сказанное можно проиллюстрировать простым примером конденса
ции жидкости из хорошо известного в классической равновесной термо
динамике неидеального парогаза (см. рис. 23.1).
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Рис. 23.1
Фазовая диаграмма зависимости давления неидеального газа р от его мольного объема V.
Заштрихована зона метастабильного состояния, затемнена — полностью (механиче

ски )  неустойчивого. Точка Тк — критическая. Остальные пояснения см. в тексте

Кривые 1 и 2 соответствуют изотермам при критической температуре 
Тк (когда исчезает различие между газом и жидкостью) и температуре Т 
ниже критической. Кривая 3, называемая бинодалыо, отражает кривую 
сосуществования жидкой и газовой фаз, когда цгаза = |1жидк. При этом, как 
указывают традиционные учебники, в реальном равновесии «изгиба» 
кривой между точками А  — В — Г  — Б не наблюдают, поскольку проис
ходит прямой переход системы из точки А  (жидкость) в точку Б (газ), 
или наоборот (см. разд. 11.8). Тем не менее, в рассматриваемой системе 
возможно сохранение перегретой жидкости на отрезке кривой А  — Б и 
переохлажденного (пересыщенного) пара на отрезке Б — Г  вследствие 
метастабильности состояний системы на этих отрезках. На отрезке В — 
Г  метастабильность уже невозможна, поскольку в точках Б и Г наруша
ются условия механической неустойчивости системы, и система стано
вится лабильной. Кривую 5, являющуюся огибающей точек Б и Г и по
строенную при температурах Т < Тк, называют спинодалью. Таким обра
зом, спинодаль — это кривая (или поверхность) на фазовой диаграмме 
состояния вещества, которая определяет область метастабильных состо
яний (фаз) от лабильных, то есть абсолютно неустойчивых. На языке 
классической равновесной термодинамики спинодаль 5 разделяет обла
сти положительных и отрицательных значений производных (dp/dV)T и 
(dT/dS)p9 где S — энтропия системы.

Существенно, что спинодальный распад системы с образованием ста
бильной фазы существенно отличается от распада метастабильных фаз, 
поскольку последний связан с образованием зародышей новой фазы 
(процессом нуклеации), в то время как первый происходит равномерно 
по всему объему. В результате даже в случае образования одной и той же 
конечной стабильной (или новой метастабильной) фазы они будут суще
ственно отличаться своей морфологией или текстурой, то есть размером 
полученных частиц новой фазы, их формой, связанностью, пористостью
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и т. п. Иными словами, при этом могут быть получены материалы, суще
ственно различающиеся по своим потребительским свойствам.

Проблемы, связанные с формированием новых фаз и нуклеацией при 
распаде маточной, очень сложны и являются новым специальным разде
лом физической химии, существенно выходящим за пределы предмета 
данного учебного пособия и также находящимся в стадии своего станов
ления. Поэтому ниже мы остановимся только на некоторых проблемах 
термодинамики формирования новых фаз из метастабильных состояний 
системы (см. также разд. 11.8). Более подробное рассмотрение этих про
блем можно найти, например, в [1—3].

Исходно получаемые в синтезах из метастабильной фазы фазовые ча
стицы нужной формы вещества — будущего материала обычно очень ма
лы. Последующее накопление массы целевой фазы происходит, как пра
вило, путем конденсации вещества на этих первичных частицах без су
щественного изменения их количества вплоть до исчезновения тер
модинамической неравновесности маточной среды. Существенно, что 
размер этих первичных частиц в случае использования «затравок» син
тезируемой фазы может соответствовать размеру этих затравок, а в слу
чае исходно однородных гомогенных жидких растворов или газовых 
смесей — определяется процессами нуклеации. Малость размера пер
вичных частиц может существенно влиять на химический потенциал 
целевой фазы в начальный момент ее образования. Например, в случае 
сферических частиц образуемой фазы значение этого химического по
тенциала можно оценить с помощью выражения (17.38). При этом рав
новесное парциальное давление рт насыщенного пара или концентрация 
сг насыщенного раствора вещества, образующего, например, однокомпо
нентную синтезируемую фазу, определяются, как показано в разделе
17.3, уравнениями Кельвина — Томсона

рг = р0о ехр RTr,
или Гиббса — Фрейндлиха* — Оствальда

сг = ехр г 2 о У л

yRTr.

(23.2)

(23.3)

где Роо и — соответственно, парциальное давление насыщенного пара 
или концентрация насыщенного раствора конденсируемого вещества над 
массивной фазой с плоской поверхностью, г — радиус сферической ча
стицы, с — коэффициент поверхностного натяжения (избыточная по
верхностная энергия) на границе раздела фаз в маточной системе, 
V  = М /р — мольный объем конденсируемой фазы, М и р  — молекуляр
ная масса и плотность вещества этой фазы. Концентрированные раство
ры наиболее удобно охарактеризовывать не мольной или иной концен

* Герберт М а кс Ф рейндлих (Herbert M a x  Freundlich) (18 8 0 -1 9 4 1 )  — извест
ный немецкий физикохимик, основные работы которого относятся к коллоидной химии.
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трацией с, а мольной долей х растворенного компонента. При этом в слу
чае идеальности раствора уравнение (23.3) перепишется в понятном ви
де:

2 aVхг = х^ ехр
т 'г ,

Таким образом, в случае малости размера затравки синтезируемого 
материала начальное пересыщение исходной фазы должно быть еще бо
лее значительным, чем это определяется условием (23.1), и, например, 
при синтезе однокомпонентного материала определяться неравенствами

> рг = Роо- ехр
' 2 о У л 

RTr ,

И Л И

*нач >  Х Г =  • е х р
г 2 о У л

R T r У

(23.4)

(23.5)

где г — размер затравки синтезируемой фазы.
Значение экспонент в выражениях (23.2)-(23.5) зависит от конкрет

ных значений параметров, входящих в показатель экспоненты, но при г 
< 10 нм обычно существенно превышает единицу (см., например, ниже, 
табл. 23.1).

В случае гомогенности исходной маточной системы, т. е. отсутствия в 
ней исходных затравок, начальная скорость процесса конденсации опре
деляется скоростью гомогенного зародышеобразования новой фазы — 
процесса нуклеации из метастабильных или неравновесных пересыщен
ных систем. Существенно, что в условиях гомогенности исходной среды 
первые конденсированные частицы («зародыши» новой фазы) могут по
явиться лишь при значительном пересыщении газовой или жидкой фазы 
конденсируемым компонентом.

Термодинамика процессов гомогенного зародышеобразовании новой 
фазы на примере образования капель однокомпонентной жидкости из 
пересыщенного пара уже была рассмотрена в разделе 17.3. В связи с тем, 
что химический потенциал равновесного пара вещества над малыми 
сферическими частицами его конденсированной фазы определяется 
уравнением Кельвина — Томсона (23.2), в пересыщенном паре с парци
альным давлением р в равновесии могут находиться только те капли, 
критический размер которых г* удовлетворяет соотношению

г* = 2cV /R T ln (p /p ea) . (23.6)

Это равновесие неустойчиво: капли меньшего размера испаряются и 
исчезают, а капли большего размера растут за счет конденсации пара.

Сходные явления характерны и для синтеза высокодисперсных форм 
твердых веществ из растворов: рост более крупных кристаллов происхо
дит за счет кристаллов меньшего размера, которые имеют большую рас
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творимость. Данное явление хорошо известно у материаловедов как 
«второе правило Оствальда»* — правило «вызревания» (англ. ripening) 
новой фазы.

Поэтому скорость всего процесса конденсации в рассматриваемой си
туации контролируется скоростью образования капель с радиусом г* в 
пересыщенном паре и концентрацией таких капель.

Рассмотрим образование капли из гомогенной паровой фазы веще
ства как химическую реакцию

где п — число молекул в капле, а А п рассматривается как «вещество», 
состоящее из «молекул»-капель со своим парциальным давлениемрп. 

Константа равновесия данной реакции равна

где рп — парциальное давление капель, рассматриваемых как совокуп
ность больших молекул, р — реальное парциальное давление пересы
щенного пара, ArG% — стандартное значение изменения энергии Гиббса 
при образовании одного моля капель заданного размера г из стандартно
го состояния пара. Последняя величина должна учитывать избыточную 
поверхностную энергию капель. Поскольку п = NA(4/3)nr3/ V , в идеаль
ном случае величина ArG° описывается выражением

где \уж и — стандартные химические потенциалы для массивной
жидкой фазы и насыщенного пара, соответственно. При не очень боль
ших давлениях

Поэтому выражение (23.9) для стандартного значения изменения по
тенциала Гиббса в ходе «реакции» образования одного моля капель раз
мера г можно заменить выражением

В силу отмеченных выше обстоятельств можно полагать, что все за
родыши с размером капли, меньшим или соответствующим критическо
му размеру г ,  находятся в парциальном равновесии с пересыщенным

Вильгельм Оствальд (W ilhelm  O stvald) (18 5 3 -19 3 2 )  —  выдающийся немец
кий физико-химик прибалтийского происхождения, удостоен Нобелевской премии по 
химии в 1909 году «в знак признания проделанной им работы по катализу, а также за 
исследования основных принципов управления химическим равновесием и скоростями 
реакций».

ПА = А„, (23.7)

(23.8)

ArG° = n ( ^  ) + NA4nr2o =

\1°ж -ц °  = RTlnp

ArG° = 4nr2NA rRTln + а . (23.10)
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паром, а процесс дальнейшего роста зародыша критического размера 
является кинетически необратимым. Иначе говоря, образование заро
дышей критического размера является узким горлом процесса конден
сации гомогенного пара.

Подставляем выражение (23.10) в формулу (23.8) для константы рав
новесия и находим равновесное давление капель размера г:

рп = рп ехр(-ДrG°/RT) = ехр 4 nr2Nz U n  Р-
SV RT

(23.11)

Для капель критического размера г ,  используя (23.6), получаем:

р = ехр Na gS* 
3 RT

(23.12)

где р* — парциальное давление этих капель, &S* = 4п(г*)2 — площадь по
верхности одной капли критического размера.

Выражение в показателе экспоненты в формуле (23.11) представляет 
изменение энергии Гиббса в процессе образования одного моля капель 
(зародышей) радиуса г из пара с парциальным давлением, равным р, то 
есть (минус) сродство обсуждаемого процесса, А  (г):

А™Р(г) = 4nr2aNA

гзар

1 - ^ h /
3 oV

Р_
\Р~ J

(23.13)

Зависимость А гаар(г) от г  при р >  р™ имеет максимум при значении г , 
при котором капля находится в равновесии с паром заданного давления 
(см. рис. 23.2).

Радиус зародыша, нм

Рис. 23.2
Зависимость энергии образования Гиббса зародышей для капель воды при различны х сте

пенях пересыщения водяного пара при 25°С. Кривая 1 — пересыщение р/р~, = 8,1 (г* = 0,5 
нм ); кривая 2  — пересыщение р/р~ = 2,84 (г* = 1 нм ) ( см. табл. 5 .1 )

Подставляя в выражение для А гзар(г) значение радиуса г* для критиче
ского зародыша из уравнения (23.6), получаем:



В связи с тем, что образование капли критического размера — первая 
каталитически необратимая и поэтому скорость-лимитирующая стадия в 
последовательности (23.7) реакций конденсации гомогенного пара в 
жидкость, значение Агаар( г )  близко к энергии активации этого процесса.

В качестве конкретного примера рассмотрим гомогенное зародыше- 
образование в чистом водяном паре при 25°С. Коэффициент поверхност
ного натяжения а для воды при этой температуре равен 7210-3 Дж/м2. В 
таблице 23.1 приведены данные, характеризующие зародыши новой фа
зы. Видно, что при пересыщении р/роо = 8,1 критический зародыш имеет 
радиус 0,5 нм и состоит из 18 молекул воды. Равновесное давление этих 
критических зародышей очень невелико и составляет около Ю-8 бар. В 
реальных облаках пересыщение водяного пара обычно не превышает 
0,1% , и поэтому гомогенное образование капель воды в атмосфере мало
вероятно.

Кривые, описывающие зависимости Агаар(г) от радиуса капли воды 
при 25°С при различных степенях пересыщения, приведены на рисунке
23.2.

Таблица 23.1
Некоторые термодинамические параметры капель чистой воды при 25°С

Пересыщенность пара, р/р„ 8,1 2,84 1,42 1Д1
Критический радиус капельки, нм 0,5 1 3 10
Кол-во молекул воды в капле, п 18 140 3780 1,4-105
А гаав(г*), кДжДмоль капель) 45,2 180 1620 18000

Можно полагать, что при синтезе твердых веществ в исходно гомо
генной газо- или жидкофазной системе полученное выражение (23.14) 
можно использовать для грубой оценки кажущейся энергии активации 
такого синтеза.

23.2. СИНТЕЗ МЕТАСТАБИЛЬНЫХ ФОРМ ВЕЩЕСТВ И МАТЕРИАЛОВ

Следствием единственности и устойчивости состояния для заданных 
условий полного термодинамического равновесия является единствен
ность термодинамически устойчивой формы вещества. Эта форма харак
теризуется наименьшим для данных условий значением химического 
потенциала (т. е. потенциала Гиббса). Тем не менее, на практике нередко 
оказывается необходимым получить материал в форме, которая являет
ся метастабильной (см. разд. 11.3) в условиях хранения и/или использо
вания материала.

Возможные подходы к синтезам метастабильных форм вещества, 
обычно в виде изолированных твердых фаз или кристаллов, многообраз
ны. Так, в некоторых случаях метастабильную форму твердого вещества
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можно получить из термодинамически устойчивой путем изменения 
температуры и/или давления и создания условий, при которых согласно, 
например, «р — Т » -фазовой диаграмме состояния вещества его целевая 
форма становится наиболее устойчивой. В такой ситуации возникает по
ложительное термодинамическое сродство, т. е. необходимые термоди
намические движущие силы для желаемой трансформации фазового со
стояния вещества. И в случае, если данная трансформация в созданных 
условиях кинетически возможна, в системе действительно образуется 
целевая форма вещества (см. также разд. 22.6.2). Классическим приме
ром такого синтеза является получение алмаза из графита при воздей
ствии на последний температурой и давлением, отвечающими области 
фазовой устойчивости алмаза. При этом приходится использовать давле
ние в десятки тысяч бар и температуры в многие сотни или даже тысячи 
градусов.

Однако нередко синтезы метастабильных форм вещества можно осу
ществить и в намного более мягких условиях. С этой целью синтез тер
модинамически неустойчивой фазы проводят из раствора или газовой 
фазы методом (со)осаждения* в условиях, когда целевая фаза формиру
ется в результате химических превращений специально подобранных 
реагентов-прекурсоров. При этом обычно необходимо выдержать как 
минимум два условия: 1) исходный химический потенциал реакционной 
группы — исходных реагентов-прекурсоров для синтезируемой фазы 
должен отвечать условиям (23.1)-(23.5); 2) крайне желательно, чтобы в 
системе находились затравки нужной фазы, которые при (со)осаждении 
способствуют «эпитаксильному» формированию фаз, воспроизводящих 
структуру фазы затравки. При эпитаксильном выращивании пленок 
роль затравки может выполнять подложка со специально подобранной 
структурой поверхности.

Проиллюстрируем сказанное на примере синтеза алмазов при мягких 
условиях. Хорошо известно, что термодинамически стабильной формой 
углерода в нормальных условиях является графит. Поэтому превраще
ние углерода из фазы графита в фазу алмаза удается получить лишь в 
условиях сверхвысоких давлений и высоких температур. Тем не менее, в 
последние годы вполне обычным стало получение «усовидных» кристал
лов алмаза и тонких алмазных пленок в условиях далеко не экстремаль
ных.

Возможность осуществления такого синтеза легко продемонстриро
вать на примере пиролиза углеводородов, например метана, по брутто- 
реакции

СН4 — С +  2Н .4 алм 2

В условиях, когда скорость-лимитирующей стадий является кри
сталлизация нужной формы углерода (алмаза) из первичных энергона-

Метод получения материалов путем (со)осаждения из газовой фазы нередко 
называют методом CVD  — chem ical vapour deposition (англ.).
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сыщенных атомов углерода С*, получаемых вследствие пиролиза мета
на, брутто-процесс можно представить как совокупность последователь
ных стадий:

СН4 > С* + 2Н2,

Принципиальная возможность количественного получения фазы ал
маза существует при

< Не* + RT- (23.15)
В случае, когда «узким горлом», то есть скорость-лимитирующей 

стадией, для брутто-реакции является стадия 2, стадию 1 можно рас
сматривать как находящуюся в парциальном равновесии. При этом хи
мический потенциал цс* активного атомарного углерода С* можно оце
нить как

М-с* ~ М-сн4 - 2Цн2 •

Сделаем соответствующую оценку необходимого для получения фазы 
алмаза парциального давления метана для конкретных внешних усло
вий, например температуры 900 К.

Из справочников термодинамических величин несложно найти, что

^сн4 ,900 ~ А/77£н4 ,298 -  ■ 'З’сщ.гэв = —242,4 кДж/моль,

^Н2 ,900 ~ ^/-^Н2,298 — 000-5д2>298 = —117,5 кДж/моль,

М'алм.ЭОО 5:5 А/^М,298 -  900 • ^м,298 = “ 0,72 кД ж /м О Л Ь

(для оценочных расчетов поправки на теплоемкость веществ обычно не 
обязательны).

Поэтому условие (23.15) в количественной форме можно переписать 
как

1п.РсН4 — 21п/?н2 > ( М'аЛМ,900 + ^ ^ Н 2 ,900  — ^ С Н 4 ,900  + jR T  «1 ,9 .

Полагая, что, например, в условиях синтеза алмаза парциальное 
давление водорода поддерживается небольшим, например рН2 < 1 бар,
легко получаем оценку

1пРсн4 - 1>9

или
Рсн4 ^ 7 бар.

Видно, что при пиролизе метана синтез алмаза действительно может 
происходить в достаточно мягких условиях.
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Конечно, методы стабилизации синтезируемой формы алмаза пока не 
освоены, и в ходе обсуждаемого синтеза крупные алмазы данным спосо
бом обычно получать не удается. Однако синтез усовидных форм кри
сталликов алмаза («вискеров») или тонких эпитаксильных алмазных 
слоев таким методом стал промышленно доступным.

23.3. ПРАВИЛО СТУПЕНЕЙ ОСТВАЛЬДА 
ДЛЯ ФАЗОВЫХ ПРЕВРАЩЕНИЙ

В 1897 году В. Оствальд сформулировал достаточно общее правило, 
по сей день сохраняющее свое принципиальное значение для синтеза ма
териалов: «Если в химической реакции может быть получено несколько 
форм некоторого вещества, то первой получается наиболее лабильная 
форма. Более стабильные формы получаются в ходе последующего пре
вращения этой лабильной формы» [4].

Таким образом, согласно правилу ступеней Оствальда, при фазовых 
переходах также возможно образование промежуточных метастабиль
ных (или лабильных) фаз, что обусловлено кинетической предпочти
тельностью образования промежуточных метастабильных фаз по срав
нению с непосредственным образованием термодинамически стабильной 
фазы.

Очевидно, что правило ступеней Оствальда является частным случа
ем сформулированного в разделе 19.4.1. общего требования последова
тельного ступенчатого уменьшения химических потенциалов интерме
диатов в ходе брутто-превращений. Так, в рассмотренном выше примере 
химического синтеза алмаза методом осаждения из газовой фазы в мяг
ких условиях при наличии подходящей затравки лабильной по Остваль
ду фазой является алмаз. В случае превращения твердых фаз постоянно
го состава указанное требование относится к химическим потенциалам 
твердых фаз. При этом действительно, если фазовая диаграмма состоя
ния интересующего нас вещества включает несколько возможных фаз 
(отличающихся кристаллической структурой и т. п.), то при, например, 
фиксированной температуре превращение исходной фазы в термодина
мически наиболее устойчивую произойдет последовательно через все фа
зы, которые на фазовой диаграмме окажутся «на реакционном пути» от 
исходной фазы к наиболее устойчивой.

Показательным является экспериментальное наблюдение особенно
стей разложения твердых гидратов легких алканов при атмосферном 
давлении при температуре -1°С, то есть в условиях термодинамической 
нестабильности этих твердых гидратов. В качестве конечных продуктов 
такого разложения должны образоваться твердый лед и газообразный 
углеводород. Однако на самом деле для гидрата, например пропана, раз
ложение идет в последовательности

С3Н8 • 17Н20(тв.гидрат)----- > С3Н8(газ) + Н20(ж),
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Н20(ж )----- > Н20(лед),
т. е. через образование переохлажденной жидкой воды, которая затем 
замещается термодинамически стабильным льдом [5].

23.4. ПОЛУЧЕНИЕ УГЛЕРОДНЫХ НАНОНИТЕЙ, 
НАНОВОЛОКОН И НАНОТРУБОК

Последние годы характеризуются огромным интересом к ультрадис- 
персным материалам нанометровых размеров — «наноматериалам», 
особенно к нанонитям, нановолокнам и нанотрубкам самого разного хи
мического состава. Это связано с большой спецификой механических и 
физико-химических свойств таких нанообъектов, что позволяет исполь
зовать их в качестве, например, специфических адсорбентов, носителей 
катализаторов, армирующих компонентов композитных материалов и 
многого другого.

Характерными представителями таких наноматериалов являются 
углеродные нанонити (филаменты) и нанотрубки. Методы получения 
таких углеродных наноматериалов (УНМ) многочисленны. При этом 
наиболее простым обычно оказывается осаждение углерода из газовой 
фазы при термическом пиролизе самых разнообразных углерод
содержащих предшественников (например, моноксида углерода, пре
дельных, непредельных и хлорированных углеводородов и т. п.) в при
сутствии специальных катализаторов. Такими катализаторами служат, 
как правило, наноразмерные металлические частицы никеля, железа, 
кобальта или их сплавов с другими металлами.

Идея такого метода синтеза нитевидных УНМ путем пиролиза угле
водородов достаточно проста.

Пиролиз (термическое разложение) углерод-содержащих органиче
ских молекул — эндотермический процесс (АД7° > 0), который сопро
вождается ростом числа молекул, то есть увеличением энтропии системы 
(А^° > 0). Вследствие этого существует температура сдвига равновесия Т* 
=  А,/Г/АД1 (см. также разд. 22.5.2), выше которой данный процесс ста
новится термодинамически разрешенным. Поэтому при повышении 
температуры выше Т* многие углерод-содержащие соединения, напри
мер углеводороды, способны пиролизоваться с образованием свободного 
углерода. Так, для пиролиза метана по брутто-реакции

СН4 — £-»  С + 2Н2 (23.16)
АгН|98 = 74,9 кДж/моль или A,.<Sf98 = 80,5 ДжДмоль • К ) . Поэтому

Т* -  АгЯ|98/А г52°98 -  960 К,
то есть метан способен «количественно» пиролизоваться при температу
рах выше 1000 К.

В отсутствие специальных затравок или катализаторов пиролиз ме
тана обычно приводит к образованию сажи (наноразмерных частиц угле
рода с формой, близкой к сферической).



Наличие затравок и/или катализаторов делает процесс пиролиза 
управляемым, в результате чего конечной формой углерода может быть 
не только сажа, но и графит, а также протяженные углеродные структу
ры — углеродные нанотрубки и нановолокна.

В присутствии специально подобранных катализаторов пиролиз мож
но производить при температурах ниже Т*, например при 700-800 К, об
разуя при заданных давлениях водорода углерод в форме нанонитей или 
нанотрубок.

Во многих случаях причина роста именно протяженных структур, а 
не просто сажевых частиц заключается в том, что катализ процесса пи
ролитического разложения углерод-содержащих соединений происходит 
по так называемому механизму карбидного цикла. При этом получаю
щийся в ходе пиролиза углерод-содержащей молекулы первичный атом 
углерода исходно растворяется в металлической частице активного ком
понента катализатора с образованием нестехиометрических карбидов 
(раствора углерода в металле) и лишь затем конденсируется из этого рас
твора в виде отдельной фазы углерода, обычно по термодинамическим 
свойствам близкой к графиту. При этом, как было показано в примере
23.6.3, в ситуации, когда узким горлом общего процесса каталитическо
го пиролиза является именно стадия образования твердой углеродной 
фазы, в функционирующем катализаторе возможно существенное пере
сыщение металлической фазы углеродом по сравнению с составом стан
дартной эвтектической смеси. При определенных условиях такая пере
сыщенная углеродом частица активного компонента катализатора мо
жет оказаться (псевдо)жидкой даже при температуре намного ниже 
точки плавления традиционного эвтектического раствора углерода в ме
талле-катализаторе. Образующееся достаточно подвижное состояние ак
тивного компонента функционирующего катализатора предотвращает 
его дезактивацию путем «зачехления» активной поверхности катализа
тора образующимся углеродом, и активная частица металла оказывается 
в «голове» растущей нанонити углерода, поскольку твердая углеродная 
фаза формируется только на уже имеющихся затравках этой фазы (см. 
рис. 23.3).

В зависимости от природы активного компонента катализатора и пи- 
ролизуемого углерод-содержащего соединения, а также температуры 
пиролиза кристаллическая структура и морфология образуемой нанони
ти могут быть самыми разнообразными (рис. 23.4).

Помимо значительного криоскопического эффекта, вызванного пере
сыщением раствора углерода в металле, существуют по меньшей мере 
два дополнительных фактора, влияющих на температуру плавления ка
талитически активного компонента.

Во-первых, это хорошо известное уменьшение температуры Тт плав
ления при уменьшении размера частиц г:
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схну н2
W

Рис. 23.3
М еханизм  роста углеродных нанонитей по карбидному циклу при кат алитическом пи
ролизе углеводородов. П ри разлож ении углеводорода на поверхности металлической ча
стицы образуются хемосорбированные формы атомарного углерода С * ,  обладающие вы
соким химическим потенциалом. В  случае ( псевдо)ож иж ения частицы катализатора 

этот атомарный углерод способен диффундировать сквозь металлическую наночастицу 
к границе контакт а фаз «активный компонент катализатора — растущая грань угле

родной нити», по свойствам близкой к углероду в форме графита

Рис. 23.4
Основные типы крист аллической структуры нанонитей, образующихся при кат алит и

ческом пиролизе углеводородов:

а — коаксиально-цилиндрическая (многослойная нанотрубка); б — коаксиально-коническая («рыбья 
кость»); в — стопчатая. При этом характерный диаметр нанонитей составляет 10 нм и соответствует 

размеру частицы катализатора. Роль затравки для образования нанонити играет частица катализатора.

где TL и Анд# — температура и энтальпия плавления массивной формы 
чистого компонента — растворителя.

Во-вторых, это влияние размера зародыша кристаллизации графита 
на необходимое для кристаллизации пересыщение раствора осаждаемым 
веществом (углеродом), описываемое соотношением типа (23.5).

Роль размера частиц активной фазы катализатора при образовании 
углеродных нанонитей была экспериментально исследована с позиции 
пересыщения металлического раствора углеродом на примере экзотер
мического диспропорционирования СО по реакции
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2СО — С + С02 (23.18)
над катализатором, содержавшим нанесенные наночастицы металличе
ского кобальта размером от 5 до 500 нм. Для реакции (23.18) 
АгЩ 98 = -171,6 кДж/моль , ArS2Q8 = -175,7 Дж/(моль • К ) , то есть тем
пература сдвига равновесия Т* оценивается в

Г  = ArH|98/A rS|98 = 1000 К ;

в силу экзотермичности процесса (23.18) диспропорционирование долж
но проводиться при температурах ниже Т*.

При изучении процесса (23.18) в широком диапазоне условий было 
обнаружено, что при повышении температуры образцов, содержащих 
дисперсные частицы металлического кобальта и находящихся в среде 
СО, начиная с температуры 560 К, наблюдается диспропорционирование 
СО до С02 и элементного углерода. При этом диспропорционирование 
приводит к образованию углеродных образований двух морфологически 
разных структур, в зависимости от диаметра частицы металлического 
кобальта [6]. Были идентифицированы три температурные области, раз
личающиеся ходом превращений получаемого элементарного углерода:

1) при 570-620 К адсорбированные атомы углерода растворяются в 
частицах Со°, приводя к образованию частиц Со° с высокой дефектно
стью, являющихся, возможно, метастабильными пространственными 
диссипативными структурами (см. рис. 22.12), которые, вопреки прави
лу фаз Гиббса, совмещают слои кубической ((3) и гексагональной (а) мо
дификаций кобальта;

2) при 570-720 К (с максимумом скорости при 690 К) происходит об
разование толстой графитовый «скорлупы» толщиной более 10 нм, по
крывающей наночастицы металла;

3) при 720-1020 К (максимальная скорость при 850-890 К) реакция 
диспропорционирования на высокодисперсных (диаметром менее 25 нм) 
частицах кобальта приводит к образованию тонких углеродных нанотру
бок с внешним диаметром около 10 нм и внутренним диаметром около 3 
нм.

Конкретная морфологическая модификация образуемых графитовых 
кристаллитов определяется размером частицы Со°. Над «большими» ча
стицами Со0 образующаяся графитовая «скорлупа» приводит к быстрой 
дезактивации катализатора за счет создания препятствий для массооб- 
мена поверхности катализатора и газовой фазы. В то же время «мелкие» 
частицы кобальта при более высоких температурах становятся центрами 
роста протяженных нанотрубок (см. рис. 23.5).

Термодинамический анализ, аналогичный приведенному в примере
23.6.3, показывает, что диспропорционирование СО также протекает 
через образование стационарного пересыщенного раствора углерода в 
металлическом кобальте, подобно графитизации аморфного углерода, 
что сопровождается ожижением металлических частиц при температуре 
ниже точки традиционной эвтектики. Существенно, что при диспропор-
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ционировании СО предельная концентрация углерода в металле опреде
ляется максимально возможным в данных условиях размером графито
вого кристаллита. «Большие» (диаметром более 25 нм) частицы кобальта 
ведут себя подобно большим зародышам кристаллизации графита, 
вследствие чего не могут обеспечить существенную избыточную стацио
нарную концентрацию растворенного углерода и, следовательно, замет
ных криоскопических эффектов. Поэтому в таких условиях графит обра
зуется уже на твердых частицах катализатора, что приводит к дезакти
вации активного компонента из-за его экранирования образующейся 
графитовой «скорлупой». Для малых частиц стационарная концентра
ция растворенного углерода оказывается настолько высокой, что проис
ходит их ожижение за счет пересыщения углеродом (как обсуждалось в 
разделе 22.5.3). Сопутствующие этому ожижению резкое увеличение 
механической подвижности наночастиц металла и изменение их катали
тических свойств препятствуют дезактивации частиц, что и приводит к 
образованию длинных углеродных нанотрубок.

Р нс.23.5
Микрографии углерода, полученного при диспропорционировании СО «большими» (а ) и 

«мелкими» (б) частицами кобальта. «Большие» частицы (диаметром более 25 нм) фор
мируют графитовую «скорлупу», покрывающую поверхность частицы. «Мелкие» части
цы (диаметром менее 25 нм, примерно 10 нм для изученного образца) формируют тонкие 

углеродные нанотрубки с внешним диаметром, приблизительно равным диаметру ча
стицы Со", и толщиной стенок около 3-5  нм (по работе [3 ])
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Диаметр растущей нанонити можно оценить, рассчитав мольную до
лю растворенного углерода в стационарном состоянии каталитически 
активной фазы, ведущей брутто-процесс (23.18).

Действительно, из (23.3) и (23.5) следует, что для заданного пересы
щения раствора углерода в металле а = х /х „  требуемый для образования 
твердой углеродной фазы размер сферического зародыша составляет

г = . (23.19)
-RTlnoc

Для кобальта а ~  2 Дж/м2 и V  ~ 6,7-10 5 м3.
В случае, когда брутто-процесс (23.18) осуществляется при темпера

туре 900 К, а узким горлом является образование углеродной фазы, со
здаваемое реакцией (23.18), стационарное пересыщение частицы актив
ного компонента можно оценить как ос ~ 5. Поэтому lna ~ 1,6 и, следова
тельно,

2 • 2 • 6,7 • 10-5 о о ю -9  о о г ~ ~ „ м =2 ,210  м = 2,2 нм.8,31-900 1,6
Таким образом, толщина образуемой графитовой нанонити (или 

стенки нанотрубки) должна быть близка к
2 г =  4,4 нм,

что весьма близко к экспериментально наблюдаемым размерам растущей 
нанонити.

Сходный термодинамический анализ вместе с анализом эксперимен
тальных данных подтверждают возможность ожижения «мелких» ме
таллических частиц вследствие формирования пересыщенного раствора 
углерода не только в ходе графитизации аморфного углерода или дис- 
пропорционирования СО, но и при пиролизе низших углеводородов по 
реакции

с н  катализатор > n Q  +  ТП „  (23.20)
7 2 0 -9 2 0 Х  2

на нанесенных или «свободных» металлических катализаторах, что не
редко также сопровождается образованием углеродных нанонитей раз
ной текстуры (см. рис. 23.4). Заметим, что вес исходных гранул нанесен
ного катализатора в таких процессах может увеличиваться в 300 и более 
раз. Это позволяет получать исключительно чистые углеродные ните
видные (филаментарные) материалы.

Экспериментально измеряемая скорость роста и формирования угле
родных нанонитей и нанотрубок соответствует диффузии углерода через 
активный компонент катализатора с коэффициентом диффузии D »  
10_1° см2/с, что соответствует достаточно большой подвижности атомов 
углерода, превышающей подвижность в твердом теле. Таким образом, 
высокая скорость диффузии атомов углерода через металлические ча
стицы катализатора также является аргументом в пользу ожиженного 
состояния металла в ходе каталитической реакции.
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Использование электронной микроскопии высокого разрешения в 
условиях in situ при наличии достаточно большого давления углеводо
родных газов позволило наблюдать обсуждаемое стационарное ожиже
ние металлической наночастицы-катализатора пиролиза метана и экс
периментально.

Таким образом, образование углеродных нитей и нанотрубок нередко 
является следствием ожижения устойчивого стационарного состояния 
каталитически активной фазы — перенасыщенного раствора углерода в 
металле. Это может произойти в самых разнообразных процессах, в ко
торых отложению графитизированного углерода предшествует появле
ние первичного атомного или другого энергетически насыщенного угле
рода на поверхности каталитически активных металлов (см. рис. 23.3). 
Отметим, что формирование нередко наблюдаемой очень специфической 
структуры углеродной нити типа так называемых «рыбьих костей» (см. 
рис. 23.36) легко объяснить, предполагая возможность пульсирующего 
режима кристаллизации графита.

Более детально количественное обсуждение образования углеродных 
нанонитей при каталитическом пиролизе метана на никелевых наноча
стицах приведено в примере 5.4.1.

Существующие модели образования углеродных нанонитей и нано
трубок позволяют учитывать и многие другие термодинамические фак
торы, влияющие на форму, текстуру и скорость образования обсуждае
мых нанообъектов. Полагают, что образование (псевдо)ожиженной фор
мы активного компонента наночастицы катализатора вследствие его 
стационарного пересыщения выкристаллизовывающимся компонентом 
приводит к возможности синтеза нанонитей и нанотрубок не только из 
углерода, но и других веществ, например карбида кремния (на катализа
торах, растворяющих одновременно и углерод, и кремний), металличе
ского германия (на катализаторах из металлического золота) и т. п.

В качестве конкретного примера можно рассмотреть образование уг
леродных нанонитей при пиролизе метана на никелевых наночастицах.

Нанодисперсный никель и его сплавы с некоторыми металлами яв
ляются наиболее популярными катализаторами получения углеродных 
нанонитей путем каталитического пиролиза многих углеводородов.

Найдем критическую концентрацию углерода в никелевой наноча
стице, при которой достигается точка бифуркации ее состояния и появ
ляется возможность «сбрасывания» растворенного углерода в растущую 
углеродную частицу, рассматривая упомянутую выше схему механизма 
карбидного цикла.

Для перехода углерода из пересыщенного раствора в никелевой ча
стице в стабильную графитовую фазу на первой, зародышевой стадии 
химический потенциал углерода в растворе должен превосходить хими
ческий потенциал малой первичной затравки новой фазы углерода. При 
достижении зародышем новой фазы некоторого критического размера 
начинается переход углерода в фазу графита, сопровождаемый умень
шением потенциала Гиббса. Поскольку последний процесс происходит
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вдали от равновесия, возможно возникновение устойчивой диссипатив
ной структуры со стационарным режимом формирования У НМ.

Логично предположить, что критическое значение химического по
тенциала углерода в его предельно пересыщенном растворе ограничива
ется его концентрацией в твердом стехиометрическом карбиде никеля 
Ni3C (25 ат.%). Возможность достижения такой концентрации путем 
простых несложно подтвердить термодинамических расчетов.

Сделаем это на примере разложения метана с образованием УНМ по 
брутто-реакции

СН4 Суин + 2Н2|. (23.21)

В случае реализации механизма карбидного цикла стадии процесса 
упрощенно можно представить схемой:

СН4 <==>С 0 + 2 Н 2Т

С. <=!=» С„ (23.22)

О, < * Сунм >
где Са — хемосорбированный атомарный углерод, Cv — углерод в объеме 
металлической частицы, Су^ — углерод в УНМ, близкий по термодина
мическим свойствам к графиту.

Если при этом образование УНМ происходит в стационарном режи
ме, а скорость-лимитирующей стадией («узким горлом») является по
следняя стадия выкристаллизации углерода из раствора углерода в ча
стице металла, то химический потенциал растворенного углерода Cv в 
стационарном состоянии оказывается близким к химическому потенциа
лу цСо нестабильных хемосорбированных атомов углерода Са. Значение
потенциала цСа легко оценить:

М-са = Цсн4 - 2 Цн2 » (23.23)

где при невысоких давлениях реакционной смеси

Цсн4 = Цсн4 + RT\npclli и (1Нг = Ц̂ 2 + RT In рН2

текущие значения химических потенциалов метана и водорода в реакци
онной смеси, а |i£,H4 , |1 д2, рСН4 и — соответствующие стандартные
химические потенциалы и парциальные давления.

Равновесные для реакции (23.21) давления метана и водорода нахо
дятся из уравнения

^сн4 + Допрей, = Мтраф + 2 ^ 2 +2 RT In Рщ ,

где в отсутствие поправок на малые (нанометровые) размеры УНМ ~ 
ц°унм — хорошо известный стандартный химический потенциал графита.
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Например, при типичной температуре синтеза У НМ 873 К = 600°С и 
парциальном давлении метана 1 бар (стандартное состояние) равновесное 
парциальное давление водорода составляет

Рно = ехр
f . . п  . . п  О  . . л  Л f ц О  ^
Мсн4 Мграф 3Мн2

2 RT
\

= ехр
2 RT

v у

= 0,7 бар, (23.24)

поскольку по определению стандартного состояния химических элемен
тов

Мграф — Мн2 — ® ’

в то время как для метана при указанной температуре

Мсн4 = Л/ Я сн4 (т ) ~Т  • SfCH4 (т ) 5=5 _ 5 Д 43  К Д ж /м оль.

При накоплении в системе водорода и достижении равновесия в ре
акции (23.21) образование УНМ останавливается. Однако при парциаль
ных давлениях Н2 менее указанного в (23.24) значения сродства реакции 
(23.21)

А- = Мсн4 -  Мунм -  2 Цн2

положительно, и процесс с образованием УНМ термодинамически воз
можен. При этом, например, при наличии водорода в реакционной смеси 
с парциальным давлением рН2 =  0,2 бар оцениваемое по выражению
(23.23) значение химического потенциала растворенного углерода равно

рСи « 18,2 кДж/моль > цграф .

В условиях, когда узким горлом процесса является стадия выкри- 
сталлизации углерода из его раствора в металл, для обсуждаемого стаци
онарного процесса характерно наличие парциального равновесия между 
хемосорбированным атомарным (С0) и растворенным (CF) углеродом. 
Значение можно в первом приближении аппроксимировать химиче
ским потенциалом растворенного вещества в идеальном растворе. Следо
вательно, в ходе стационарного процесса образования УНМ при обсужда
емых условиях

Мса « Мс„ = М£„ + RTlп*ст, (23.25)

где хст — мольная (атомная) доля растворенного углерода в стационарном 
режиме.

Для эвтектического раствора углерода в никеле, соответствующего по 
определению равновесию раствора с графитом, выполняется равенство

Мтраф = Мс„ + ДПпаСэи = 0 , (23.26)

где л:8ВТ — мольная доля растворенного углерода в эвтектической смеси.
Вычитая уравнение (23.26) из уравнения (23.25) и учитывая, что 

М°граф = °> получаем:
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•̂ст
•*"ЭВТ

= ехр Цса
R T ;

ехр Цен, - 2Цн2 = ехр Цен
RT у

. (23.27)
РкRT

Для обсуждаемых конкретных условий ц£н = -5 ,143  кДж/моль , и

поэтому

^ ~ 1 2 , 3 .
э̂вт

Таким образом, в стационарном состоянии, если оно достигается, ме
таллическая частица должна быть в 12 (!) раз более насыщенной углеро
дом по сравнению с эвтектикой, для которой л:эвт « 10 ат.% С. В реально
сти такого большого пересыщения, конечно, достичь нельзя — при усло
вии сохранения идеальности растворов мы получили бы фантастическую 
расчетную цифру хст ~ 1,23 > 1, что свидетельствует о необходимости 
учета неидеальности столь концентрированных растворах углерода. Тем 
не менее, безусловно, пересыщение никеля углеродом должно быть 
кратным по сравнению с эвтектическим раствором и заведомо достичь 
или даже превысить содержание углерода в стехиометрическом карбиде 
никеля.

Для возможности выделения углерода из его раствора в металле хи
мический потенциал растворенного углерода должен превосходить хи
мический потенциал малой первичной затравки, обеспечивающей по
следующее образование У НМ. Поскольку образование У НМ происходит 
на малых частицах металла, размер затравки для образования (процесса 
нуклеации) УНМ и поперечное сечение растущего УНМ не может пре
восходить размер этой частицы, d = 2r, где г — поперечный радиус.

Поэтому химический потенциал углерода в образующемся зародыше 
УНМ можно оценить как

Ц  УНМ ~  Цграф

где для простейшего случая затравки в форме сферических частиц 
А = 2 aV/r — положительный инкремент химического потенциала угле
рода УНМ, связанный с его малыми (нанометровыми) размерами. Здесь 
а ~ 1 Дж/м2 — поверхностное натяжение (избыточная поверхностная 
энергия) углеродного материала, V ~ 0,5-ПГ5 м3 — мольный объем угле
рода в форме графита. При размере зародыша УНМ г — 1 нм величину 
обсуждаемого инкремента можно оценить как А ~ 10 кДж/моль.

Поскольку образование затравки (зародыша) графитовой фазы, 
УНМ, происходит при условии: \\,Су > \1УНМ > критическая для выделения
углерода концентрация хкр углерода в металле должна превышать равно-

( А лвесную (т. е. эвтектическую) концентрацию в (3 = хкр/х эвт = ехр ——
\RT

раз. Для нашего случая с Т =  873 К Р ~ 4.
Таким образом, бифуркация состояния системы «раствор углерода в 

никеле» со сбросом углерода из ее пересыщенного раствора требует пре
одоления энергии активации, величина которой связана с зависимостью
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химического потенциала рунм зародыша фазы графита (УНМ) от его раз
мера. В результате выполнения всех необходимых условий устанавлива
ется процесс атомной «сборки» УНМ. Движущей силой процесса такой 
«сборки» становится градиент химических потенциалов и концентраций 
углерода между лобовой (> 25 ат.%, фаза Ni3C) и тыльной (< 10 ат.%) 
гранями нанокристалла.

Перенос атомов углерода от лобовой грани нанокристалла металла, 
где возникают эти атомы, к тыльной грани, где из них формируется фаза 
графита в виде УНМ, осуществляется путем диффузии атомов углерода 
через массу никелевой частицы.

Переходные металлы Fe, Со, Ni имеют небольшие атомные радиусы 
(0,124-0,125 нм) и образуют твердые растворы только с атомами равного 
или меньшего размера. Атомы углерода характеризуются радиусом всего 
0,077 нм и образуют с никелем твердый раствор внедрения. Их миграция 
(диффузия) происходит путем ряда последовательных переходов атомов 
из одного междоузлия в другое без обмена местами с ионами металла.

С ростом температуры и концентрации атомов углерода коэффициент 
диффузии углерода через массу металла возрастает на много порядков, и 
с повышением температуры от комнатной до 900°С его величина может 
возрасти в 1011 раз. Однако еще больше коэффициент диффузии возра
стает при катастрафическом (бифуркационном) переходе массы металла 
в (псевдо)ожиженное состояние, который может произойти за счет пере
сыщения металла растворенным углеродом и соответствующего пони
жения температуры его плавления.

Оценим ожидаемую температуру плавления системы «раствор угле
рода в никеле» в стационарном состоянии, Тст, в сравнении с температу
рой плавления эвтектики Тэвт чистого растворителя — никеля.

Используя классическое соотношение Шредера, описывающее тем
пературу плавления Тх идеального раствора с мольной (атомной) долей х 
растворенного компонента

R\ n (l - x )  = AUJ1H
V-̂ o Тх j

сразу получаем:

Д1п 7 Г ^ 4  =у-*- э̂вт /
Здесь Т0, Тст и Тэвт — температуры плавления, соответственно, чистого 

растворителя — металла (Ni), раствора углерода в металле в стационар
ном состоянии и эвтектики; Дпл77 — энтальпия плавления чистого рас
творителя; х — мольная доля растворенного компонента.

Отсюда:

1 1 л  ш 'rp гр д тт■*ст '‘ ЭВТ П̂Л-̂ 1

1 -*ст
"̂ЭВТ у

или
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ДГэвт 1_ 1 -̂ эвт
АПЛЯ  ’

Из термодинамических таблиц известно, что для никеля Т0 = 1455°С = 
1723 К и Тввт = 1318°С = 1591 К, А^Н = 17,5 кДж/моль. Поэтому если даже 
принять, что в конкретных обсуждаемых условиях пересыщение стацио
нарного раствора лишь вчетверо превышает концентрацию углерода в эв
тектическом растворе никеля, то получим Тст ~ 990 К, т. е. температура 
плавления стационарного состояния раствора углерода в никеле может 
быть на 600° (!) ниже температуры плавления эвтектической смеси. Есте
ственно, что о процессе растворения углерода в кристаллической структу
ре металла можно говорить лишь до тех пор, пока эта структура существу
ет. При определенном пересыщении углеродом она должна разрушаться. 
Так, в ситуации, когда рассчитанная выше температура Тст плавления 
стационарного состояния раствора углерода в металле оказывается ниже 
температуры Т проведения процесса, наночастица металла переходит 
скачком в неравновесное псевдожид кое состояние.

Морфология образуемого протяженного УНМ (нанонити) зависит, в 
том числе, от скорости выкристаллизации растворенного в металличе
ской частице углерода. Так, если эта скорость превышает скорость по
ступления углерода в металл, то металлическая наночастица обедняется 
углеродом ниже критического значения и «замораживается» до момента 
восстановления пересыщения, требуемого для (псевдо)ожижения части
цы. При этом углерод будет выкристаллизовываться в пульсирующем 
режиме чешуйками с объемом, соответствующим количеству растворен
ного углерода, а его морфология будет соответствовать «рыбьей кости» 
(см. рис. 23.46).

Вопросы и задачи для самостоятельных упражнений
1. Какие температуры необходимы для получения алмаза путем раз

ложения СО по реакции 2СО < > С + С02 при парциальных давлениях
СО и С02 0,1 бар?

Из справочников известно, что:
Вещество А г Щ д8 , кДж/моль (S^gg * ДжДмоль К) р, г/см3

графит 0 5,740 2,265
алмаз 1,828 2,833 3,515
СО -110,52 197,54 —

СО, -393,51 213,68 —

2. Может ли образоваться твердый осадок AgBr по реакции
Ag+ + Br“ < > AgBri,

если Ag+ одновременно участвует в реакции
Ag + 1/2Н2 < = >  {YJ < = >  Ag + Н+,
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где {YJ — интермедиаты восстановления Ag+?
Концентрация реактантов: [Ag+] = 10_3 М, [Br_] = 1(Г4 М, р(Н2) = 1 бар, 

pH = 3. Произведение растворимости для AgBr при температуре реакции 
ПР = ПГ9 М2.

3. Может ли образоваться в воде твердый осадок AgBr по реакции
Ag+ + Br~ < > AgBrxl,

если Ag+ одновременно участвует в реакции
Ag+ + 0 2 < = >  {Y.} < = >  AgzO + Н ,  

где {YJ — интермедиаты окисления Ag+?
Концентрация реактантов: [Ag+] = 1(Г3 М, [Br ] = 10 4 М, р(0 2) = 1 бар, 

pH = 3. Произведение растворимости для AgBr при температуре реакции 
ПР = 1(Г9 М2.

4. Стандартный электродный потенциал для электродной полуреак- 
ции Pd2+ + 2е~ = Pd° равен -E£d2+/Pd -  0,987 В отн. Н.В.Э. Это свидетель

ствует о принципиальной возможности растворения металлического 
палладия в сильной кислоте под воздействием кислорода воздуха, по
скольку для электродной полуреакции 0 2 + 4Н+ + 4е = 2Н20  стандарт
ный электродный потенциал равен Е° = 1,228 В отн. Н.В.Э. Будет или не 
будет растворяться металлический палладий в кислом растворе, в кото
ром протекает реакция

0 2 + 4Fe2+ + 2Н+ -------> 4Fe3+ + 20Н“,
катализируемая палладием по механизму

0 2 + 2Pd° + 2Н+ <------» 2Pd2+ + 20Н“,

Pd2+ + 2Fe2+ < > Pd° + 2Fe3+?
Стандартный электродный потенциал полуреакции

Fe3+ + е = Fe2+
равен Е °е3+/Ге2+ =0,771 В отн. Н.В.Э., а концентрации ионов Fe2+ и Fe3+ 

составляют 0,1 М и 1(Г3 М, соответственно.
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